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Introducere  

Istoria dezvoltării chimiei fizice 

Bazele termodinamicii chimice 

Principiul întîi al termodinamicii. Energia internă a sistemului 

 

In cazul unui proces  aciclic căldura Q, absorbită de către sistem, se consumă 

pentru efectuarea unui lucru A si pentru mărirea energiei interne. 

Q = ΔU + A 

δQ = dU + δA  ----- Expresia analitică a principiu întîi al termodinamicii. 

dQ = dU + dA 

dA = PdV ------ lucrul de dilatare 

dQ = dU + PdV            (1)  --- Expresia matematică a principiului întîi al 

termodinamicii, în care se efectuiază  numai lucrul de dilatare (comprimare).  

În cazul parametrilor de stare  V  şi  T cantitatea de caldură, comunicată 

sistemului, se consumă la mărirea volumului şi la ridicarea temperaturii. 

dQ = ldV + CV dT   (2) 
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 l şi  CV – coieficienţi calorici 

În cazul parametrilor de stare  Р  şi  T cantitatea de caldură, comunicată sistemului, 

se consumă la mărirea presiunii şi la ridicarea temperaturii. 

) 3 (                  T d  CP dh   Q d P  

Comparăm ecuaţiile 1 şi 2 

) 4 (           T d C  dV l  dV P   Ud V  

Din această expresie rezultă că energia internă este funcţie de stare. 

U = f (V,T)   (5) 

Diferenţiem ecuaţia (5) 
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După înlocuirea ecuaţiei (6) în ecuaţia (4) se obţine 
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După compararea ecuaţiei (6) cu ecuaţia (2), rezultă că 

 l
V

U
P

T













  

Pentru gazele ideale, din legea Gay-Lussac-Joule rezultă faptul că energia internă a 

gazelor nu depinde de volum şi presiune, adică 
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Atunci rezultă că 

lP   

şi ecuaţia (2) pentru gazele ideale se transformă în 

T d CV d P Q d V  

Reieşind din ecuaţiile (1) şi (3), de sinestătător deduceţi că 

h = -V 

Prin urmare; ecuaţia  (3) pentru gazele ideale se transcrie 

T d  CP d  -V Q d P  

iar din ecuaţiile (2) şi (3) – deduceţi că 

CP – CV = R 

 

 

 

Entalpia. Legătura între variaţia entalpiei şi energiei interne. 

 

dQ = dU + PdV  (1) ---Expresia principiului întîi al termodinamicii în care 

se efectuiază numai lucrul de dilatare. 

În procesul izocor  V – const  

PdV = 0 
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şi atunci ecuaţia (1) se transformă sub forma 

dQV = dU 

după integrare primim 

QV = U2 – U1 (2)                        adică    QV = ΔU 

QV – în termodinamică 

VQ


    - în termochimie 

 UΔQQQ
VVV 


  (3) 

dQ = dU + PdV  (1) 

În procesul izobar   P = const  

QP = U2 – U1 + P( V2 – V1) = U2 – U1 + PV2 – PV1 =  

= (U2+ PV2) – (U1 + PV1) = H2 – H1 = Δ H   (4) 

H = U + PV    (5) 

Н – se numeşte entalpie şi  este o funcţie de stare. 

Din ecuaţia (4),  luînd în considerare ecuaţia (5) rezultă că       QP = ΔН. 

În termochimie  

H ΔQu        a s    QQ
PPP 


  (6) 

Atunci ecuaţia (4), luînd în considerare ecuaţia (2), se transformă 

QP = QV + PΔV  (7) 

sau  Δ H = Δ U + P ΔV      -  (8)          în termodinamică 

sau în termochimie 

V Δ PΔUΔH          V Δ PQQ VP



 

Dacă substanţele reactante sunt gaze ideale, atunci 

PΔV = Δn RT  (9) 

Şi ecuaţia (8) se transformă 

Δ H = Δ U + Δn RT                       (10)          gazingazfin )(n)(nΔn    

 



 4 

 

Dependenţa variaţiei entalpiei reacţiei de temperatură. Ecuaţia lui Kirchhoff 

și analiza ei. 

 

Conform ecuaţiei (4) 

ΔH = H2 – H1     Δ U = U2 – U1 
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              (11)  - Ecuaţia Kirchhoff în formă diferenţială 

Influienţa temperaturii asupra efectului termic se explică prin semnul valorii  ΔСР 
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Pentru ΔCP – const             

Separăm variabilele în ecuaţia (11) şi integrăm în limitele de la 298 К pînă la Т şi 

de la  ΔН298 la ΔНТ 

            dT ΔC   H Δ d
T
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  - integrală nedeterminată 

Pentru ΔCP ≠ const             

 

Dependenţa variației capacităţii calorice molare de temperatură este exprimată prin 

ecuaţia empirică 
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ΔCP = Δa0 + Δa1T + Δa2T
2
 + … 

unde   in0ifin0i0 )a(ν)a(νΔa  

Notăm e...
3
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       b;
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După înlocuirea dependenţei ΔCP  de Т în ecuaţia  (14) şi integrare în limitele de la 

298К la Т şi de la  ΔН298 la ΔНТ obţinem 

...)298(T e )298T b( 298)-(T a H ΔΔH 3322

298T   

 

Legea a doua a termodinamicii şi expresia ei matematică. Entropia. 

 

Pentru descrierea  mai completă a stării sistemelor termodinamice şi direcţiei 

proceselor care au loc, este utilizată în termodinamică pe larg entropia. 

Pentru  ciclul Carnot randamentul maşinii termice (η) se exprimă prin 

ecuaţia 
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Efectuînd transformările corespunzătoare, vom obţine 
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Pentru un ciclu Carnot cu izoterme infinit de mici ecuaţia (2) se va scrie 
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În cazul izotermelor infinit de mici, şi diferenţa de temperatură finită ecuaţia se va 

scrie: 

  0
T
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În procesele ireversibile 

   0      
T

dQ  

adică dS > 0    şi  
T

dQ
      dS   

În caz general 

dS
T

dQ
        

În procesul adiabatic dQ = 0  (sistemă izolată) 

dS ≥ 0   sau  Δ S ≥ 0    

În procesele ireversibile  

Δ S > 0    →   S2 – S1 > 0      S2  > S1 

În cazul proceselor reversibile într-un sistem izolat, dS = 0  adică  entropia atinge o 

valoare maximă constantă. 

Ecuaţiile unite a principiului întîi  şi al doilea al termodinamicii 

 

dQ = dU + dA    TdS ≥ dQ 

TdS ≥ dU + dA 

dA ≤ TdS - dU 

dU ≤ TdS – dA 

Postulatul lui  Planck. Valorile absolute ale entropiei 

T
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Probabilitatea termodinamică de stare a sistemului şi legătura ei cu entropia. 

Caracterul statistic al principiului al doilea al termodinamicii.  

Probabilitatea termodinamică (W) 
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S = K lnW 

K - o mărime constantă care reprezintă constanta Boltzmann. Entropia este o 

funcţie a probabilităţii stării sistemului. 

