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1. INTRODUCERE iN CURSUL DE CHIMIE ANALITICA.
1.1 Obiectul si sarcinile chimiei analitice, metodele de analiza si clasificarea lor.

Chimia analiticd este stiinta despre metodele de determinare calitativa si cantitativd a

compozitiei substantelor sau amestecurilor de substante, adica- stiinta despre metodele de analiza a
substantelor.
Analiza este metoda stiintei de cercetare bazata pe studierea fiecarui component in parte.
Metodele de analizd in general pot fi clasificate in trei grupe: chimice, instrumentale si

biologice.

Analiza chimica este metoda chimiei ca stiinta, care ne permite sa studiem compozitia,

structura, proprietatile si procedeele de obtinere a substantelor. Metodele chimice de analiza au la baza
utilizarea reactiilor chimice, iar efectul analizei se fixeaza vizual.
Deosebim metode chimice de analiza: calitativa, cantitativa, structurala si Sistemica.

Analiza chimica calitativa- are ca sarcina stabilirea din ce fel de elemente, grupe de atomi, ioni

sau molecule este compusa substanta de analizat sau amestecul de substante.

Analiza chimica cantitativa- are ca scop stabilirea compozitiei cantitative a sitemului chimic de

analizat.

Analiza structurala- are ca scop stabilirea structurii substantelor, adica a modului de legare a

elementelor din substante.
Ex: H,O. Compozitia calitativa: H si O;
compozitia cantitativa: 2H + 10 sau doua parti de masa H + 16 p. m. O;

structura: H— sinu H-O- H sau H- H- O.

r—0O

Analiza sistemica- are ca scop stabilirea legaturilor dintre molecule sau ioni in substante.

o=

( H20),— rezultatul analizei sistemice.

Ultimele doud metode se aplica in cercetarile stiintifice. In cursul de chimie analiticd in
conformitate cu programul de studiu pentru studentii facultatii de farmacie se studiaza metodele

chimice de analiza calitativa si cantitativa.



Metodele instrumentale de analiza au la baza aplicarea instrumentelor, aparatelor speciale cu
ajutorul carora se detecteaza proprictatile fizice ale substantelor. Daca in acest caz are loc si 0 reactie
chimica atunci ele se numesc metode fizico- chimice de analiza, daca nu- metode fizice.

Ex: Determinarea concentratiei de KMnQ, , masurind intensitatea culorii solutiei de KMnO,4 —
metoda fizicd; oxidarea Mn ** la MOy si misurarea intensitatii culorii sol. de MnO,” - metoda fizico
— chimica de analiza.

Cursul de chimie analiticd se constituie din 3 parti: analiza chimica calitativa, analiza chimica
cantitativa si analiza instrumentala.

La etapa actuald partea a treia se studiaza aparte la anul III sub denumirea de MFCA (metode
fizico- chimice de analizd), iar la anul II conform planului de studiu insusim chimia analitica clasica
care include partea I ( analiza chimica calitativa) si partea Il (analiza chimica cantitativa).

Analiza biologicd are la baza masurarea proprictatilor unor substante de a influenta

comportarea unor microorganisme.

De exemplu: masurarea proprietatilor antibiotecelor de a stopa cresterea (inmultirea)
microorganismelor. Metodele de analiza biologica se studiaza in cursurile de microbiologie, biochimie
si chimie farmaceutica.

1.2 Importanta chimiei analitice pentru practica farmaceutica. Serviciul de control
farmaceutic.

Chimia analiticd are numeroase aplicatii in majoritatea domeniilor de activitate. In orice ramura
se aplica metode analitice pentru urmarirea calitatii materiilor prime, a produsilor intermediari si mai
ales a celor finali. Existd un serviciu de control chimico- analitic pentru fiecare domeniu de activitate
care este reglementat de ministerul respectiv. Acest serviciu analitic de control din industria
medicamentelor se numeste serviciu de control farmaceutic. El asigura un control riguros a calitatii
materiilor prime, a produsilor intermediari dintr- un proces de productie a medicamentelor si a
produsilor finiti (respectiv formele farmaceutice). Niciun medicament nu poate fi expus in farmacie
pentru eliberare pacientilor fara avizul pozitiv al serviciului de control farmaceutic. Detaliat acest
subiect se studiaza la catedrele de profil si in primul rind la catedra de chimie farmaceutica.

1.3 Notiunile de baza, principiile si metodele de analiza chimica calitativa.

1.3.1. Reactii analitice si reactivi analitici

Pentru identificarea substantelor din orice sistem chimic, este necesar ca acestea sau partile lor

componente sa manifeste proprietati chimice, sau fizice, prin care ionii sau substantele se deosebesc.

Printre proprietatile fizice si chimice ale substantelor cele mai importante, din punct de vedere

analitic, sunt: solubilitatea in anumiti solventi, culoarea combinatiilor, mirosul, sublimarea etc. Astfel



de proprietati se numesc proprietati analitice. Aceste insusiri analitice sunt utilizate nu numai la

identificarea, ci si la separarea substantelor de analizat.

In cazul cind substanta de analizat nu posedi asemenea insusiri analitice, se efectueazi, o
reactie chimica a unui reactiv cu substanta data sau componentii ei, in urma careia se obtin produse cu
anumite insusiri analitice ( de exemplu: un gaz cu miros caracteristic sau de o anumita culoare, un
precipitat, 0 combinatie complexa colorata etc.). Astfel de reactii chimice se numesc reactii analitice.
Deci, reactii analitice sunt reactiile chimice insotite de producerea anumitor efecte analitice ( formare
de precipitat, schimbarea culorii, eliminarea de gaz etc.), iar substantele chimice care provoaca aceste

reactii se numesc reactivi analitici.
In functie de modul de executare, reactiile analitice se impart in doua grupe mari:

a) Reactii efectuate pe cale uscata;

b) Reactii efectuate pe cale umeda sau in solutii.

Reactiile pe cale uscata se executd cu substanta solidd de analizat care se supune la diferite
incercari: se incalzeste, se topeste cu alte substante, se calcineaza pe carbune etc. De exemplu, daca
substanta data coloreaza flacara incolora a becului de gaz intr- 0 culoare galben- aprins, atunci aceasta
indica prezenta sodiului in substanta de analizat. Daca la topirea substantei de analizat cu borax
(Na;B40O7¢10H,0) se obtine o bila sticloasa, de culoare verde, atunci aceasta indica prezenta cromului

in substanta de analizat. Din reactii pe cale uscata mai fac parte:

e reactii ce au loc la pisarea substantelor de analizat cu reactivi solizi ( reactia propusa de
savantul rus F. Flavitki):
ANH,SCN  + CoSO;  —  (NHyg)2[Co(SCN)4] + (NH4)2SO4
cristale albe cristale roz cristale albastre

e reactiile de descompunere sau sublimare ( la incdlzirea unui amestec de azotat de
mercur (IT) cu carbonat de sodiu are loc descompunerea sarii de mercur si pe peretii reci

ai eprubetei se depun picaturi mici de mercur metalic):
l‘o

2Hg(N03)2 + 2Na,CO; — 2Hg| + 4NaNO; + 2C02T+ 021

Reactiile pe cale uscata in analiza calitativa se utilizeaza mai des pentru incercarile preliminare

ale substantelor.

Reactiile pe cale umeda se efectuiaza in solutii. Aceste reactii pot fi acido- bazice, redox, de

precipitare, cu formare de complecsi etc. Ele sunt mai frecvent utilizate in analiza chimica calitativa .
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Substanta de analizat la Inceput se dizolva intr- un solvent potrivit, iar apoi solutia obtinuta se trateaza
cu solutii de reactivi respectivi. In calitate de solventi sunt folositi de obicei apa distilata si acizii
(HCI, HNOjetc.), mai rar lichide ca apa regala ( un amestec din 3 volume de acid clorhidric concentrat

si 1 volum de acid azotic concentrat), solutii de baze alcaline etc.

Majoritatea substantelor anorganice in solutii disociaza in ioni. Prin urmare, reactiile lor cu
reactivii analitici sunt reactii dintre ioni si deci, in urma analizei, se identifica nu elementele ca atare,
ci ionii.

Deosebim:

e Reactivi specifici (respectiv reactii specifice);
e Reactivi selectivi (respectiv reactii selective);

e Reactivi comuni (respectiv reactii comune).

Reactivii specifici se utilizeaza pentru identificarea unor ioni in prezenta altora. De exemplu,
la actiunea unei baze alcaline cu o solutie a unei sari de amoniu se elimind un gaz cu miros

caracteristic.
NH;" + OH — NHst + H,0

Prezenta altor cationi nu poate duce la obtinerea aceluiasi efect analitic. Deci, baza alcalina
este un reactiv specific pentru cationul de amoniu, iar reactia respectiva este reactie specifica pentru
identificarea lui.

Reactivii selectivi, in anumite conditii, reactioneaza cu un numar limitat de ioni (componenti),
dind produsi aseminitori. Exemple: iodurile alcaline sunt reactivii selectivi pentru cationii Ag”, Pb**,
Hg?*, Hg,**si Bi** (in toate cazurile se formeaza precipitate, insd cu insusiri analitice diferite); acidul
clorhidric reprezinti un reactiv selectiv pentru cationii Ag", Hggz+$i Pb** ( se formeaza precipitate, insa
cu proprietati diferite). Reactivii selectivi se utilizeaza atit pentru identificarea, cit si pentru separarea

componentilor.

Reactivii comuni reactioneaza cu un numar mare de ioni, dind produsi aseméanatori. Exemple:
bazele alcaline ( reactivi comuni pentru o multitudine de cationi ce se sedimenteaza in forma de
hidroxizi), carbonatii alcalini, fosfatii alcalini etc. Reactivii comuni sunt utilizati mai des pentru

separare.



Reactivii selectivi sau comuni care se utilizeaza pentru separarea unei grupe analitice de ioni in
cadrul unei metode concrete de analiza sistematica a amestecului de ioni sunt numiti reactivi de

grupa. Exemple: H,S, (NH,4),COs3, in metoda sulfhidrica; HCI, H,SO4, NaOH in metoda acido- bazica.

Reactiile analitice (specifice, selective si unele comune) care se utilizeaza pentru identificarea
ionilor se numesc reactii de identificare, iar acele reactii care sunt recomandate de Farmacopeea de

Stat pentru identificarea ionilor din substante medicamentoase sunt numite reactii farmacopeice.

1.3.2. Conditiile de efecturae

si sensibilitatea reactiilor chimice

Orice reactie chimica poate sa decurga in anumite conditii, si anume: conditii de mediu ( acid,
bazic, neutru), conditii de temperaturd ( unele reactii trebuie efectuate la rece, iar altele la cald), in
prezenta unor reactivi care favorizeaza decurgerea reactiei in directia dorita, etc.

Reactiile folosite in analizd trebuie sa fie sensibile. Cu cit este mai micd cantitatea de
substanta de analizat care poate fi identificatd cu reactivul dat, cu atit este mai sensibild reactia
respectiva. Cantitativ sensibilitatea unei reactii analitice se caracterizeaza prin mai multe notiuni:
limita de recunoastere ( sau de identificare) L, , ug; concentratia limita Cyi,, g/ml; dilutia limita W, ml;
indicele de sensibilitate pD.

Limita de recunoastere este masa minima de substanta ( ion), care mai poate fi identificata cu
reactivul dat in conditii determinate de natura reactiei date.

Concentratia limita este cea mai mica concentratie a componentei de analizat, la care reactia data mai
poate avea un rezultat pozitiv si reprezinta raportul dintre o unitate de masa (1 g) de substanta de
analizat si masa, g, sau volumul, ml, solventului. De exemplu : Cjjm = 1: 10000 inseamna ca 1 g de
substanta se afla in 10000 ml de apa.

Dilutia limita este volumul de solutie apoasa care contine 1 g de substanta de analizat.

Matematic notiunile indicate mai sus sunt legate intre ele prin relatia:

— 6_ 1 6
L= Ciim *Vimin* 10°= w * Viin* 10
unde Vpmin este volumul minimal al solutiei de analizat ( mai des volumul unei picaturi),ml.

Indicele de sensibilitate este legat de concentratia limita si dilutia limita astfel:

pD=-IgC|im=-Ig%=lgW



1.3.3. Analiza fractionata
si analiza sistematica

Analiza calitativa a substantelor anorganice poate fi efectuata cu ajutorul metodelor de analiza
fractionata si sistematica.

Esenta metodei de analiza fractionatd consta in identificarea ionilor cu ajutorul reactiilor
specifice in probe separate ale solutiei de analizat in orice succesiune. Analiza fractionata inlesneste
detectarea ionului dat in prezenta altora. Pentru aceasta se folosesc reactivi specifici foarte sensibili.
Asemenea reactii specifice in practica de analiza calitativa sunt limitate. De aceea, in cele mai multe
cazuri, ionii dintr- un amestec se identifica prin metoda sistematica.

Efectuarea reactilor analitice intr- o anumita succesiune, astfel incit identificarea fiecarui ion sa
fie precedatd de inlaturarea tuturor ionilor care Tmpiedicd aceastd identificare, se numeste analiza
sistematica.

Principiul acestei metode consta in separarea din amestecul de analizat, cu ajutorul reactivilor
comuni sau selectivi, a anumitor grupe de ioni, care, la rindul lor, se separd In grupe mai mici, pind
cind vom obtine ioni complet separati sau asa grupe mici de ioni, unde identificarea fiecarui ion cu
ajutorul reactiilor corespunzatoare nu este impiedicata.

1.3.4. Macro-, micro-, semimicro-
si utramicroanaliza

In functie de cantitatea de substanti luati pentru analizi deosebim urmitoarele metode:
macroanaliza, microanaliza, semimicroanaliza si ultramicroanaliza. in macroanalizi (gram-
metoda) pentru cercetare se iau 0,5- 1 g de substanta solida, in 10- 15 ml solutie. Reactiile analitice se
efectuiazi in eprubete si se lucreazi cu 1- 2 ml de solutie. In microanalizi ( miligram- metodi) pentru
cercetare se iau 0,001- 0,01 g de substanta solidd, in 0,1- 0,5 ml solutie. In acest caz sunt folosite
reactiile sensibile si se executa pe o hirtie de filtru, sticla portobiect sau placa de portelan, luind cite 1-
2 picaturi de solutie a substantei de analizat si de reactiv corespunzitor. Aceastd metoda, numita
metoda de picurare, a fost propusa de savantul rus N. Tananaev. Rezultatul analizei se stabileste dupa
culoarea petei pe hirtia de filtru si dupa caracterul coloratiei solutiei sau precipitatului obtinut pe
placa. Adesea cristalele obtinute pe sticla portobiect se examineaza la microscop. Forma cristalelor
indica prezenta ionului dat in solutia de analizat. Aceastd varianta a microanalizei se numeste metoda
microcristaloscopica.

Semimicroanaliza (centigram- metoda) ocupa un loc intermediar intre macro- si
microanaliza. Pentru cercetare se iau de 10- 20 ori mai putina substanta ( 0,01- 0,1 g ) decit in
macroanaliza. Se folosesc aceleasi reactii analitice ca si in macroanaliza, dar acestea se efectuiaza in

eprubete mai mici.



In ultramicroanalizi pentru cercetare se iau mai putin de 1 mg de substanti solidd sau un
volum de solutie mai mic de 10 ml. in acest caz se folosesc dispozitive speciale, operatiile se
urmaresc deseori prin lupa sau la microscop.

In lucririle de laborator mai des se utilizeaza semimicroanaliza si microanaliza.

2. TEZELE DE BAZA ALE TEORIILOR SOLUTIILOR DE ELECTROLITI SI
APLICAREA LOR iN ANALIZA CHIMICA.
2.1. Solutiile ca mediu de efectuare a reactiilor analitice. Formarea ionilor in solutii.
Clasificarea solventilor.

Majoritatea reactiilor analitice se efectuiazd in solutii, adica pe cale umeda, de aceea
cunoasterea teoriei solutiilor este 0 necesitate.

Solutiile sunt sisteme fizico- chimice, alcatuite din substanta dizolvata, solvent si produsele lor
de interactiune. Caracterul interactiunii substantei dizolvate cu moleculele solventului depinde de
natura ambilor componenti si influenteaza manifestareca de catre substanta dizolvata a proprietatilor
analitice.

Mai des in calitate de solvent se utilizeaza apa, insa in ultimul timp gasesc intrebuintare si alti
solventi: NHs lichid, alte amine lichide, alcooli, acizi organici, etc.

Deosebim mai multe clasificari ale solventilor:

|. Reiesind din proprietatile lor polare:

1. solventi polari- €> 30 ( unde e- constanta dielectrica sau permitivitatea, care descrie

interactiunea sarcinilor electrice). Acesti solventi inlesnesc disociatia substantelor.

2. Solventi putin polari- € = 10- 30. Ei putin inlesnesc disocierea substantelor dizolvate.

3. Solventi nepolari- €< 10. Ei nu inlesnesc disociarea substantelor dizolvate.

Il. Reiesind din proprietatile acido- bazice deosebim:
1. Solventi protonici- solventi care au proprietatea de a ceda sau aditiona protoni.
2. Solventi aprotonici- solventi care nu au asa proprietati, deci nu iau parte la procesele
de cedare si aditie de protoni.

La rindul sau solventii protonici sunt clasificati in trei grupe:

1. Protogenici ( sau acizi)- solventi care au proprietatea de a ceda protoni.
2. Protofilici ( sau bazici)- solventi care au proprietatea de a aditiona protoni.
3. Amfoteri- solventi care au proprietatea si de cedare si de aditie de protoni.

I11. Reiesind din capacitatea de a ioniza legaturile covalente deosebim:
1. Solventi care ionizeaza substantele dizolvate ( apa, amine lichide, alcooli, etc.)

2. Solventi care nu pot ioniza substantele dizolvate ( CCl,, dicloretanul, benzenul etc.)
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Majoritatea solventilor au o anumita structura, care reprezinta o asociatie a moleculelor si este
cauzata de legaturile de hidrogen. De exemplu apa este compusa din macromolecule

( H,O), si molecule monomer H,O. Echilibrul dintre acestea se modifica sub actiunea:
temperaturii, presiunii si ionilor electrolitului dizolvat.

Structuritatea solventului influenteaza procesele care au loc la dizolvarea substantelor in acest
solvent.

Procesul de dizolvare a substantelor este functie a naturii legaturilor chimice in substanta data.
Daca legatura este ionicd, atunci moleculele solventului polar solvateaza ( hidrateaza in cazul apei)
ionii substantei ionice dizolvate si-i trec in solutie. Daca legatura este covalentd polara, atunci
interactiunea cu solventul polar conduce la polarizarea de mai departe a legaturilor covalente si
transformarea ei in legatura ionicd, apoi substanta disociaza in ioni.

