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PREFAŢĂ 

Lucrarea „Aplicaţii practice de chimie fizică" a apărut di11 nevoia 

tle a oferi studenţilor cu alt profil decât cel chimic (fizică, geologie, 

biologie), o bază de lucru în laborator. Lucrarea este astfel conceputd încât 

Jă permitd studenţi/or care di5pun de ea să noteze direct rezultatele 

obţinute, sd efectueze calculele aferente experimentului respectiv şi sd 

interpreteze rezultatele finale În spaţiul rezervat acestui scop după fiecare 

experiment. 

La începutul.fiecărui experiment este prezentată succint „Lucrarea 

pe scurt", cu care ocazie se precizează domeniul din care face parte, 

fenomenele implicate, dispozitivul experimental, mărimi experimentale şi 

de calcul precum şi procesele chimice şi fizico-chimice studiate. ln acelaşi 

timp multe din aplicaţiile practice expuse sunt însoţite şi de alte aplicaţii 

numerice. 

Lucrdrile propriuzise sunt organizate, dupd particularitdţile lor, în 

diferite grupe, iar succesiunea lor respectd ordonarea noţiunilor din 

diferitele capitole ale cursurilor de chimie# chimie fizicd. 

Aceastd primă ediţie este desigur susceptibili! de îmbundtdţiri atât 

în ceea ce priveşte prezentarea materialului existent cât şi în îmbogdţirea 

lui cu noi lucrări practice, de aceea orice sugestie în acest sens va fi 

binevenitd. 

Autorii 
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1. CĂLDURA DE REACTIE. 
' VERIFICAREA LEGII LUI HESS 

A. Lucrarea pe scurt. 
1. Domeniul: termochimie 
2. Fenomene implicate: diluare, dizolvare, reacţii chimice 
3. Dispozitivul experimental: calorimetru adiabatic (vas Dewar), 

tem10metru Beckmann (0.01°), sursa de curent continuu, ampermetru, 
voltmetru, cronometru 

4. Mărimi experimentale: variaţia de temperatură (LlT), intensitatea (I), 
tensiunea (U), timpul (t) 

5. Mărimi de calcul: capacitatea calorică a sistemului calorimetric, 
echivalentul caloric al calorimetrului, efectul tem1ic ( entalpia) molar al 
proceselor de diluare, dizolvare, neutralizare. 

6. Sisteme studiate: NH3 + H2O; H2SO4 + H2O; H2SQ4 + NH 4OH; 
(NH4)2SO4 + H2O 

8. 1. Prezentare generali 

Determinarea efectelor termice ale proceselor chimice, fizico-chimice 
(diluare, dizolvare, ş.a.) şi fizice (topire, vaporizare, sublimare) este o 
aplicaţie a principiului I al termodinamicii la astfel de procese. 

Căldura de reacţie (care la presiune constantă este egală cu entalpia de 
reacţie) depinde de temperatw"ă (legea lui Kirchhoff), de starea de agregare 
şi de concentraţia substanţelor din starea iniţială şi finală, nedepinzând de 
stările intermediare ale procesului (legea Hess). De aceea în relaţiile 

tem1ochimice trebuie indicată temperatura dar şi starea fizică a 
participanţilor la reacţie. 

ln majoritatea cazurilor determinarea efectelor tem1ice a diferitelor 
procese se face pc calc calorimetrică utilizând un calorimetru adiabatic. 
lntr-Wl astfel de calorimetru cantitatea de căldură Q asociată unui proces ce 
arc loc între temperatura initială Ti şi temperatura finală T r este dată de 
relaţia: 

(1) 
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unde Ceste capacitatea calorică a sistemului de reac\ie (în evolu\ie) care 
depinde atât de temperatură cât şi de gradul de avansare al procesului iar 
A este capacitatea calorică a vasului calorimetric şi a accesoriilor sale 
(agitator, încălzitor electric, tem10metru). In condiţiile unui interval 

AT == T r - Ti mic, relaţia anterioară devine: 

Q == (C + A) AT (2) 

Deoarece în practică nu se pol realiza condi\ii perfect adiabatice se aplică 
anumite corec\ii. In acest scop se urmăreşte variaţia de temperatură înainte 
(perioada iniţială) şi după desfăşurarea procesului studiat (perioada finală) 
un timp wmparabil cu durata acestuia (perioada principală) care de obicei 
este de 5-6 minute. Inregistrarea temperaturii se începe numai după 
atingerea unui regim staţionar ( variaţii de temperatură de ordinul a 
0,01 "/min). 

Corecţia de temperatură se poate efectua atât pe cale grafică (Fig. I) cât 
şi analitic cu ajutorul formulei: 

(3) 

unde ATP reprezintă variaţia de temperatură în perioada principală care se 

întinde pe intervalul de timp 1i,, (AT/At)i (AT/At)r reprezintă influenţa 
schimbului tem1ic cu mediul înconjurător şi cel datorat agitării în 
perioadele iniţială şi respccti v finală. 

T 

.__...__~L.-1----'-__,_- .i,....__,i__ ...L.. - ' __ i~ 

t(rnin) 
Fig. I. Vw·ia1iii h:111pll1iitwa 11111p încr-w111xp.irim.:n1 i:iilurnu.:u·1..:. 
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2. Partea experimentali. 

2. /. Determinarea capacităţii calorice a calorimetn,/11i. 

Capacitatea calorică a calorimetrului se detem1ină prin metoda electrică, 
adică prin trecerea unui curent electric de intensitate (I) şi tensiune (U) 
cunoscute printr-o rezistenţă electrică un anumit timp (t). (Fig. 2). Pentru 
aceasta, în calorimetru se introduce o anumită cantitate de api distilată (de 
ex 500 cm1

). Se pune în func\iunc agitatorul şi se aşteaptă câteva minute 
până la atingerea echilibrului termic al sistemului. Se fac citiri de 
temperatură în perioada initială după care se închide circuitul electric 
pentru un anumit timp (de exemplu 5 minute) şi apoi se deschide circuitul 
electric şi se fac citiri în perioada finală. 

Fig 2. Montajul clc1.:tri1.: pentru dctcm1i11uc111:11pa1.:itl\1i ..:aloni;e a c11lorimctrulu1. 

Din bilan\ul energetic se calculează capacitatea calorică totală a 
~alorimctrului: 

Q"' 0,239 U.1.t , (C•r• t A) ~T (cal) (4) 
u11J1.: ( "•P• t A reprezintă capacitatea calorică totală a calorimetrului. 
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Constanta calorimetrului (A) se poate obţine din relaţia anterioară: 
A= (0,239 U.I.t/Sf) - C•P• (cal/K) (5) 

2.2. Determinarea căldurii de reacţie 
Efectul termic al reac\iei: 

2NH3 (g) + H2SO4 (I) --> (NH4) 2SO4 (s) ; AH. 
nu se poate determina direct. 

Se pot măsura însă calorimetric, efectele termice ale proceselor: 
1. NH3 (g) + nH2O (I) --> NH4OH (aq); AH 1 

2. H2SO4 (I)+ nH2O (1) --> H2SO4 (aq); AH2 

3. H2SO4 (aq) + 2NH4OH (aq) --> (NH4)2SO4 (aq); AH3 

4. (NH4) 2SO4 (s) + nH2O (I) --> (NH4) 2SO4 (aq); AH4 

unde: A~= (C101a1AT)/n = [(C•P• + A)AT]/n, 
n fiind numărul de moli din reactantul ce se consumă integral, celelalte 
mărimi având semnifica\ia cunoscută. 

Aceleaşi procese de mai sus se pot scrie sub formă unui ciclu 
termochimic: Mf 

2 NH3 (g) + H2SO4 (1) -------> (NH4)2SO4 (s) 

+nJ-\0(1) 12Af11 +nH20(1) l AH2 +nf1iO(1) 1 Llli4 

2NH4OH (aq) + H2SO4 (aq) -~-> (NH4) 2SO4 (aq) 
Aplicând legea lui Hess se obţine ca: 

AH.= 2dH 1 + dH 2 + dH3 - dH4 

adică efectul tcm1ic al rcac\iei cc nu poate fi măsurat direct se ob\ine prin 
însumarea algebrică a efectelor termice dH 1 - dH4. 

2. 3. Dispozitivul t!xperimental 

Dispozitivul experimental se compune dintr-un c;alorimetru 
quasi-adiabatic ( vas Dewar) de capacitate de 1 OOO cm 1, prevăzut cu un 
capac din material plastic cu orificii prin care pătrund agitatorul, 
termometrul Beckmann şi rezistenta de încălzire (Fig.3). 

Termometrul Bcckman11 este un tcm10metru difercn\ial care permite 
măsurarea de temperatură de până la 5-6° în domeniul -30 - +200°, cu o 
precizie de 5 • 10·3 (Fig.4). 
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i 
Fig. J. i 

j 

--

Fig. 3. Sistemul calorimetric 

Fig. 4. Termometrul Beckmann 

2.4. Modul de lucru 

~ 

~J 

Fig. 4. 

Se introduce în calorimetru o cantitate cunoscută de apă distilată 

(500 cm3
) şi se pune în funcţiune agitatorul electric. După intrarea 

sistemului în regim termic staţionar se fac citirile de temperatură din 

perioada iniţială. Se introduc 1,5 cm3 de H2SO4 concentrat ( p = 1,83 g/cm3 

şi de concentraţie 94%). Se înregistrează în continuare temperatura până la 
intrarea într-un nou regim staţionar (cu variaţii de temperaturi sub 

0,01 °/min). Din acest experiment se determină Afi2. In soluţia formată se 
introduc I O cm3 soluţie NH 3 (30%), suficientă pentru a neutraliza total 
acidul sulfuric introdus anterior. Se măsoară variaţia de temperatură ca şi 

în cazul precedent. Se calculează astfel ~H3. 

9 
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Pentru determinarea efectului termic ~H4 se goleşte calorimetrul de 
solu\ia ce o con\ine şi se introduce o nouă cantitate de apă. După realizarea 
echilibrului termic se introduce o probă de 3g sulfat de amoniu cristalizat. 

Determinarea căldurii asociate procesului 1 este mai dificilă din punct 
de vedere experimental, astfel că valoarea sa a fost luată din literatură, 

&H, = -8350 cal/mol. 
Observaţie: Solu\ia din calorimetru se scoale prin sifonare, flră a 

îndepărta capacul calorimetrului. 

3. Tabele de date 
3. 1. Determinarea capacităţii calorice totale a calorimetrului şi 

constanta calorimetrului. 

Intensitatea Tensiunea Timpul Q C A 
curentului aplicatl (a) (cal.) (cal./K.) (cal./K) 
lAmperi) (Volli) 

3.2. Determinarea efectelor termice ale proceselor supuse studiului 
(&H2, &H1, &H,. ===>&HJ 
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4. lnterpretlri. Discuţii. Concluzii. 

- atribuirea semnelor pentru efectele termice 
- compararea valorii experimentale obţinute pentru hH. cu valoarea 

obţinută din căldurile standard de formare ale participanţilor la reacţia 
respectivă. 

dr H NH
1
(g) = -11,00 kcaVmol. 

ă rH H1SO◄<J) = -194,55 kcaVmol. 

A rH(NH.)lSOi•> = -282, l kcaVmol. 
- utilizarea tabelelor de date termochimice 
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2. DETERMINAREA CĂLDURII DE NEUTRALIZARE 

A. Lucrarea pe scurt. 
1. Domeniul: termochimie 
2. Fenomene implicate : neutralizarea unui acid tare cu o bază tare, 

diluarea acidului sau a bazei. 
3. Dispozitiv experimental: calorimetru adiabatic (vas Dewar), 

termometru Beckmann (0,0 I °C), sursl de curent continuu, ampermetru, 
voltmetru, cronometru. 

4. Mlrimi experimentale: variaţia de temperatură (~T), intensitatea (I), 
tensiunea (U) şi timpul (t). 

5. Mărimi de calcul - capacitatea calorici a sistemului calorimetric, 
căldura de diluare şi căldura de reacţie (neutralizare). 