 

 

Energia Helmoltz (F) şi legătura ei cu lucrul maxim util. Ecuaţia Gibbs-

Helmholtz 

 

Entropia este o funcţie care determină  posibilitatea de decurgere a unor procese 

spontane în sistemele izolate. Pentru sistemele închise, funcţiile similare sunt 

potenţialele termodinamice (F şi G). 

Conform principiului I al termodinamicii 

dQ = dU + PdV + dA   (1) 

unde  dA  lucrul util 

într-un proces izocor (V – const)  

şi luând în considerare principiul  II al termodinamicii TdS ≥ dQ ecuaţia (1) devine 

TdS≥ dU + dAV  
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De unde 

dAV  ≤ TdS – dU 

După integrare şi transformărila respective obţinem 

AV  ≤ TS2 - TS1 – U2 + U1 ≤ (U1 - TS1) - (U2 – TS2) ≤ (F1 – F2) ≤ -ΔF 

Notăm           F = U – TS   (2) 

F – Energie liberă sau  energia Helmholtz sau potenţial isocor-izoterm. 

TS – energia legată 

AV  ≤ -ΔF  (3) -  arată că lucrul util este micşorarea energiei libere,  

 

Ecuaţia principiului I al  termodinamicii, luînd in considerare numai lucrul de 

dilatare          dQ = dU + PdV  

ţinând cont de principiul II al termodinamicii vom  obţine 

  TdS≥ dU + PdV 

De unde        dU ≤ TdS – PdV  (4) 

Diferenţiem ecuaţia (2) şi obţinem 

dF = dU –TdS – SdT   (5) 

Înlocuind expresia (4) în ecuaţia  (5) obţinem 

dF ≤ TdS – PdV – TdS – SdT 

După reducere rămîne 

dF ≤ – SdT – PdV   (6) 

Într-un proces isocor-izoterm ecuaţia se transformă  dF ≤ 0. În procesele 

ireversibile, F scade şi atinge la echilibru  o valoare minimă constantă. 

Din această ecuaţie rezultă că 

F = f(V,T) 

Luăm diferenţiala totală a unei funcţii compuse. 
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Comparând ecuaţia (6) şi (7) obtinem 
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Înlocuind ecuaţia (8) în ecuaţia (2) se obţine 

F = U - TS = U + T
VT
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Pentru două stări ale sistemului 

Având în vedere ecuaţia (3) şi că ΔUUUQ 21V 


 

obținem             
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Ecuaţiile (11) şi (12) sunt numite ecuaţiile Gibbs-Helmholtz 
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Energia Gibbs  şi legatura ei cu lucrul maxim util  

 

Folosind ecuaţia (1) 

dQ = dU + PdV + dAV 

de unde  

dAV = dQ - dU - PdV  

luând în considerare principiul  II al termodinamicii dQ ≤ TdS     ecuaţia (1) devine 

dAV ≤ TdS - dU – PdV  (2) 

Integrăm 

AV  ≤ T(S2 - S1)  - (U2 - U1) - P(V2 - V1) ≤ (U1 - TS1 + PV1) - (U2 – TS2+ PV2) ≤  

≤ (G1 – G2) ≤ -ΔG   (3) 

Notăm 

G = U – TS + PV   (4) ---- Energie Gibbs sau  potenţial izobar-izoterm. 

Conform ecuaţiei    H = U + PV, 

rezultă  

G = H – TS   (5) 

Având în vedere că  F = U – TS  obţinem  

G = F + PV 

Diferenţiem  ecuaţia (4) 

dG = dU –TdS – SdT + PdV + VdP 

Deoarece   dU = TdS – PdV 

Obţinem 

dG ≤ – SdT + VdP  (6) 

De aici rezultă ca   G = f(P,T) 

În condiţii izobar- izoterme  dG ≤ 0. Energia Gibbs la  Р şi Т – const nu variază în 

procese reversibile (G – min. const.) şi se micşorează în procesele ireversibile. 

Diferenţiem 
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Comparând ecuaţia (6) şi (7) rezultă faptul că 
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Înlocuind ecuaţia (9) în ecuaţia (5) obţinem 

G = H + T
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Pentru două stări ale sistemului 
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Ecuaţiile (11) şi (12) sunt numite ecuaţiile Gibbs-Helmholtz 

 

Funcţiile caracteristice 

 

Funcţie caracteristică este aşa o funcţie de stare a sistemului, prin 

intermediul căreia sau a derivatelor acesteia, pot fi exprimate într-o formă explicită  

proprietăţile termodinamice ale sistemului. 

 

dU ≤ TdS – PdV  U = f(V,S) 

dH ≤ TdS + VdP  H = f(P,S) 

dF ≤ -SdT – PdV  F = f(V,T) 

dG ≤ -SdT + VdP  G = f(T,P) 

Potenţialele chimice 
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Notăm i
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şi obţinem  

dG = -SdT + VdP + μ1dn1 + μ2dn2 + ...+ μKdnK 

dG = -SdT + VdP +Σ μidni  

dU = TdS – PdV + Σ μidni 

dH =TdS + VdP + Σ μidni 

dF =-SdT – PdV + Σ μidni 

 

Pentru  P şi T – const  dG = 0 

Sistemul se află în echilibru. Prin urmare, condiţia de echilibru a sistemului chimic 

la P şi T - const  se exprimă prin  ecuaţia   Σ μidni = 0  (13) 

Având în vedere ecuaţia (13), obţinem că 
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Potenţialul chimic este o măsură a creşterii funcţiei caracteristice pentru 

parametrii constanţi corespunzători şi cantităţii  tuturor componentelor, cu excepţia 

cantităţii acelui  component care în sistem creşte şi  care în formule se notează prin 

ni. 

 

Legea  acţiunii  maselor pentru echilibrele omogene şi eterogene 

 

bB + dD   qQ + eE 

Luînd in considerare  ecuaţia pentru starea de echilibrul 

Σ μidni = 0 

pentru reacţia dată se va scrie 

Σ μidni = qμ(Q) + eμ(E) – bμ(B) – dμ(D) = 0 

Deoarece 

μi = μi
0
 + RT lnPi 
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obţinem 

q μ
0
(Q)+q RT ln p(Q) + eμ

0
(E) + eRT ln p(E) – bμ

0
(B) – bRT ln p(B) – dμ

0
(D) – d 

RT ln p(D) = 

 = [qμ
0
(Q) + eμ

0
(E) – bμ

0
(B) – dμ

0
(D)] + RT[ln p

q
(Q) + ln p

e
(E) – ln p

b
(B) –  

- ln p
d
(D)] = 0 

 
(D)p(B)p

(E)p(Q)p
ln (D)μ d(B)μ b(E)μ e(Q)μ q 

RT

1
db

eq
0000




  

Notăm 

PKln
(D)p(B)p

(E)p(Q)p
ln 

db

eq





  

şi      qμ
0
(Q) + eμ

0
(E) – bμ

0
(B) – dμ

0
(D) = - RT lnKP 

(D)p(B)p

(E)p(Q)p
 

db

eq




PK  

Constanta de echilibru, care exprimă legea acţiunii  maselor pentru echilibru 

chimic omogen. 