Solutiile substantelor chimice cu legaturi ionice si covalente polare conduc curentul electric si
se numesc solutii de electroliti.

In solutiile de electroliti fiecare ion este inconjurat de moleculele solventului. Asa fenomen se
numeste solvatare ( hidratare in cazul apei). Legatura dintre ioni si moleculele solventului este

coordinativa( donor- acceptor). De aceea ei sunt numiti solvatocomplecsi sau, cind solventul este apa,

hidratocomplecsi.
Exemple: [Fe(H20)6]**, [Co(H20)6]**, sau in linii generale [Me(solv.),]™, [Me(H20),]™ , unde

n- numarul de solvatare sau de coordinatie.

lonii solvatati mai reactioneaza cu un numar suplimentar de molecule ale solventului, dar
aceste molecule se gisesc la o distantd mai mare de ion si numarul lor este necunoscut. Plus la aceasta
fiecare ion solvatat este inconjurat de alti ioni solvatati cu sarcina opusa, formind asociati numiti si
perechi de ioni. Cu cit € este mai mica cu atit mai usor are loc fenomenul de asociatie si invers.

Reactiile analitice a substantelor anorganice si a unor substante organice in solutie sunt reactii
dintre ioni si modul lor de decurgere depinde de procesele de solvatare, asociere si ionizare.

Electrolitii tari in solutie se gasesc in forma de ioni (solvatati sau asociati). Electrolitii slabi in
solutie se gasesc partial in forma de molecule neionizate. Ei sunt caracterizati prin gradul de disociere
(ionizare) a, care este raportul dintre numarul de molecule disociate (n) la numarul total de molecule
dizolvare (N).

= %; sau a = CilC, ; unde c; si ¢, — concentratiile molare a moleculelor ionizate si respectiv a

tuturor moleculelor dizolvate.
2.2. Notiunile de baza a teoriei electrolitilor tari. Activitatea ionilor in solutii apoase de

electroliti. Taria ionica a solutiilor.
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Electrolitii tari in solutii apoase disociaza complet si de aceea notiunile de grad de disociere
electrolitica si constanta de disociere nu se aplica in cazul lor. Gradul de disociere real al electrolitilor
tari este 1.

Insa masurarea unor proprietiti ale solutiilor electrolitilor tari ( de exemplu, conductibilitatea
electrica) demonstreaza ca gradul de disociere a electrolitilor tari are valori mai mici de 1. Acesta se
numeste grad de disociere aparent. Teoria electrolitilor tari explica acest fenomen prin existenta
interactiunii electrostatice intre ioni. Fiecare ion in solutie atrage si se inconjoara cu ioni de semn
contrar, ei interactioneaza si cu moleculele polare ale solventului. Concomitent cu cresterea
concentratiei solutiei de electroliti tari creste si atractia reciproca a ionilor. Din aceasta cauza scade si
viteza de miscare a ionilor in solutie, avind drept efect scaderea activitatii chimice a acestora.

Pentru a tine cont de influenta interactiunii electrostatice a ionilor asupra proprietatilor fizice si
chimice ale solutiilor electrolitilor tari, s-a introdus in locul concentratiei reale, “ ¢ ”, notiunea de
activitate, “ a ”, numita si concentratie efectivd sau concentratie activa. Activitatea si concentratia
ionilor sunt corelate reciproc prin relatia:

a=fec 2.1

in care: f- coeficientul de activitate a ionilui ( ne aratd in ce masura fortele interionice
influenteaza capacitatea de actiune chimica a fiecarui ion).

a- activitatea ionului ( concentratia lui efectiva), deci concentratia ionului in conformitate cu
care el se manifesta in solutie.

Coeficientul de activitate de reguld e mai mic de cit 1. In solutiile foarte diluate ale
electrolitilor tari, interactiunea ionilor practic lipseste si f = 1, a= c. Coeficientul de activitate a ionului
dat intr- 0 solutie care contine mai multi electroliti este functie a concentratiilor si sarcinilor tuturor
ionilor din solutie. Ca masura a interactiunii tuturor ionilor din solutie s- a introdus notiunea de tarie
ionica | care se calculeaza cu ajutorul formulei:

I= % (e121% + Coz°+ ..+ Cnznd), 2.2

in care Cc si z sunt concentratiile si respectiv sarcinile tuturor ionilor din solutie. Legea tariei
ionice: coeficientii de activitate “f ” a ionilor de aceeasi sarcina au aceleasi valori in toate solutiile
diluate cu aceeasi tarie ionica.

Valorile lui “f  din solutiile foarte duiluate se calculeaza cu ajutorul relatiei ( deduse de Debye
si Huckel):

lg f = -0,52%VI 2.3

Pentru solutiile in care | > 0,01, valorile lui f a ionilor se calculeaza cu ajutorul unei relatii

mult mai complicate. In indreptarele de chimie analitica sunt adunate intr- un tabel valorile medii ale

coeficientilor de activitate a ionilor in functie de tdria ionica a solutiei. Pentru a calcula activitatea
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ionului dat intr- 0 solutie, mai intii se determind taria ionica ( formula 2.2 ) apoi, se giseste
coeficientul de activitate in tabela respectiva sau se calculeaza din relatia 2.3 si in final se aplica

formula 2.1.

2.3.Legea actiunii maselor ( LAM) si importanta ei in chimia analitica.
LAM: viteza reactiilor chimice este direct proportionala cu concentratia substantelor reactante.
O parte importantd de reactii analitice sunt reversibile. Ele decurg pina la stabilirea unui echilibru
chimic care este influentat de concentratiile substantelor participante, temperatura si presiune.
Stabilirea echilibrului chimic pentru reactia A+ B«<> C+ D are ca consecintd egalarea vitezelor
reactiilor directe si indirecte.

. K,
Viir =Kic (A) - ¢ (B); Vingir. = K2 ¢(C) - ¢ (D) si Vi = Vs, apoi K—d:K

_¢(C)-c(D)
ech. — C(A) C(B)

indir

Keen — constanta echilibrului de reactie. Ea nu este influentata de concentratia substantelor
reactante, insa este functie a temperaturii si presiunii.

Folosind constantele echilibrului de reactie se poate teoretic prevedea si calcula sensul diferitor
reactii chimice. De exemplu: Keen < 107, atunci reactia este deplasata spre stinga, iar atunci cind
Kech >>1- reactia va fi deplasata spre dreapta. Atunci cind Kec, variaza in jurul valorii 1, reactia este
reversibild si pentru deplasarea ei in directia doritd e necesar modificarea concentratiilor unor
substante reactante. Aceasta constantd de echilibru se mai numeste constantd de concentratie si se
noteazi KCch.

Pentru reactia mA+nB < pC+ gD:

—lgK= pK- indicele constantei de echilibru.
Cunoasterea valorilor Kec, ale reactiilor analitice ne permit:
a. Calcularea concentratiilor de echilibru a participantilor la procesul chimic respectiv.
b. Alegerea corecta a conditiilor de deplasare a echilibrului chimic cu scopul obtinerii unui

efect dorit.

Exemplu: ¢o(CH3;COOH)= 0,01 mol/l, c(H")=?
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CH3COOH + H,0 «» CH3COO™ + H30"

_clcH,co07)elH™) c*(H) W)
“" " ¢(CH,CO0H)  ¢,(CH.COOH)—-c(H")  ¢,(CH,COOH )

c(H")= /K., -c(CH,COOH) = 4/1,8-10° 0,01 =/18-10°°

Pentru calculele precise constanta de echilibru se calculeaza luind in considerare activitatea
ionilor si ea se numeste constanta termodinamica.

Pentru aceeasi reactie mA+ nB = pC + gD scriem relatia pentru constanta termodinamica de
echilibru.

(0)e'D) _ QD) £ o £

a
KL, = _ _
=" a"(A)a"(B) c"(A)c"(B)fmET MM

In analiza calitativa mai frecvent se foloseste expresia K.

3. ECHILIBRE iN SOLUTII APOASE DE ACIZI SI BAZE.
3.1 Produsul ionic al apei. Scara pH in solutii apoase.

In orice solutie apoasa produsul concentratiilor ionilor de hidrogen si hidroxid este o marime
constantd numitd produsul ionic al apei. Aceasta constantd se noteazd prin Ky sau K, o sila22°C

este egald cu 10™.
c(H") -¢(OH) = K,, = 10 (3.1)
La logaritmarea cu semnul minus a acestei relatii obtinem:

-lg c(H") —Ig ¢(OH") = -Ig Ky, = 14 sau

pH+ pOH = pK,=14 (3.2)
q (H) 107! 10° 107 10° 10
carac L L S L - L
mediuacid ™MF din mediu hazic
neuiru
. 1 5 T 0 14
Scara pH ' ' ' ' '
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fn mediu neutru: ¢(H") = ¢(OH") = 10”7 moli/l; pH = pOH =7
fn mediu acid: ¢(H") > 107, pH < 7, c(OH) < 10”7, pOH > 7
fn mediu bazic: ¢(H") <107, pH > 7, ¢(OH) > 107, pOH < 7

Relatia 3.1 s-a obtinut in rezultatul aplicarii legii actiunii maselor la procesul de disociere
(autoprotoliza) a apei. Pentru a caracteriza aciditatea sau bazicitatea unei solutii apoase e suficient sa
cunoastem valorile ¢c(H™) sau pH . De aceea, in practica analizei chimice adesea e necesar si calculim
c(H™) sau pH-ul solutiilor care se analizeaza. In functie de natura acizilor si bazelor (sau a altor

substante) din solutia de analizat intilnim diferite modalititi de calculare a c(H™) si pH-ului.

3.2 Teoria protolitici a acizilor si bazelor. Scara pH in solutii neapoase. Téria acizilor si bazelor.
Bronsted si Lowry 1n a. 1923 au expus o noua teorie despre acizi si baze , numita teoria protonica
(protoliticd) , care mentine din teoria ionica ( Arrhenius- Ostwald) tot ceea ce era incontestabil,
indepartind in acelasi timp insuficientele , ca de exemplu : nerecunoasterea rolului solventului in

disocierea acizilor si bazelor, absolutizarea solutiilor apoase prin care se defineau cele doua notiuni.
Teoria ionica nu poate explica urmatoarele fenomene:

a) HCI (gaz)- nu este acid;

b) H,SO, (fara apa) — nu are proprietati acido-bazice;

C) Manifestarea proprietatilor de baza si acid in solventi neaposi;
d) Manifestarea proprietatilor de baze a NH3si aminelor organice;

e) Manifestarea proprietatilor acido-bazice de citre diferiti ioni (COs* ,Bi*", etc.)si altele.

Toate aceste fenomene sunt usor lamurite de teoria protonica a acizilor si bazelor.

In conformitate cu aceasta teorie:

Acid: substantele ( molecule sau ionii lor) care cedeaza protoni ,de ex. : HCI, H,PO, , HCOg', etc.

Bazi: substantele ( molecule sau ionii lor) care aditioneazi protoni, de ex. : NHz,CO5>, PO,%,
OH, etc.

Protonii nu pot exista in solutie in stare libera, ei sunt aditionati de baza. Deci, cedarea de
protoni are loc concomitent cu aditionarea . In asa mod iau nastere perechi conjugate acido-bazice.

Moleculele solventului pot juca rolul de baza sau acid.
Acidy«> Bazi; + H" - pereche acido-bazici simplu conjugati;

Bazi, + H" <> Acid, — pereche acido-bazici simplu conjugati;
15



Procesul sumar acido-bazic reprezinta un sistem dublu conjugat:
Acid;+Bazi, <« Bazi; + Acid,
Exemplu concret :

HCI (gaz) < H"+ CI -proces acido-bazic simplu conjugat care are loc numai impreuni cu al doilea

Acid; Baza; proces (deci la dizolvarea gazului HCI in apa).
H,O + H o H50 *
Baza, Acid,

Manifestarea proprietatii de acid a HCI la dizolvarea in apa (procesul sumar) :
HCI + HO0 o HO" + CI
ACidl Baza, ACidz Baza;

Analogic lamurim manifestarea de catre NHs si CO3% a proprietatilor de baza

NH;3 + H,0 PN NH," + OH
Baza; Acid, Acid; Baza,
COz> + H,O PN HCO5 + OH

In aceste cazuri apa joacd rolul de substanta amfotera.

Printr-un sistem acido-bazic dublu conjugat,teoria protoliticd defineste: a) reactiile de
neutralizare; b) reactiile de disociere a acizilor si bazelor; c) reactiile de hidroliza; d) manifestarea
proprietatilor acido- bazice a substantelor in solventi neaposi; e) reactiile de autoprotoliza a

solventilor, etc.
Manifestarea proprietatilor acido-bazice a substantelor in solventi neaposi:
CH3OH+ HCl 2 CH3OH," + CI
CH30H +NHz2 CH30 + NH4"
Produsul ionic al alcoolului metilic:
CH30OH + CH30H 2 CH30H," + CH3;0- procesul de autoprotoliza a alcoolului metilic

Bazd; + Acid,2 Acid; + Baza,
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_¢[cH,0H; )-c(cH,0")

e c¢?(CH,OH)

K

2 + - -
KenC?(CHZOH ) = const = K, o, =c(H" k(cH,07)~10™" -produsul ionic al alcoolului metilic,

unde Kcuson este constanta de autoprotoliza a CH3OH

pH + pCH,;0" = pKy oy =17 - forma logaritmica a produsului ionic al alcoolui metilic.

0 ‘—mediuasil 3!5 “M. 17
ScarapH in CH,0H © | — ‘
mediu neuiru

Taria acizilor slabi si bazelor slabe se caracterizeaza prin gradul de disociere si constantele de
aciditate (K,) si de bazicitate (Kp).

C. . .. .
a=yi a= —19%" - "unde n- numarul de molecule ionizate; N- numarul total de molecule dizolvate;
C

0 . .. .. e e
Cion- concentatia formei ionice a substantei dizolvate ; Co- concentratia initiala a

substantei dizolvate.

HA + H,0 < H30 "+ A™ - ionizarea acidului slab HA.

c|H.O" jJclA™ H* bel A
Ken = C((HZ)C()H(ZO)) ;K -¢(H,0)=const = K" = %CA()) ,- u-nde KaHA-— co-nstanta de
aciditate a acidului slab HA.
B + H,0 2 BH" + OH  -ionizarea bazei slabe B
= C(BH ’ )C(OH _)- Ko -c(H 2o) = C(BH ) )C(OH _) =K? -constanta de bazicitate a

o C(B)'C(Hzo) ’
bazei slabe B.

c(B)

-lgk = pk — indicile constantei

Din teoria protonica rezulta ca taria acizilor si bazelor este functie a naturii solventului. Acizii
ionizeaza mai puternic in solventi bazici, pe cind bazele- in solventi acizi. Intr-adevar ,acidul HA mai
usor cedeaza protonul moleculei de NH; decit moleculei de H,0. Deci, K™ (in NHjs lichid) > K™ (in

apd). De asemenea, Kp>(in CH3COOH) > K,,® (in apa).
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Produsul dintre K, si Ky a acidului si bazei conjugate cu el in solventul dat este egal cu

constanta de autoprotoliza a solventului.

In apa pentru HA:

HA . A 3.3
Ka Kb - KHZO

o _olH Jela)

Deducerea acestei relatii:

HA+H,0 2 HO™+ A ; * c(HA)
K = c(HA )cﬁOH )
A +H,0 2 HA+OH ; clA)

Forma logaritmica a relatiei 3.3 :

pK:A + prA_ = PKpoy =14 3.3a

Formulele de calcul a gradului de ionizare a acidului slab HA si a bazei slabe B:

a _ C(HA)ion _ C(H+)
" e (HA) ¢, (HA)

_ C(B)ion _ C(OH_)

Opg
¢, (B)  c,(B)

3.3 Calcularea c(H") si pH-ului in solutii apoase de acizi si baze.

3.3.1 Calcularea c¢(H") si pH-ului in solutii apoase de acizi tari si baze tari.
Scriem ecuatia reactiei de ionizare (ionizare completa) a acidului tare monobazic HA.
HA + H,0 = H30 "+ A" sau mai simplu HA= H™ +A
Presupunind ca coeficientul de activitate este aproximativ egal cu o unitate, scriem:
a(H™) ~c(H") =c(HA)

pH= -lg c(H")= -lg c(HA)
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In mod analog si pentru bazele tari monoacide MeOH:
a(OH") ~c(OH") =c(MeOH) si
pOH= -Ig ¢(OH")=-Ig c(MeOH)
pH =14-pOH (a se vedea relatia 3.2).

Pentru calcule mai precise e necesar sa tinem cont si de coeficientii de activitate. in acest caz

pH-ul si pOH-ul , se noteaza : p,OHsi paH.
3.3.2 Calcularea c¢(H") si pH-ului in solutii apoase de acizi slabi si baze slabe.

Acizii slabi si bazele slabe disociaza in solutii apoase doar partial. in solutia apoasi a acidului

monobazic HA exista echilibrul :
HA + H,0 & H30 "+ A" sau mai simplu HA«<» H +A

El se caracterizeaza prin constanta de disociere (constanta de aciditate) :
« _CSH)C(A) _ c(HY)
: c(HA) c,(HA) —c(H™)

(3.5)
sau cA(H")+K,-c(H")—K, -c,(HA) =0 (3.6)
unde, c(HA) si co(HA) sunt concentratiile de echilibru si respectiv initiala a acidului HA.

Rezolvam ecuatia patrata 3.6:

—K, +/KZ +4K,c, (HA)
2

c(H")= (3.7)

Daci c(H") << ¢o(HA) ,atunci co(HA)- ¢(H") = co(HA) si rezolvarea ecuatiei 3.5 se simplifici :

c(H")=c(A") =, /K,c,(HA) (38)

sau in forma logaritmica: —lgc(H*)=pH =1 pK, —1lgc,(HA) (3.9

Formulele 3.8 si 3.9 se aplica cind gradul de disociere a acidului 0<0,05 (deci 5%)sau cind co(HA)/ K,
>400.

In mod analog deducem formulele de calcul ale concentratiei ionilor OH’si pOH-ului in solutiile
apoase de baze slabe monoacide B.
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B + H,O «<BH" +OH- ecuatia reactiei de disociere a bazei B.