6. Sistemele studiate : HCI + NaOH; H2S04 + KOH. 

B. I. Prezentare generald. 

Conform teoriei disociaţiei electrolitice a lui Arrhenius, acizii tari şi 
bazele tari sunt disociate (aproape) total în ioni, ca de exemplu: 

HCI --> H .. + CI­

KOH --> K+ + OR 
Pe de altă parte şi sărurile rezultate prin neutralizarea acestora sunt 

disociate conform schemei: 
KCI --> K+ + c1-

Reacţia de neutralizare a HCI cu KOH, sub forma ionică, urmează 
schema: 

H+ +CI-+ K+ +OR= K+ + ct· + H20 + Q(cal) 
ştiut fiind că majoritatea reac\iilor de neutralizare se desfăşoară cu degajare 
de căldură (procese exoterme). 

Deci în general reacţia de neutralizare a unui acid tare HA cu o bază tare 
MeOH se scrie: 

H+ +A+ Me+ +OR= Me+ +A+ H20 + Q(cal) 
unde A reprezintă anionul acidului iar Me+ cationul bazei. Apa s-a scris sub 
forma nedisociată deoarece gradul de disociere al apei este foarte mic. 

12 
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Dacă în ultimele două ecuaţii se fac reducerile tem1enilor asemenea se 
obţine: 

H+ +OH"= H2O + Q(cal) 
Din această ecuaţie rezultă ca anionul acidului tare şi cationul bazei tari 

nu iau parte la procesul de neutralizare aşa ca din punct de vedere al 
disociaţiei electrolitice procesul de neutralizare al acizilor tari cu bazele tari 
constă în combinarea ionului H+ cu OH-. 

Acest fapt I-a determinat pe Hess să tragă următoarele concluzii: 
"Căldurile de neutralizare ale acizilor tari (HCI, HBr, HC1O4, I-1 2SO4, 

HNO1) cu bazele tari (KOH, NaOH) sunt identice în toate cazurile, ele 
nedepinzând de natura acidului sau a bazei." 

2. Partea experlmentall 

2. J. Determinarea capacitdţii calorice a ca/orimetn,lui 
Pentru a determina efectele termice ale reacţiilor de neutralizare trebuie 

determinată în prealabil capacitatea calorică a calorimetrului. Pentru aceasta 
se trece un curent de intensitate, tensiune şi timp cunoscut printr-o 
rezistenţă electrică cufundată în apă ( de ex. 500 cm3

) ce se găseşte în 
calorimetru (vezi lucrarea de laborator precedentă). Energia dată sistemului 
este: 

Q = 0,239 U.l.t (cal) 
Se determină variaţia de temperatură (L1T) ce însoteşte acest fenomen. 

Temperatura se citeşte la un termometru cât mai precis (eventual 0,01°). 
După ce în sistem se realizează echilibrul termic, agitatorul funcţionând, se 
înregistrează temperatura pentru un interval de câteva minute (de ex. 4-5 
perioada iniţială) după care se închide circuitul electric timp de 5 minute 
(perioada principală). După deschiderea circuitului electric se înregistrează 
temperatura pentru alte câteva minute (perioada finală). Varia\ia de 
temperatură se determină fie din graficul temperatură-timp, fie cu ajutorul 
rela\iei: 

~T = ~TP - [(~T/~t)i + (~T/~t)rJ t/2 (1) 
unde ~TP reprezintă varia\ia de temperatură în perioadă principală, 
(~T/ LU), şi (~T/~t)rreprezintă schimburile termice cu mediul înconjurător 
şi cel datorat agitării în perioadele ini\ială şi finală. 

13 
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Capacitatea calorică totală a calorimetrului va fi: 

C = Q/.1T = 0.239 U.1.t /.1T (cal /K) (2) 

2.2 Determinarea căldurii de neutralizare 

Se fac determinări de călduri de neutralizare pentru perechile HCI -

KOH şi H2S04 - KOH. Se introduc în calorimetru 500 cm3 apă distilată 

şi un volum de soluţie bazică de concentraţie cunoscută (de exemplu 40 

cm3 I N) şi după atingerea echilibrului tem1ic şi înregistrarea temperaturii 

în perioada iniţială se adaugă un volum de soluţie acidă de concentraţie 

cunoscută astfel încât să neutralizeze total solu\ia bazică introdusă iniţial. 

Se determină creşterea de temperatură datorată reacţiei (.1 T P) şi apoi se 

urmăreşte în continuare pentru câteva minute variaţia de temperatură 

(perioada finală) pentru a face coree\iile necesare. (rela\ia I) 

Efectul tem1ic înregistrat, Q,0 w = C~T/n.,""", reprezintă suma efectelor 

tem1ice de neutralizare şi de diluare a acizilor (mai ales H2S04) în soluţia 

bazică din calorimetru. Pentru detem1marea căldurii de diluare se repetă 

experienţa cu 500 cm1 de apă distilată în calorimetru la care se adaugă în 

perioada principală acelaşi volum de solu\ic acidă şi de aceiaşi concentraţie 

cu cel folosit la detem1inările de căldură de neutralizare. Se înregistrează 

de această dată o altă variaţie de temperatură cu care se dctem1ină 

QJil = C.1T/n.c,d· Căldura de ncutralizan.: va rezulta ca difcren\a dintre 

căldura totală degajată şi căldura de diluare a acizilor utiliza\i: 

2.3. Dispozitivul experimental este constituit dintr-un calorimetru 
adiabatic (vas Dewar) prevăzut cu un agitator electric, un încălzitor electric 
pentru determinared capacită\ii calorice, un tamometru lkl.'.l-.mann gradat 

la 0,0 I sau 0,02 °. De asemenea în montajul electric trebuie o sursă de 

curent continuu, un voltmetru ~1 un ampermetru. 
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3. Tabele de date 

3.1. Detamirwrea capacităţii culvrict: totale u calm 1111t:1rnl11i. 

---- -------
lnh:nsitah:a T.:nsiun.:a Timpul (J ( · .... , 

circuitului aplicdlă M (.,;al I (..:dl /K I 

(Amperi) (V1.1l11) 

--~ 

3. 2. Determirwrea căldurii de 11e11tralizare pentru rt:ucţii/t, 

HCl(aq) i NaOll(aq) · > Nal'l(aq) 1 Iii<>; /\11 1 

H1SOiaq) 1 KOll(aq) > K1S0iaq) 1 lllO; td ll 
- determinarea 1.:ăldurilur de diluare ale solu\iilo1 de ,u.:i,i 

HCl(aq) -t n lli)(l) .> l lCl(aq); Al 11 J,1 

HiS0iaq) i II lliC)(I) :;... I ILSO1(al1); /\1 li_,w 
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4. lnterpretlri. Discuţii. Concluzii. 
- compararea valorilor căldurilor de neutralizare L\H 1 şi L\H2• 

- calculul căldurilor de neutralizare cunoscând căldurile de formare ale 
soluţiilor participante la reacţie (utilizând tabelele tem1odinamice). 
Compararea dalelor experimentale cu cele de calcul. 

L\rH HCI ........... Hp = 
L\H -

f NaOH ···········"P-
L\rHHJS04 ···········"P= 
L\rH KOH ........... Hp = 
L\H -r NaCI ........... Hp-
L\H -r ~S0

4 
••••••••••• Hp-
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3. STUDIUL ECHILIBRULUI CHIMIC IN SOLUTIE , 
PRIN METODA CONDUCTOMETRICĂ 

A. LUCRAREA PE SCURT 

I. Domeniul: Termodinamica fenomenologică a solu\iilor. 
2. Fenomene implicate: disociere moleculară, rnnductibilitalc ionică, 

absorb\ie de căldură. 
3. Dispozitive experimentale: celula de conductibilitate în montaj 

Kohlrausch, termostat. 
4. Mărimi experimentale: Rezisten\a electrică a solu\iilor (R,01 ), 

concentraţia soluţiilor (cJ, temperatura (T). 

5. Mărimi de calcul: constanta celulei de conductibilitate (k001), 

conductivitatea soluţiei (y), conductivitatea molară a solu\ici (~1), gradul de 

disociere (a) al wmi acid, constanta de echilibru la disociere (K,,), variaţiile 

standard de entalpie (~H 0
), energia liberă Gibbs (AG 0

) şi entropic (~S 0
) 

6. Sistemul studiat: acidul succinic (HOOC - (CH 2)i - COOll) + H20. 

7. Alt exemplu numeric: acidul acetic. 

B. 1. Prezentare generală 

Disocierea electrolitică a unei molecule este un fenomen reversibil, 

având ca finalitate realizarea unei stări de echilibru lennodinamic, în 

condiţiile menţinerii constante a parametrilor tcmwdinamici (temperatura, 

presiune, volum). 
Pentru un electrolit binar AB care generează ionii A~ şi B, prin lcgt!a 

acţiunii maselor, constanta de echilibru de disociere, K,i, se seric: 
K.i = [A~] [B-] / [AB] 

Dacă c este concentraţia molară a solu\ici de electrolit, la echilibru 

conccntra\iilc speciilor din soluţie sw1t: [A~]= [B-J = ac şi [AB] c__ (1 - a)c. 

Jn acest.: condi\ii, constanta de echilibru devine: 

K.i = a 2c/(l-a) 
relaţie cunoscută ca legea diluţiei (Ostwald). 

Pentru obţinerea valorilor constantei de disociere, se caută înlocuirea 

gradului di: disociere, a, cu mărimi u~or acc.:sibilc cxp.:rimental. O astfel 
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.,__ ___ r"\..J ----

Fig. 1. Schema PWllii Kohlrausch Fig. 2. Schema celulei de conductibilitate 

de mărime este şi conductivitatea molară, mărime uşor de determinat 
conductometrie. 

2. Partea experimentali 

2.1. Metoda 

Metoda de determinare a conductivităţii molare a unei soluţii se bazează 
pe echilibrul electrodinamic al unei punţi de rezistenţă (din care una a 
soluţiei) alimentate în curent alternativ, într-un montaj Kohlrausch. 

2.2. Descrierea dispozitivului experimental 

Mă„urătorile conductomctrice se efectuează cu puntea de rez.isten\ă 

Kohlrausch (se măsoară rezistenţa electrică a soluţiei) sau direct cu 
conductometrul (se măsoară conductanta G = 1/R). 

Schema pun\ii Kohlrausch este prezentantă în Fig. I 
Aceasta este compusă din 4 rezistenţe din care una este rezisten\a soluţiei 

de studiat iar alta este o rezistentă variabilă şi măsurabilă (într-o cutie 
decadală de re:listenţe). 
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La echilibrul punţii, atunci când semnalul acustic în cast:a telefonică T 
este minim, rezistcn\a solu\iei se poate exprima prin R101 =--= R(Ri/H 2J 

Dacă R, = R2 ==> R.01 = R. 
Celula de conductibilitate (Fig. 2), dispozitiv în care se pune solu\ia de 

studiat este alcatuită din 2 electrozi de platină cu suprafa\ă mărită prin 
electrodepunere de platină într-o formă poroasă. Constanta celuki de 
conductibilitate se detem1ină prin măsurarea rezisten\ei sau cunductibilită\ii 
unor soluţii etalon de KCl şi se exprimă prin: 

kccl = d/S = YKn /GKCI = YKCI R 
în care d este distantă dintre electrozi, S reprezintă suprafa\a comună a 
electrozilor în soluţie, la nivel molecular (din această cauză nu este egală 
cu suprafaţa geometrică, macroscopică). 

2. 3. Modul de lucm 

a) Determinarea constan\ei celulei de conductibilitate 
- Se pune un volum de KCl 0,01 n în celula de conductibilitate astfel 

încât să acopere complet suprafaţa electrozilor. 
- Se verifică structura montajului din Fig. 1, îndeosebi contactele 

electrice. 
- Se reglează reziste11ţa electrică variabilă R astfel incat semnalul din 

casca telefonică T să fie minim 
- Se scot electrozii din soluţia KCl 0,0 l n şi se introduc în vasul cu apă 

distilată, păstrându-se tot timpul poziţia verticală a acestora pentru a nu 
curge Hg utilizat pentru realizarea contactului electric. 