Substanţa В este în stare solidă, atunci 

(D)p

(E)p(Q)p
 

d

eq 
PK  ----legea acţiunii maselor pentru echilibrul eterogen 

 

 

Constanta echilibrului chimic şi modurile de exprimare ale ei 

 

Relaţia  dintre presiunea parţială a gazului ideal şi  concentraţia molară de volum 

este dată prin ecuaţia                  RTCRT
V

n
P i

i

i    (1) 

Substituind în ecuaţia constantei de echilibru КР, obţinem  

 P

dbeq KRT 


  )(

db

eq

)(
(D)c(B)c

(E)c(Q)c
   (2) 

Notăm  CK




(D)c(B)c

(E)c(Q)c
 

db

eq

  (3) 

Atunci ecuaţia pentru  КР se va transforma 
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(5)           )(        u          a s          (4)     )( n

PC

n

CP RTKKRTKK    

unde      Δn = q + e – b – d 

La rândul său, legătura între  presiunea parţială, presiunea totală şi fracţia molară 

Xi se exprimă prin relaţia 

(8)       K
(D)x(B)x

(E)x(Q)x
         m  t o N

(7)   KP
(D)x(B)x

(E)x(Q)x
        i cn u  t a

(6)         Pxp

xdb

eq

P

d)be(q

db

eq

ii













  

Obţinem 

(10)          PKK  u          a s                 (9)          PKK n Δ

PX

n Δ 

XP

  

Comparând ecuaţiile (4) şi (9) obţinem 

n 

CX

n 

XC

n Δ

X

n Δ

C

P

RT
KK  u          a s            

RT

P
KK         e dn u    e d

       PK RTK
























 

 

Ecuaţia izotermei reacţiei chimice 

 

Să analizăm reacţia în stare gazoasă la P şi T – const dar în condiţii diferite de cele 

de echilibru 

bB + dD qQ + eE 

Variaţia potenţialului izobar se determină  prin egalitatea  

ΔG = Σ μidni    (1) 

Folosind ecuaţia pentru gazul ideal 

μi = μi
0
 + RT lnPi  (2) 

obţinem ecuaţia izotermei: 

P

n

Pdb

eq

lnK RT)Π(Pln  RTΔGu          a s             Kln 
(D)P(B)P

(E)P(Q)P
ln RTΔG 













  

Ştiind că  AT,P = - ΔG 

atunci  
(D)P(B)P

(E)P(Q)P
ln -Kln RTA

db

eq

PT.P 











  
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Pentru procesele care au loc la T şi V – const, ecuaţia izotermei ia forma 














 Cdb

eq

Kln 
(D)c(B)c

(E)c(Q)c
ln RTΔF            şi          AT,V = - ΔF 

Analiza ecuaţiei izotermei  

Pentru  P(Q) = P(E) = P(B) = P(D) = 1  sau  c = 1 

ecuaţiile izotermei iau forma 

  Kln  RTA  u          a s                   Kln  RTA

Kln  RTΔF  u          a s              Kln  RTΔG

C

0

VT,P

0

PT,

C

0

298P

0

298




 

Dacă afinitatea chimică 

standarde      i i  ţi dn  o cn  î      ă l i b i s o p m i   e t s e      a i  ţc a e R                    mol / кJ  418     ΔG

    S Δ Т ΔНΔG

 ă c i t a m e l b or  p    e t s e    iu  lu  s e c or  p    a e t a t i l i b i s o P        mol / кJ  4180 ΔG  ă c a D

n an t  o p s      e gr u  c e d     i ş    ă l i b i s o p     e t s e   a i  ţc a e R                                      0      ΔG

0

298

0

298

0

298

0

298

0

298

0

298









                                                       (Р=101325 Pa şi  Т=298 К (t=25
0
С)) 

Influienţa  temperaturii asupra stării echilibrului chimic. Ecuaţiile izobarei şi 

izocorei şi analiza lor 

Utilizăm  ecuaţia Gibbs - Helmholtz       ΔG = ΔH + T
PT

G












                 (1) 

şi ecuaţia izotermei                              ΔG = RT ln Π (P
n
) – RT ln KP       (2) 

 vom obţine 

i er  o c o z i      a i  tau  c e     (5)           
RT

ΔU

dT

lnK d
   

      i er  a b o z i     a i t au  c e     (4)            
RT

ΔH

dT

lnK d
  

u  a s        
dT

lnK d
RT  ΔH

2

C

2

P

P2







 

Analiza ecuaţiei (4) şi în mod similar a ecuaţiei (5) 

1. Dacă  0      
dT

lnK d
       i cn u  t a     0      ΔН P     

adică, la creşterea temperaturii constanta de echilibru a reacţiei endoterme 

întotdeauna se măreşte, echilibrul se deplasează în sensul reacţiei endoterme  

 

2. Dacă 0      
dT

lnK d
       i cn u  t a       0      ΔН P     
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adică, la mărirea temperaturii echilibrul se deplasează în sensul reacţiei endoterme 

3. Dacă ΔH = 0  

reacţia nu este însoţită de efect termic, atunci       dlnKP/dT = 0,  deci KP nu 

depinde de temperatură 

Exprimarea constantei de echilibru ca funcţie de temperatură 

a) cînd ΔН – const 

 Folosind ecuaţia izobarei 

 
RT

ΔH

dT

lnK d
 

2
  

separăm variabilele şi  integrăm în limitele de la T1 pînă la T2 și obținem 

























21

12
12

211

2

TT

TT

R

ΔΗ
Kln Kln         e dn u    e d

            
T

1

T

1

R

Η Δ

K

K
ln 

 

b) ΔН = f(Т) 

Având în vedere ecuaţia Kirchhoff   32

0T eTbTaTΔΗΔΗ   

şi înlocuind în ecuaţia izobarei, vom obţine 

R

eT

R

b

RT

а

RT

ΔH

dT

lnK d
2

0   

Separăm  variabilele 

   dT 
R

eT
dT 

R

b
dT 

RT

а
dT 

RT

ΔH
lnK d

2

0   

Integrăm, avînd în vedere  faptul că   const
n

X
dX

n







 1
X

1
n  

Dupa integrare se obţine 

constT
R

e

2

1
T

R

b
Tln   

R

а

RT

ΔH
Kln 20   

De sinestătător de integrat în limitele de la 298 К la Т. 