K_C(OH‘)-C(BH+)_ c?(OH") (3.11)
o c(B) ~ G,(B)—c(OH")

unde, K, — constanta de disociere a bazei B (constanta de bazicitate).

c?(OH")+K, -c(OH™) K, -¢c,(B)=0 (3.12)

—K, ++/KZ +4K,C, (B)

“Or= 2 (3.13)

Daca ¢(OH") << ¢o(B) ,atunci co(B)- c(OH") = co(B) si ecuatia 3.11 va avea o forma mai simpla :
Ky ~C*(OH)/c(B)  si  cOH)=\K,C,(B) (3.14)

sau in forma logaritmica:

POH =—Igc(OH") =3 pK, —319¢,(B)
iar  PH =14-pOH =143 pK, +31lgc,(B) (3.15)
Concentratiile ionilor in solutiile de acizi slabi si baze slabe pot fi calculate si din relatiile :
o= c(H") / co(HA) = c(A) / co(HA) (3.17)
o= c(OH) / co(B) = ¢(BH") / co(B), (3.18)
care caracterizeaza echilibrele:
HA + H,0 - H;0 "+ A" si B+ H,0 <BH +OH—

Raportul dintre K, ¢ si a pentru electrolitii slabi:

2

K =29 (3.19)
l-a
saudacd a<5 % : K~ co’ (3.20)

4. ECHILIBRE PROTOLITICE iN SOLUTII (SISTEME) TAMPON.

Solutiile care pastreaza aproape constanta concentratia ionilor de hidrogen la diluare si chiar daca se

adauga acid tare sau baza tare se numesc soluzii tampon. Aceste solutii contin doua substante care se
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opun variatiilor de pH ale mediului atunci cind i se adauga mici cantitati de acid tare sau baza tare.

Cele mai raspindite solutii tampon sunt sistemele de tipul :
Acid slab HA + sarea lui KtA —sistem tampon acid;
Baza slaba B + sarea ei [BH]A- sistem tampon bazic.

Schema mecanismului de actiune a sistemului tampon acid:

HA -« H + A’ KtA = kt" + A”
+ =4

adaugarea unei - adaugarea H
baze tan DHH acidului tare | {|
H,O HA

La adaugarea bazelor tari ,ionii OH™ nu se acumuleaza in solutie deoarece ei reactioneaza cu

ionii H" a acidului HA formind H,O si deplasind echilibrul de ionizare a acidului HA spre dreapta.

Adiugarea acidului tare,deasemenea nu modifica pH-ul, doarece ionii H" nu se acumuleazi in

solutie,ci reactioneaza cu ionii sarii A™,formind acidul slab HA.

Schema mecanismului de actiune a sistemului tampon bazic:

B+ H:0 = BH' + OH [BH]A"-'*B}FJfH

adaugarea ﬁ* adaugarea | OH’
acidului tare T bazei tari
H,0 B+ HIO

Lamurirea este analogica ca si la sistemul tampon acid.

Solutiile tampon se caracterizeaza prin doi parametri :
1) capacitate tampon;

2) valoarea pH-ului lor.

Capacitatea tampon- cantitatea de substanta (moli) de acid monobazic tare sau baza monoacida tare

care poate fi adaugata la un litru de solutie tampon in asa fel ca pH-ul sa se modifice cu o unitate. Ea
este functie a naturii componentilor sistemelor tampon si concentratiilor lor (a se vedea schemele de

mai sus).
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Deducerea formulelor de calcul a ¢(H") si pH-ului solutiilor tampon.

Fie ca componentii solutiei tampon sunt acidul slab HA si sarea lui KtA
In solutii au loc procesele:
HA 2 H"+ A (disociere partiali)

KtA — Kt + A (disociere totali)

c(H™)-c(A) N c(H "), (sare)

K HA —
: c(HA) ¢, (acid)
C(H +) ~ KHA CO(aCid)
® ¢, (sare) (@.1)
pH = —Ige(H ) = K} —lg 2200)
(sae)
id)
H = oK™ _| n(aci
sau PR = pK,~ =19 n(sare) (4.2a)

unde: n — cantitatea de substanta, mmol

Intr-un mod analog obtinem formulele de calcul ale ¢(OH") si pOH-ului solutiilor tampon de tipul :
baza slaba B si sarea ei [BH]A.

B+H;02BH*+OH

[BH]A — BH* + A

KE _ c(OH")c(BH") c(OH")<c,(sare)
b c(B) ~ c,(baza)
“\y _ we Co (baza)
c(OH) = K, —Co (sare) (4.3)
_ we 1. Co (baza)
pOH = pK,’ —Ig —Co (sare) 4.9
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C(H') ~ K, Co(sare) (4.5)
K? ¢, (baza)

oH —14— pOH 14— pK? + Ig o (P328) (4.6)
C,(sare)
baza)
H =14 pK? +Ig (0229
sau P PRy 10 n(sare) (4.63)

Actiune tampon mai au si amestecurile de saruri acide ale acizilor slabi cu sarurile neutre, de exemplu
NaHCOgssi Na,COj (sistem tampon carbonat), sau amestecul a doua saruri acide ale acizilor slabi,de
exemplu NaH;POysi Na;HPO, (sistemul tampon fosfat) . in aceste cazuri anionii HCOj3', H,PO, joaca

rolul de acizi slabi, iar Na;COj3 si Na,HPO, —saruri ale acestor acizi.

Aplicarea sistemelor tampon in analiza chimica

Analiza calitativa a ionilor se efectueaza deseori, in anumite conditii de pH. Aceste conditii de pH se
creeazi adaugind anumiti componenti a sistemelor tampon . In conformitate cu formulele deduse mai
sus pentru calcularea c¢(H") si pH-ului se determind compozitia solutiei tampon necesard pentru

obtinerea anumitei valori a pH-ului sistemei de analizat.
5. ECHILIBRE iN SOLUTII APOASE DE SARURI.

Echilibrele chimice la care iau parte moleculele apei si particulele substantei dizolvate in apa
poartd denumirea de reactii de hidroliza. Prin hidroliza unei sari se intelege reactia dintre ionii sarii si
ionii apei in urma careia rezulta cel putin un electrolit slab(un acid sau baza). Procesul de hidroliza
schimba de cele mai multe ori concentratia ionilor de hidrogen si solutia rezultata capata un caracter

bazic sau acid.

Hidrolizeaza sarurile provenite din neutralizarea unui acid slab cu o baza tare, din neutralizarea

unei baze slabe cu un acid tare si din neutralizarea unui acid slab cu baza slaba.

Starea de echilibru a unei reactii de hidroliza se caracterizeaza prin gradul de hidroliza h si
constanta de hidroliza Ky.Gradul de hidroliza este raportul numeric dintre concentratia sarii hidrolizate

si concentratia initiala a sarii din solutie.

In analiza chimica este frecvent necesar de calculat c(H") ,c(OH"), concentratiile altor molecule

sau ioni care rezulta din reactiile de hidroliza a sarurilor.

23



Examinam cazurile de hidroliza enumerate mai sus.

5.1 Hidroliza sarurilor provenite de la un acid monobazc slab si o0 baza monoacida tare (KtA).

Mecanismul procesului de hidroliza:

KtA = Kt + A

H,0o OH +H'
| 0
lHA

In acest caz hidrolizeaza anionul sarii: A™+ H,0 2 HA + OH"

Kn = c(HA) - o(OH) / ¢(A) (5.1)

Luand in considerare ci ¢(OH) = K, / ¢(H"), obtinem:
_C(HA)-c(OH) K,

Din ecuatia reactiei de hidroliza rezulta:

h_ C(KtA), _ c(HA) _c(OH")
G (KtA) ¢ (KtA) ¢, (KtA)

(5.3)

unde: K, — constanta de hidroliza, co(KtA) — concentratia initiala a sarii, c(KtA)p — concentratia sarii

hidrolizate, K,"*— constanta de aciditate a acidului HA.
Din 5.3 rezultad ca c(HA) = ¢(OH") = c(KtA); = coh.
Atunci C(A) = co(KtA) - c(KtA), = Co - Coh = ¢o (1- h).

Inlocuind aceste date in relatia 5.2 , obtinem:
_ (ch)’ _ K,
" c,@-h) KM

_ COh2 _ KW
" (@-h KM

sau (54)
Rezolvarea acestei ecuatii patrate ofera posibilitatea sa calculam gradul de hidroliza h.

Daca K, este o valoare micd si h < 1 (h <0,05), atunci formula (5.4) se simplifica:
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en? o Ky K K
L L

unde: ¢, — concentratia initiala a sarii.

Pentru a obtine formula de calcul a ¢c(OH") , rescriem relatia 5.2 astfel:
c’(OH") K

— W

c,(sare)—c(OH™) K (5.6)

Rezolvand aceasta ecuatie patratd gasim c(OH"), apoi calculam valorile pOH si pH.
in cazul cand h < 0,05

Co(sare) - c(OH") = cy(sare) si
C(OH )~ /Mio—fjf‘re) (5.62)

pOH = - Igc(OH-) = YpKy, - ¥4 pKa ™ - Valge, (sare)
iar pH =~ 14 - pOH = Y%pKy + VopKa ™ + Valge, (sare) (5.7)
Alta varianta de calculare a pH-ului: ¢(OH") = -lg ¢, (sare) ‘h ;
pOH = - 1g ¢(OH")= - Ig co(sare) - Igh;

pH =14 - pOH = 14 + Igc,(sare) + Igh (5.7a)

5.2 Hidroliza sarurilor provenite de la un acid monobasic tare si 0 baza monoacida slaba

([BH]A)

Mecanismul acestui proces de hidroliza:

[BHIA | BH' |+ A°

O~ O + H'
|
B+ HyO

In acest caz hidrolizeaza cationul:

BH* +H,O02 B + H?,O+
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_c(B)e(H")
h C(BH +) (58)

Fiindca c¢(H")= K,/c(OH"), scriem:

« _CB)(H) K,

"T ¢BHY) K (5.9)
Din ecuatia reactiei de hidroliza rezulta:
h = ¢c(BH")n/ co(BH") = ¢(B)/co(BH") = c(H") / co(BHY) (5.10)

Deoarece ¢(BH"), = ¢(B) = ¢(H") = ¢oh si c(BH") = ¢o(BH") - ¢(BH")n= ¢, — Coh, atunci,
inlocuind aceste date in relatia 5.9., obtinem:

c,h? K

= —_—w 5.11
"@-h) K} G40
KW
sau (cand Ky este micd si h < 0,05): Kn= coh®~ K_bB (5.12)
h ~ K
§| - CO'KS (5123.)

unde: Ky - constanta de hidrolizi; c,— concentratia initiala de sare, c(BH"), — concentratia sarii

hidrolizate; K, — constanta de bazicitate a bazei B.

Pentru a obtine formula de calcul a ¢(H"), rescriem formula 5.9 in felul urmator :

c*(H") _ K,
Co(BH)—c(H") K} (.13)

Rezolvand aceastd ecuatie patrati gisim c(H") si apoi calculim pH-ul solutiei. Dacd h < 0,05, atunci

Co(BH™) - ¢(H™) = co(BH") si relatia (5.13) se simplifica:
o [K,Co(BH?)
T Gas
pH = - 1g c(H") = VapKy — VepKp®— %lg co(BH™) (5.14)

Alta varianta de calculare a pH-ului:
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c(H") = co(sare)" h;

pH = -lgc,(sare) — Igh (5.15)

5.3. Hidroliza sarurilor provenite de la baza monoacida slaba si un acid monobazic slab

([BH]A sau KtA)
In acest caz hidrolizeaza ambii ioni ai sarii:
BH"+ A + H,O 2 B-H,0+ HA
(Exemplu concret: hidroliza acetatului de amoniu).

__c(B)c(HA) (5.16)
c(BH ")-c(A")

h

sau Kt'+ A'+H,0 2 KtOH + HA

(Exemplu concret: hidroliza acetatului de argint)

«_ C(KOH)c(#4)
" e(KtY)c(A) (5.16a)

Inmultind numaritorul si numitorul relatiei 5.16 cu produsul ionic al apei, obtinem:

_ ¢(HA)C(B) c(H*)c(OH) K,
" c(A)c(BH') c(H")c(OH™) KIMK? (5.17)

Impreunam ecuatiile 5.16 si 5.17:

_ c(HA<c(B) K,
" c(A)c(BHT) KMKE

(5.18)

Daca cationul si anionul sarii hidrolizeazd aproximativ in aceeasi masura, atunci:

c(HA) = ¢(B) = co(sare) * h; ¢ (A) = c(BH *) = co(sare) — Co(sare)h si relatia 5.18 va cipita urmdtorul

aspect;
2

K

Ky = i 2 HAW B

-h KK

(5.19)

K
h~ Y~ /K (5.20)
Jrzeg =V

Pentru cazurile cind h << 1




Deducerea formulei de calcul a c(H"):

c’(HA) K, (521)

relatia 5.18 poate fi scrisa astfel: ~
cZ(sare) KMKP

Tinand cont , cd c(HA) = ¢ ( A)c (H')/K™= ¢ (H) co(sare) /K, obtinem:
HA
c(H')~ [Fuka (5.22)
KbB
pH = - Igc(H") = VspKy + VpKa ™ — YopKyp® (5.23)

Valorile h, ¢(H) si pH, calculate din relatiile 5.19, 5.20, 5.22 si 5.23, sunt aproximative, deoarece in

cele mai multe cazuri gradul de hidroliza a cationului si anionului sarii este diferit.
5.4. Hidroliza sarurilor neutre provenite de la un acid polibazic slab (HnA) si o baza tare.

In acest caz anionul sarii hidrolizeaza in mai multe trepte, insa se tine cont numai de prima treapta,

deoarece hidroliza ulterioara este Tmpiedicata de ionii OH" din solutie.
A" +H,0 2 HA " 4+ OH'

La calcularea K, , h si a pH-ului se va tine cont de constanta de aciditate la ultima treapta a acidului

slab, 1n rest relatiile sunt aceleasi ca si pentru sarurile acizilor slabi monobazici.
5.5.Hidroliza sarurilor neutre provenite de la un acid tare si o baza slaba poliacida.

Si in acest caz cationul sarii hidrolizeaza In mai multe trepte, insd se tine cont numai de prima
treaptd. Relatiile pentru calcularea Ky, h , ¢(H") si a pH-ului de asemenea sunt analoage cu acelea
pentru sarea unui acid tare si a unei baze slabe monoacide, dar se va utiliza constanta de bazicitate la

ultima treaptd a bazei slabe.
5.6.Hidroliza sarurilor acide de tipul: NaHA, NaHA si Na,HA
Reactia de hidroliza a sariit NaHA:

HA+ H,O 2 HA + OH’

K _c¢(H,A)c(OH") K,
" ¢(HA) KA (5.24)

&
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lonul HA', in afara de acceptarea de proton (reactia de hidroliza), mai participa si la procesul de

cedare de proton:
HA+ H0 2 H;0™+ A”,

De aceea pentru deducerea formulei de calcul a c¢(H") se aplicd conditia electroneutralitatii si
ecuatia bilantului material. Rezulta o relatie destul de complicata, dar pentru solutiile cu concentratii
mari i medii (conditii obisnuite pentru analizele chimice mai frecvent intalnite) poate fi suficient

simplificata si are urmatorul aspect:

c(H) = JKEA K

pKE';ZA + pKaHzZA
2

Aceleasi relatii se utilizeazi si la calcularea ¢(H") si a pH-ului solutiilor de tipul NaH,A.

(5.25)

(5.26)

iar pH =~

Inacestcaz K, si K, suntconstantele de aciditate a acidului HsA.

Formulele de calcul a c(H") si a pH-ului solutiilor sarurilor de tipul Na;HA sunt:

C(H +) ~ KH3A'K H3A (5'27)
KH3A+ KH3A
pH = PR, PR, (5.28)

2

5.7 Aplicarea proceselor de hidroliza in analiza chimica calitativa
a) La identificarea unor ioni (Bi**, CN" etc.)
Bi** + CI' + H,0= BiOCl| + 2H"
CN™ + 2H,0— NH3T+ HCOO"
b) Separarea unor ioni (Bi*'si Mg*")
Bi*" + CI" + H,O — precipitat alb
Mg®* + H,0 - solutie

¢) La neutralizarea solutiilor acide sau bazice, de ex: neutralizarea solutiilor acide cu solutie de

CH3COONa sau adaugarea la 0 solutie bazica clorura de amoniu.
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5.5 Combinatii amfotere in analiza chimica

Substantele care ,in functie de conditii pot manifesta in solutie proprietati atit de acid cit si de baza se

numesc amfotere sau amfoliti.

In conformitate cu teoria protolitica a acizilor si bazelor, fenomenul de amfoteritate este frecvent
intilnit, majoritatea substantelor comportindu-se amfoter. Exemple: H,O , C,HsOH, hidroxizii unor
metale (Al(OH)3 , Zn(OH); etc.) , anionii unor saruri acide (HCO3™ ,H,PO,  etc.)

NaHCOs- substanta amfotera datorita faptului:

COY +H,0" <2 3HCO; «—°>—>H,CO, + OH"

Proprietate Amfolit Proprietate
de acid de baza

Al(OH); de asemenea manifesta proprietati amfotere:

_ +H20 +H20 + .
2] <———>[AI(OH)3(H20)3]<———>[AI(OH)2(H20)4] + OH

Proprietate Amfolit Proprietate
de acid de baza

+
H3O +[AI(OH)4 (HZO)

Substantele amfotere pot functiona ca acizi sau ca baze in functie de pH-ul solutiei. Intr-adevir cu
cit pH-ul este mai mic cu atit proprietatile de baza a amfolitilor sunt mai pronuntate (deplasarea
echilibrelor de mai sus spre dreapta) si invers, adica in mediu bazic, proprietatile lor acide sunt mai

pronuntate (deplasarea echilibrelor respective spre stinga).
Partenerul de reactie de asemenea influenteaza comportarea substantelor amfotere.

NaHCOs; in acid acetic manifesta proprietati de baza (prevaleaza proprietatile de aditie de protoni),

pe cind in NHj3 lichid —proprietati de acid (predomina procesul de cedare de protoni).

Intr-un mod analog se poate de vorbit despre AI(OH)ssi alti hidroxizi amfoteri proprietatile carora

sunt functie a solventului , adica a partenerului de reactie.

lonizarea amfolitilor este in general slaba si de cele mai multe ori, ionizarea acida este diferita de

cea bazica. In cazul apei cele doua ionizari sunt egale , apa fiind un amfolit ideal.