- Se înlocuieşte soluţia 0,0 l n cu soluţia O, 1 n KCI, repetând 
determinarea rezistenţei la echilibrul punţii. 

- Rezistentele electrice măsurate se trec în Tabelul 1. 

b) Determinarea conductibilităţii soluţiilor 
- Se pune un volum măsurat de soluţie de acid succinic m/32 în celula 

de conductibilitate şi se citeşte R la echilibrul punţii, la temperatura 
laburatorului. 

- Se st:oatc 1/2 din volumul soluţiei iniţiale şi se înlocuieşte cu un volum 
wn.:spunL.ător de apă distilată (astfel se înjumătăţeşte concentra\ia soluţi~i) 
citi11J Jin nou ll la echilibru. 
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- Se repetă operaţia precedentă penlru a se aJunge la 5 delerminări 
în tolal. 

- Se reia setul de determinări anterior introducând celula de 
conductibilitate în termostat la o temperalură cu cel puţin 1 O grade mai 
mare decât temperatura laboratorului. Apa distilală utilizată aici se 
păstrează într-o eprubetă termostată, de asemenea. 

- In final se introduc electrozii într-un vas cu apă distilată. 
- Valorile rezistenţei citite se înscriu în tabelul 2. 

2.4. Factori care injluenţeazd precizia valorilor 

- Concentraţia soluţiilor trebuie să fie corespunzătoare 
- Temperatura trebuie să rămână constantă pe parcursul unui set de 

determinări, în interiorul celulei de conductibilitate 
- Contactele electrice trebuie să fie perfecte. 
- Trebuie sesizat nivelul minim al semnalului acustic în casca 

telefonică T. 

3. Prelucrarea datelor experimentale 

a) Determinarea constantei celulei de conductibilitate se reali:zează după 
relaţia 

kcal = YKct R 
valorile YKCt fiind dale în tabelul 1 pentru 2 concentraţii şi la 2 temperaturi. 

Dacă te111peratura laboratorului este diferită de acestea, valoarea YKct 

corespunzătoare se obţine prin interpolare liniară. 
Valoarea finală a constantei celulei de conductibilitate se obţine 

ca medie aritmetică a celor 2 valori. 

b)- conductivitatea (conductibilitatea) y a soluţiilor de acid.succinic se 
obţine după relaţia: 

y = k •• 1 G = k •• 1 / R 
- conductivitatea molară se obţine prin relaţia: 

µ = l000 y/c 
unde ceste concentraţia molară a soluţiei. 
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Concentraţia molară creşte cu diluţia soluţiei tinzând către o valoare 

constantă la diluţie avansată, p.Qo = 384 n-•cm2/mol pentru acidul succinic 

la 25 °C. La o temperatură t, această valoare se obţine prin relaţia: 

(~L
0
,)1 = (p...).25[1 + },7 • 10-J(t-25)] 

- Gradul de disociere a al acidului succinic este dat de relaţia: 

a=µ/µ_ 

- Constanta de echilibru, K se exprima astfel: 

K= a 2c(I-art 

Relaţia de mai sus reprezintă una dintre formulările legii lui Ostwald. 
Constanta de echilibru nu variază cu concentraţia soluţiei ci numai cu 

temperatura în condiţiile di:lte. 

Pe baza legăturii dintre K şi mărimile totale AG 0
, AH 0 şi AS 0 se pot 

calcula acestea din um1ă: 

AG 0 = - RTlnK 

dH 0 = Rln(Ki/K 1)/(l/T1 - l/T2) 

dS 0 = (dH 0 -AG 0 )/T 

în care K1 şi K2 reprezintă valorile medii ale constantei de echilibru la cele 

2 temperaturi experimentale. 

Rezultatele se trec în coloanele Tabelului 2 

4. Tabelul I. Date experimentale pentru determinarea celulei de 
conductivitate.• 

t('C) 

20 

30 

y
1 
(il ~cm·~) Y2(U''cnr') 

0,00128 0,01167 

0,00)04 0,01412 

· mJi.:dc I uncspunJe 0lu1iei KCI O,Oln 
imlicclc 2 corespunde solu1ici KCI O, I n. 
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Tabelul 2. Date experimentale şi de calcul pentru disocierea acidului 
succinic. 

t C R y µ a 101K ~G L\11 !1S 
("C) (mol/I) (O) (0· 1cm·1) (0· 1cm1/mol) cal- cal• cal• 

mol--1 moi--1 mol--lK-j 

1/32 
1/64 

•1 1/128 
1/256 
l/S12 

1/32 
1/64 

t 1+10 1/128 
1/256 
1/Sl 2 

5. Calcule. lnterpretlri. Discuţii. Concluzii 
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C. Exemplu numeric 
CH1COOH + H20 -> CH1Coo- + H10+ 

t C R y µ a IO'K Â0° AfIO .1,SO 

("C) (mol/I) (O) (0·1cm· 1) 0· 1cm1/mol cal/ cal/ cal/ 
mol mol molK 

20 1,0 1,32 
0,1 4,60 
0,01 14,30 
0,001 41,00 
0,0001 107,00 
-> 3S0,00 

30 1,0 
0,1 
0,01 
0,001 
0,0001 
-> 

23 

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



4. DETERMINAREA SOLUBILITĂŢII SĂRURILOR 
PRIN METODA CONDUCTOMETRICĂ 

A. LUCRAREA PE SCURT 
J. Domeniul: solu\ii de eleclroli\i; 

2. Fenomene: Disocierea sărurilor în solu\ie în ioni, conductibilitatea 
soJu\iei de eleclroli\i; 

3. Dispozitive experimentale: conductometru, celula de conductibilitate; 
4. Mărimi experimentale: conductibilitatea unor solu\ii; 
5. Mărimi de calcul: solubilita\ilc unor săruri în apă. 

B. J. Prezelllure ge11erulă 

Solubilitatea unei sări în apă depinde în principal de structura ionică, 
de natura inlerac\iunilor interionicc şi cu moleculele solventului şi de 
temperatură. La temperatură şi presiune constantă solubilitatea unei sări 
este o mărime constantă care se poale determina cu precizie foarte bună. 
Dacă sarea prezintă un grad redus de solubilitate, între starea solidă a 
acesteia şi ionii săi din solu\ic se stabilc~tc o rcla\ie de echilibru 
termodinamic. 

MIIXIJI ====c nMm~ + mxu- (I) 

ln situa\ia în care sarea este foai1e pu\in solubilă (greu solubilă) se poatr­
considera că fom1cază o solu\ic infinit diluată. ln această solu\ic, foqdc de 
intcraqiune cleclroslalică dintre ionii din solu\ic sunt neglijabile iar 
conductivitatea echivalentă este egală cu suma conductivită\ilor cchivaknte 
ale ionilor individuali: 

Deoarece conductivitatea echivalentă a solu\iilor este definită de: 
/\= 1000 y/c (3) 

unde y = 1/p reprezintă conductan\a solu\iei. Rezultă: 

c--lOOOy/,\" = IOOOy/(Â" •.. +Â·, )= IOOOk ,G/t,l' •. rÂ·.) 14) 
M X. .:t M :i-, \ 
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2. Partea eiperlmentall 

2.1. Metoda 
Metoda aleasă în aceasll lucrare pentru determinarea solubilillţii unor 

săruri greu solubile (BaS04, PbS04) este metoda conductometriei 
(Kohlrausch) sau direct cu ajutorul conductometrului. 

2. 2. Descrierea conductomet"'lui 
Conductometrul, a,a cum reiese din denumire, este un dispozitiv de 

laborator cu ajutorul clruia se mlsoarl conductibilitatea unor soluţii, 

conductibilitate bazali pe transportul ionilor în fazi lichida. 
In acest scop, la conductometru se conecteazl cei doi electrozi ai celulei 

de conductibilitate (decrid tn lucrarea 3). 
Conductometrul este prevlzut cu scaii multipli pentru citirea valorilor 

conductanţei G = 1/R, valori aferente diverselor domenii de 
conductibilitate. Scalele sunt dimensionate în n·1 aau Siemenl(S) ,i IC 

încep încerca.rile de citire cu valori mai mari, merglnd plnl la valoarea 
conductanţei care se poate citi pe acala de valoarea cea mai mici din cele 
încercate. 

Etalonarea aparatului înainte de determinlrile propriu-zi1C IC rcalizeazl 
cu api distilatl introdual în celula de conductibilitate. 

2. 3. Mdrimi experimentale 
In aceasll lucrare se ml■oarl conductibilillţile G = 1/R ale aolu\iilor 

de BaS04 şi PbS04, dupl ce, în prealabil, s-au determinat conductibilitlple 
unor soluţii de KCI pentru stabilirea constantei k.a = y/0 a celulei de 
conductibilitate. 

2. 4. Mod de lucro 
Se preparl, în 2 eprubete, precipitate de BaS04 ,i PbS04 din 10lu\ii de 

Ba(N01) 2 şi Pb(N01) 2 (lN) la care se adaugi, succe1iv, soluţii de acelqi 
volum ( 5 ml) de H2S04 lN: 

Ba(N01) 2 + H2S04 = BaS04 ! + 2HN03 

Pb(N01)2 + H2SO .. = PbSO„ i + 2HN03 
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Precipitatele se spall după decantare până la îndepărtarea ionilor H~ şi 

NO3• ( -1 spălări) astfel încât în celula de conductibilitate se introduc 
ultimele 2 soluţii de deasupra precipitatelor spălate din fiecare eprubetă, 
soluţii la care, prin mlsw"ltori succesive de conductibilitate, aceasta trebuie 
să rămână constantă. 

- Se determină între timp constanta celulei de conductibilitate folosind 
soluţii KCl O, l n şi 0,0 l n. 

- Se determini prin încerclri succesive conductibilita\iile solu\iilor 
continând BaSO4 şi respectiv PbSO4, reţinându-se ultimele valori (rămase 
constante după două determinlri succesive) pentru fiecare din cele două 
soluţii. 

2.5. Factori care influenţeazd precizia rezultatelor 
-Indepărtarea ionilor H+ şi NO1· din soluţiile cu precipitate. 
-apa "distilatl" sl nu conţină ioni străini (se verifică la etalonarea 

aparatului). 
-soluţiile de deasupra precipitatelor să acopere complet electrozii celulei 

de conductibilitate dar precipitatele să nu ajungă să se depună din solu\ii 
"tulburi" pe electrozi. 

-determinarea corectă a constanţei de conductibilitate. 

3. Prelucrarea datelor Hperlmentale 

- se determină constanta celulei de conductibilitate, cunoscând YKci ş1 

măsurând GKci pentru 2 soluţii KCl (O, 1 n şi 0,01 n), mediind 

kc.1 = 'YKCI / GKCI (5) 
- se calculează conductivilăţile yale soluţiilor saturate de BaSO4 şi PbSO4 

cu ajutorul relaţiei: 
'Y = kcal G (6) 

-se calculează solubilitaţile BaSO4 şi PbSO4 cu ajutorul relaţiei: 

S = c = I 000y /(Â~,. + Â~o! ) (7) 

unde 
(8) 
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4. Tabele de date 

Datele obţinute experimental şi prin calcul se trec în Tabelul l 
Tabelul 1 

Soluţia IO'G 101y s s 
cer') (Cl 1cm·1) (Egcar1) (811·1

) 

KCIO,ln 11,67 

KCI O,Oln 1,28 

BaSO, (-dii) 

PbSO, ( .. dii) 

5. Interpretlrl. Discufll. Concluzll. 
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5. MĂRIMI TERMODINAMICE DIN COEFICIENTUL TERMIC 
AL TENSIUNII ELECTROMOTOARE 

A. LUCRAREA PE SCURT 

1. Domeniul: Tennodinamica proceselor redox din pile electrochimice 
2. Fenomene: Reacţii redox la electrozi cu apariţia unei tensiuni 

electromotoare 
3. Dispozitiv experimental: Montaj Poggendorff cuprinzând: 

- pila electrochimică, 
- pila standard (element Weston), 
- sursa de curent continuu (2V), 
- galvanometru ( ca element de nul), 
- compensator (dispozitiv ce realizează conexiunea elementelor 

menţionate) 

4. Mărimi de calcul: 

-coeficientul tennic al t.e.m, E = ( aE/n)P 
-variaţia energiei libere Gibbs, AG 

-variaţia entalpiei, AH 

-variaţia entropiei, AS 
5. Sisteme studiate: Pila (+)Hg/HgO(s) ZnSOisol.)/Zn(-) 

8. 1. Prezentare generali 

Determinările experimentale din cadrul acestei teme permit calculul 

variaţilor ~LOechiometrice de energie liberă Gibbs, AG, de entalpie ( căldura 

de reacţie), AH şi de entropie AS care caracterizeză din punct de vedere 
termodinamic reac\ia chimică generatoare de energie electrică. ln acest 
scop se măsoară t.e.m a unei pile electro-chimice într-un .montaj de 
compensaţie Poggendorff la diverse valori ale temperaturii. 