Calculul constantei echilibrului chimic prin intermediul entropiei standard şi 

entalpiei de formare a componentelor  reacţiei 

Folosind ecuaţia izotermei în condiţii standarde 
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 

   
   

(8)        dT ΔСΔHΔH        Kirchhoff  ecuatia

(7)                 S Δ TH ΔΔG

(6)                                          
R

ΔS
 

R298

ΔH
lnK

(5)                 Sn Sn  ΔS

(4)               H Δn H Δn ΔH

(3)        K 298T        
RT

ΔG
lnK

(2)            S Δ 298H ΔΔG

TS-HG

lnK RTΔF               (1)                            lnK RTΔG

Т

298

Р

0

298

0

Т

0

T

0

T

0

T

0

298

0

298

P

in

0

298fin

0

298

0

298

in

0

298fin

0

298

0

298

298
0

P

0

298

0

298

0

298

C

0

298P

0

298




























 

Având în vedere expresia matematică a principiului doi al termodinamicii 

ΔН=ТΔS, vom obţine  

(9)       dT  
T

ΔС
ΔSΔS

Т

298

Р0

298

0

Т   

Înlocuind ecuaţiile (8) şi (9) în ecuaţia (7) obţinem 

(10)                         dT  
T

ΔС
TdT  ΔСS Δ T-H ΔG Δ

Т

298

Р

Т

298

Р

0

298

0

298

0

Т    

Analizăm ecuaţia (10) 

         С νС ν0С Δ     1.
inРfinРР    

Atunci  ecuaţia (10) devine 

(6)               S Δ T-H ΔG Δ 0

298

0

298

0

Т    

Ecuaţia izotermei la temperatura  Т        (11)                              RTlnKG Δ P

0

Т   

Având în vedere ecuaţia (11) ecuaţia (7) este scrisă 

 S Δ TH ΔKln  RT 0

298

0

298P   

De unde 

R

S Δ

RT

H Δ
Kln 

0

298

0

298
P  . 

  











298

T
ln T298TΔСS Δ T-H ΔG Δ

0constС 2.Δ

Р

0

298

0

298

0

Т

Р

 

Când se efectuează un calcul exact se  ia în considerare dependenţa ΔСР=f(T) 
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Transformări şi echilibre de fază. Ecuaţia Clausius – Clapeyron şi aplicarea ei 

la procesele de evaporare, sublimare şi topire 

 

 

Pentru orice transformare de echilibru a substanţei dintr-o fază (1) în  alta (2), 

folosind ecuaţia variaţiei potenţialului izobar şi pentru fiecare fază  poate fi scris 

dG1 = -S1dT + V1dP           (1) 

dG2 = -S2dT + V2dP           (2) 

La trecerea substanţei dintr-o fază în alta masa acesteia nu se schimbă, lucrul util 

nu se efectuiază şi atunci 

  dG = dG1 + dG2 = 0    sau      dG1 = dG2        (3) 

Având în vedere ecuaţiile (1) şi (2), ecuaţia (3) devine 

-S1dT + V1dP = -S2dT + V2dP 

De unde 

dT

dP

VV

SS






12

12
     V2 – V1 = ΔV      şi     S2 - S1 = ΔS       şi      

T

H
S


  

Atunci    (4)            ΔV
dT

dP
TΔH            e dn u      e d              

dT

dP

ΔVT

ΔH



   --- 

Această expresie este numită ecuaţia  Clausius - Clapeyron.  

Folosim ecuaţia (4) pentru procesul de vaporizare 

 ;VV
T d

P d
 TΔH lichvapvap   

Având în vedere că    VV    lichvap  vom obţine: 

vapp a v V
T d

P d
  TH Δ  . 

Având în vedere ecuaţia Clapeyron-Mendeleev 

  
P

RT
V               RTPV   obţinem 

dT

lnP d
RT

P

dP

dT

RT
H Δ 2

2

vap   

După separarea variabilelor şi integrare se  obţine 





2

1

2

1

2
ln

T

T

P

P

vap

T

dT

R

H
Pd  













211

2 11
ln

TTR

H

P

P vap

 

Folosind ecuaţia (4) pentru procesul de sublimare se obţine 














211

2 11
ln

TTR

H

P

P subl
; 

Folosind ecuaţia (4) pentru procesul de topire se obţine 

    0H Δ              0VV          ; VV
dT

dP
TΔH topsolidlichsolidlichtop   

Atunci  
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 
0                          






dP

dT

H

VVT

dP

dT

top

solidlich  ; 

adică, cu mărirea presiunii creşte  temperatura de topire. Pentru H2O, Ag, bismut, 

galiu, germaniu procesul de topire este însoţit de micşorarea  volumului şi mărirea 

presiunii  cauzează micşorarea  temperaturii de topire. 

 

Regula fazelor lui Gibbs 

CaCO3   →  CaO + CO2 

k – componenta  

f – faza 

Pentru  sistemul nostru variabile sunt temperatura, presiunea si  concentraţia, adică,  

parametrii de stare - (P, T, C). Pentru un sistem alcătuit din (k), componenţi şi (f) 

faze numărul total de variabile este f(k - 1) + 2 (necunoscute). Având în vedere 

condiţiile de echilibru termodinamic în sistemele eterogene, şi anume egalitatea 

potenţialelor chimice a oricărui component în fiecare fază, rezultă  

 μ1
1
 = μ1

2 
;  μ1

1
 = μ1

3 
;  μ1

1 
= μ1

4
 .......... μ1

1
 = μ1

f
 ; (f – 1) ecuaţii 

 μ2
1
 = μ2

2 
;  μ2

1
 = μ2

3 
;  μ2

1 
= μ2

4 
.......... μ2

1
 = μ2

f
 ; (f – 1) ecuaţii 

 ....... 

 μk
1
 = μk

2 
;  μk

1
 = μk

3 
;  μk

1 
= μk

4 
.......... μk

1
 = μk

f 
; (f – 1) ecuaţii 

 Numărul de ecuaţii  k(f - 1) 

Numărul gradelor de libertate vom găsi prin diferenţa dintre numărul total de 

variabile şi numărul de ecuaţii care le leagă 

l = [f(k - 1) + 2] – k(f - 1) = fk – f + 2 – fk + k   

l = k – f + 2;          Regula fazelor lui Gibbs 

2 kf  

Numărul de faze a unui sistem eterogen la echilibru este egal sau mai mic 

decât numărul de componente plus doi. 
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Diagrama de fază a sistemei monocomponente 

 

 

Ecuaţiile Clausius - Clapeyron pentru transformările de  fază 

 

În punctul O avem un component, 3 faze (solid, lichid, vapori), numărul 

gradelor de libertate este zero, sistemul este nonvariant (invariant) 

l = 1 – 3 + 2 = 0 

Odată cu mărirea temperaturii din punctul O dispare gheaţa, vor rămîne două faze, 

apă şi vapori. 

Curba ОА     l = 1, sistem monovariant 

l = 1 – 2 + 2 = 1               P = f(T) 

Pe măsură ce temperatura scade din punctul  O faza lichidă dispare. 