La o anumita valoare a pH-ului, caracteristica fiecarui amfolit, cele doud ionizari sunt egale, ceeace
inseamna ca si concentratia ionilor pozitivi devine egala cu concentratia ionilor negativi. Aceasta
valoare de pH constituie punctul isoelectric al amfolitului. La un pH mai mare, amfolitul contine
anioni in concentratie mai mare, la un pH mai mic decit pH-ul punctului isoelectric predomina

concentratia ionilor pozitivi ai amfolitului.
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Exemple : As(OH); are pHiz= 4,6 ; Zn(OH),= 7,5 ; AI(OH)3= 4,2. La punctul izoelectric
solubilitatea hidroxizilor amfoteri e cea mai redusa. In practica de analizi calitativa deobicei se creeazi
conditiile de pH = pHi, =1, in care e posibil sedimentarea completa a hidroxidului amfolit. Asa ca
Zn(OH), mai complet se sedimenteaza la pH=6,2- 8,7, iar Al(OH)3 — la pH = 3,4-5,0. Din aceste

considerente este important sa putem calcula pH-ul in punctual izoelectric.

Fie ca avem amfolitul BH:

B™ +H,0" <2 >BH«™2 5BH; + OH"

Scriem expresiile pentru g B4 si | B

BH _ c(H")c(B7), KEBH — c(BH,)-c(OH")
*  ¢(BH) b c(BH) ’

2 . . . W e . . - - +) — -
In punctul izoelectric ionizdrile ca acid si ca baza sunt egale si c(BH;)=c(B) |

Atunci Ka-C(BH) _ Ky c(BH) _ K, 'C(BH)'C(H+);

c(H") c(OH") Kh,o
Ko _KetH). gy [KaKno
cH*) Ko Ky
1
pH :_IgC(H ):E(pKHZO—"—pKa_pr)
1 ] ]
Pentru amfolitul HCO3( NaHCO3): pH = E(pKHzo + pK % — pK 1%
HCO; H,CO, _
Fiindea PKa — =PK,, si PKy o — PKy® = pK©%  scriem:

y PK 0 4 pK H=CO (a se vedea formulele de calcul a pH-ului
p — 1 2

sotNaHCo, = 2 solutiilor apoase de saruri acide).
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Aplicatii ale combinatiilor amfotere in analiza chimica

1) La separarea ionilor din amestecuri:

Ex:

34 24 excesNaOH . . .
Al**,Zn*" | — > | Solutie de hidroxocomplecsi
Fe3+ Mn2+ excesNaOH

1 %

Precipitate de hidroxizi

2) Separarea sulfatilor de Ba si Pb:

EX. Pb504 + excesNaOH SOlutle NaZ[Pb(OH)4]

BaSO. 4 __&csNaoH | nu se dizolva.
4 >

3) Identificarea unor substante ioni:

Ex. AI* +30H™ — AI(OH), 4 <« [AI(OH), " —2% 5 AI(OH),

4) Identificarea Bi** cu Sn** in mediu alcalin:
sn* —2%_58n(OH), ¥ —2[sn(OH), |~
2Bi* +3[Sn(OH), " — 2Bi { +3[Sn(OH), [~
6. ECHILIBRE IN SISTEME ETEROGENE DE TIP “PRECIPITAT- SO LUTIE”.

6.1 Reactii analitice cu formare de produsi greu solubili ( precipitate ).

In analizi, separarea ionilor pe grupe si subgrupe se realizeazd prin reactii de precipitare.
Reactiile de identificare in marea lor majoritate sunt reactii de precipitare. De asemenea o serie de

metode de dozare (determinare cantitativa) au la baza un fenomen de precipitare.

Precipitarea se poate defini ca un proces de formare a unei noi faze solide intr-un sistem

lichid. Ea poate fi atit consecinta unor reactii chimice, cit si a unor fenomene fizice.

De exemplu, dacé la solutia unei sari se adauga alcool, poate avea loc iesirea din lichid sub
forma solida a unei cantitati de sare, ca urmare a unui proces fizic. De cele mai multe ori insa aparitia
unui precipitat se produce printr-un fenomen chimic ( reactii de dublu schimb, reactii de oxido-
reducere, reactii de formare de combinatii complexe etc.). Formarea precipitatelor, indiferent de tipul
de reactie, implica procese mai complexe. Echilibrele de precipitare, care fac parte din echilibrele in

faze eterogene, depind de solubilitatea substantelor care iau parte la proces, precum si de o serie de
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factori care influenteaza solubilitatea si respectiv procesul de precipitare. Fiecare reactie de

precipitare, ca un proces de echilibru, este caracterizata prin produsul de solubilitate. De altfel, orice

precipitat este caracterizat prin doua valori: solubilitate si_produs de solubilitate.

In solutia saturati a unui electrolit greu solubil decurg doud procese opuse unul altuia:

dizolvarea (trecerea ionilor din precipitat in solutie), si cristalizarea (trecerea ionilor din solutie in

precipitat).
De exemplu:
AgCl < Ag™ +CI~
Precipitat Solutie

Aplicind la acest echilibru eterogen legea actiunii maselor, obtinem:

_a(AgM)=*a(Cl7).
~a(AgC)

K *a(AgCl) =const =K, =PS, ., =a(Ag*) *a(Cl") 4.,

Din aceastd ecuatie rezultd regula produsului solubilitétii: in solutia saturatd a unui electrolit greu
solubil produsul dintre activitatile ionilor acestui electrolit este o marime constanta la temperatura

datd. Aceasta marime se numeste produs de solubilitate si se noteaza prin PSsau K. Rescriem relatia

6.1 altfel:

PS o1 =C(Ag™) *c(Cl™) * fpge * 1

Cl™ (6.2)

Deoarece in solutia saturata a electrolitului greu solubil, concentratia ionilor este mica ( in lipsa

altor electroliti ), atunci valorile coeficientilor de activitate a lor practic sunt egale cu 1. In acest caz:
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PS pyci ® C(Ag ™) *c(Cl™)

(6.3)

In general, pentru electrolitul greu solubil A_B_, scriem (firi a indica sacrinile ionilor):

PS, e =a"(A)*a"(B)=c"(A)xc"(B)* flx fy o,

A,B

sau PS ~Cc"(A)*c"(B) (6.5)

AmnBn

Valorile PS sunt gasite in diferite indreptare chimice. Acestea sunt utilizate pentru rezolvarea

mai multor probleme practice si teoretice de analiza chimica.

Valorile PS sunt functie a naturii substantelor ( PSg,c =107, PSg,q, ~107° ), naturii
solventului ( PSc,, inapd ~107°, PS¢, in C,H;OH ~107° ) si a temperaturii ( PS,, la 15 °C

~10*,PS,,, 12a80°C~107).

Intr-o solutie saturata de electrolit greu solubil produsul ionic ( produsul concentratiilor
ionilor acestui electrolit ) Pl = PS. In solutia nesiturati a acestui electrolit greu solubil PI < PS. In
acest caz faza solida ( precipitat ) lipseste. Solutia suprasaturatd a electrolitului greu solubil se
caracterizeaza prin PI >PS. Aceste sisteme nu-s stabile, are loc reactia de precipitare si acest proces se
prelungeste pind cind PI devine egal cu PS, adicd pind la stabilirea unui echilibru dintre solutia

saturata si precipitat. Valorile PS si regula produsului de solubilitatea se aplica in analiza chimica:

a) Pentru aprecierea solubilitatii subtantelor in baza cunoasterii valorilor PS a electrolitilor greu
solubili de acelasi tip. Exemplu:
AgCl, AgBr, Agl
PS=10"?, 10" 10"

»
»

micsorarea solubilitatii
b) La calcularea concentratiei ionilor electrolitului greu solubil in functie de modificarea
concentratiei unuia sau altuia din ioni;
c) Calcularea conditiei de sedimentare a unui ion, cind se incepe sedimentarea si cind ea se
socoate completa;
d) Calcularea conditiilor de dizolvare a electrolitilor greu solibili, etc.
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Intradevir, conditia principali a sedimentirii componentului A in forma de electrolit A B,

este adaugarea ionului comun B, marirea concentratiei ultimului conduce la deplasarea echilibrului
mA+nB < A B, { ladreapta spre formarea precipitatului si sedimentarea mai completi a ionului A.

Acest proces se numeste efectul ionului comun.

Exemplu concret: sistema chimica alcatuita din precipitat AgCl si solutia saturata de AgCl.
Adaugarea ionilor comuni Ag*si Cl~ conduce la deplasarea echilibrului CI~ + Ag* < AgCl { spre

dreapta, deci aceasta conduce la micsorarea solubilitatii AgCl. Daca marim concentratia unuia de ionii

comuni celalalt se sedimenteaza mai complet.

Deoarece PS # 0, atunci absolut complet nici un ion nu poate fi sedimentat. Iata de ce cind

verificam plenitudinea sedimentarii unui ion in practica analizei calitative ne staruim ca sa micsoram
concentratia ionului dat (addugind ion comun) pini la valorile 10~° —10° moli/l. In acest caz ionul

respectiv se considera practic complet sedimentat.

Problema: La 10 ml solutie de AgNO,cu c(AgNO,) =10"*moli/l s-a addugat 10 ml solutie

0,01 molarda NaCl. Se va forma precipitat AgCl? Daca da, va fi complet sedimentat ionul Ag*?
Rezolvare:
Calculam concentratia ionilor de Ag“si Cl~ in solutia finala ( dupa amestecarea celor doua solutii).

¢,AgNO, 107
2

c(Ag’) = moli/l,

_c,NaCl 107 107 10° 10°

2 2 2

c(Cl7) moli/l,PI =c(Ag™)*c(Cl") =

-5

Fiindcd PS ~10"si Pl ~ 10 >>107"?, atunci conchidem: se va forma precipitat AgCI.

Calculam c(Ag") din expresia regulii produsului de solubilitate.

PS ~10 -10 -10
o(Ag') =B == < 0ul0®
c(Cl) ~ 0,005-0,0005 45:10°  045+10
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C(Ag +) =2 *10_8 molift <<107° =107 piin

Concluzie: lonii de Ag ™ practic sunt complet sedimentati.

In cazul comparirii valorilor PS a unor electroliti greu solubili de acelasi tip ( Ex.: AgCl...Agl ) putem
vorbi si despre solubilitatea lor. Valorile PS a electrolitilor de diferite tipuri ( Ex. : AgBr si Ag,C,0, )
nu ne permite aprecierea solubilitatii lor comparative. Pentru aceasta e necesar de recalculat din PS-ul

lor solubilitatea S exprimata in moli/l.

Relatiile dintre solubilitatea ('S, moli/l ) electrolitului greu solubil A B, si PS al acestui electrolit:

A B, (precipitat ) << mA+ nB(solutie)

Spe =C(A)/m=c(B)/nic(A) =m=Sic(B) =n*S;

A.B

PS, 5 =c"(A)*c"(B)* f," #f.," =(m*S) " x(n*S)" xf, " f.";

A,B

PS, e

AmBn — m m n (66)

S
n m
m™ xn"x f, "« f

In majoritatea solutiilor de electroliti greu solubili, cind lipsesc alti electroliti, tiria ionica este

sufucient de mica si valorile f practic sunt egale cu 1. In aceste cazuri :

PS
S ~ m+n _AeBn
AmBn m™ «n" 67

Practica analizei chimice calitative ne aratd ca solubilitatea electrolitilor greu solubili este
functie nu numai a concentratiilor ionilor comuni ( efectul ionului comun ) dar si a concentratiilor
ionilor straini. Si anume, in prezenta ionilor straini solubilitatea electrolitilor greu solubili creste cu

cresterea concentratiilor ionilor straini si invers. Acest fenomen se numeste efectul salin.
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Acest lucru se lamureste foarte simplu daca analizam relatia 6.6. Cu cit concentratia ionilor
straini este mai mare cu atit taria ionica este mai mare si deci coeficientii de activitate mai mici si ca

rezultat valoarea S va creste. Deci, efectul salin se opune efectului ionului comun.

In principiu efectul salin are loc si atunci cind addugdm pentru o precipitare mai cimpletd un
exces de reactiv ce contine ion comun. Pur si simplu la adaugarea unui exces nu prea mare de ion
comun prevaleaza efectul ionului comun iar la adaugarea unui mai mare exces de reactiv ce contine
ion comun va conduce la marirea tariei ionice Si ca rezultat marirea solibilitatii. lata de ce pentru ca
sedimentarea unui ion sa fie practic completa se adauga exces de reactiv ( ion comun ) dar excesul nu
trebuie sa fie prea mare. El trebuie sa constituie un surplus de reactiv de 1,2-1,5 ori ( in functie de PS

al precipitatului).
Problema:

De cite ori se va schimba solubilitatea clorurii de argint, dacd la un 1 de solutie saturata de

AgCl se va adauga 0,01 moli KC1?

Rezolvare:

AgCl < Ag™ +CI~

Precipitat solutie

S, =c(Ag") =c(Cl") = /PS¢, =+/1,787° =1,33+10"moli/l —

solubilitatea clorurii de argint in apa.

Calculam solubilitatea clorurii de argint in solutia 0,01 molara de KCI (S,).
82 * C(CI_) fnsa S, =c(Ag") = PSAgCI /c(Cl7), unde

c(Cl™) =c(Ag ") +c(KCI) = c(KCI) =~ 0,01moli /I , peci

1,78*107"

2 001 1,78*10°° o,

S,/S, =1,33*10°/1,78*10° =750 i,
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Mai precis:
PS e =a(Ag") *a(Cl™) =c(Ag")*c(CI")* f, . *f =S, *c(Cl")* f :

. I:)SAgCI
Si S2 - _ 2,
' c(Cl)*f2°

Taria ionica a solutiei este egala cu 0,01 si f =0,899.

_178*107°
> 0,01*0,899*0,899

=22*10"®

moli/l

S,/S,=133*10"/2,2*10"° ~ 604 ;.

6.3 Formarea precipitatelor. Factorii, care influenteaza plenitudinea sedimentarii.

Formarea precipitatelor electrolitilor greu solubili are loc atunci cind PI>PS, adica cind produsul
concentratiilor ionilor acestui electrolit este mai mare decit valoarea PS a lui la temperatura data.
Formarea precipitatelor, adica procesul de sedimentare, se prelungeste pina cind PI devine egal cu PS,
adica pina la stabilirea echilibrului eterogen respectiv. Deoarece PS = 0 deci o sedimentare absolut
completa nu poate fi realizata. Din punct de vedere analitic un ion se socoate practic sedimentat daca

concentratia lui din solutia saturati e micsoratd pind la 10 —10~° moli/I.

Plenitudinea sedimentarii unui ion este functie a urmatorilor factori : 1) solubilitatea precipitatului;
2) cantitatea de reactiv-precipitant adaugata; 3) gradul de ionizare a precipitantului; 4) gradul de

hidroliza a precipitantului; 5) pH-ul solutiei.
Analizam toti acesti factori:

1) Influenta solubilitatii precipitatului asupra plenitudinii sedimentarii ionilor comuni ai acestui

precipitat.

PbCl, PbSO,, PbS
PS 24*10%  2,2%10° 11%10
S(moli/l) 39*10° 1,5*107 33%10%5

lonul de Pb?* poate fi sedimentat mai complet in formi de PbS.
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2) Cantitatea de reactiv adaugat

Pentru separarea practic completa a unui ion prin reactie de precipitare este necesar de adaugat un

exces de reactiv - ion comun. Aceasta rezultd din fenomenul actiunii ionului comun. Intradevar

midrirea concentratiei reactivului H,SO, conduce la o precipitare mai completd a ionului de Pb**

Pb?* +S0,” < PbSO,

Insa nu trebuie de adaugat reactiv-ion comun intr-o cantitate prea mare din urmatoarele cauze :

2 2-
a) pot fi formate saruri acide mai solubile: Pb ’ + SO4 = I3bSO4 ‘L

PbSO, +H,S0, < Pb(HSO,),

b) se pot forma combinatii complexe solubile :

Pb* +21~ < Pbl, |
Pbl, + 2Kl < K,[Pbl,]
AlI* +30H™ < AI(OH), ¥

Al(OH), ¥ +30H~ < [AI(OH)]*

¢) Marirea cantitatii de reactiv conduce la marirea tariei ionice si deci la marirea solubiblitatii

(efectul salin)

Concluzie : Pentru o sedimentare completa a ionului dat este necesar de addugat un exces de reactiv
dar care trebuie sa constituie o valoare de 1,2-1,5 ori mai mare decit cantitatea echivalenta rezultata din

ecuatia reactiei.

3) Gradul de disociere a precipitantului.

Cu cit gradul de disociere a reactivului-precipitant este mai mare cu atit plenitudinea sedimentarii se
asigurd mai usor.

Ex: Mg®" +20H™ < Mg(OH), ¥

(NaOH) alb
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Mg?* +2NH, +2H,0 < Mg(OH), + +2NH,"

alb

In primul caz (&naon = 1) sedimentarea e mai completa decit in cazul al doilea

(OCNH3 ~ 0,05) . In al doilea caz ionii-precipitanti OH ~ sunt mai putini si pentru o sedimentare

completa e necesar de adaugat o cantitate de reactiv comparativ mult mai mare.

4) Gradul de hidroliza a reactivului.

La sedimentarea Ca®* cu (NH,),CO,si (NH,),C,0, precipitanti sunt defapt ionii CO,* si C,0,” .
Acesti anioni hidrolizeaza formind anioni HCO, si HC,O,” care nu sedimenteaza cationul Ca’*.

Deci trebuie de diminuat gradul de hidroliza creind mediu bazic si prin asta se mareste concentratia

anionilir COszfsi C2042_ care sunt adevaratii precipitanti.

_} intensificarea hidrolizei
CO” +H,0 &  HCO, +OH

diminuarea hidrolizei

Gradul de hidroliza h a anionilor CO,*" este mai mare comparativ cu h (C,0,”"), deci

sedimentarea ionilor de Ca*" va fi mai completi in formi de CaC,O, in aceleasi conditii de pH.

5) Influenta pH-ului solutiei asupra plenitudinei sedimentarii.

pH-ul solutiei influenteaza solubilitatea, deci si plenitudinea sedimentarii, electrolitililor greu solubili:

hidroxizii insolubili, sarurile acizilor slabi.

a) Precipitarea hidroxizilor.

n+ -
Adevaratul precipitant in reactiile Me™ +nOH"™ < Me(OH ) n ‘L

este ionul OH ~, iar concentratia lui depinde de pH-ul solutiei. In fiecare caz in parte se poate calcula

valoarea pH-ului la care PI >= PS, adica se incepe sedimentarea hidroxidului dat si pH-ul solutiei cind

aceastd sedimentare devine completd. Evident ca aceste valori sunt functie a PS Me(OH),, -
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Problemi : ¢ (Mg?") in sol. de analizat = 0,01 moli/l. Si se calculeze pH-ul solutiei in momentul
inceperii sedimentarii ionului de Mg*" in forma de Mg(OH), si in momentul cind acest ion practic

este complet precipitat.
Rezolvare :
Din tabel gasim PS,,; ), =6,0*107°. Calculam ¢ (OH ") din relatia :

PS Mg(OH), — c(Mg*)*c*(OH").