Pentru o pilă reversibilă, cele 2 tipuri de energie ( chimică şi electrică) 
se transformă reciproc iar pe ansamblul pilei energia se conservă: 

AG + Z FE = O (I) 
unde ZF reprezintă numărul de Coulombi transporta\i (Z - valen\a metalului 
de l'a electrozi). 

I ' 
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Varia\ia stoechiometrică de entropie în reac\iile redox din pilă este 
,\S - - (dG I dT) = ZF(dE / dT), = ZFE 

unde E reprezintă coeficientul termic al t.e.m. 
Din rela\ia: 

(3) 
rezultă: 

Aff = -ZFE + ZFf(aE/aT)p = ZF(-E + TE) (4) 
Dacă E creşte cu creşterea temperaturii, (aEJaT) > O şi pilă absoarbe 

căldura în timpul func\ionării. Dacă însă ,caEJaT)P < O, reac\ia din pilă 
este exotermă şi o creştere a temperaturii defavorizează desfăşurarea 
acesteia în sensul dorit, deci, t.e.m scade cu creşterea temperaturii. 

Reac\iile redox care au loc la electrozii pilei şi în solu\ie sunt: 
Anod: Zn --> Zn2+ + 2e-

Spa\iul dintre electrozi: HgO + H2O --> Hg2+ + 2OH­

Zn2+ + 2OH- --> ZnO + H 2O 

Catod: Hg2+ + 2e- --> Hg 
Reacţia globală: Zn + HgO iii=~ ZnO + Hg 

2. Partea experimentali 

2.1 Metoda 

ln lucrarea de fa\ă se utilizează metoda măsurării t.e.m într-un montaj 
de compensa\ie Poggcndorff. In acest caz, pila func\ionează izoterm şi 
reversibil fără a debita curent în circuit. Dacă s-ar măsura direct t.e.m a 
pilei, aceasta ar debita curent pe elementele de măsură, energia pilei s-ar 
consuma prin efect Joule şi reacţiile nu ar avea un caracter reversibil, t.e.m 
scă:tând în timp. 

2.2. Descrierea di.'lpozitivului experimental. 

Schema instala\iei de măsurare a t.e.m a unei pile în montaj de 
compcnsa\ic Poggcndorff este prezentă în Fig. 1, iar elementele structurale 
ak pilei în Fig. 2. 
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Ac 

Fig. J. Montaj de co~e Poggendorff Fig. 2 Structura pilei ~tudi111e 

Dispozitivul experimental se compune din pila electro-chimică de 
studiat, pila standard W (element Weston) pentru etalonarea circuilului 
electronic, sursă de curent continuu, galvanometrul G ca clcmcnl de nul şi 
compensatorul C la care se conectează elementele enumerate. 

In acest mod, t.e.m a pilei se poate măsura cu o preci·lic de ±0,0001 V. 
In func\ie însă de ajungerea la echilibru a procesului redox din pila, această 
precizie este practic mai mică şi rezultă din efectuarea mai multor 
determinări în aceleaşi condiţii (precizia de reproductibilitate a datelor 
experimentale). 

2.3. Mod de lucro 

-Se verifică realizarea corectă a conexiunilor în montajul de compensa\ie 
-Se efectuează prima determinare la temperatura laboratorului: 
-cu circuitul de compensaţie deschis (comutatorul pc pozi\ia-) se 

notează valoarea de zero a galvanometrului; 
-se pune comutatorul pe poziţia ce include coneclarca clcmenlului 

Weston înseriat cu 105 n pentru siJwrdn\ă şi se reglează din polcn\iometrul 
R... pozi\ia de nul a G; 
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- se repetă operaţia pentru poziţia comutatorului incluzând W flră 

rezistente suplimentare; 

- se fixează comutatatorul pe poziţia ce închide conectarea pilei în 

circuit, îr1serială cu 1 o~ O şi se reglează din potenţiometrul R:.. poziţia de nul 

a lui G. 

- se reia operaţia precedentă pe poziţia E •. 

- se efectuează încă 3 determinări la 3 temperaturi diferind cu cel 

puţin I O grade, pentru fiecare determinare, termostatarea la temperatura 

fixată realizandu-se în cel puţin 15 minute. 

- După fiecare determinare se aduce comutatorul pe poziţia o.. 

2.4. Factori care influenţează precizia rezultatelor 

-funcţionarea pilei departe de starea de echilibru aferente unei 

temperaturi date 

-deteriorarea pilei prin scurtcircuitări repetate 

-sedimentarea HgO în spaţiul catodului. 

-alimentarea circuitului cu curent electric de tensiune variabilii 

-contacte electrice imperfecte 

3. Prelucrarea datelor experimentale 

Valorile medii ale t.e.m citite la diverse temperaturi se reprezint& 

gratie în funcţie de temperatură sau se găseşte forma analitică a funcţiei. 

E(T) =a+ eT (5) 

Din panta dependenţei liniare se detem1ină coeficientul termic al 

l.c.m, E. 

Cu ajutorul relaţiilor 1 - 4 se determină AG, AS şi AH pentru reacţiile 

rcdox din pilă. 
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4. Tabele de date 

Datele experimentale ş1 cele de calcul se trec în Tabelul 1. Se dă 
F = 96500 C/Eg, Z=2 

Tabelul l. Date experimentale şi de calcul privind reacţiile redox din pilă: 

T E • -t.G -1'1S -1'111 I (K) (V) (kj/Eg) (j/Eg • K) (kj/Eg) 
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5. Interpretări. Disculii. Concluzii 

C. Exemplu numeric 
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6. STUDIUL PILEI DANIELL 

A. LUCRAREA PE SCURT 

1. Domeniul: Termodinamica elementelor galvanice; 
2. Fenomene: Transformarea energiei chimice în energie electrică; 

Transportul sarcinilor electrice prin conductori metalici (I) şi prin 
electroli\i (li). 

3. Dispozitive experimentale: montaj Poggendorff cu sursă de curent 
continuu (acumulator) element Weston (pila standard), pila Daniell, 
electrod de referin\ă (calomel), galvanometru, compensator. 

4. Mărimi experimentale : 
-concenlra\ia solu\iilor în care se imersează electrozii; 
- tensiunile generale de pila Daniell. 

5. Mărimi de calcul: tensiunile pilei Daniell calculate cu ajutorul rela\iei 
Nemst. 

B. 1. Prezentare generală 

Un electrod reversibil de specia J, format dintr-un conductor metalic în 
contact cu solu\ia unei sări a acestui metal suferă transformări redate după 
relaţia: 

M „=-11 Mn+ + ne· (1) 

Potenţialul electrodului M/M0
+ poate fi calculat cu ajutorul fom1Ulei lui 

Nemst: 
E = E 0 + (RT/nF)ln aMn+ (2) 

unde E 0 reprezintă potenţialul nom1al de electrod (potenţialul electrodului 

la o activitate a soluţiei egală cu unitatea) iar aM"+ este activitatea ionilor 

metalici din soluţie şi este egală cu produsul dintre concentraţia molară a 

ionilor în solu\ie, c~.r şi factorul de activitate f Mn„ 

(3) 

Prin cuplarea a 2 electrozi de tipul MIM"+ se formează un clement 

galvanic reversibil. Acest lucru se poate exemplifica prin pila Daniel!. 

Aceasta conţine 2 electrozi metalici din Zn şi respectiv din Cu imersaţi în 
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solu\iile sulfa\ilor corespum:ători care se allă în conta1.:t printr-o punte de 

sare pentru evitarea apari\ici unui poten\ial de difuzie: 

(+) Cu/CuS04 (sol)// KCI (sol. sat)// ZnS04 (sol.) /Zn (-) (4) 
Pila Danicll generează energie electrică pe scama rcac\ici redox: 

Zn + Cu2 
.. ~-~ Zn2 

.. + Cu (5) 
Prin scăderea rela\iilor de tipul (2) scrise pentru cei doi electrozi ai pilei 

Danicll, se ob\inc expresia tensiunii clcctromotoan: (t.c.m): 
E = E° Cu - E 0 

Zn + RT/2F ln ac/+/alll 2+ (6) 

2.Partea ex.perimentall 

2.1. Metoda 
Tensiunile electromotoare ale pilei Daniel! se măsoară în montaj de 

compcnsa\ie Poggendorff ( vezi lucrarea anterioară). 

2.2. Descrierea diJpozitiv11/ui experimental 
Pila Danicll este prezentată în Fig. I iar în Fig.2 este prezentat cle1.:trodul 

de calomel. 

(-) 

Zn 

- --
Fig J. S1:hcmil pilei Dauic:11 
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KCL .sol. tJat. 

t 

Fig. l. Schema electrodului de calomel. 

2. 3. Mărimi experimentale 

-Se prepară solu\ii ale CuSO4 şi ZnSO4 de diverse concenlra\ii. 
-Se dclem1ină t.e.m ale elementelor galvanice formate din liccarc dintre 

electrozii pilei Daniell şi electrodul de calomel şi t.e.m ale pilei Daniell. 

2. 4. Modul de lucru 

-Se prepară solu\ii de CuSO4 şi ZnSO4 de ~oncentra\ii O, I n din solu\iile 
1 n existente în laborator: 5 ml solu\ie I n + 4 5 ml apă disptilată. 

-Se cură\ă electrozii de Cu şi Zn cu hârtie abrazivă lină, se spală cu apă 
distilată şi se şterg cu hârtie de filtru. 

-Se alcăluicşte montajul de compcnsa\ie P,lggcndorff. 
-Se conectează la bornele comp,.msatorului dcctrozii de Cu/CuSOi I n) 

( t) şi de calomel (-), determinându-se t.e.m a pilei formate. 
- Se conectează la bornele compcn'ialorului electrozii de Zn/ZnSO4( l n) 

(-) şi de calomel(+) determinându-se t.c.m. 
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- Se conectează în perechi electrozii de (+)Cu/CuSOisol) şi 

(-)Zn/ZnSOisol) pentru toate concentraţiile soluţiilor (ln-ln, ln-0, ln, 
O,ln-ln, 0,ln-0,ln) detenninând t.e.m. corespunzătoare. 

3. Prelucarea datelor experimentale 

- Se detenninli activitliţile ionice ale solutiilor utilizate (a = f · c) 
confonn datelor din tabelul ce unneazli. 