Curba  ОВ     l = 1  

l = 1 – 2 + 2 = 1             P = f(T) 
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cu mărirea presiunii dispar vaporii, sistemul este bifazic (solid şi lichid),   l = 1 

(sistem monovariant) 

l = 1 – 2 + 2 = 1                T = f(P) 

 

În zonele dintrte curbe – lichid, solid şi vapori 

l = 1 – 1 + 2 = 2           sistem bivariant  

Diagrama de topire a sistemei bicomponente 

Pentru sistemele cu solubilitate nelimitată a componenţilor în stare lichidă şi 

insolubilitate reciprocă în stare solidă, şi care nu formează compuşi chimici între 

ei. 

 

Fig.1 

În acest caz, avem un sistem condensat, în care se neglijează presiunea ca 

parametru şi vaporii ca fază şi atunci 

l = k-f+1     adică     f  ≤ k+1 

În domeniul  I    l = 2-2+1=1 

În domeniul  II   l = 2-1+1=2 

În domeniul  III  l = 2-2+1=1 

În domeniul  IV  l = 2-2+1=1 

În domeniul  V   l = 2-2+1=1 

În punctul eutectic E, avem trei faze: două solide (Asolid si Bsolid) şi topitură de  A şi 

B.  

l = 2-3+1=0         sistem nonvariant 
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Regula pîrghiei 

 

 
 

n – cantitatea  sumară a componenţilor A şi B  

m – cantitatea   Asolid 

(n-m) – cantitatea A şi B în topitură 

X – fracţia molară 

Având în vedere bilanţul material al substanţelor  A sau B, vom scrie 

m0 = msolid + mtop 

nx0 = m xsolid + (n - m)xtop 

nx0 = mxs + nxt – mxt 

Determinăm m apoi  (n – m) 

 

ts

t

xx

xxn
m




 0

 ;   

)1( 0

ts

t

xx

xx
nmn




 ;   

După transformările respective vom obţine  

ts

s

ts

tts

xx

xx
n

xx

xxxx
nmn









 00

; 

Luând raportul dintre m  şi (n - m), obţinem ecuaţia care exprimă regula pârghiei 

0

0

xx

xx

mn

m

s

t







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Analiza termică 

 

 
 

Soluţiile ideale ale lichidului în lichid. Legea lui Raoult. 

 

 

Avem două lichide  А          şi          В 

Р
0
(А) -- presiunea vaporilor saturaţi ai  componentului A deasupra  

             componentului  pur A 

Р
0
(В) -- presiunea vaporilor saturaţi ai  componentului B deasupra  

             componentului  pur B 

După  amestecarea componenţilor A şi B avem 

Р(А) – presiunea parţială a vaporilor componentei A deasupra  soluţiei care       

           este mai mică decât Р
0
(А) 

Р
0
(А) – Р(А)    -     micşorarea presiunii de vapori a componentului A 

deasupra  

                               soluţiei care conţine componentul B 

Analogic pentru  В 

Р
0
(В) – Р(В)    -     micşorarea presiunii de vapori a componentului B 

deasupra  

                              soluţiei care conţine componentul A 

 

 
 

)(
)(

0

0

BX
AP

APAP



  (1)  micşorarea relativă a tensiunii de 

vapori a componentului A deasupra soluţiei este egală cu fracţia molară a 

componentului (B) 

 

 
 

)(
)(

0

0

AX
BP

BPBP



  (2)  micşorarea relativă a tensiunii de 

vapori a componentului B deasupra soluţiei este egală cu fracţia molară a 

componentului (A) 

)()(

)(
)(

BnAn

An
AX


   (3)  Expresiile pentru fracţiile molare ale  

componenţilor  A şi B 
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)()(

)(
)(

BnAn

Bn
BX


   (4)  

Din ecuaţia (1) rezultă 

Х(А)
n(B)n(A)

n(А(

(A)P

P(A)
        u          a s            

n(B)n(A)

n(B)

(A)P

P(A)
1

00






  

De unde  

)()()( 0 AXAPAP   ---  expresia matematică a legea lui Raoult  

Analogic din ecuaţia (2) rezultă  

)()()( 0 BXBPBP   

 

Dependenţa presiunii totale de vapori deasupra soluţiei de  

compoziţia soluţiei 

 

 
Presiunea totală de vapori deasupra  soluţiei care conţine componenţii A şi B 

Р = Р(А) + Р(В) = P
0
(A) X(A) + P

0
(B)X(B) 

Luînd în consideraţie că X(A) + X(B) = 1    de unde        X(A) = 1 – X(B) 

obţinem P = P
0
(A) + X(B)[P

0
(B) – P

0
(A)]       Ecuaţia unei drepte  

 

Abaterile pozitive şi negative de la legea lui Raoult 
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Diagramele: compoziţia soluţiei – presiunea de vapori şi 

compoziţia soluţiei  – temperatura de fierbere 

 

În cazul cînd ambii componenţi ai  soluţiei în stare pură sunt volatili, atunci 

vaporii va conţine ambii componenţi. Cu toate acestea, conţinutul relativ al 

componenţilor în vapori, în cazul general, va fi diferit de conţinutul relativ al lor în 

soluţie. 

 

De sinestătător deduceţi  regula pârghiei. 

 

Legile lui Conovalov 

 

 

Abateri pozitive             Abateri negative  
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Abateri pozitive              Abateri negative  

Distilarea şi rectificarea 

 
 

 

Distilarea cu vapori de apă 

(Antrenarea cu vapori) 

 

Dacă lichidele sunt reciproc insolubile, atunci pentru orice compoziţie a 

amestecului presiunile parţiale ale fiecărui component deasupra amestecului sunt 

egale cu presiunile de vapori a componenţilor în stare pură, la aceeaşi temperatură. 

Presiunea sumară a vaporilor deasupra amestecului din două lichide reciproc 

insolubile este egală cu suma presiunilor vaporilor componenţilor puri. 

Psum = P
0
(A) + P

0
(B) 

La distilarea a două lichide reciproc insolubile A şi B, cantitatea  relativă a 

acestora în faza de vapori se determina prin relaţia 

 

 
(B)P

(A)P

n(B)

n(A)
0

0

  

Deoarece  

M(B)

m(B)
  n(B)            i ş                

M(A)

m(A)
  n(A)   
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Atunci 

(B)PM(B)

(A)PM(A)

m(B)

m(A)
                 u          a s                     

M(A)m(B)

M(B)m(A)

(B)P

(A)P
0

0

0

0









  

Dacă unul dintre componenţi este apa, atunci М(Н2О) = 18 g/mol  şi  

(B)P18

(A)PM(A)

O)m(H

m(A)
0

0

2 


  

Partea stângă a ecuaţiei descrie consumul vaporilor de apă pentru distilarea 

unei unităţi de masă de substanţă A, adică  coeficientul de consum al vaporilor 

 

 

Solubilitatea reciprocă a lichidelor.  

 

  

 
 

Compoziţia fazei de  vapori care se află la echilibru cu două faze lichide 

 
 

Coeficientul de distribuire. Legea repartiţiei 

 

Dacă în sistemul alcătuit din doi componenţi care conţine două straturi 

lichide la echilibru, se introduce o cantitate mică de-al treilea component, atunci 

după stabilirea echilibrului al treilea component se va distribui diferit în ambele 

faze. 
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Cu mărirea cantităţii celui de-al treilea component, se măreşte proporţional 

concentraţia sa în ambele faze.  