PSugon), _ [6,0%107
c(Mg*") 0,01

c,(OH) = ~2,45%107*

pOH =—Igc,(OH ") =-1g(2,45*10*) =3,6

pH-ul in momentul inceperii sedimentirii cationului Mg?*: pH 1= 1410 - 316 = 1014 :

Un ion se socoate practic complet sedimentat daca concentratia lui in solutie scade pind la valorile

107° —-107° moli/l.

Calculim c¢(OH ™) pentru acest moment (cind ¢(Mg?*) =10"° moli/l) :

PS *10710
CZ(OH):\/ (RA/?(O;))Z :\/6'0101? ~ 2,45*10?moli/|.
c(Mg

POH =—Ig(2,45%10?%) =1,6; pH, =14— pOH =14-16=12,4.

Deci in aceste conditii de concentratie precipitarea are loc in intervalul de pH 10,4 — 12,4. La

pH < 10,4 precipitarea nu are loc iar la pH > 12,4 precipitarea va fi si mai completa .

Calculele analoge pentru sedimentarea Fe®* in forma de Fe(OH), (PS =3,8*107%) in
aceleasi conditii ne da rezultatele pH, =2,2; pH, =3,5. Aceste rezultate ne permit elaborarea

conditiilor de separare a Mg?*si Fe® dintr-o solutie de analizat.

b) Precipitarea sarurilor greu solubile ale acizilor slabi.

- . . . .. . . . - . 2— — _
Sarurile unor cationi sunt precipitate cu anioni ai acizilor slabi : CO," C2042 , S etc.
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Concentratiile acestor ioni sunt functie a pH-ului, fiindca cu cit pH-ul este mai mic cu atit c(H ™)
este mai mare si cu atit mai multi anioni-precipitanti se transforma in hidroanioni (HCO, , HC,O,

HS ™), care nu sedimenteaza majoritatea cationilor. Intradevar, CaCO, e greu solubil dar Ca(HCQO,),

practic e solubil in apa.

Valoarea pH-ului la care are loc sedimentarea acestor siruri este cu atit mai mica cu cit Ka™

este mai mare si invers. CaCO, se sedimenteazi la pH > 7 (Ka™® =5,6*10""") iar CaC,0, poate fi

sedimentat si in mediu slab acid (Ka"“* =6,5*10").

6.4 Sedimentarea fractionali. Precipitarea a doui sau mai multe substante putin solubile.

La efectuarea sedimentarii deseori trebuie de luat in considerare probabilitatea sedimentarii
mai multor substante, deoarece in solutia analizata e posibil prezenta a citorva ioni, ce formeaza
compusi putin solubili cu reactivul-precipitant. in asa mod reactioneaza reactivii de grupa, comuni si
selectivi. Regula PS ne permite sa determindm : in ce succesiune se precipita ionii din solutia de

analizat, care e concentratia primului ion cind se incepe sedimentarea celuilalt etc.

In primul rind se sedimenteaza acea substanta, PS al careia va fi atins la o concentratie mai

mica a precipitantului, apoi celalalt si a. m. d. Aceasta e sedimentarea fractionala.

Fie ca in solutia de analizat se contin ionii : Cl~ si CrO42‘ :

—_ - 2— . .
c(Cl7) =0,1moli/l; c(CrO,” ) =0,01moli/I;
AgNO, sedimenteaza acesti ioni conform ecuatiilor :

.
Ag* +Cl~ <> AgCl 4; 2Ag* +CrO,” « Ag,CrO, ¥;

Concentratia ionului de Ag " necesara pentru inceperea sedimentérii ionului CI:

PS jgor _ 18*107"
c(Cl") 10°

C(AG ") pger = =18*10"moli/l;
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Concentratia ionului Ag* necesara pentru inceperea sedimentirii ionului CrO,” :

PS Ag,Cro, _
c(Cro,”)

Concentratia ionului ClI~ in momentul inceperii sedimentarii ionului CrO42_:

11*107*

02

1,05*10moli/I

C(Ag +)AgZCrO4 =

PS rg
6(Cl )0, =280 IO o5 ol
O (A ), 105%10°

Concluzie: in aceste conditii de concentratii ionul CI” se sedimenteaza in primul rind si cind
practic este complet sedimentat se incepe sedimentarea celuilalt ion ( CrO4> ). Aceste calcule stau la
baza argumentarii utilizarii K,CrQ4 ca indicator in metoda argentometrica Mohr ( analiza cantitativa a

substantelor care contin Cl).

6.5 Dizolvarea precipitatelor.

Regula PS se aplica si la rezolvarea problemei analitice importante cum este gasirea si

calcularea conditiilor de dizolvare a precipitatelor. Dizolvarea lor este deplasarea echilibrului

KA, V< Kt? + An% de la stinga spre dreapta.

6.5.1 Dizolvarea hidroxizilor greu solubili in acizi.

Me (OH)n |<>Mé" + nOH

dizolvare nH*

I}

n HgD

Dizolvarea este functie a PS Me(OH), Si a cantitatii de acid adaugate. Cu cit PS Me(OH),,
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este mai mic cu atit mai mult acid trebuie de addugat si invers. latd de ce Mg(OH), (PS =107") se
dizolva siin NH,Cl (acid slab) iar Fe(OH), (PS =10"*%) - nu.

6.5.2 Dizolvarea sarurilor acizilor slabi in acizi.

ktA, | & kt** + An” CaC 04 Cal* + G070
: + +
dizolvare 2H" 2H*
0 0
+ H2An H,C,04

CaC(, \L — C32+ + CD:}II
+

2H'
0

H,CO;

Dizolvarea acestor saruri este functie a PS,,,, , cantitatii de acid adaugate si K, a acidului

ionul caruia intrd n componenta sarii.

KtAn 4 +H*™ < Kt* + HAN

_ c(Kt™)*c(HAN) _ c(Kt")*c(HAn) ., c(An")

eC“ c(H") c(H") c(An")
S’KtAn  PS,,. | PS o *C(H")
C(H +) - KaHAn ! SKtAn = KaHAn
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Concluzie: solubilitatea sarii KtAn creste cu cresterea c(H ") si PS KtAn ,» S| micsorarea

HAN
. : = H,CO, H,C,0 H H
Ka . De exemplu: Sc,cq > Scaco, » flinded K, <K, "™ , iar valorile PS a lor sunt

aproximativ aceleasi.

6.5.3 Dizolvarea sarurilor greu solubile a acizilor tari.

Deplasarea echilibrului in sisitemele eterogene de tipul AgX in directia amplificarii
procesului de dizolvare poate fi efectuata la adaugarea unor substante care formeaza combinatii

complexe solubile cu ionii de metal a acestor saruri.

Analogic se poate de demonstrat ca S AgXx este functie a PS AgX , cantitatii de ligand

adaugate si Kstab_ a combinatiei complexe formate.

Intradevar Agl (PS ~107*° << PS agct X 107'%) nu se dizolva in exces de amoniac pe cind se dizolva

in exces de Na,S,0,, deoarece K, acomplecsilor [Ag(S,0,),]> este mult mai mare decit K, a

stal

ionului [Ag(NH,),]".

Acest principiu de dizolvare a precipitatelor prin complexarea ionilor comuni a electrolitului

greu solubil se aplica si la dizolvarea altor saruri si hidroxozi :

AgCll & Ag'+CI
+
dizolvare | 2NH;

[ Ag(NH),]"
AgCrOd < 2Ag" + CrOy Cu(OH), | & Cu+20H
+ +
4NH, 4lH,
it )
2[Ag(NHy),]" [Cu(NH) "
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6.5.4 Dizolvarea in urma reactiilior de oxido-reducere.

Utilizarea reactiilor redox este deseori unica cale de dizolvare a compusilor putin solubili.

ex. 3CUS 4 +8HNO, = 3Cu(NO,), +2NO +3S { +4H,0

MnO, 4 +4HCI = MnCl, +Cl, + 2H,0

Concluzie generala : Dizolvarea substantelor putin solubile se efectueaza : a) sub actiunea acizilor tari;

b) in urma formarii combinatiilor coordinative (complexe); ¢) in urma reactiilor de oxido-reducere.

6.5.5 Transformarea unui precipitat in altul, care poate fi dizolvat mai usor.

Precipitatele BaSO,, SrSO, nu pot fi dizolvate nici in acizi, nici in baze alcaline. E problematic de
gasit un reactiv care ar dizolva acesti sulfati in urma unui proces de complexare. Iata de ce sulfatii de

Ba si Sr se transformd in alt precipitat - MeCQO,, care usor se dizolva chiar in acid acetic. Aceasta

. . . . .. . 2-
transformare se efectueaza la actiunea solutiei concentrate de Na,CO,, adica a excesului de CO;" .

BasO, | +C0O,” < BaCO, | +S0,*

_¢(SO,”) ¢(S0,7), c(Ba*) PSgso, 11*107° 1

~

T ¢(CO,Y) ¢(CO.) c(Ba*) PSge, 51%10° 46

ech.

Echilibrul eterogen de mai sus e deplasat spre stinga, dar pentru ai schimba directia e necesar

2
ca (:(ng_) > 46, adica C(COSZ_) trebuie sa prevaleze asupra ¢(SO,>”) cel putin de 46 ori. Practic

c(S0,7)
sistema eterogend, alcatuita de precipitatul BaSO,in contact cu solutia de BaSO, se trateazd cu
solutie saturata de Na,CO,, se agitd si apoi se centrifugeaza, dupa care solutia se arunca, iar
precipitatul iar se trateazi cu sol. Na,CO,. In aceste conditii echilibrul respectiv practic complet se
deplaseaza spre dreapta si precipitatul BaSO, se transforma in BaCO,, care dupa spalare se dizolva in
acid acetic. In caz ci o parte din precipitat nu se dizolva in CH,COOH , asta ne indici ci o parte mici

de BaSO, nu s-a dizolvat si deci se separa si se arunca, dar solutia se analizeaza la prezenta ionului de

Ba 2+
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6.6 Rolul solutiilor coloidale in analiza chimicid . Coagularea coloizilor. Peptizarea precipitatelor.

La efectuarea unei analize chimice deseori ne confruntam cu fenomenul, cind precipitarea
unui electrolit greu solubil conduce la formarea unei solutii coloidale. In majoritatea cazurilor acest
fenomen joacd un rol negativ in analiza chimica calitativa si cantitativa, deoarece devine dificil de
efectuat asa proceduri ca precipitarea cantitativa, centrifugarea sistemelor eterogene precipitat-

solutie”, filtrarea precipitatelor, spalarea lor etc.

Pentru a preintimpina formarea sistemelor coloidale in timpul analizei chimice e necesar sa

cunoastem structura, proprietatile si conditiile de formare a sistemelor coloidale.

Sistema 1n care o substanta este dispersata sub forma de particule mici in alta substanta se numeste

sistema dispersd. Substanta dispersatd — faza dispersata, iar mediu 1n care e dispersata faza respectiva —

mediu dispers.

Starea de agregare a fazei dispersate si a mediului dispers, dimensiunile particulelor fazei

disperse determina proprietatile sistemelor disperse.
In functie de mirimea particulelor fazei dispersate deosebit sisteme disperse:

a) dispersii moleculare (solutii reale sau solutii moleculare) in care particulele dispersate

sunt mai mici decit Inm. Aceste sisteme se mai numesc si amestecuri omogene.

b) dispersii mecanice sau sisteme macrodisperse, in care particulele dispersate sunt mai mari

decit 100 nm. Aceste dispersii cuprind amestecurile heterogene formate dintr-o faza
solida si mediu gazos, sau o faza solida si mediu lichid ( aceste amestecuri se numesc
suspensii ) sau din doud faze lichide nemiscibile ( emulsii ).

c) dispersii coloidale, in care marimea particulelor dispersate este cuprinsa intre 1 si 100

nm. Deci, ele ocupa o pozitie intermediard intre solutiile moleculare si sistemele
macrodisperse; sunt si ele amestecuri heterogene. Particulele dispersate in aceste dispersii
mai sunt numite — coloizi sau soli.

Dispersiile coloidale se mai numesc solutii coloidale sau sisteme coloidale si sunt caracterizante de

unele nsusiri prin care se deosebesc de solutiile moleculare si anume :

- sunt opalsescente si par tulburi datorita reflexiei luminei;
- particulele coloidale nu se pot observa la un microscop obisnuit si au 0 miscare continua
(miscarea brouniand), datorita ei ele nu pot fi separate prin centrifugare, ce constituie un

dazavantaj serios in analiza calitativa;
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- particulele coloidale puternic adsorb pe suprafata lor diverse molecule si ioni, ele trec prin porii
filtrelor obisnuite, ca rezultat substantele respective nu pot fi separate prin filtrare. Aceasta
influenteaza negativ analiza chimica (calitativa si cantitativa) atunci cind folosim reactii de

precipitare si produsele reactiei reprezinta sisteme coloidale.

Stabilitatea solutiilor coloidale se lamureste prin structura coloizilor, care sunt niste particule cu
aceeasi sarcind ori pozitiva ori toate cu sarcina negativd. Particulele de aceeasi sarcina nu se pot lipi

(apropia) una de alta si deci nu pot forma agregate mai mari care ar conduce la precipitare.

In timpul incalzirii, precum si adaugarii electrolitilor, particulele coloidale isi pierd sarcina, devin
mai mari, iar apoi se depun in forma de precipitat. Acest proces se numeste coagulare. Deci in analiza
chimica pentru ca sistemele coloidale sd coaguleze ¢ necesar : a) incalzirea; b) adaugarea unui

electrolit (acizi, saruri de amoniu).

Structura particulelor coloidale.

Sunt alcatuite din nucleu (BH),,, care sunt niste agregate cu proprietatea dezvoltata de adsorbtie si

adsorb din solutie in mod selectiv ioni, formind dublu strat electric a lui Helmholtz si un strat difuz.

Strar Helmholtz
< >

Particola coroidala

D ——>
((BA)y 1B (=) A"y

Micela

>

Stratdifiz
o )

<
Exemple concrete:
. {[AI(OH).],, *ag*nOH" *(n—Xx)NH," }"xNH,"

Structura particulelei coloidale de hidroxid de aluminiu precipitat cu sol. NH,

{[Fe(OH),], * ag*nFe™ *3(n— x)Cl" ¥ 3xCI"

Structura particulei coleidale de hidroxid de Fe(IIT)
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Structura si sarcina particulei coloidale depinde de natura coloidului, de natura mediului

respectiv si de conditiile in care se formeaza. Astfel, hidroxizii greu solubili adsorb din solutie ioni

H™ in mediu acid (sau alti ioni pozitivi) si ioni de hidroxid in mediu bazic (sau alti ioni negativi).
De exemplu, nucleul particulei coloidale de hidroxid de fer este alcdtuit dintr-0 asociere
polimoleculara (Fe(OH),),,, la suprafata caruia se fixeaza puternic un strat monomolecular de solvent

si apoi se adsorb din solutie in mod selectiv ioni Fe®", cu rol stabilizator al particulei coloidale, acest
strat de ioni conferind micelei sarcini pozitivi. Existenta acestui strat de ioni pozitivi de Fe®*

determina adsorbtia unui al doilea strat, de ioni negativi si anume 3(n—x)Cl ", care impreuna cu ionii

Fe® formeaza dublul strat electric a lui Helmholtz. in afari a acestuia mai existd un strat de 3xCl~,

asa numitul strat difuz, care este mai slab fixat.

Coagularea coloizilor se realizeaza prin neutralizarea si distrugerea dublului strat electric si
prin deshidratarea particulelor coloidale. Pentru aceasta se adauga electroliti tari ai cdror ioni de semn
contrar sunt adsorbiti de particulele coloidale, neutralizindu-le sarcina. La adaugarea unor cantitati mai
mari de electrolit va avea loc si deshidratarea coloizilor. Incilzirea sistemelor coloidale de asemenea

conduce la distrugerea stratului dublu ionic si la deshidratarea coloizilor, deci la coagularea lor.
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Capacitatea coagulanta a unui electrolit creste proportional cu sarcina ionilor de semn contrar

addugati. In analiza chimica pentru coagularea sistemelor coloidale se adaugi acizi tari (HCI, HNQG,)

si saruri de amoniu (NH,CI,NH,NO;) excesul carora usor apoi se inlatura din sistema de analizat .

Iata de ce deseori 1n analiza chimica sedimentarea unor ioni se efectueaza la incalzire si in prezenta

solutiei tampon amoniacale (NH, + NH,ClI).

Coagularea coloizilor se poate realiza si: a) sub actiunea altor coloizi, dar de sarcina contrara;

b)la congelare; c) concentrare; d) agitatie mecanica; e) iradiarea cu raze x etc.
Un alt fenomen important cu implicatii in analiza chimica este peptizarea precipitatelor. Este
un proces invers coagularii. La spalarea precipitatelor partial ele pot trece in solutii coloidale — acest

fenomen se numeste peptizare.

E clar ca pentru a impiedica acest proces, spalarea precipitatelor se face cu solutii calde de

electroliti.
7. ECHILIBRE iN SISTEME DE OXIDARE- REDUCERE (SISTEME REDOX).
7.1 Oxidare, reducere, potential redox si sensul (directia) reactiilor redox (de oxido-reducere).

Reactiile de oxido-reducere (redox) sunt reactiile cu schimb de electroni si se petrec intre
particule (atomi, ioni etc.) diferite sau de acelasi fel, fiind insotite de un transfer de electroni de la

reducator la oxidant.

Prin oxidare se intelege cedare de electroni, iar prin reducere, acceptare de electroni.
Substantele care cedeaza electroni se oxideaza si sunt deci, reducatori, iar cele care accepta electroni
sunt oxidanti si se reduc. De exemplu, o substanta reducatoare A, cedind n electroni se oxideaza, iar o

alta substanta B acceptind n electroni se reduce, conform reactiilor generale:
A- ng < A™ (proces de oxidare)
B+ né <> B"™ (proces de reducere)

Intotdeauna electronii cedati de 0 substanta sunt acceptati de o alt substanta, astfel ci reactiile
de oxidare si cele de reducere nu se petrec izolat, ci concomitent intre doua sisteme simplu conjugate,

formind sisteme dublu conjugate de oxido-reducere (sau redox), conform echilibrului general :

Ox; + né <»Red; —sistem redox simplu conjugat
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Red,- né «> Ox,— alt sistem redox simplu conjugat
Ox;+ Red; «» Ox; + Red;- sistem general redox dublu conjugat.

Exemplu concret:

Fe’™ +e” «—> Fe® -sistem redox simplu conjugat
oxidant reducator
(f.oxid.) (f.red.)