CuSO. ZnSO. 

n C f± • f± • 
(Eg/1) (mol/I) (mol/I) (mol/I) 

1 0,5 0,067 0,0335 0,063 0,0315 
0,1 0,05 0,216 0,01080 0,202 0,01010 
0,01 0,005 0,521 0,002650 0477 0,002385 

-Se detem1ină poten\ialele nom1ale de electrod din t.e.m măsurate în 
cuul cuplării electrozilor pilei Daniell, succesiv cu electrodul de calomel: 

Ecu = E 
O 

cal + Ecu -calomel - RT/2F ln ac/+ (7) 
EZn = E 0

cal -- El.o-calomel- RT/2F ln az..i+ (8) 
- Se calculează cu ajutorul relaţiei Nernst t.e.m ale pilelor Daniell 

forn1ate la diverse concentra\ii ale solu\iei. 
Se dă E O 

cai= 0,242 V ; F = 96500 C/Eg; R = 8,31 J/mol•K 

4. Tabde de date 

Pila E ... (V) E, ... (V) 

, Cu/( 'uSO,( I n)//KCl//l lg 2Cl/l lg(-) 
, llg/l lg,l'I//KCI.I/ZnSO,( I 11)/Zn(-) 
, Cu/CuSO,( I n)//KCI//ZnSO,( I 11)/Zn(-) 
, Cu/CuSO,( I n)//KCI//ZnSO,(0, I n)/Zn(-) 
, Cu/l \1SO,(0, I 11)//KCI//ZnSO,( I n)/Zn(-) 
, Cu/( 'uSO,(0, 1 n )//KCI//ZnSO,(0, I n)/Zn(-) 
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7. MĂSURAREA CANTITĂTII DE ELECTRICITATE. 
' LEGILE LUI FARADAY 

A. Lucrarea pe sc11rt 

1. Domeniul: Legile electrolizei. 
2. Fenomene: transportul ionilor în solu\ie; transportul e- prin conductori; 

reac\ii redox la electrozi, reac\ii interatomice. 
3. Dispozitive: coulometru de cupru, coulometru de gaz (voltametru 

Hoffman), ampermetru, potentiometru. 
4. Mărimi experimentale: masa de Cu depusă la catod; volumul de Hi/02 

degajat la electrozi; iimpul electrolizei; intensitatea curentului electric 
(măsurată la ampermetru). 

5. Mărimi de calcul : intensitatea curentului electric calculată din legile 
electrolizei. 

B. 1. Com·iderafii ge11erale 

Incă din anii 1832-1833 M.Faraday a formulat, pe baza unor date 
experimentale, legile electrolizei: 

1) Masele substan\elor depuse/dizolvate la electrozi sunt proporţionale 
cu cantitatea de electricitate care trece prin electroli\ii corespunzători; 

2) masele substan\elor depuse/dizolvate la electrozi de către aceeaşi 
c antitatc de electricitate sunt proporţionale cu echivalen\ii lor 
ckctrochimici. 

La intensitatea curentului electric constanta, cele 2 legi se exprimă prin: 
m=(NnF)lt (1) 

în care A reprezintă masa atomică a substan\ei considerate, n - valen\a 

acesteia (numărul electronilor schimbaţi la transformarea fiecărui atom), F 

este cantitatea de electricitate care depune un echivalent gram dintr-un ion 

monovalent (96500 C/Eg) iar NnF reprezintă echivalentul electrochimic 

al suhslan\ci (acesta este proporţional cu echivalentul chimic, Nn). 

Pc bua legilor electrolizei se poate determina cantitatea de electricitate, 

4 -- ll, rcspcl.:lându-sc experimental anumite restricţii: abscn\a rc,1~\11lor 
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secundare la electrozi şi randament unitar al celulei de electroliză 

'l = q/qp = 1. Celulele de electroliză care respectă c1cestc rcstric\ii şi sunt 

folosite la determinarea cantită\ii de electricitate din masa substan\clor 

depuse la electrozi se numesc voltametre sau coulometre (T. W. Richards, 

1902). Acestea sunt folosite în principal la etalonarea ampcm1etrelor. După 

metoda de măsurare sunt: 

- coulometre gravimetrice (se cântăreşte masa unei substan\e depuse la 
electrod); 

- coulometre cu gaz (se măsoară volumul de gaz degajat la un electrod); 
-coulometre de titrare (se determină cantitatea unei substan\e implicate 

în electroliză prin titrare). 
Fiecare tip de coulometru are o precizie mai bună într-un anumit 

domeniu al intensită\ii: pentru I mare se preferă cele gravimetrice iar pentru 
cele cu I mic, cele de titrare. 

2. Etalonarea unui ampermetru cu aajutorul coulometrului de cupru 

Coulometrul de cupru (Fig. I) este un dispozitiv experimental simplu 
şi precis. Ca electrolit se foloseşte o solu\ie de CuSO4 (l 25g/l) la care se 
adăugă solu\ii de alcool etilic (55 g/1) şi de acid sulfuric (50 g/1). Acestea 
din urmă au rolul de a impiedica reaqiile secundare cum ar fi cele 

+ 
,-------1 -----/VVV 

A 
__ t 

Fig I Coulomc:1111 de: cup,u. 
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formare a supcroxizilor, a hidroxidului cupric ele. Reac\iile principale 
care au loc in cazul utilizării anozilor de cupru solubili sunt: 

A(+): so4·2 
I Cu = CuS04 + 2e· 

I 
------> Cu2

+ + SO/ (în solu\ie) 
K (-) : Cu2

+ + 2e = Cu 
Acestea au loc inlr-un vas in care se introduc, in soluţia indicată, 2 

plăci de cupru conectate in paralel (anozii) iar intre acestea o plăcu\ă de 
cupru (catodul). ln seric cu vasul de electroliză (coulomelrul de cupru) 
se conectează ampermetrul de etalonat şi un reostat. 

Mod de /ucnt 

-Se cură\ă plăcu\a catodică folosind hârtie abrazivă fină şi hârtie de 
filtru; 

-Se cântăreşte aceasta la balan\a analitică; 
-Se imersează plăcu\a in coulometru intre cele 2 plăci anodice; 
-Se inchide circuitul electric reglându-se repede intensitatea curentului 

electric indicată de ampermetru la valorile din Tabelul nr. 1 (folosind 
reostatul); 

-Se deschide circuitul electric după timpii indica\i in labei, se şterge 
plăcu\a catodică şi se cântăreşte după fiecare etapă de electroliză; 

-Se calculează după formula (1) intensitatea curentului ce ar fi depus 
de fiecare dată masa de cupru cântărită, considerând (A/nF)cu = 
= 326 µg/C; 

-Se trasează curba de etalonare a ampermetrului, I. = f(lca1J-

Tabelul nr. I 

I, (A) t (min) fficu (g) , .. k (A) 

0,1 24 

0,2 12 

OJ 8 

0,4 6 
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3. Etalonarea unul ampermetru cu ajutorul coulometrului cu gaz 

Se utilizează un voltametru de tip Hoffman (fig.2), in care se supune 

electrolizei o soluţie H2SO4 10%. Principalele reacţii care au loc la 

electrozi sunt: 

A(+): 2 SO/+ 2H2O = 2H 2SO4 + 0 2 + 4 e­

K (-) : 2 H+ + 2 e· = H2 

Cantitatea de electricitate care trece prin circuit se determină din 

volumul de H2 degajat: 

(2) 

în care p, V şi M11i sunt, respectiv, densitatea, volumul ~i masa molară ale 

H2 la temperatura şi presiunea de lucru. Deoarece pentru H2 se cunoa~te 

mărimea M/2Fp0 = O, 116 cm1/C, se determină I din rela\ia: 

I= (2Fp0 /Mt)(P11tVT JP0T) (3) 

unde PH,= P - P,~o- P reprezintă presiunea atmosferică citită la barometru 

iar P11l0 este presiunea vaporilor de apă (Tabelul nr. 2). 

Tabelul nr. 2 

t("C) 17 18 19 20 21 23 25 26 28 29 

p~ 13,5 15,5 16,5 17,5 18,7 19,8 23,8 25,2 28,3 30,0 
(torr) 

Se lasă să treacă prin circuit în timpul t, curentul de intensitate 11 , la 

valorile indicate in Tabelul nr.3, măsurându-se de fiecare dată volumul 

V de H2 degajat in um1a electrolizei. Acesta se măsoară aducând nivelul 

solu\iei din pâlnie la nivelul solu\iei dm biuretă. Se calculcuă intensitatea 

leale a curentului electric după relaţia (3) in care T0 = 273,15 K, P0 = 760 

torr. 
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Fig. l. Coulomctru cu gaz. 

Tabelul nr. 3 

I. (A) V (cm1
) t (min.) 

''"" (A) 

o.os 24 
0,10 12 
O,IS 8 
0,20 6 

Se trasează de asemenea ş1 curba de etalonare a ampem1elrului, 
la= f{lcaJJ. 
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8. DETERMINAREA ORDINULUI DE REACTIE, 
' CONST ANTEI DE VITEZĂ ŞI ENERGIEI DE ACTIV ARE 

A. LUCRAREA PE SCURT 
1. Domeniul: cinetica chimică. 
2. Fenomene implicate: desfăşurarea in timp a unei reacţii chimice. 
3. Dispozitiv experimental: eprubete, termostat, termometru, cronometru. 
4. Mărimi experimentale: intervalul de timp până la apariţia opalescenţei 

solu\iei coloidale de sulf. 
5. Mărimi de calcul: viteza de reac\ie, ordinul parţial de reacţie, energia 

de activare a reacţiei. 
6. Sisteme studiate: Na2S2O1 + H2SO4. 

B. 1. Prezentare generală 

Pentru un sistem reactant omogen de volum V în care are loc o reacţie 
chimică reprezentată prin ecuaţia: 

v1A1 + v2A2 + ... + v,Ai --> v'1A'1 + v' 2A' 2 + ... + v\A\ (1) 
unde V 1 ••• vi, v' 1 ••• v' 2 sunt coeficienţii stoechiometrici ai reactan\ilor 
(A 1 •.. A,) şi ai produsilor de reacţie (A' 1 ••• A' 2), viteza de reacţie in 
raport cu un component oarecare i, se defineşte prin relaţia 

vR,i = ±(1/V) (dn/dt) (2) 
I n această rela\ie ni reprezintă numărul de moli de component i la 

momentul t. 
Dacă volumul sistemului rămâne constant, având in vedere relaţia de 

definiţie a concentraţiei molare, ci= ni N, relaţia (2) ia forma: 
vR,i = ±dc/dt (3) 

In relaţiile anterioare, semnul "+" se ia când viteza de reacţie se defineşte 

în raport cu un produs de reacţie (dn/dt > O) iar semnul "-" când viteza de 

reacţie se dclineşte în raport cu un reactant pentru care dn/dt < O. 

Valoarea vitezei de reacţie pentru un sistem reactant omogen de 

volum constant la un moment oarecare este dată de derivata funcţiei 

c,-'- c,(l) la momentul respectiv. 
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Pentru o anumită reacţie, viteza de reacţie este o funcţie de concentraţia 
reactanţilor şi de temperatură 

vR = f(c;, T) (4) 
Forma concretă a funcţiei f(c1, T) depinde de natura reacţiei. Pentru 

un mare număr de reacţii funcţia f(c;, T) poate fi redată ca un produs 
de două funcţii, una numai de temperatură şi alta numai de concentraţie: 
f(ci, T) = f1(T) • fi(c;). Funcţia f1(T) notată de obicei cu k este numită 
constanta de viteză. Funcţia fi( cJ este de fom1a unui produs de puteri ale 
concentraţiei reactanţilor: fi( c;) = c 1P

1 
• c/2 

• ••• • ct în care puterile p 1 ••• 

Pi se numesc ordine parţiale de reacţie în rapo11 cu componenţii 

corespunzatori. Deci dependenţa vitezei de reacţie, de temperatură şi de 
concentraţia reactanţilor este: 

vR = k • c."1 • c/1 • ... • ct, = k rictr (5) 
numită ecuaţie cinetică. 

Parametrii cinetici k şi p; pol fi obtinuţi numa, prm detem1inări 
experimentale. 

Pentru uncie reacţii simple ordinele de reacţie in raport cu reactanţii 

sunt egale cu coeficienţii stoechiometrici (v;) din ecuaţia chimică. 
In lucrarea de faţă se studiază reacţia dintre tiosulfatul de sodiu 

(Na2S2O3) şi acidul sul furie in soluţie apoasă. 
Reacţia are loc după mecanismul: 
Na2S20 1 + H2S04 ---> Na2SQ4 + H2S2O1 (acid tiosulfuric) 
H2S201 ---> H20 + S02 + S 
Reacţie globală: Na2S2O1 + H2SO4 ---> Na1SQ4 + 11 20 i S02 t- S 
Reacţia se urmăreşte uşor deoarece sulful fom1al se separă sub fom1ă 

coloidală, producând o opalescentă în vasul de reacţie. Viteza de reacţie în 

raport cu sulful formal este vK = .1.csf.1.1. 