Nernst a arătat că, dacă a treia substanţă are una şi aceeaşi masă moleculară în 

ambii solvenţi, ea este distribuită între cele două straturi, astfel încât raportul dintre 

concentraţiile substanţei adăugate este constant la diferite concentraţii, la 

temperatură constantă (legea de repartiţie). 

(1)         K         .....
C

C

C

C

C

C

C

C

'

3

3

'

2

2

'

1

1

OH

I

CS

I

2

2

2

2         Coeficientul de distribuire. 

În cazul distribuţiei  CH3COOH şi  acidului benzoic între apă şi benzen ecuaţia 

poate fi scrisă 

 

2

1

M

M
n          unde      

C

)(C
K     sau            (2)           

C

C
K

b

a

a

a

a

a

nb

a

 apa

COOHCH

benzen

COOHCH

3

3   

Extracţia 

 

Dacă în volumul VB – ce conţine m0 substanţă dizolvată(I2), se adaugă apă cu 

volumul VA atunci după stabilirea echilibrului admitem că în benzen va rămîne m1 

(I2), iar în apă va trece m0(I2) - m1(I2) 

Atunci concentraţia I2 în benzen se exprimă 

 
V

m
C   

B

1B

I2
  

Iar concentraţia I2 în apă va fi 

A

10A

I
V

mm
C  

2


  

 

   VmmKVmKV

   e dn u      e D

mmV

Vm

C

C
K

e i ţu t b ir  t s i d     de    lu n t  e i c i f e i o C

A11B0B

10B

A1

A

I

B

I

2

2








 

Prin urmare masa  I2  rămasă în benzen după prima extracţie va fi  

AB

B
01

VKV

KV
mm 


  

Masa I2 extras în rezultatul primei extracţii se exprimă prin ecuaţia 













AB

B
010extr

VKV

KV
1mmmm  

După extracţia a doua concentraţiile se vor exprima 
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ş.a.m.d        
VKV

KV
m

VKV

KV
mm

m i m ir  p       ,
C

C
К n         î      dn  iu  t i t s bu  S

V

mm
C                               

V

m
C  

2

AB

B
0

AB

B
12

A

I

B

I

A

21A

I

B

2B

I

2

2

22





















 

Masa extrasă  I2 după extracţia a doua  
























AB

B
1

AB

B
11r  x t e

VKV

KV
1m

VKV

KV
mmm  

Masa extrasă de I2 în rezultatul ambelor extracţii 






































2

AB

B
0

2

AB

B
0020r  x t e

VKV

KV
1m

VKV

KV
mmmmm  

Masa  I2 rămas în benzen după efectuarea a   n  extracţii  
n

AB

B
0n

VKV

KV
mm 










  

Masa I2 extras în apă în rezultatul tuturor   n  extracţii 



























n

AB

B
0n0r  x t e

VKV

KV
1mmmm  

 

Coborîrea temperaturii de îngheţ a soluţiilor 

 

Experienţa demonstrează că soluţiile îngheaţă la o temeperatură mai joasă decît 

solventul pur. Aceasta se explică prin micşorarea presiunii de vapori deasupra 

soluţiei. 

 
Micşorarea temperaturii de îngheţ a soluţiei 

'

gn î 

0

gn  î 

 u tie l o s

gn î 

 vl o s

gn  î gn î ТТТТΔT   

Micşorarea temperaturii de îngheţ este direct proporţională cu concentraţia molală. 

M(B)

g(B)
K (B)cКΔТ m 

îng   (1) 
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Unde  

К – constanta crioscopică 

сm – concentraţia molală a soluţiei 

g(B) – masa substanţei B care se găseşte în 1000 g de solvent (A) 

M(В) – masa moleculară a substanţei dizolvate 

g(B)--------------------------1000 г А 
masa substanţei B                            masa substanţei A 

m(B)------------------------m(A) 

De unde  

1000
m(A)

m(B)
g(B)    (2) 

După înlocuirea ecuaţiei (2) în ecuaţia (1) se obţine 

(3)                
M(B) m(A)

1000m(B)
 КΔT gn î 




  

Din ecuaţia (3) rezultă 

1000 )А  ( H

(A) M)А  ( T R

1000 )А  ( 

)А  ( T R
K 

(4)                                          
ΔTm(A)

1000  m(B)
KM(B)

top

2

 gn î  

top

2

 îng 

gn î  












l

 

Unde 

ltop – căldura specifică de topire a solventului în stare solidă 

Тîng – temperatura de îngheţ a solventului 

ΔНtop – căldura molară de topire a solventului 

М(А) – masa molară a solventului  (А) 

 

Pentru electroliţii slabi 

 

α – gradul de disociere 

Ν – numărul total de molecule de substanţă dizolvată 

n – numărul moleculelor disociate ale substanţei dizolvate 

Ν – n – numărul moleculelor nedisociate 

ν – numărul de ioni în care disociază o moleculă  

n·ν – numărul de ioni ce se obţin la disocierea a n molecule 

Ν – n + n·ν = N + n(ν – 1) – numărul total de particule din soluţie (molecule + 

ioni) 

i – coeficientul izotonic, arată de cîte ori numărul de particule este mai mare decît 

numărul de molecule ale substanţei dizolvate 

   1ν α11ν
N

n
1

N

1)(νn N
i 


  
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Ecuaţia pentru electroliţii slabi 

r o et 

p x e

p x e 

r o et 

mgn î 

ΔТ

ΔТ

M

M
i

M(B)  m(A)

m(B)1000
K  i(B)cК iΔТ





 

 

Creşterea temperaturii de fierbere a soluţiilor  

 

Experienţa arată că soluţiile fierb la temperaturi mai mari decât solvenţi puri. 

Creşterea temperaturii de fierbere a soluţiilor  este direct proporţională cu 

concentraţia molală a acestora. 