Sn’" —2e” «——> Sn'" -sistem redox simplu conjugat

(f.red.) (f. oxid.)

2Fe’ +Sn™ <> 2Fe™ +Sn™ | | )
sistem redox dublu conjugat
Ox, +Red, <> Red, + Ox,

unde f. oxid. si f. red. — forma oxidata si respectiv redusa

Reactiile redox decurg in sensul obtinerii unor reducdtori si oxidanti mai putin activi
comparativ cu cei luati pentru reactie. Cl, oxideaza ionii de I'si Br~, dar Fe** oxideaza numai ionul de
I. Deci sistemul redox Cl,/2CI" are o putere de oxidare mai mare decit sistemul Fe**/Fe*'si invers,

ultimul sistem redox are o putere de reducere mai mare decit primul.

Gl + 75—, +90 2Fe* +20° —2Fé* +1,

Cl,+2Br” —Br,+2CI"; Fe** +Br™ #

Fiindca ionul I reduce atit Cl, cit si Fe**, iar ionul de Br reduce numai Cls , atunci sistemul
redox /21" are o putere reducatoare mai pronuntata comparativ cu sistemul Br,/2Br’, si invers,

puterea de oxidare a ultimului este mai mare decit a primului.

Puterea oxidanta sau reducatoare a unui sistem redox se poate caracteriza prin potentialul

redox care ne determina sensul (directia) reactiei redox.

Fiecare sistem redox reprezinta o pereche (un cuplu) redox alcatuita din forma oxidata si
forma redusi si se scriu la numarator si respectiv- numitor. De exemplu : sistemul redox Fe**/Fe®" este
format din forma oxidata Fe3+§i forma redusa Fe?" ; sistemul redox 1,/21" este format din forma oxidati
Isi forma redusa I .

Potentialele redox se determind intr-un element galvanic alcatuit din doud semielemente cu
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electrozi. Se masoara forta electromotoare FEM a elementului respectiv cu ajutorul potentiometrului.
Ea caracterizeaza capacitatea electronilor reducatorului dat de a trece la oxidantul dat. FEM este

diferenta dintre potentialele a doi electrozi :
FEM= El- Ez

unde E; —potentialul oxidantului;

E,- potentialul reducatorului.

Potentialul unei singure perechi de oxidare- reducere nu poate fi masurata. Insa caracteristicele
relative ale perechilor pot fi usor obtinute daca fiecare electrod se va combina cu unul si acelasi
electrod, conventional ales ca standard.

In calitate de astfel de electrod e ales electrodul standard de hidrogen, care reprezinta o placa
de platina platinata, spalatd cu hidrogen gazos la presiunea de 1,013-10° Pa (1 atm) si scunfundat in
solutie de acid cu a(H") = 1mol/l. Platina platinati absoarbe hidrogenul gazos si electrodul actioneazi
astfel de parci ar consta din hidrogen gazos (forma redusi) ,care se afld in echilibru cu ionii de H"

(forma oxidatd) din solutie:

H; (g) «2H  + 2e
Potentialul electrodului standard de hidrogen este egal cu zero la
toate temperaturile. Prin urmare: FEM =E, - E,=E,- O =E,
E, este potentialul standard (normal) a perechii redox combinate
cu electrodul standard de hidrogen ( se noteaza prin E° ) in
anumite conditii standard $1 anume:
¢( form. oxid. ) =¢( form. red.), ¢( H ) = 1 mol/l. (daca ionii

respectivi participa la reactie).

A se vedea schema elementului galvanic unde se determina E° e potentialul standard al
Fe*/ Fe™*

perechii redox Fe**/Fe?* . El este egal cu +0,77 V.

fn asa mod au fost obtinute E%e™/ me din seria potentialelor standard respective ,care ne

caracterizeaza activitatea formei reduse (Me) si formei oxidate (Me""). A se vedea schema respectiva.
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Schema aparatului de determinare a potentialului standard

pentru perechea-redox Fe®*/Fe?*

Seria potentialelor standard (normale) de electrod (pentru perechile redox de tipul Me™/ Me

.

i [Cs |K [a |Na (Mg |AI [Mn [Zn |Cr [Fe [Ni [Sn |Pb |H; [Cu [Ag [Hg |Au ¢
-304-3011-292-2 87|-2.711-2 31 5618 -0,76/-0.74|-0 44-0.25-0,14) -0,13 | 000 +0,34+0 80 +0,85] +150
L' [cs® [K' [ca™ [Na* Mg JarF ez oo Jre™* I Jou®* |pb™* [2h [cu® Jg" [Hg™* |A

Analogic s-au obtinut potentialele standard (normale) si a altor perechi redox ( vezi tabelul).
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Cu cit valorile E° sunt mai mari cu atit forma oxidata a perechii redox respective are o putere

Potentialele redox normale ale unor sisteme redox

Forma oxidata +ne’ Forma redusa E%v
S 2e” s -0.48
NO+ H,0O le’ NO+20H" -0.46
0,+2H,0 2¢’ H,0,+20H" -0.08
2H* 2e” H, 0.00
SO%,+4H" 2e” H,SO4+H,0 +0.17
0,+2H,0 4e” 40H +0.40

I, 2¢” 21 +0.54
MnO*4+2 H,O 3¢ MnO,+40H" +0.57
Fe** le” Fe®* +0.77
NOz+2H* le’ NO,+H,0 +0.81
NO;+4H* 3¢ NO+2H,0 +0.96
NO+2H" le” NO+H,0 +0.99
Br, 2e 2Br’ +1.09

O, +4H"* 4e 2H,0 +1.23
MnO,+4H"* 2e Mn®*+2H,0 +1.23
PbO,+4H" 2e Pb*+ 2H,0 +1.46
Cr,0%+14H* 6e 2Cr¥*+7H,0 +1.33
Cl, 2e 2CI +1.36
MnO*,+8H"* 5e Mn®*+4H,0 +1.51

de oxidare mai mare, iar forma redusa a ei este un reducator mai slab. Deci valorile E° caracterizeazi

activitatea chimica atit a formei oxidate cit si a celei reduse a perechii redox respective.

Potentialele normale (standard) pot fi utilizate pentru determinarea posibilei directii de

decurgere a reactiilor redox.

=-0,76 V

Exemple:
E°  =0;E°, =+034V;E°
2H" /H, Cu*/Cu Zn“*/zZn
Deci: Cu + 2H" % ; Cu?* +H, = Cu+ 2H* ;

EO

Zn+2H" = Zn* + Hyt ;

=+0,77V ;

Fe*t/ Fe?*

0
E sn*

/Sn2t = +O,15 V,

Zn+ Hy# .
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Sensul reactiei : Fe** + Sn®" = 2Fe?* + Sn** | si nu invers.

Mai precis, sensul reactiilor redox este determinat de potentialele redox reale , care sunt functie a

concentratiilor formelor redox respective si temperaturii.

Dependenta potentialului de oxidare- reducere E de concentratie si temperaturd se exprima prin
Ecuatia Nernst :

Eln a(0x) £ RT In c(Ox,)

E=E"+ ~
nF a(Red,) nF  c(Red,)

unde : E° — potentiale standard de oxidare-reducere;
R- constanta universala a gazelor (8,312 J/mol'K);
T- temperatura absoluta (K);
F- constanta Faraday (96 500 coulombi);
n- numarul de electroni care participa la procesul redox;
a, C- activitatile si concentratiile formelor redox respective;
Ox- forma oxidata;

Red- forma redusa.

Pentru temperatura camerei si trecind la logaritmul zecimal, ecuatia Nernst poate fi scrisa astfel:

0,058 , ~¢(Ox))

E=E°+ o
n  c(Red))

Pentru procesul aOx + ne < bRed :

0,058 | c(Ox)

E=E°+ g— :
n ¢’ (Red)

Factorii care influenteaza valorile potentialelor redox reale si sensul reactiilor redox

a) Precipitarea formei oxidate sau celei reduse

Exemplu; 2Cu?" +41" —2Cul| +1,

EC =+0,17V < E° = +0.54 V si reactia de mai sus ar trebui sa decurga de la dreapta spre
cu®*/cut 1,/ 217
stinga. In realitate ea decurge de la stinga la dreapta, adica asa cum e scrisa ecuatia acestei reactii.

Aceasta se lamureste prin faptul ci potentialul real al perechii redox Cu?*/ Cu* e mai mare decit
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+0,54V datoritd micsorarii ¢(Cu”) (forma redusi) in rezultatul sedimentirii ionilor Cu® in forma de

Cul.

Intr-adevar, pentru solutia cu ¢(Cu®*) =0,01 mol/l si c(KI) = 0,1 mol/l :

2+
£ +0,058lg XU ) _o171 008819 2% _o17+ +0,08lg 7 001 _ 4 67v

=S
cum/cy c(Cu™) PS¢, /c(17) 1,1-10™

Alt exemplu: 2Ag +2HI= 2Agl |+ H»?

Necitind la faptul ca Ei . +0,80 V , iar E°2H+ " =0, aceasta reactie decurge anume 1n asa mod,
¢} ¢}

2

fiindca
E <<E°
Ag* /Ag 2H /H,
Intr-adevar daca c(HI) =1mol/l ,atunci
E  =g%.,, +0,058]1 C(Ag“‘) EC.. A + 0,058 Ig c(Ag*)= 0,80+ 0,058 Ig 2= (Ag’)~0 80 +
Ag* I Ag 9~ Ag' I Ag g CcAg g

Agt/Ag
+0,058 1g 10™°~-0,16 V.

b) Complexarea influenteaza potentialul real redox in acelasi mod in care-l influenteaza si

precipitarea. Astfel, prin complexarea formei oxidate (oxidantului), potentialul redox scade, iar prin
complexarea reducatorului, potentialul creste.

A . . + _ 2+
De exemplu, in cazul sistemului redox: Fe®" + 1& = Fe

elFe)

+0,0581g
93/% ( e‘+)

In conditii standard c(Fe** )= c(Fe?*") si E=E*=+0,77 V
Daci in solutia reald sunt prezenti liganzii F, PO,> sau altii, atunci in rezultatul complexarii
ionului Fe*" (forma oxidata) cu acesti liganzi c(Fe**) scade si se micsoreaza potentialul real. Gradul de

micsorare este functie a concentratiior de Fe**, a liganzilor si a Ksp @ complecsilor respectivi formati.

¢) Influenta pH-ului.

Influenta pH-ului se exercita asupra formarii precipitatelor si complecsilor ce includ oxidantul sau

- 2 - . . v A .o A - . +
reducatorul. Insa ea este deosebit de importanta in reactiile redox in care se consuma protoni (H").
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Orene +mA" o REd.+%H;D

MnO; +5e+8H < Mn™ +4H,0 .

b
E oo 0,058 el = kel HY |
Mno” == BT + 5 lg clig*)

H,AsO, + 21" + 3H" HAsSO, + 1, +2H,0

Fiindcd E° =+0,56 Vsi E°

. =+0,54 V, reactia de mai sus este reversibila, insa ea
H,AsO,” / HASO, 4

1,121
poate fi deplasata total spre dreapta, micsorind pH-ul, adica marind aciditatea, iar in prezenta sodeli

alimentare NaHCO; (pH= 8, ¢(H") = 10® ) reactia practic total decurge de la dreapta spre stinga. Intr-

adevar :

0.058. o(H,As0))*(H™Y) 0.058 . ..
E. . =E'+ 1 27 =056+ ——1g107* =—0,147
By 4507 | BASC, 2 °© c(HAsO,) ' 2 °© '

Fiinded o HadsOr) = o HAsOy) iar &3 (H)=(105)3=(10)-*#

Valoarea potentialului real redox E este mult mai mic comparativ cu valoarea potentialului pentru
perechea redox 1,/21(0,54 V) in aceleasi conditii (c(Ox) =c(Red) ).

7.2Constantele de echilibru ale reactiilor de oxidare-reducere

O parte din reactiile redox sunt procese reversibile la care se poate aplica legea actiunii maselor.

aOx +bRed, <> aRed, +bOx,

c*(Red,)-c"(Ox,)

= (on) ¢ (Red,)

Aceasti reactie este constituita din doua procese (semireactii):
aOx; + ab& «»aRed; — proces de reducere;
bRed, — abé «>bOx; - proces de oxidare.

Scriem pentru ele Ecuatia Nernst :

0_.05:"53lE c’(Ox)
ab "~ c’(Red,)’

0’0581 c“(Ox,) B —E'+

E._=E + g . E,,
“TU T ab T ef(Red,)
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In stare de echilibru:

a = b -
+0’0581g c“(0x,) =E?+0’05812 Cb(O.\:) :
ab "~ c¢“(Red) °  ab " c¢°(Red,)

E’

s b .o a .
E° - E? :0,0-8 lo cb Ox,) lg ca(Or,)
©  ab ¢’ (Red,) c“(Red)) ):

ab(E - E}) _\ ¢(Ox)-c"Red) _\ . (o ~Epa),

0.058 ©c*(Red,) c*(Ox,)  © 0,058

ablEl - E!)
0,058
k=10

unde E%; si E% —potentialele normale (standarde) a perechilor redox respective care joaca rolul de

oxidant (Eoy) si reducator (E%geq) ; N=ab — numarul de electroni cedati si respectiv aditionati.
Valoarea lui K e cu atit mai mare cu cit diferenta E°; - E%; este mai mare.
Analogic deducem formula de calcul a constantei de echilibru pentru reactia redox concreta :
Sn?* +2Fe* > Sn*" + 2Fe**

B c(Sn“*)-cZ(FeZ*)_
" osn*)-c?(Fe*)’

E..., =015 I
Sn An“ + C(Sn2+)
c(Fe®*"
E_.. = 0,77 + 0,058l
Fe Ae“ + 9 c(Fe?*
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L a stabilirea echilibrului Es»z%’;- = EF(’/F 2

0.058 c(Sn" ) c(FeS’ )
1 =0,77 +0,058 1
gc(Sn:') PRSI gciFez’ )

0,058 . clSn*

) 1 =0,77-0.15
2 lg c(Sn:‘)- gcziFez‘ i g

)

)
w
+

S—

—=0,77 -0,15
FelEe)

c

c
 clsnt)-c*(Fe?) _ (0,77 -0,15)-2
S elsn™ ) 2(Fe™) 0,058 sau

(0.77-0.15)-2
Igk=~— ' =21. 7 ~ 102!
- 0,058 . k~10

o

Pentru procesul redox general:

ok = (Egt _Eged)z
i 0.058

7.3 Aplicarea reactiilor redox in analiza chimica:
a) Pentru separarea ionilor.

Exemplu: separarea ionilor Cr¥*si AI**

prin oxidarea lor cu H,O; in mediu amoniacal
Cr¥*+ Hy0,+ OH — CrOy4 (sol. galbend)+ H,0
AlF*+ H,0,+ OH — AI(OH)3]

b) Pentru identificarea ionilor.

Exemple : Identificarea ionilor : Mn®* , Bi**, Cr®* etc.

c) Pentru dizolvarea metalelor si a diferitor saruri : (exemplu:sarea HgS nu se dizolva in HCI insa se
dizolva in HNO3 +HCI).

d) Pentru stabilizarea unor solutii de oxidanti sau reducatori.



- . 2+ A . - . - 3+ A . .
Exemple: 1) Sarurile de Fe* in solutii apoase la pastrare se oxideaza la Fe™ . Pentru a preintimpina
acest fenomen se adauga acidul ascorbic sau fier metalic.
2) In solutiile de saruri de mercur ( I ) cu acelasi scop se adaugd mercur metalic care

. TR . 2+ A 2+
impiedica oxidarea Hg,"" in Hg"".

N ¥ = A . -
Hg;, —2e —>2Hg" _ proces ce are loc in solutii in contact cu aerul.

Hg" +Hg _}H£§+ — reducerea Hg” la Ez*

Unele solutii apoase de oxidanti se pastreaza in recipiente din sticla colorata pentru preintipinarea

reactiilor de disproportionare :

Exemple: H,Q, +H,0,—*—0,(g)+2H,0

4KMnO , +2H,0 —* 530, + 4 MnO,{ +4KOH

Posibilitatea prepararii solutiilor apoase de oxidanfi sau de

reducatori este limitata de fenomenul redox-amfoteritate a apei;

2H,0 +2e <> H,(g)+20H ,E'= -081V

2H,0-4e & 0,(g)+4H* E® = +123V

Deci, oxidantii cu potentiale redox E° mai mari de + 1,23 V si reducitorii cu potentiale

E% -0,81 V reactioneaza cu apa si ca consecinta solutiile lor apoase nu sunt stabile.

. H 0 - H 0
Exemple: solutiile apoase de Cl, (E Lo - +1,36 V) si de KMnO, (E MnO, /Mn*

sunt instabile, pe cind solutiile apoase de I, (E6:+0,54 V) si Br, (E%= 1,09 V) sunt stabile.

=+1,51V)

d) o impunatoare aplicare in practica analizei cantitative gasesc diferite reactii redox ( a se

vedea prelegerile la tema : ,, Metode redoxometrice ).
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8. APLICAREA LEGII ACTIUNII MASELOR LA ECHILIBRELE DIN SOLUTII DE
COMPUSI COMPLECSI. ROLUL COMPUSILOR COMPLECSI iN ANALIZA CHIMICA.

8.1. Notiuni generale despre compusii complecsi.

Combinatiile complexe sunt compusi de ordin superior, ce se caracterizeaza prin prezenta in
moleculd a unui atom central in jurul caruia se grupeaza diferiti ioni sau molecule neutre. Atomul sau

ionul central se mai numeste generator de complex.

Ionii sau molecule grupate (coordinate) in jurul atomului central se numesc adenzi sau liganzi.

Combinatiilor complexe le este caracteristica legatura coordinativa — o legatura covalenta ce se

realizeaza printr-un dublet de elctroni ce provin doar de la unul din atomii participanti la legatura.
Donor este numit atomul care da electroni pentru formarea legaturii, iar acceptor este numit atomul ce
ia parte la formarea legaturii fara a pune la dispozitie comuna vreun electron, adica atomul ce

aditioneaza perechea de electroni a donorului.

Atomul central ( generatorul de complex ) impreuna cu liganzii formeaza asa numita sferd interna a

complexului. Tonii, care nu sint legati direct cu generatorul de complex, formeazi sfera exterioard a

complexului.

Exemplu : in complecsii K[Ag(CN),]si [Cu(NH,),](OH), sfera interna este formata din ionul

argint ( generatorul de complex ) si ligandul CN ~, respectiv Cu®" ( generator de coplex ) si

moleculele de amoniac ( liganzii ). In sfera exterioara ionii de K, respectiv OH ~.