Variaţia concentraţiei sulfului (.1.cs) este constantă, independentă de 
modul de desfăşurare al reacţiei şi repn.:zinta cantitatea de sulf din unitatea 
de volum necesară apariţiei precipitatului coloidal in intervalul de timp 
t.(mărime invers propoqională cu viteza de reacţie). 

Deci ecuaţia cinetică a acestei reaqii csti.!: 

I/ K = l / .1.t = k • C ~-,s,o, • C ft,so. ( 6) 
Determinarea ordinului de reacţie p 1 (în raport cu NalS 2O 1) se face 

studiind la temperatură consta111a inlluenţa concentraţiei tiosulfatului 
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de sodiu asupra vitezei de reac\ie men\inând constantă concenlra\ia initială 
a acidului sulfuric. ln aceste condi\ii ecua\ia (6) devine: 

VR = 1/ Al= k' • c P, 
Ne.,S10, 

(7) 
Prin logaritmarea ecua\iei (7) se ob\ine: 

ln vR = - ln Al= ln k' + p1 ln cw..,s,o,
1 

(8) 

care-i ecua\ia unei drepte în coordonate - ln Al = f(ln C:Na,s
1
O

1
). Ordinul de 

reac\ie în raport cu tiosulfatul de sodiu se ob\ine din panta dreptei 
respective. 

Determinarea enegiei de activare a reacţiei se face pc baza ecua\iei 
lui Arrhcnius, de dependenţă a vitezei de reac\ie (sau o a constantei de 
viteză) cu temperatura: 

k =A• exp(-EjRT) (9) 

în care A reprezintl factorul preexponenµal, mllrime ce depinde de frecvenJa 
ciocnirilor dintre molecule, R-constwlla gazelor şi E, este energia de 
activare a reaciiei (energia minimi necesară pentru ca procesul chimic să se 

producă). 
Energia de activare se determină pentru aceiaşi reac\ie dintre tiosulfatul 

de sodiu şi acidul sulfuric. 
Energia de activare se determină pe cale grafică. Se cunoaşte el: 

vR = Ac/ At = kc-!'1 • cr,50 111-.110. Ha , 

iar constanta de viteză, conform teoriei Arrhenius, 

k = A exp (-EjRT) 

ceea ce conduce la : 

I/ Al= [A exp (-E.fRT) c~.._,,o, • c1ţ10.JI Ac, (10) 

Când concentra\iile tiosulfatului de sodiu şi acidului sulfuric sunt 

constante, opalescenta solu\iei apare pentru aceiaşi concentra\ie de 

sulf (Acs) şi atunci relaţia (10) devine: 

I/ At = k• exp(-EjRT) ( 11) 

Prin logaritmarea relaţiei precedente se ob\inc: 

ln Al= -ln k• + E/R • 1/T (12) 

care este ccua\ia unei drepte in coordonate ln At = f( l /T) din a carci 

pantă se determină energia de activare. 
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2. Partea experimentali 

2. 1 Metoda utilizată pentru delenninarea ordinului de reac\ie şi energiei 
de activare pentru această reac\ie constă în delenninarea intervalului de 
timp până la apariţia opalescenţei după amestecarea celor două soluţii. 

2.2. Modul de lucru 

In 8 eprubete se introduc volume de soluţii de tiosulfal Je sodiu şi de 
acid sulf uric aşa cum se indică în tabelul um1ător: 

NwnAr Volum (cm1
) rcl lnc'01 ~l -ln~t 

eprubeta su1. Na,s,o, H,O Sal. tt,so. CNa 2S20 1 N1 1s1o, 
(a) (b) (<) 

1 s o o 
2 4 I o 
3 3 2 o 
4 2 o o 

5, 6, 7, 8 o o s 

Peste con\inutul eprubetei I se toarnă soluţia de H2SO4 din eprubetă 5 se 

agilă uşor şi se măsoară intervalul de timp (dt) între momentul amestecării 
şi apariţia opalescenţei ( ca stare de referinţă finală se ia momentul când nu 
se mai vede scrisul de pe o hârtie aşezată în spatele eprubetei). Se 
procedează similar cu perechile de eprubete 2-6, 3-7 şi 4-8 notând valoarea 

lui dt în tabel. 
Se calculează concentra\ia relativă de Na2S2O1 în unităţi arbitrare ca 

raportul dintre numărul de cm1 Na2S2O3 şi volumul total de amestec de 
reacţie: 

c ~:~.o,,3 = V Na,s,o, /(V Na,s,o,1 + V.tt,o +V tt,so,.) = a/(a+b+c) 

Confom1 ecuaţiei (8), reprezentând grafic -ln .1l = f(lncNa.,s,o,) din panta 
dreptei se det.em1ină ordinul de reacţie p 1 iar din ordonată la origine 
constantă de viteza k'. 

Pentru detem1inarea energiei de activare se introduc in patru eprubete 
câte 5 cm1 de soluţie de tiosulfat de sodiu şi in alte 4 eprubete câte 5 cm1 

soluţie de acid sulfuric. Cele 8 eprubete se introduc in termostat care va 

realiza temperaturile de 20, 30, ·10 şi 50°C. Pentru liecarc temperatură 
fixată după 5-1 O minute de la stabilizarea temperaturii se iau 2 eprubete, 
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una cu NB-iS
2
O3 şi ccalaltl cu f\SO4• Se amesteci, se agili şi se mlsoarl 

timpul din momentul amestecării pânl la apariţia opalescenţei. 
Se intocmestc un tabel de formă: 

Nr. T(K) 6t (s) 1/f(K.--1) lnAt 

I 
2 
3 
4 

Prin reprezentarea grafici a lui ln At ca funcţie de l /T se obţine o 
dreaptă din a cllrei pantă se determini energia de activare. 

2.3. lnterpretlri. Concluzii. Discuţii. 
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9. HIDROLIZA ACIDĂ A ACETATULUI DE ETIL 

A. Lucrarea pe scurt 

1. Domeniul : cinetică chimică. 

2. Fenomene implicate: avansarea reacţiei de hidroliză a acetatului de 

etil in mediu acid - "blocarea" reacţiei prin scăderea bruscă a temperaturii. 

3. Dispozitiv experimental: vase de laborator (balo,1 cotat, pahar 

Erlenmeyer), biureta Pellet, cronometru. 

4. Mărimi experimentale - volumul de soluţie alcalină cu care se titrează 

mediul (acid) de reacţie. 

5. Mărimi de calcul - constanta de viteza a reacţiei. 

6. Sistemul studiat CH3C00C2H5 + H20. 

B. J. Prezentare generală 

ln prezenţa acizilor minerali (HCI, H2S04, HN0J ~.a) şi a bazelor 

(Na0H, K0H ş.a) esterii hidrolizea:t.ă cu mecanisme diferite, conducând la 

acizi carboxilici şi alcooli. 

Spre deosebire de hidroliza bazică, de obicei rapidă şi ireversibilă, 

hidroliza acidă este mai lentă şi decurge reversibil. ln mediu acid reacţia de 

hidroliză se seric: 
hidrolil.ll 

R - C00R' + H20 + HA !;;':rui;i:;:R C00H ·t· R'-OH t HA (1) 

Mecanismul adoptat în cursul reacţiei de hidroliză acidă a esterilor este: 

o 
li 

o 
li 

rapid 
R-C--O-R' + HA "'~====-to K -C-O' R' -t A 

rapid 

H 
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o 
li 

o-
I "d lent rap1 

R-c-o+-R• + o-HF=====~ R-c-o+-R' ~======-
1 I rapid lent 

H 

o 
li 

H 

R-C-0'-H + R'-0 

I I 
H H 

H-O+H 

I 
H 

o o 
li rapid li 

R - C - O' - H + A-~ :::?R - C - 0-H + HA (2) 
I rapid 

H 

Acest mecanism pune în evidenţă natura acţiunii catalitice a ionilor de 

hidrogen, H+, ( care în mediu apos se găsesc sub formă de ioni H10+) care 

au un rol esenţial în desfăşurarea reacţiilor de hidroliză (I). 

Viteza reacţiei de hidroliză acidă în mediu apos este dată de ecuaţia 

-d[R-COOR']/dt = k'[H20][H10+][RCOOR'] (3) 

Cum în cursul reacţiei concentraţia catalizatorului este aceiaşi, iar 

concentraţia apei, aflate în exces, practic nu se modifică, ecuaţia precedentă 

devine: 

-d[R-COOR']/dt = k[R-COOR'] 

unde k = k'[H 20][H10+]. 

(4) 

ln lucrarea de fa\ă se studiază cinetic reac\ia de hidroliză d acetatului de 

etil în prcLcn\a acidului clorhidric. 

CH 1COOClls + H20 +HCI----> CH1COOH + C2H50H + HCI 
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Reac\ia este de ordin aparent I şi este caracterizată de ecua\ia cinetică 
di feren\ială: 

dx/dt = k(a-x) (5) 
care prin integrare conduce la fom1a sa integrală sau la expresia constantei 
de viteză 

k = I /l ln a/(a-x) (6) 
unde a este concentra\ia ini\ială a esterului şi a-x este conccnlra\ia sa la 
momentul l. 

Avansarea in timp a reac\iei se urmăreşte prin dozarea cu o soluţie de 
hidroxid de sodiu, la diferite momente, a acidului acetic ce se formca.-:ă 
(alături de acidul clorhidric existent in mediu). 

Pentru a ob\ine expresia de calcul a constantei de viteză, k, din volumele 
de soluţie de hidroxid de sodiu cu care se titrează la diferite momente ale 
reac\iei se folosesc notaţiile: 

vp,oba - volumul probei ini\iale (cm3
) 

c0 - concentraţia soluţiei de NaOH ( echiv/1) 
V1 - volumul soluţiei de NaOH cu care se neutralizează proba la 

momentul t, care va fi dală de suma volumelor de solu\ie de NaOH 
necesare neutralizării simultane a HCI (V0) şi CH3COOH (V.') cc se 
fom1cdză la momentul t, adică: 

V1 = V0 + V/ (7) 
Vr - volumul de soluţie de NaOH care ar fi folosit pentru titrarea celor 

2 acizi din probă, dacă hidroliza ar fi totală adică : 
Vr=V0 +V/ (8) 

unde V/ este volumul de soluţie NaOH necesar neutralizării CH 1COOH 
din probă dacă hidroliza ar fi totală. 

Din relaţia de echivalentă: , 
X, • V prnh• = Co • V I, 

rezultă că 

V,'= K., • x, 
unde 

KO = V rroho/c„ 
ln particular pentru cazul când hidroliza este totală: 

V/= K, • a 
Introducând aceste rezultate în expresia raportului a/(a-x,) se ob\inc: 

a/(a-x,) = V//(V.-'-V,') 
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sau cum din relaţiile (7) şi (8): V/ - Vi'= Vf - V, se ob\ine pentru constanta 
de viteză 

k = 1/l ln a/(a-x,)-" 1/l ln V//(Vr'-V/) = 1/t ln V//(Vr-V,) (9) 
Scriind ccua\ia (9) sub forma logaritmică şi prin rearanjarea termenilor 

se ob\ine 
ln(Vr- V.)= ln V/ - k • t (10) 

care este ecuaţia unei drepte in coordonate ln( V r - V J = f( t) şi care are panta 
egală cu -k. 

2. Partea experimentali 

2. J. Metoda utilizată pentru studiul acestei reacţii este metoda titrării 
acido-bazice in prezenţa unui indicator adecvat - ( f enolftalcina) 

2.2. Modul de lucru 

lnlr-un balon cu fundul plat se introduc 2 cm3 de acetat de etil şi 20 cm3 

solutie HCI IN. Acesta este momentul iniţial al reacţiei (t=O), se marchează 

cu un cronometru (sau ceas). Balonul se astupă rapid şi se agită pentru 

omogenizarea amestecului. Cu o pipetă uscată se iau câl mai repede posibil 

2 cm1 de amestec şi se introduc într-un vas Erlenmeyer pregătit anterior cu 

20 cm1 apă distilată (racita pe gheată) şi cu 2-3 picături de soluţie alcoolică 

de fenolftaleină. Folosirea apei reci are scopul de a "îngheţa" reac\ia de 

hidroliză pe timpul titrării. 