 

(2)                                   
ΔTm(A)

1000  m(B)
ЕM(B)

e dn u   de

(1)                       
M(B) m(A)

1000m(B)
E cЕΔT

br  e i f 

mbr  e i f 









 

Unde  

Е – constanta ebulioscopica care se exprimă prin ecuaţia 

 

 

M(B) m(A)

1000m(B)
E i cЕ iΔT

(3)                     
1000 )А  ( H

(A) M)А  ( T R

1000 )А  ( l

)А  ( T R
E

mbr  e i f 

p a v

2

  br  e i f 

p a v

2

 br  e i f  














 

Unde  

lvap – căldura specifică de vaporizare a solventului (A) 

ΔНvap – căldura molară de vaporizare a solventului (A) 

 

 

 

Presiunea osmotică 

 

Ecuaţia van
’
t Hoff  

T R 
(B) M V

1000(B) m
               

(B) M

RT

V

m(B)
     T R 

V

(B)n 
     T R c

) l m (i)r  t i (l

 π 
  

Unde  с – concentraţia molară 

T R  
(B) M m(A)

1000(B) m
        T R cm π




  

сm – concentraţia molală 
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RT c i
exp

1            
T R c

exp

teor

exp
i                  T R c i

π

π

π

π
 π m




 

Coeficientul osmotic pentru electroliţii tari 

1            
ν

i

T R c ν

T R c i

teor

exp
f

π

π
  

i = 1 + α(ν – 1) 

i = 1 + 1(2 – 1) = 2 

i = 1 + 1(3 – 1) = 3 

i = 1 + 1(4 – 1) = 4 

Adică    i = ν 

 
 

Legătura reciprocă între proprietăţile coligative ale soluţiilor 

 

Ecuaţia van
’
t Hoff  

(2)       
K

ΔT
c          e dn u   de           cK ΔT            (1)         T R c

gn î  

mmgn î  m π   

Expresia (2) înlocuim în ecuaţia (1) 

1.   RT
K

ΔT gn î  π   

2.   RT
E

ΔT br  e i f π   

3. Legătura între ΔTîng şi 
(A)P

P(A)(A)P
0

0 
 

n(A)n(B)  Pentru    

 (4)                    
1000K

ΔT
D      unde  de       1000 D KΔT     Atunci

(3)       
M(B) m(A)

m(B)
 D               Notam                   

M(B) m(A)

1000m(B)
 КΔT

gn î  

gn î  

gn î  














 

Ecuaţia legii lui Raoult 

(5)                (A) M D
m(A)M(B)

M(A)m(B)

n(A)

n(B)

n(A)n(B)

n(B)
X(B)

(A)P

P(A)(A)P
0

0











 

Avînd în vedere ecuaţia (3) şi (4) obţinem 

1000K

M(A)ΔT
(A) M D

(A)P

P(A)(A)P gn î 

0

0





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De dedus de sinestătător 

4.   
1000E

M(A)ΔT

(A)P

P(A)(A)P   br  e i f

0

0





 

5.   
T R 10

M(A)

(A)P

P(A)(A)P
30

0 π 



 

 

Dacă n(B) ~ n(A) 

6.   
(A) MΔTK10

(A) MΔT
  

(A)P

P(A)(A)P

gn î 

3

 gn î 

0

0





 

7.    
(A) MΔTE10

(A) MΔT
  

(A)P

P(A)(A)P

 br  e i f

3

 br  e i f

0

0





 

8.   
(A) MT R 10

(A) M
  

(A)P

P(A)(A)P

π
π

30

0








 

9.   
Е

ΔТ
 КΔT br  e i f

gn î   
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Electrochimia 

 

Conductibilitatea electrică a soluţiilor de electroliţi. Conductibilitatea 

electrică specifică 

 

Ca măsură a conductibilităţii electrice a soluţiilor serveşte cantitatea de 

electricitate care trece prin soluţia unui electrolit într-o unitate de timp la valoarea 

forţei electromotoare egală cu o unitate. 

Conductibilitatea electrică este capacitatea substanţei de a conduce curentul 

electric. Conductibilitatea electrică (L) reprezintă mărimea inversă rezistenţei 

conductorului (R). 

R

1
L   

Rezistenţa conductorului (R) depinde de lungimea conductorului, suprafaţa  

transversală şi rezistivitate. 

Sχ

1
R  u          a s                

S
 χ

S

ρ

1
L       e dn u      e d      

S
ρR 

l

ll

l
  

            
m

S
χ   

Dependenţa conductibilităţii electrice specifice (χ) de concentraţia electrolitului 

este prezentată în figura de mai jos. 

 

  

 
Raza  ionilor  hidrataţi 

 

Viteza  de migrare a ionilor  în mediu lichid sub influenţa câmpului electric 

exterior  a cărui putere este egală  cu 1 V / m. 

ηr

e
K


  

 
 

Câmpul  de forţă al  ionului este cu atît mai mare cu cît sarcina  este mai mare şi cu 

cît raza  sa este  mai mică.  
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Conductibilitatea electrică echivalentă 

 

Conductibitatea electrică echivalentă (λ) reprezintă conductibitatea unei soluţiei cu 

volumul (V) plasată între două plăci de platină identice situate la  distanţa de 1 m şi 

lăţimea de 1 m care conţine 1 mol  echivalent de substanţă. 

 

 
 

))(с(f1000

χ
Vχλ

ch e

рр

C
ХХ




    unde V – m
3
;    с(fech(Х)Х) – mol/l 

 
mol

mS
λ                                      

) Х ) Х ( с(f1000

1
V

2

h c e





  

Dependenţa  conductibităţii electrice echivalente de diluare (diluţie V = 1/c) 

   
λ∞ sau λ0 – conductibitatea electrică echivalentă la diluţie infinită. 

Kohlrausch experimental a constatat că pentru electroliţii tari 

cAλλ                  e dn u       e d          cAλλ 0CC0   

    
Pentru electroliţii slabi conform teoriei lui Arrhenius 

 αKλV   
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La diluţie infinită 

 
Kλ            i c i a    e d          1α 0   

Unde α –  gradul de disociere 

  

 
λ

λ
   

λ

λ
α             αλλ

0

V

0

C

0C   

Pentru electroliţii tari, coeficientul conductibilităţii electrice 

0

C

λ
λ

λ
f   

 

Vitezele absolute de migrare a ionilor şi mobilitatea ionilor.  

Legea lui Kohlrausch 

 

Kohlrausch a constatat că λ(KCl) > λ(NaCl);       λ(KNO3) > λ(NaNO3), de aici 

rezultă că ionul K
+
 se mişcă mai repede decât ionul Na

+
  

Viteza ionului (m/s) la căderea de tensiune  1 V/m se numeşte viteză absolută a 

ionilor. 

sV

m

m

V
s

m
2


  

Pentru cationi υ+, pentru anioni υ- . 

Produsul dintre viteza absolută a ionului şi numărul lui Faraday (F = 96487 C) se 

numeşte mobilitatea ionului. 

   Fλ                    Fλ               

Pentru electroliţii slabi 
)λα(λ)αF(λV     

Pentru electroliţii tari şi slabi la diluţie infinită α=1 

)F(λλλ 0000

0     - Legea Kohlrausch 











 

c10

χ
λ

/с          e dn u           10)λα(λcχ

3V

3 lmol
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Mobilitatea ionilor la diluţie infinită     (t = 18
0
С) 

 
CATION ,10* 40

  

S*m
2
/mol 

ANION ,10* 40

  

S*m
2
/mol 

H
+ 

315 OH
- 

174 

Na
+ 

43,5 Cl
- 

65,5 

K
+ 

64,6 Br
-
 67,0 

NH4
+ 

64,6 I
-
 66,5 

Ag
+ 

54,3 NO3
- 

61,7 
1
/2Mg

2+ 
45,0 SCN

- 
56,6 

1
/2Ca

2+ 
51,0 CH3COO

- 
35,0 

1
/2Ba

2+ 
55,0 OH

-
 47,0 

1
/2Zn

2+
 46,0 

1
/2SO4

2-
 68,0 

1
/2Cd

2+
 46,0 

1
/2CrO4

2-
 72,0 

1
/2Cu

2+
 46,0 

1
/2CO3

2-
 70,0 

1
/2Pb

2+
 61,0  

1
/3Fe

3+
 61,0 

1
/3Al

3+
 40,0 

 

Conductometria 

 

Măsurarea rezistenţei soluţiei de electroliţi plasată într-o celulă conductometrică se 

numeşte  conductometrie. 