La dizolvarea 1n apa combinatiile complexe, daca sunt solubile, disociazd complet formind ioni

complecsi ( sfera interna ) si ioni obisnuiti ( sfera externa ).
+ J—
KIAG(CN),] > K" +[Ag(CN),]
lonii complecsi ( sfera internd ) se comporta ca si electrolitii slabi disociind slab in trepte.

Ag(CN),” < AgCN+CN~ AgGCN <= Ag™ +CN~

_c(AgON)*G(CN") \  _CS(Ag")*c(CN").
Linst. C(Ag (CN)Z_) v '\ 2inst, C(AgCN) 1 Kam = KL * K,

unde Kins este constanta de instabilitate sau de disociere a particulei complexe.
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Ca atomi centrali pot functiona aproape toate elementele, dar cea mai mare tendinta de a

forma complecsi o au cationii metalelor grele.

Ca liganzi pot functiona anionii usor deformabili: CI~,Br~,1,SCN~,CN " etc. —sau

molecule polare — apa, amoniac, amine etc.
Exemple : [Fe(CN),]*", [Fe(CN),]*, [PtCI 1>, [Cu(NH,),1*", [Co(NH,),]*" etc.

Numarul liganzilor din sfera interioara poartd denumirea de numir de coordinatie.

Numarul de coordinatie depinde de natura si starea de oxidare a atomului central, de natura
liganzilor, de volumul si sarcina ionului central sau a liganzilor, de polarizarea reciproca a liganzilor si
a ionului generator de complex, de natura ionilor din sfera exterioara, de conditiile practice de lucru. in
functie de toti acesti parametri se disting complecsi cu numarul de coordinatie (n) de la 2 pina la 8, cei

mai intilniti fiind complecsi cun =2, 4, 6.

In general, ionii centrali monovalenti au n = 2, cei bivalenti 4, iar cei trivalenti 6. Cind

elementul central are valenta variabild, numarul de coordinatie corespunde valentei superioare.

Exemplu : pentru ionii Fe*'si Fe* n=6, pentru Cu*si Cu* n = 4. Elemente tetravalente au n = 6.

Liganzii se grupeaza simetric 1n jurul atomului central, fie intr-un plan, fie in spatiu, formind

diferite figuri geometrice : tetraedre, octaedre, piramide etc.

Structura combinatiei complexe depinde de numarul de coordinatie, de natura ionului central si
de configuratia electronica a acestuia, precum si de natura cimpului creat de liganzii respectivi. Astfel,
complecsii cu n=2 au structura lineara sau unghiulard, cei cu n = 4 pot avea structura tetraedrica,

planpatratica sau plan tetragonald; cei cu n = 6 au structurd octoedrica sau prisma trigonala, etc.

In functie de numarul de legituri pe care le poate forma un ligand cu ionul central generator de

complex, liganzii se clasifica in liganzi monodentati, bidentati si polidentati.

Liganzii monodentati formeaza o singura legatura cu generatorul de complex, ocupind deci o

singura pozitie in sfera de coordinare (Exemple : Cl~,17,CN~,SCN",NH,,H,0O).

Liganzii bidentati formeaza doua legaturi cu ionul metalic generator de complex, deci ocupa

doua pozitii coordinative in sfera de coordinare (Exemple : 52032_, acidul salicilic, o-fenantrolina, o-

oxichinolina etc.).

62



Liganzii pilidentati formeaza mai multe legaturi cu ionul generator de complex, deci ocupa mai

multe pozitii coordinative 1n sfera de coordinare. De exemplu; acidul etilendiamintetaacetic este un

ligand hexadentat. (n=6).

8.2. Clasificarea combinatiilor complexe.

I. Luind la baza sarcina electrica, deosebim : a) complecsi neutrali : ([Co(NH,),Cl,],

[Pt(NH,),Cl,] etc.); b) complecsi cationici [Cu(NH,),]*"; c) complecsi anionici - [Fe(CN),]*";

. Luind la baza tipul de ligand : a) complecsi ce contin unu si acelasi ligand - [PtCI,]*"; b)

complecsi ce contin doud sau mai multe feluri de liganzi - [Co(NH,),Cl,]° (combinatii mixte);

III. Luind la baza numarul de atomi centrali : a) complecsi mononucleari (exemplele de mai sus); b)

NH,
complecsi polinucleari : [(NH,),Co<  >Co(NH,),]*".
NH,

8.3. Stabilitatea combinatiilor complexe. Constanta de stabilitate.

Reactiile cu formare de complecsi sint reactii de echilibru (ca de altfel majoritatea reactiilor
chimice), iar deplasarea echilibrului intr-un sens sau altul este o dovada a stabilitatii mai mari sau mai

mici a complecsilor.

Stabilitatea complecsilor depinde de natura ionului generator de complex, respectiv de unele
insusiri ale acestuia (strucrura electronica, sarcina, raza ionica etc), de natura ligandului si de insusirile

sale (bazicitate, sarcina, etc), de formarea legaturilor 7 -dative, de formarea ciclurilor chelate, etc.

Constanta de echilibru la formarea complexului numita constanta de formare sau constanta de

stabilitate serveste la aprecierea cantitativa a stabilitatii complecsilor. Formarea complecsilor, mai ales
cu liganzi anorganici, decurge in trepte, prin substituirea succesiva a moleculelor de apa (sau de alt
solvent) cu ioni sau molecule a ligandului. Prin urmare fiecare treaptd a formarii complexului se

caracterizeaza printr-0 constantd partiald de echilibru, deci de stabilitate, iar constanta generala

(globald) de stabilitate se calculeaza prin inmultirea constantelor partiale.

[Cu(H,0),]"" +NH, < [Cu(H,0),NH,]* + H,0;

_c([Cu(NH,)(H,0),1*") .
' e([Cu(H,0), ") *c(NH,)’
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[Cu(H,0),NH.]% + NH, < [Cu(H,0),(NH,),]* +H,0:
2 3 3 3 2 2 372 2

_ o[Cu(H,0),(NH,),I*)
> o([Cu(H,0);NH, ") *c(NH)'

[Cu(H,0), (NH,),T* + NH, & [Cu(H,0)(NH,),]** +H,0;

_ c([Cu(H0)(NH,).P)
>~ ¢([Cu(H,0),(NH,),I"") *c(NH,)’

[Cu(H,O)(NH,).]*" +NH, < [Cu(NH,),]*" +H,0;

_ c([Cu(NH,),1") .
" c([Cu(H,O0)(NH;), 1) *c(NH,)

B =K *K,*K,;*K,. ﬂz - Kl*KZ; 183 — Kl*KZ *Ks;
[Cu(H,0),]*" +4NH, <[Cu(NH,),]*" +4H,0;

_ c([Cu(NH,)., ")
c([Cu(H,0),I*")*c*(NH,)

B

K, - constantele partiale de formare sau de stabilitate. S, - constanta generald de formare sau de

stabilitate.

Ecuatiile reactiilor de formare de complecsi deseori se scriu farda a indica substituirea

moleculelor solventului din solvatocomplecsii formati de ionul central.

; ¥ _ C([AgNH.]") .
Ag + NH3 <:>[AgNH3] ' Klstab. - C(Ag+)*C(NH3)’
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. V. _ c([Ag(NH;),1") .
[AgNHs] + NH3 <:>[Ag(NH3)2] J KZSt. - C([AgNH3]+)*C(NH3),

Ag+ +2NH3 < [Ag(NH3)2]+ - ecuatia sumara.

ﬁ _ * _ C([Ag(NH3)2]+) .
2 = st 2st. — C ( Ag +) * C2 (NH ) - constanta generald de formare a complecsului
3
[Ag(NH;),]".

In practica analizei chimice uneori se utilizeazd constantele proceselor de disociere a
. . . - . . 1
complecsilor, numite constante de instabilitate. Evident ca K, = ——.
inst.
Constantele de formare a complecsilor (sau cele de instabilitate a lor) se folosesc pentru
calculul conditiilor de aplicare a reactiilor cu formare de complecsi, pentru determinarea directiei
decurgerii lor, pentru calcularea concentratiilor ionilor centrali (generatori de complecsi) si liganzilor,

etc.

Exemple : 1) Intr-o solutie de analizat se contin ioni Fe* cu c(Fe*) =0,Imoli/l. De calculat

concentratia tartrat-anionilor necesard pentru mascarea ionilor Fe*" in formi de complecsi incolori.
Rezolvare : Scriem ecuatia reactiei de complexare si expresia constantei de formare (stabilitate) a

complexului format, din care calculim concentratia de echilibru a anionilor TZ:

3 2— -. -
Fe”" + 2T < [F@Tz] y B, = C(3[FeT22] ) ——=14*10"°; Ludm in considerare cd
c(Fe™)*c(T*)

C., ([FeT,17) ~c,(Fe*) =~ 0,1moli/lsi ci c( Fe") trebuie de micsorat pina la valoarea 10~°moli/|.

c([FeT,]7) 0.1
c(Fe*)* B, \10°°*1,4*10"

Coen T7) = ~2.7*10*moli/I.

Concentratia c,(T*) necesard pentru micsorarea c(Fe*") pina la 10°moli/I va fi egald cu
C... (T*") plus concentratia T2 care au participat la reactia de formare a complexului [FeT,]". Deci,

C,(T#)=2,7*10" +2*0,1~ 0,203moli /.
2) La solutia amoniacala de AQNO, se adauga KBr. Se va forma precipitatul AgBr?
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Rezolvare : Scriem ecuatia reactiei in forma ionica si expresia constantei de echilibru.

[Ag(NH,),]" +Br~ < AgBr J +2NH,

_ C(AgBr)*ci(NH,) ¢*(NH,) «C(Ag") _ Ky ([AQ(NH,),]")
“ c([Ag(NH,), 1) *c(Br7)  c([Ag(NH,),1)*c(Br™) c(Ag”) PS ger
:wzm*lo?

53*107"

Concluzie : K, >>1, deci precipitatul AgBr se va forma, fiindca reactia este deplasata spre

dreapta.

3) In solutia de analizat pot fi prezenti anioni: F~si SCN ™. Pot fi identificati anionii SCN -

folosind reactivul Fe®*" ?

Rezolvare : Deoarece ambii anioni formeazi cu Fe*" ioni complecsi, scriem :

[Fe(SCN),]* +6F ~ <> [FeF J* +6SCN -

B C([FGFG]S_)*CG(SCN_) *C(FeS*)_ ﬂs([FeFG]S‘) ~1016
" o([Fe(SCN),I*)*c*(F) c(Fe®) f,([Fe(SCN),J*) ~ 10°

~10%,

Concluzie : K., >>1, deci reactia de mai sus decurge spre dreapta si se va forma ionii complecsi
incolori [FeF,]* si nu [Fe(SCN),]* de culoare rosie. Adica, in asa conditie, ionul SCN ™~ nu poate fi

identificat folosind reactivul Fe®'.

8.4. Constanta conditionali de stabilitate.

c([ML, ])

La formarea complexului ML, rezultat din reactia M +nL < [ML ]; B, =————"—
c(M)*c™(L)

(1)

stabilitatea complexului se caracterizeaza simplist fara a lua in consideratie prezenta si altor liganzi, de

exemplu ”X”, ce ar putea concura cu ligandul L, reactionind si el cu M (M +nX < MX,).

Afard de aceasta si ionul de metal poate sd aiba concurent si anume ionul de H™ ce poate

reactiona cu L conform ecuatiei L+mH" < H L.
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( La scrierea ecuatiilor reactiilor de complexare sarcinile particulelor respective sunt omise).

Pentru a lua in consideratie aceste procese de concurenta pentru diferite calcule trebuie sa

utilizdim nu constantele de stabilitate ( K, 3,, etc) despre care am vorbit mai sus si pe care le gasim in

__ c(ML])

indrumarul analitic, c¢i constantele conditionale de stabilitate. IBn = C(I\/l .)* Cn(L') (2) unde,

c(M") — suma concentratiilor a toate formele ce contin M in solutia data, afarda de acelea ce au facut
legatura cu L; c¢(L") — suma concentratiilor tuturor particulelor ce contin L, afard de acelea care au

ficut legiturd cu M. ¢(M') = (M) +¢(MX) +¢(MX,,) +...+ ¢(MX..) (3)
c(L) =c(L) +c(HL) +c(H,L) +...+c(H, L) (4)

Pentru a inlesni calculele se utilizeaza coeficientii auxiliari «,, si «, care reprezinta partile respective

de ion de metal si ligand.«,, = (M) o) ; azL:ﬂ
c(M") c(L")

(6) In asa mod se ia in consideratie

concentratiile efective a M si L. Din (5) si (2) si respectiv (6)si (2) obtinem ﬂn' =B *a, *a." (7).
Deci, pentru a cunoaste valorile constantei conditionale trebuie sa stim valorile S, (vezi indrumarul

analitic) si in prealabil sa calculam «, si «, .

Calculul coeficientilor auxiliari o, si &, se poate efectua daca se cunoaste valorile

constantelor de stabilitate a complecsilor MX, (i =1— n)si valorile constantelor de aciditate a proton-

ligand complecsilor M.L(i=1—m).

Calculam «, si a, cindn =2 pentru MX sim=2pentru H L.

Calculul ¢,
Ligandul X formeaza complecsi MX si MX,; g, = %; c(IMX]) = Bywxy *c(M)*c(X); (8)
__c(MX,]) . _ B xa(MY*e2(X) — (MY * 2
ﬂr—qM)*&(xyCQMXﬂ)—ﬂz<XM) C*(X) =B,y (M) *c(X) (9)

Avind in vedere (8)si (9) relatia (3) primeste infatisarea : c(M') =c(M)+c(MX)+c(MX,)si
c(M") =c(M)+ B, *c(M)*c(X) + B, *c(M)*c?(X) sau

o = c(M) c(M) 3 1
" oMY e(M)+ B xe(M)*C(X) + B, *e(M)*CP(X) 1+ B, *C(X)+ B, *¢*(X)

(10)
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Concluzie : pentru a calcula «,, trebuie sa cunoastem valorile g pentru complecsii MX si MX,, care

le gasim 1n indrumare analitice.

Calculul «, (sarcinele particulelor L si HL sunt omise).

c(H™)*c(L). o(HL) = c(H")*c(L) (11)
c(HL) K et

a

PentruHL : K,™ =K, ™" =

C(H " *c(HL) _c*(H ) *c(L). e(H,L) = c?(H")*c(L) 12)

c(H,L) c(H,L)*K,, ’ K, *K,,

Pentru H,L : K, ™" =

Avind in vedere (11)si (12) relatia (4) primeste infatitarea : c(L')=c(L)+c(HL)+c(H,L)si

c(H")*c(L) N c’(H*)*c(L) sau _c(L) 1
* L N + 2 +
K, K, *K,, o(L) ,, C(H), c(H')
Ko, K, *K,

a

c(L)=c(L)+

(13), adica

pentru a calcula valoarea lui o, trebuie sa cunoastem constantele respective de aciditate a proton-

ligand complecsilor H;L.

Problema : De calculat constanta conditionalda de stabilitate 3, a complexului [Ag(CN),]” in

prezenta tiosulfatului de sodiu cu c(Na,S,0,) =3*10°moli/I.

Rezolvare : Din indrumarul analitic extragem pentru 1 =0.1: 3, ([Ag(CN),]") =12*10%;
B.(AgS,0;) = 6,6*10%; 5,([Ag(S,0;),]*) =3,2*10"

1 1
Ay = _ :
" 1+ 6,6*108 *3%107% + 3,2*1013 *9*107° 2,9*108
! _ 1
Bo ([AQ(CN)T) = B, *ag =12X10% 2 o = 41*10%

!
Concluzie : f, este mai mica decit S,de ~ 300000000 ori, deoarece o parte esentiala a ionului de

Ag ™ areactionat cu ligandul 82032" care este concurent CN~ —ligandului.

Analogic se calcula constantele conditionale cind in solutia reald ligandul mai reactioneaza cu

ionul H*(H,0").

Problemi : De calculat 3’ a complexului [CuY]*", daci pH = 3.
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Rezolvare : Cu* +H,Y <[CuY]* +4H"; H,Y —acidul etilendiamin-tetraacetic. Din indrumarul

analitic : g_ . =63*10"°(1 =0,);

K, =102*10%;K, =214*107,K, =692*10";K, =55*10".

1 1
a = = ;
: PCGRN c’(H") N c*(H") N c*(H") 3,98*10"
Ko Ki*K; K, *K*K, K, *K;*K,*K,
= fra =63%10%F T _1g%10°
ﬂCuYz’ _'B @ =0, 398*1010 T * Deci, constanta conditionala

este cu 10" mai mic# decit constanta de stabilitate /3.

8.5. Aplicatiile anlitice ale complecsilor.

Combinatiile complexe sint frecvent utilizate la separarea, identificarea si determinarea
cantitativa a ionilor metalici. Procesul de formare a combinatiilor complexe se mai utilizeaza pentru

mascarea unor ioni metalici.

a) separare. Exemple : separarea hidoxocomplecsilor cationilor gr. IV de cationii gr. V si VI, etc.

b) identificare. Exemple : identificarea Mg®* cu o-oxichinolina (precipitat galben-verzui),
identificarea Ni*" cu reactivul lui Ciugaev (precipitat rosu), identificarea Fe®" cu exces de
NH,SCN (solutie rosie [Fe(SCN), 1°™").

C) determinare cantitativd. Metoda complexometrica.

d) mascarea ionului de Fe®" in formd de complex incolor [FeF,]* ce ne da posibilitate si

identificim ionul de Co** cu NH,SCN. Alt exemplu : identificarea ionului de Cd** in prezenta
Cu®". Adaugim KCN si se formeaza [Me(CN),]*". Deoarece complexul [Cd(CN),]*" este mai
putin stabil decit [Cu(CN),]*" precipitatul CdS galben se formeazi iar CuS nu, la trecerea prin
solutie a unui curent de H,S.

8.6. Aplicarea reactivilor organici in analiza chimica
Reactiile diferitor substante cu reactivi organici se aplica atit in analiza calitativa a ionilor cit si
in analiza cantitativd. Cel mai des se utilizeaza reactivii organici care formeaza cu cationii combinatii

complexe numite chelati.
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Complecsii chelati iau nastere prin actiunea reactivilor organici asupra cationilor generatori de

complecsi. Acesti reactivi- liganzi insa, sunt coordinati la ionul metalic central prin mai multi atomi cu

proprietati de donor ( ligand polidentat), incit se formeaza un heterociclu. Un asemenea ciclu a capatat

numele special de ciclu chelat, iar molecula sau ionul care genereaza acest ciclu de, agent de chelare.