Se titrează acidul din vasul Erlenmeyer cu o solu\ic de NaOH O, I N. 

Punctul de echivalentă în reac\ia de neutralizare corespunde primei nuan\c 

de roz persistente în timp a fenolftaleinei. Se citeşte astfel volumul V O al 

solu\ici de hidroxid cu care !l-a neutralizat reac\ia respectivă. 

După alte 6 intervale de câte 15 minute se iau alte probe de câte 2 cmJ 

din amestecul de reacţie şi se titrează ca mai sus pentru a se ob\ine 

volumele de soluţie bazică V 1s, V JO ... V, . 

Volumul final Vr se ob\ine prin titrarea amestecului de rcac\ie când 

hidroliza este totală (lucru ce se poale obţine prin încălzirea solu\ici sau 

prin titrarea amestecului de rcac\ie după un timp de J sau 2 săptămâni). 
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2.3. Tabel de date. 
Rezultatele determinărilor se consemnează intr-un tabel de forma: 

Timpul Voi. soluţiei V -V 
I I 

ln(V1-V,) tcmm·') 
(min) NaOH0,IN 

(cmJ) 

o Vo= 
15 V,i= 
30 V30= 
45 Vo= 
60 vf,/j-
7S V,i = 
90 Vpa-
OQ V,= 

2.4. Interpretlri. Discuţii. Concluzii. 
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10. HIDROLIZA ALCALINĂ A ACETATULUI DE ETIL 

A. Lucrarea pe scurt 
I. Domeniul : cinetica-chimică. 

2. Fenomene implicate: avansarea reac\iei de hidroliză a acetatului de 
etil, influen\a catalizatorului asupra vitezei de reacţie. 

3. Dispozitiv experimental : conductometru sau montaj conductometrie, 
cronometru. 

4. Mărimi experimentale: conductibilitatea mediului de reacţie la diferite 
momente ale reacţiei. 

5. Mărimi de calcul: constanta de viteză a reacţiei, energia de activare 
a reacţiei 

6. Sisteme studiate: CH1COOC2H5 + H2O. 

B. J. Prezentare generalii 
Hidroliza esterilor este un exemplu tipic de reac\ie ce poate fi catalizată 

atât de mediul acid cât şi de mediul bazic (alcalin). Mecanismul reac\iei 
este diferit in cele două cazuri. Când hidroliza arc loc in mediu bazic 
(saponificare), adică intr-un exces de ioni hidroxil (Oll), reac\ia este din 
punct de vedere cinetic d~ ordinul li, adică viteza reac\iei: 

CH1COOC2H5 + OH' --> CH1Coo· + <.;H5OH 
depinde atât de concentraţia esterului cât şi de cea a ionilor OH. 

Când concentraţiile iniţiale ale esterului şi bazei (ionilor OH') sunt egale 
cu „a" moli/l şi când la momentul „t" au reac\ionat „x" moli/I de ester (sau 
de hidroxid) deci in soluţie au mai rămas „a-x" moli/l atunci ecua\ia 
cinetică diferenţială a vitezei de reacţie este: 

v=-d(a-x)/dt = dx/dt = k(a-x)2 (l) 
Prin integrarea acestei ecuaţii se ob\ine forma integrală a ecua\iei cinetice 

pentru reacţii de acest fel: 
k = 1/t[l/(a-x) - 1/a) (2) 

sau care mai poate fi scrisă şi sub fom1a: 
k = (1/at) • [x/(a-x)] (3) 

Rewltă că pentru detem1inarea constantei de vilcză este necesară 
cunoaşterea concentra\iei iniţiale a celor doi reactan\i precwn şi 

conccntra\ia (a-x) la diferite momente de timp t. 
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Pentru determinarea variaţiei de concenlraţie la diferite momenle "t" se 

foloseşte, in această lucrare, metoda conduclometrică, adică se delerrnină 

conductibililatea soluţiei in timp. In cursul reacţiei conduclibililatea soluţiei 

scade datorită inlocuirii ionilor OR mai mobili cu ioni CH1COO· mai puţin 

mobili. 

Este evident ca diminu\ia de concentraţie "x" va fi proporţională cu 

diferenţa dintre conductibilitatea iniţială 0 0 şi cea la momentul "t", G1. 

Concentraţia iniţială va fi proporţională cu diferenţa 0 0 - (JQ.unde G...este 

conductibilitatea soluţiei după ce reacţia este tem1inată şi întreaga cantitate 

de ester a fost saponificată. Deci: 

x = const(G0-GJ şi a= const(G0 - 0..). 

Introducând aceste valori in ecuaţia (3) şi simplificând constanta de 

proporţionalitate se obţine: 

akt = (00 - GJ/(G1 - G..) (4) 

sau sub forma: 

(5) 

care se valorifică prin reprezentarea grafică a lui G1 ca funcţie de (G0 - GJ/t 

şi diu panta (tg a) dreplei obţinule se ddem1ină constanta de viteză: 

k = 1/(a • tg a). 

Energia de adivare a reacţiei de hidroli:t:ă alcalină a acelatului de etil 

se dctermmă pe baza ecuaţiei AIThenius 

k ,~ A cxp(-E/RT) (6) 

unde A repre:lÎnlă fadurul preexponenţial (ce depinde de numărul de 

ciocniri eficace dinlre molecule, E. - energia de activare a reaqiei, 

R-consta11ta gazdor (8,3 IJ/11101 • K - 1,987 cal/mol • K) ~i T este 

tempeiatura (K), CWlosdnd constanta de viteză a reacţiei la cd puţin două 

temperaturi T 1 şi Ti. Prducrând ecuaţia (6) se obţine pentru cnt:rgia de 

activare: 

(7) 
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2. Partea experimentali 

2.1. Metoda utilizată este metoda conductometrică. Se utilizează fie un 

conductometru fie un montaj conductometrie de tipul unei pun\i 

Kohlrausch (vezi lucrările anterioare). 

2.2. Modul de lucro 

Se prepară o soluţie 0,02M de acetat de etil şi de hidroxid de sodiu. 

Soluţia de eter se obţine prin introducerea a 0,2 cm3 de ester într-un balon 

cotat de 100 cm1 şi completarea până la semn cu apă distilată. Soluţia de 

hidroxid de sodiu 0,02 M se obţine din soluţii mai concentrate (O, l M sau 

l M) existente în laborator. 

In momentul declan~ării reacţiei (t = O) se introduc volume egale din 

cele două soluţii, la aceiaşi temperatură, în celulă de conductibilitate. 

Volumele ce se iau din cele două soluţii sunt de aşa fel ca după amestecare 

să acoptre cei doi electrozi de platină ai celulei de conductibilitate. 

Se fac măsurători de conductibilitate a mediului de reacţie la diferite 

momente (de exemplu la momentele O', 5', 10', 15', 20', 30' ... ) timp de 

o oră. 

Pentru a determina energia de activare a reacţiei experimentul descris 

mai sus se repetă la o altă temperatură (de exmplu cu I 0° -15 ° mai mare 

decât kmperalura mediului ambiant. Cde două soluţii, înainte de 

ameste1:are, se lin l 0-15 minute în termostat la temperatură la care se 

don:~lc a se fa1:e determinarea. 
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2. 3. Tahelt' dt' date 
Rc:wl1atclc oh\inule, la o anumită lempcralură, se înscriu inlr-1111 tabel 

de fo1111a: 

I ii 

(111111 I ( 111,11/1) 

---

T, 

(I 

5 

10 

15 
.._ 

20 

30 

.:io 

50 

60 

<,. 
(U') 

T, T, 

- ~ 

-

( '• ( i 
(Li') 

-

~ 

-

I 

l ( ,,, Ii_ 1.'1 

(!.J I• hllJI 
I f 

·1, 

Se 1cp1czinta g1alk ol - l(Gu-G1)/t) dl! urnk l:OllllJIIII l:l lld\ll:1 I 'I) ~c 
determină k 1 ~i ki 

Se cakulcază Clll!rgia Jc adiva1c a 1c.tl:\1ci după cu1i1\li1 (/) 
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2.4. Interpretări. Discuţii. Concluzii. 

2. 5. Exemplu 11umeric: Pentru ace1aş1 reacţie de hidroliză alcalină a 
acetatului de etil la 21 ° C, în condiţii de concentraţii iniţiale egală cu 0,0 I 
mol/I s-au obţinut prin metoda titrării acido-bazice următoarele valori 
pentru constanta de viteză 

t(min) 5 15 25 35 45 

k (I · mol 1 • min 1) 5,765 5
1
465 .;570 5,520 5,700 

Să se compare valorile obţinute prin metoda conductometrică cu cele 
date in tabelul anterior. Discuţii. 
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11. CINETICA HIDROLIZEI ACIDE A ZAHAROZEI. 
STUDIU POLARIMETRIC 

A. Lucrarea pe scurt 
l. Domeniul: cinetica chimică. 

2. Fenomenul: rcac\ia de hidroliză catalizată de un acid, moditican:a 
activită\ii optice a sistemului. 

3. Dispozitive şi mărimi experimentale: polarimetru (determinarea 
unghiului de rota\ie a planului de polarizare a luminii), balan\ă tchnil:ă 

(determinarea masei zaharozei), cilindri gradati, baloane cotate 
(determinarea conccntra\ici solu\iei). 

4. Mărimi de calcul: constanta de viteză a reac\iei de hidroli:i:ă. 

8. 1. Prezentare generală 

Prin hidroliza acidă sau enzimatică, zaharoza (substantă dextrogiră) se 
transformă în glucoză (slab dextrogiră) şi în levuloză (puternic levogiră): 

c.i1122011 + HiO -~
1
~-> Clllll/)11 t c.,11.loo (1) 

(zaluuu1.J) (gluu11.I) (lcvulo,.I) 

Moditicarca activită\ii optice a solu\illor se poate urmă1 i polarimetric 

prin determinarea unghiurilor a de rota\ic 11 planului de polarii.arc al 
luminii. Acestea sunt propoqionalc cu cu11ccntra\ia levulozei: 

a~ a 0 :i a,I c/1000 (2) 

unde a 0 este unghiul corcspunzâlor monwn1ulu1 t - O dnJ concentra\ia 

levulozei este nulă iar u, reprezintă rola\ia sp,:cilid a planului de polarizare 
cc caracterizează substan\a stuJial:l şi cstc v.tloarca unghiului de rnta\ic în 
situatia în care lumina lrecc printr-un simt de solutic stabilit convcn\ional 
la o grosime I -'--' 1 O cm şi având conccntra\ia c ~ I g/cm 1. 

Rota\ia planului de polari ✓.arc se focc fie spre dreapta la suhstan\c 

dextrogire (a> 0), lie spre stânga la suhslan\l' levogire (u , O) thg. l ). Us 

mai depinde şi Je lungimea de undă a luminii plilari,.atc ~ide lc111pc1alură. 
ln conformitate cu cclc arătate mai înainte, ~c poate cakula Cllllslanta Je 

viteză a reaqiei de hidrnli,-ă a zahar,,,-ei: 

k~-(1/t)lnla/(a-x)j--(1/1)111[0 0 t iu.dllu t 11.1 111 0) 

hO 
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Fig. 1. V ariafia unghiului de rotaţie a planului de polarizare. 

Jn această expresie a.f reprezintă unghiul final de rotaţie, la hidroliza 
completă a zaharozei şi are valoarea -2. 

2. Partea experimentală 

2.1. Metoda 

Studiul cineticii de hidroliză a zaharozei se poate realiza prin măsurarea 
în timp a unei mărimi uşor accesibile dm mediul de rcaqie, mărime care să 
fie proporţională cu concentraţia reactantului sau a unui produs de reacţie. 

In cazul lurrării de faţă se determină polarimetric unghiurile a. o= f(t) de 
rotaţie a planului de polarizare a luminii, unghiuri propor\ionalc cu 
concentraţia levulozei. 

2. 2. Descrierea diJ.puzitivului experimental 

Soluţiile de studiat se introduc in tuburile polanmctrului. Polarimetrul 

cuprinde un sistem de polarizare a luminii (polarizorul) şi un sistem de 

analiLă a planului de vibra\ic a luminii după străbaterea tubului cu soluţia 

de analizat (analizorul). 
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Colimator Polarizor Nico.li Tub polarimetru Analizor Ocular Observator 
supllm. 

Fig. 2. Schema unui polarimetru optic. 

Dacă planurile de polarizare din polarizor şi din analizor sunt paralele 
lumina va trece prin analizor neschimbată. Dacă planul de vibraţie a luminii 
polarizate este rotit de către o substanţă optic activă pentru ca aceasta să 
redevină perpendiculară pe planul analizornlui, trebuie ca analizorul să fie 
rotit în jurul direcţiei de propagare a luminii (când lumina nu trece se 
obţine poziţia de extincţie completă). Prin măsurarea unghiului ade rotaţie 
al analizorului se pot face detem1inări de concentraţie (folosind relaţia (2)) 
sau se poate urmări cinetica unor reacţii în care apare o substanţa cu alte 
proprietăţi optice decât reactanţii iniţiali. 

Schema unui polarimcti u optic uzual este redată în figura 2. 
Sursa de lumină monocromatică (in mod obişnuit lampa de sodiu) 

produce un fascicul divergent care devine paralel după trecerna prin 

colimator. Lumina străbate apoi polarizorul ( o prismă din cristal de spat de 

Islanda, denumită nicol) ieşind polarizată în plan vertical. La circa 30 cm 

de polarizor se găseşte nicolul analizor montat într-un tub ce se poale roti 

în jurul axei cu 360°. Acesta este solidar cu un tambur gradat 

(-180° ... 0° ... + 180°) având posibilitatea de citire la vernier. Intre polarizor 

şi analizor, polarimetrul este prevăzui cu o incintă în care se poate aşeza 

proba lichidă într-un tub cilindic cu ferestre transparente la capele. Acest 

tip de polarimetru a fost perfoqionat pentru creşterea preciziei de citire. 

Pcrfcqionările aduse constau în generarea în câmpul vizual a unor zone de 

penumbră alternante cu zone iluminate. Citirea se face atunci când câmpul 

vizual este uniform iluminai (trecerea fontei centrale din penumbră spre 
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--
a b C 

Fig. 3. Posibilitate de iluminare a câmpului vizual. 

lumină, Fig.3). Cea mai mică rotire într-un sens sau altul conduce la 

apariţia liniei de demarcaţie dintre zonele diferit iluminate ala câmpului 

vizual. 

2.3. Modul de lucm: 

- se citeşte unghiul corectiv al polarimetrului prin folosirea tubului 
polarimetric umplut cu apă distilată. La umplerea tuburilor nu trebuie să 
rămână în interiorul acestora bule de aer. 

- într-un balon cotat de 50 ml se prepară o soluţie I O % de zaharoză în 
apă distilată (zahărul se cântăreşte la balanţa tehnică). 

- se pun câte 15 ml din solutia de zaharoză în 2 vase Erlenmayer. 
- într-un vas se adaugă 15 ml soluţie HCI l n iar în cel de-al doilea se 

adaugă 15 ml soluţie HCI 2n. 

- se umplu cu cele două soluţii două tuburi polarimetrice, citindu-se 

succesiv, cât se poate de repede unghiul au, notând timpul iniţial al reacţiei. 

- se fac detem1inări succesive ale unghiurilor de rotaţie pentru cele două 

solu\ii la intervale de 15 minute (6 determinari). Unghiurile finale se 

dcte1mină după încălzirea soluţiilor la 80 °C, urmată de răcirea lor până la 

ll:mpcralura iniţială. 

- se trei; J..itclc experimentale într-un tabel în care se includ şi constantele 

de v1tCLă, 1.:alculalc cu expresia 3. 
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2.4. Factori care influenţeazd precizia rez11/tutelor 

- puritatea zaharozei şi a HCl. 
- concentra\ia corespunzătoare a solu\iilor. 

- umplerea tuburilor polarimetrice fără formarea unor bule de aer în 
interior. 

- sesizarea cu precizie a trecerii câmpului vizual de la b lac (Fig. 3.). 

3. Prelucrarea datelor experimentale se realizează cu ajutorul 
relaţiei 3. 
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4. Tabele de date. 

Sol. zahAr I 0% 1 ,;01 IICI Io Sol. zahlr IO% t sol. HCI 2n 

timpul 
1 

k (min•') (l timpul (l k (min•') 
de rcaqie de reacţie 
(min.) (min.) 

o o 
15 15 
30 30 
45 45 
60 60 
75 75 

5. lnterpretlri. Discuţii. Concluzll. 
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12. DISTRIBUTIA UNEI SUBSTANTE 
' ' ÎNTRE DOUĂ LICHIDE NEMISCIBILE. 

LEGEA DE DISTRIBUTIE NERNST 
' 

A. Lucrarea pe scurt 

I. Domeniul: echilibrul de fază 

2. Fenomene implicate: distribuţia unei substan\e între două faze, 

separarea fazelor, reacţii de titrare acido-bazice 
3. Dispozitiv experimental: pâlnii de separare sau flacoane cu dop rodat, 

biurete de titrare (tip Pellet), pahare Erlenmeyer 
4. Mărimi experimentale: concentra\ia de acid în cele două faze 

5. Mărimi de calcul: constanta de distribu\ic, gradul de asociere al 
unui acid organic 

6. Sisteme studiate: 
Acid benwic - apă - benzen 
Acid acetic - apă - benzen (toluen) 
Iod - tetraclorură de carbon - apă 

Acid succinic - apă - eter e111ic 
Acid salicilic - apă - cloroform 

8.1. Prezentare generală 

Dacă într-un sistem de două lichide (a şi ~) ncmiscibtk sau pa[\ial 
miscibile, se adaugă a treia substan\ă solubilă în cele două lichide, această 
substan\ă se distribuie între cele două lichide într-o anumită proporţie. 

Aplicând legea f azclor acestui sistem de trei componen\i ( C) distribui\i 
între cele două faze (P), varian\a (F) sistemului este: 

F=C-P+2=3-2+2=3 
Din cele 3 grade de libertate, dacă se fixează tempe, aluru ş1 presiunea, 

rezultă o singură variabilă cc determină compozi\ia înln.:~,ului s1sh.:m. Astfel, 
dacă la o temperatură şi o presiune dată csle cuno:-cuta conccntra\ia 
într-un strat, concenlra\ia î11 L·dălalt strat trebuie să r1e Ji.:tl.'.1rninală. 
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Considerând c" si c11 concentra\iile la echilibru în cele două faze lichide 
A ' A 

(straturi), a şi p, la temperatură şi presiune constantă, raportul 

(1) 

este independent de cantitatca dc substan\ă dizolvată (A) sau, cu alte 
cuvinte, substan\a dizolvată (A) se împarte între cele două straturi în 
raport constant. 

Rela\ia precedentă constituie legea de distribu\ie (reparti\ie) Nemst. 
Constanta K se numeşte coeficient de distribu\ie sau de reparti\ie şi nu 
depinde de prezen\a altor substan\e dizolvate. 

Legea de distribu\ie în termeni de molarităţi (cA) se aplică numai 
solu\iilor diluate şi această extindere a legii reprezintă doar o aproximaţie, 
fom1a generală a legii fiind 

unde a: şi a: reprezintă activită\ile tem1odinamice ale substan\ei solubile, 
în faza ex şi p. 

În cazul în care cele două faze (straturi) se găsesc în contact perma­
nent cu substanţa solidă, se ob\in la echilibru soluţii saturate; dacă 

solubilită\ile în cele două straturi sunt s: şi s:, legea de distribuţie se 

exprimă prin: 

(2) 

deci coeficientul de repartiţie K este egal cu raportul solubilităţilor. 
Legea de distribuţie, aşa cum este exprimată în relaţiile ( l) şi (2), 

reprezintă numai o aproximare, bazată pe presupunerea unei comportări 
idcale a soluţiilor şi pc ipoteza că substan\a dizolvată nu modifică 
miscibilitatea celor două lichide. 

Substan\a dizolvată (A) poate să prezinte asocieri sau disocieri 
intr-unul sau în ambele straturi. 

D.u.:ă substan\a dizolvată se prezintă în stratul a sub formă de 
mukculc asociate A"' (agregate con\inând în medic câte m molecuh.: de 
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monomer A), iar în stratul ~. sub formă de molecule asociale A , dislribu\ia 
n 

corespunde echilibrului: 
nA +:tmA 

m n 

de unde 

(3) 

sau 

(4) 

unde 

K=VK' 
Prin logaritmarea ultimei expresii se ob\ine: 

log c: -p log c~ = log K (5) 

care, în coordonate log C: şi log c~, este ecua\ia unei drepte cu panta 

p = m/n şi ordonata la origine log K. 

2. Partea experimentali 

2.1. Metoda utilizată 

Sistemul ales pentru studiu este constituit din acid acetic care se 
repartizca.tă între faza apoasă (o:) şi faza benzenică(~). 

Metoda utilizată pentru studiul acestui sistem este ml.!loda titrării 

acidului acetic cu o solu\ie de hidroxid de sodiu de concenlra\ie cunoscută 
în prezen\a unui indicator adecvat (de exemplu, fenolflaleină). 

2. 2. Modul de /11cn1 

În patru pâlnii de separare de 100 ml sau în patru flacoane cu dop rodat 
de I 00 ml se pun câte 25 ml apă distilată şi 25 ml benzen şi apoi se adaugă 
solu\ia de acid acetic, astfel: 

- pâlnia de separare (llacon) nr. I: 10 ml acid acetic l n; 
- pâlnia de separare (llarnn, nr. 2: 1 O ml acid acetic 2n; 
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- pâlnia de separare (flacon) nr. 3: l O ml acid acetic 3n; 
- pâlnia de separare (flacon) nr. 4: 10 ml acid acetic 4n. 
Se astupă pâlniile de separare (flacoanele) cu dopuri rodate şi după ce 

se agită bine timp de 15 minute, se lasă în repaus până la separarea completă 
a celor două faze lichide. 

Se analizează apoi, pc rând, după separarea straturilor, stratul de benzen 
şi stratul apos, în felul um1ător: 

Într-un vas Erlenmeyer de I 00 ml, se pun 25 ml apă distilată şi 
1-2 picături de fenolftaleină, peste care se adaugă, cu o pipetă adecvată, 
I O ml din stratul benzenic al flaconului nr. I. Se agită bine şi se titrează cu 
NaOH n/1 O. Se repetă opera\ia titrând stratul benzenic din celelalte flacoane, 

se calculează c: (mol/ I). 

Pentru a analiza con\inutul în acid acetic al stratului apos, se scol 2 ml 
din flaconul nr. 1 şi se titrează tot cu solu\ie de NaOH n/10 în prezen\ă de 
fenolftaleină, după ce s-a adăugat în prealabil, în vasul de titrare, o cantitate 
de 25 ml apă distilată. Se analizează, în felul acesta, succesiv straturile 

apoase ale celorlalte flacoane, rezultând concentra\iile c: (mol/I). 

2. 3. Rezultate 

a) Se alcătuieşte tabelul 

~-- --- ---------

Nr. pâlnie " c,.. 
separare mol/ 1 

log 
cP 

(& 

C 
A 

A mol/I 
-

1 
2 
3 
4 

-------~-

.. 
log c~ 

c,.. 
K= 

( c~) 
,,./n 

b) Se cakulcază K cu ajutorul rela\iei ( 5 ), folosind valoarea raportului 
m/n determinată grafic la punctul d. 

c) Se reprezintă pc hârtie milimetrică cele patru puncte cores-

punz:itoare celor patru determinări, în coordonatele log c: şi log c! şi se 
tras1.:aza o dn.:aptă. 
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d) Se detem1ina din grafic log K şi p ~ m/n. Se va compara valoarea ob\inuta 
grafic pentru K cu valorile din tabel. 

2. 4. Interpretări. Disc11fii. Concluzii. 
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