Stabilitatea complecsilor chelati creste simtitor comparativ cu complecsii obisnuiti ( efectul de

chelare). Marimea ciclului si numarul lor de asemenea influenteaza stabilitatea complecsilor chelati.

Cele mai stabile cicluri si mai frecvente, care apar in combinatiile chelate, sunt acelea care contin 5 si

6 atomi. Cu cit numarul de cicluri este mai mare cu atit stabilitatea acestor complecsi este mai mare.

Daca combinatiile complexe realizeaza cicluri atit prin legaturi coordinative cit si prin legaturi

ionice se numesc combinatii complexe interne.

Chelatii cuprind atit combinatiile complexe interne cit si combinatiile complexe chelate

propriu- zise unde toate legaturile sunt coordinative.

Ol
ON 3

Compus chelat propriu-zis
Solutie albastra

Liganzi monodentati:

3+

0
Mg L )=
2

Compus complex intern
precipitat galben-verzui

OH CH: _(_Cﬂg)z_ Ci:‘[z O O
O NH

N =

NHa

2 = N A
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Liganzi bidentati: O

o
c’
NH— NH,
O Cle_ Ci{z @
NH NH
N ™ ? 2 NN

etilendiamina  hidrazida acidului
izonicotinic

Combinatiile complexe chelate pot fi electroliti si atunci ele usor se dizolvd in apa sau
neelectroliti, in acest caz ele sunt insolubile in apa.

Reactiile cationilor cu asa reactivi organici sunt sensibile, selective si uneori specifice. Cele de
precipitare ne dau precipitate voluminoase, iar solutiile chelatilor- electroliti sunt intensiv colorate,
deci caracteristice pentru anumiti cationi.

Pentru formarea combinatiilor chelate este necesara participarea reactivilor organici ce contin
grupe functionale, hidrogenul carora poate fi substituit prin ionii generatorului de complex ( a) sau
grupe functionale capabile de a se lega de ionul central prin legaturi coordinative ( b).

Grupe functionale:
a)—OH, —-COOH, NOH, -SO;H, —SH, etc.
b) —OH, =N, =NH, -NH,, >C=0, -8—, >C=S8, efc.

Aceste grupe functionale, numite si grupdri analitice reactive, trebuie sd fie aranjate 1in

structura reactivului organic in asa mod ca sa fie posibil formarea ciclului din 5 sau 6 atomi. In caz
contrar reactivul se va comporta ca un ligand monodentat si va forma cu cationii complecsi nechelati

(obisnuiti).

Exemple de reactivi organici care formeazd complexe interne sau chelati: o- oxichinoleina
(identificarea Mg?*, AI**), alizarina (ident. AI*), dimetilglioxima ( ident. Ni**), o- nitrozo- p — naftol
(ident. Co**, Co®"), o- fenantrolina ( ident. Fe?* si Fe*"), acidul salicilic ( ident. Fe**), difenilcarbazona
(ident. Hg*") etc.

A se face cunostinta cu reactiile respective la pregatirea catre lucrarile practice.
In analiza calitativd mai sunt aplicate reactiile:

a) de schimb

K* +H,C,H,O, (acid tartric) < KHC,H,O, 4 +H"*
alb
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K*+[C,H,(NO,),],NH < [C,H,(NO,),]l,NK { +H*

dipicrilamin a pr.rosu- oranj

b) de oxido- reducere
2Ag* +CH,0+3NH, + H,0 —» 2Ag 4 +HCOO™ +3NH," - reactia oglinzii de Ag

C) reactia de nitrozare (ident. NOy') sau nitrare (ident. NO3)

NO, + H* < HNO,

H4C
3 _ HNO, Hjc — NO
-H> N ];
Hacf N\r:lq O H-Olﬁjc; ‘-.I‘Iq G
CeHs CeHs
Antipirina Nitrozoantipirina

precip. verde

In analiza cantitativa se aplica:
a) reactia de precipitare cantitativa a Ni**cu dimetilglioxima;
b) indicatori acido- bazici, indicatori de adsorbtie si redoxindicatorii;

c) acidul etilendiamintetraacetic si sarurile lui ( complexonometria) etc.

9. METODE DE SEPARARE A SUBSTANTELOR. ANALIZA AMESTECURILOR DE
SUBSTANTE ANORGANICE.

9.1 Metode chimice de separare a substantelor.

9.1.1 Utilizarea reactiilor de precipitare pentru separarea componentilor care in anumite

conditii se precipiti cu reactivul respectiv.

Exemple: a) Separarea grupelor superioare de cationi de gr.I analitica utilizind reactia cu bazele

alcaline, carbonatii de sodiu sau de potasiu, etc.

b) Separarea anionilor SO5*'si S,05° actionind cu SrCl,. SrSOj3 e insolubil in apa, pe cind

tiosulfatul de strontiu e solubil.

9.1.2 Utilizarea sedimentirii fractionate pentru separarea componentilor care formeaza

perecipitate cu reactivul respectiv, iar valorile PS difera suficient.

Exemplu: Separarea cationilor Ba**, Ca®* prin sedimentarea fractionata cu H,SO,.

Fie cd ¢(Ba®") si c(Ca®") sunt egale cu 0,01 moli/l.
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De calculat conditiile de concentratie a ionilor SO4* pentru separarea ionilor Ca**si Ba®".

5\ _ PSsaso,  10.107 i
'3(504 ) ~ ¢[Ba™) Y =1,0-10° moli/l, concentratia ionilor SO,* la care

incepe sedimentarea Ba™.

PSesq B 2.3:10°

SOl )= = =23-10"molil _ :
c(Ca' | 001 . concentrafia la care se incepe
sedimentarea Ca™
(SOE')— PSB&SQ -4
¥ )= 0% . concentratia SO;*" la care ionii Ba’ sunt practic

complet sedimentafi.

Concluzie : Creind in solutie ¢(SO4%)~ 10" moli/l, sedimentam practic complet Ba?* , iar Ca?* nu se

precipita.

9.1.3 Utilizarea reactiilor de oxido-reducere.

Exemple: a) separarea Cr** de AI** prin reactia de oxidare cu H,0; in mediu amoniacal.

AI* +3NH, +3H,0 = AI(OH), L +3NH;

alb

2Cr*+10NH, +2H,0 +3H,0, — 2Cr0O; +10NH;

sol. galbend

b) Separarea anionilor I'si Br~ prin reactia de oxidare cu Fe**

3 —
Fe™ +Br  — reactia nu decurge.

2Fe* +21~ — 1, +2Fe*

I, liber se extrage cu un solvent organic (benzen , cloroform) si se separa din sistemul analizat.
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9.1.4 Utilizarea reactiilor de complexare.

Exemple : a) Separarea Zn** de AI** prin reactia cu exces de solutie NH3

AI** +3NH, +3H,0 = 4I(OH), | + 3NH;
n’ + 4NH; = [ZH(NHE )J,F+ solutie incolora.

b) Separarea gr. VI de cationi de gr.V de cationi actionind cu exces de NHs.

c) Separarea ionilor Ag* de Hg,** de asemenea actionind cu exces de NHs. in acest caz in solutie sunt

ionii [Ag(NHs),]", iar precipitatul contine [HgNH,]NO3+Hg

9.1.5 Separarea prin reactii de formare a produsilor volatili (metoda de distilare).

NH Cl——NH, T +HCI1

KCI——KCI

in asa mod se separa K* de NH,".
Metodele chimice de separare uneori se foolosesc si pentru concentrarea solutiilor de analizat.

Exemple: a) Sedimentarea cu colector: urme de Cu?* se sedimenteaza cu H,S in prezenta Hg”".
Impreund cu HgS ( PS~10%) se coprecipita si CuS care apoi se dizolva intr-un volum mic de acid

clorhidric (HgS e insolubil in HCI). Aici HgS joaca rolul de colector.
b) Concentrarea solutiei de analizat prin precipitare si apoi dizolvare intr-un volum mic de acid diluat.
c) Concentrarea prin evaporarea apei.

9.2 Notiuni despre metodele fizico-chimice de separare si concentrare

9.2.1 Separarea si concentrarea prin extractie.

Extractia implica transferul selectiv a substantei dintr-o faza in alta.

In mod obisnuit componenta de separat este extrasa din solutia apoasi a unei probe de analizat cu
un solvent organic nemiscibil. Exemplu: La solutia apoasa ce contine I,si NaCl se adauga tetraclorura
de carbon CClysi se agita. Dupa delimitarea fazelor organica si apoasa,ele se separa cu ajutorul unei

pilnii speciale. In faza organica este extras I iar in apd rdmine NaCl.
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Asa tip de extractie se numeste extractie de tip lichid-lichid.

La baza teoretica a extractiei lichid-lichid sta legea repartitiei.

Pentru substanta dizolvata A(solut), distribuita intre solventul apos si solventul organic raportul de
concentratie intre fazele respective este o valoare constantd, numita constanta de repartitie (Sau de

distributie).

- legea de repartitie ;

I — C(A)u _ Q(A)u
? C(‘A)H;(} aL{I)H;G

Valoarea Kp este o reflectare a solubilitatii relative a substantei A in cele doua faze.
Deseori substanta A disociaza si nu toate produsele se extrag de solventul organic. Pentru analiza

chimica este important cunoasterea ratei de distributie sau constanta aparenta de distributie:

/
Constanta aparenta de distributie c! (A)H o in care C (A) reprezinta
2

concentratia totald a tuturor formulelor componentei A in faza respectiva.

Deosebim de asemenea extractie de tip solid-lichid — pe larg se aplica in practica farmaceutica.
9.2.2 Separarea, concentrarea si analiza prin metoda cromatografica
9.2.2.1 Principiile de baza

Initiatorul cromatografiei ca metoda de separare si analiza a fost savantul rus M. Tvet (1903),

care a reusit sa separe pigmentii vegetali pe o coloana de carbonat de calciu.
Esenta rezulta din experienta:

Intr-un tub de sticla cu capitul de jos subtire, unde este instalat un robinet se introduce un dop
de vata sau un filtru de sticla si deasupra lui se trece un adsorbant, de exemplu praf de Al,O3, stratul
caruia alcdtuieste 2/3 din 1inaltimea tubului. Asa s-a obtinut o coloand de adsorbtie.

Prin acest tub se trece putina solutie care contine ionii de Co®'si Cu*". Solutia patrunde printre

particulele adsorbantului deplasindu-se in jos, insa repede este adsorbita.
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Datoritd unei mai mari capacitati de adsorbtie, ionii de Cu®* sunt adsorbiti in partea de sus a
coloanei de adsorbtie, formind un spot colorat in azuriu, dar ceva mai jos apare un spot colorat in roz
datoriti adsorbtiei ionilor de Co*, care au o capacitate de adsorbtic mai mica.

Acest procedeu a fost numit de Tvet “Cromatografie” (kroma-culoare , grafein- a scrie).
Rezultatul acestei cromatografieri este obtinerea citorva spoturi de adsorbtie colorate, care

corespund componentilor respectivi din amestecul de analizat si care se numeste cromatograma.

In procedeul descris, am obtinut o cromatogrami primari, pentru care e caracteristic
suprapunerea partiala a spoturilor de adsorbtie, adicd componentii din amestecul de analizat nu-s

separati complet (insa sunt identificati).

Spalind coloana, cu cromatograma primara obtinutda, cu solvent pur, are loc procesul de
desorbtie a componentilor adsorbiti, care, dupa ce reusesc sa se deplaseze putin in jos, iar se adsorb.
Acest proces de “adsorbtie- desorbtie” se repeta de mii de ori. In sfirsit peste ceva timp spoturile de
adsorbtie se gasesc mai jos si complet separate. Aceasta se datoreaza vitezei diferite de deplasare a

spoturilor. Asa am obtinut cromatograma definitivd. Deci, am separat complet ionii Co*'si Cu** | si

am identificat prezenta lor in amestecul de analizat. A se vedea desenul respectiv:

Cu* + Co®

C‘U 24

Vata

Daca componentii amestecului de analizat sunt incolori, atunci spoturile de adsorbtie nu se
observa. In acest caz “cromatograma invizibild” se developeazi, trecind prin coloani solutia unui

reactiv care va forma cu componentii spoturilor- substante colorate. De exemplu spoturile incolore a

76



ionilor Fe?*si Zn** se vor colora in albastru si respectiv galben —brun, la trecerea prin coloana

cromatografica a solutiei de Kz[Fe(CN)g].

Separarea si identificarea componentilor din sistemul de analizat poate fi efectuatd prin
spalarea coloanei in continuu pina la obtinerea ”cromatogramei lichide”. Acest proces, usor poate fi
automatizat.

Cromatografia- procesul de separare a componentilor din amestecuul de analizat bazat pe

diferenta vitezelor de migrare a lor prin faza stationari sub influenta fazei mobile.
9.2.2.2 Clasificarea metodelor cromatografice

e Dupa starea de agregare a fazei mobile, deosebim:
a) Cromatografia lichidelor (C.L.) ;
b) Cromatografia gazelor (C.G.).

e Dupa fenomenele ce stau la baza separarii, deosebim:
a) Cromatografia de adsorbtie;
b) Cromatografia de repartitie;
c) Cromatografia de precipitare;
d) Cromatografia cu schimb de ioni , s.a.
e Dupa felul cum este organizata faza stationara, se cunosc:
a) Cromatografia pe coloana;
b) Cromatografia pe hirtie;
¢) Cromatografia in straturi subtiri;

d) Cromatografia pe capilar.

Cromatografia pe coloana (a se vedea mai sus); Cromatografia pe hirtie se efectuiaza pe fisii de hirtie

speciald, care joaca rolul de faza stationara.

Cromatografia in straturi subtiri se efectueaza pe suprafata cromatoplacilor care-S acoperite cu un strat
de adsorbant, ce joaca rolul de faza stationara.

Cromatografia pe capilar : un strat de lichid in capilar —faza stationara.

9.2.2.3 Cromatografia de adsorbtie ( a se vedea principiul metodei mai sus)

9.2.2.4 Cromatografia de repartitie
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La baza acestei metode sta fenomenul de repartitie (distribuire) a componentilor amestecului

de anaizat intre douad lichide nemiscibile. Faza stationara este un lichid adsorbit pe un adsorbant solid,

iar faza mobila este un lichid ce nu se amesteca cu cel din faza stationara.

Repartizarea componentilor (substantelor) intre cele doua lichide nemiscibile urmeaza legea

de repartitie, dupa care raportul concentratiilor unei substante dizolvate in doua lichide nemiscibile,

care se gasesc 1n echilibru, este constant la temperatura data:

_C, _c(mob)

—constanta de repartitie
c, C(stat)

unde Chobsi Cstar —CONcentratiile substantei respective in fazele mobila si stationara.

Varianta in coloand a cromatografiei de repartitie

Partea exterioara a acestei variante nu se deosebeste cu nimic de cromatografia de adsorbtie

descrisa mai sus. Deosebirea e numai in fenomenul ce sta la baza separarii.

In cromatografia de repartitie adsorbantul este o substanta solida care contine un lichid ce joaci

rolul de faza stationara, iar fluidul care transporta proba prin faza stationara (faza mobild) este un

solvent nemiscibil cu primul.
De regula, lichidul stationar este apa, iar cel mobil un solvent organic sau amestec de solventi

organici insolubili Tn apa.

Varianta pe hirtie a cromatografiei de repartitie

In acest caz, suportul fazei stationare il constituie celuloza-hirtia. Se folosesc hirtii speciale

cromatografice care poseda pori fini si bine conturati. Mod de lucru: vezi desenul

Ulucel cu
= developant
Frontul
solventului et}----4--Linia
: de start
Rf:_i .
o @ ;
@ h o
'Ihl _______ | Linia de start Frontul
LI solventului
ettt i
Cromatografia Cromatografia
ascedenta descendenta

Dupa sensul de migrare a fazei mobile, deosebim metode cromatografice pe hirtie:

descendenta, in care developantul (faza mobild) migreaza in sensul fortelor de gravitatie;
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ascendenta, in care developantul (faza mobild) migreaza in sensul invers fortelor de gravitatie;
radiala in care developantul (faza mobild) migreaza din centrul unei hirtii rotunde spre periferie.

Se mai disting cromatografii pe hirtie unidimensionala si bidimensionala.

Varianta 1n straturi subtiri a metodei cromatografice de repartitie

In acest caz, in loc de fisii de hirtie se iau cromatoplici — plici de sticld, aluminiu, sau alt
suport inert pe care este depus un strat de adsorbant ce contine lichid-faza stationara. In rest e acelasi

mod de efectuare ca si in cromatografie pe hirtie.
9.2.2.5 Cromatografia de precipitare

Cromatografia de precipitare este bazatd pe solubilitatea diferitd a precipitatelor, formate de

componentii amestecului de analizat cu reactive speciale, aplicate pe adsorbant.
Se aplica pe larg varianta pe coloana, pe hirtie (radiald) si in straturi subtiri.

De exemplu, daca solutia de analizat care contine Pb*'si Hg®* , se trece prin coloana de
adsorbant imbibat in prealabil cu solutie de KI, se formeaza doua spoturi, unul rosu-portocaliu (Hgl,)

si putin mai jos altul de culoare galbena (Pbly).
PSHg1,< PSpol,
9.2.2.6 Cromatografia cu schimb de ioni

Cromatografia cu schimb de ioni este bazata pe schimbul stechiometric de ioni din solutia de
analizat cu ionii din adsorbantii- schimbatori de ioni, Asa fel de adsorbanti, care contin ioni labili, se

numesc ioniti.

Schimbatorii de ioni pot retine si ceda cationi si se numesc cationiti sau pot retine si ceda

anioni si se numesc anioniti.

lonitii sunt substante macromoleculare naturale, mai des (artificiale) sintetice de tipul rasinelor

macromoleculare care au in structura lor ioni labili.

R-Na, R-H , R-K — cationiti;
R-NO3, R-Cl etc.- anioniti.
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Reactiile de schimb de ioni sunt complet reversibile:
a) 2R-Na + Ca®* > R,Ca + 2Na*
b) 2R-NOj3 + SO4* > R,SO,4 + 2NO5°

Aplicatiile schimbatorilor de ioni:

1) Separarea unor cationi. La analiza anionilor impiedica cationii din grupele superioare. Atunci ei
sunt inldturati cu ajutorul ionitilor in forma de Na® sau K trecind solutia prin coloana
cromatografica umpluta cu asa fel de ioniti (vezi ecuatia a) );

2) Separarea unor anioni (PO,> , SO, etc.) poate fi efectuatd trecind solutia de analizat prin

coloana cu anionit in forma de NOj3” (vezi ecuatia b) ).

9.3 Analiza amestecului de substante solide anorganice

A se vedea capitolul 11 din manualul Grigore V.Budu ”Chimia analiticd calitativa”
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