  с(1-α)                с·α             с·α          

СН3СООН ↔ СН3СОО
- 
 + Н

+
  

Legea diluţiei a lui Ostwald 

α1

cα

) α1 ( c

α cα c

COOH)c(CH

)c(H)COOc(CH
K

2

3

3














 

Având în vedere ecuaţia 

)λ(λλ

cλ

)
λ

λ
(1λ

cλ
K         m en  i t b o         

λ

λ
α 

V00

2

V

0

V

0

2

V

0

V









  

Reprezentăm această ecuaţie sub forma unei drepte 

cλλ λK λK 2

VV0

2

0                   

Împărţim la        V

2

0 λλK   

V

2

0

2

V

V

2

0

V0

V

2

0

2

0

λλK 

Cλ

λλK 

λλK 

λλK 

λK 










 

2

00

111




 K
cV

V

     ----     Ecuaţia dreptei în coordonatele )(
1

V

V

cf 


  
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



tgλ

1
K

λK

1
tg

2

0

2

0







 

 

 
 

 

 

Rezistenţa  solutiei de electrolit faţă de curentul  electric este determinată prin 

metoda de compensare 

 
Conform legii lui Ohm 

Е1 = I1 Rm          Е2 = I2 R1       

 

Е1'= I1 Rx          Е2'= I2 R2       

 

I1 Rm   = I2 R1 

I1 RХ   = I2 R2 

Raportul acestor ecuaţii  

1

2

2

1

R

R
RR

R

R

R

R
mX

X

m   
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S

l

S

l
 D            e dn u            

) X ( χ

D

) X ( χ

1
R X  

)()(
)(

KClKClRD
KCl

D
RKCl 


  

X

X
R

D
X

X

D
R  )(

)(



 

 
 

Aplicarea metodei conductibilităţii electrice. Titrarea conductometrică 

 

HCl + NaOH = NaCl + H2O 

H
+
 + Cl

-
 + Na

+
 + OH

-
 = Na

+
 + Cl

-
 + H2O 

 
CH3COOH + NaOH = CH3COONa + H2O 

CH3COO
-
 + H

+
 + Na

+
 + OH

-
 = CH3COO

-
 + Na

+
 + H2O 
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Titrarea conductometrică a amestecului de HCl şi CH3COOH 

 
 

 

 

Determinarea produsului ionic al apei 

 

    m / S 10,843χ     m / S 105,5χ 618

OH

625

OH 22

   

La  25°C  

mol

mS
10548,1    

mol

mS
 10 198,3)(349,8λ λ

2
4-

2
4-0

ОН

0

Н

0

OH2





   

3

3

2
m

mol
1055.56

l

mol
55.56

18

1000
О)с(Н   

9

4

11

0

2
11

3

6

3

10806,1
101,548

109.9

mol

mS
109.9

56.5510

105.5

10
































V

V
c

 

с(Н
+
) = α·с0(Н2О) = 1,806·10

-9
·55,56=1·10

-7
 mol/l 

КW = с(Н
+
)· с(ОН

-
) = 10

-7
·10

-7
  = ·10

-14
 

 

Determinarea produsului de solubilitate 
 

2

0

3

r t c e l e

h c e

h c e

3

r t c e l e

h c e

3

ОНl o s

0

ОНr t c e l el o s

h c e

3

l o s

V

c)c(Me)c(AP.S.

AMeMeA

λ10

χ
 Х) ) Х ( f c(

Х) Х) (  f c(10

χ

Х) Х) (  f ( c10

χχ
λ

χχχ

) Х Х) ( c(f10

χ
λ

2

2



















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Potenţialul de electrod şi FEM a pilelor galvanice 
                                                  Element galvanic                                 Element galvanic 

                                                       reversibil                                               ireversibil 

 

 
 

Ecuaţia Nernst pentru potenţialul de electrod 

 
0zz0 MezeMe                                                                                              MezeMe    

Variaţia energiei Gibbs                                                   Potrivit  ecuaţiei lui van't 

Hoff 
   F zΔG

/MeMez                                                                 

Kln  T R)  c ( Πln  RTΔG ν   

Părţile stângi ale ecuaţiilor  sunt egale, prin urmare, părţile drepte deasemenea  

sunt egale 

)a(Me lg  
z

0,0591

lgX  2,3Xln r        a i          К 298Т         C  96500F           
К*mol

J
8.314R

 tsn r  e N     a i t au  c e   -        )a(Meln   
F z

T R

 dr  a dn  a t s     lu  l a in ţ  e t o p        -  K         ln  
zF

T R

                           )a(Meln  
F z

RT
Kln  

zF

T R

)a(Me

)a(Me
ln  T RKln  T RF z

z0

/MeMe/MeMe

z0

/MeMe/MeMe

0

/MeMe

z

/MeMe

z

0

/MeMe

zz

zz

z

z

z








































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Dependenţa forţei electromotoare (FEM) de concentraţia electroliţilor. 

 

0

/ZnZn

0

/CuCu

0

2

2
0

20

/ZnZn

20

/CuCu/ZnZn/CuCu

22

2222

E

)(Zn a

)(Cu a
ln  

F z

T R
E

)(Zn aln  
F z

T R
)(Cu aln 

F z

 T R
E





















unde

 

 Е
0
 – forţa  electromotoare standard 

 

Clasificarea electrozilor 

 

Deosebim  

Electrozi de tipul I 

 reversibili faţă de cation: Cu/CuSO4; Zn/ZnSO4 şi electrodul de hidrogen 

H2(Pt)/HCl 

 reversibili faţă de anion: О2(Pt)/ОН
-
;  Cl2(Pt)/ Cl

-
;   

)Cl c( lg  0.0591

)OH c( lg  0.0591

0

2Cl / Cl2Cl / Cl

0

OH / OOH / O

22

22
















 

 

Electrozi de tipul II: reversibili faţă de cation şi anion:  

electrodul de argint-clorură de argint (Ag/AgCl,KCl);  

electrodul de calomel (Нg/Нg2Cl2,KCl); 

Electrozi de oxido-reducere 
(Pt/Fe

3+
, Fe

2+
), 

(Pt/Sn
4+

, Sn
2+

), 

electrodul de chinhidronă 

Electrozi ionoselectivi: electrodul de sticlă 

 

Electrodul de hidrogen şi electrodul standard de hidrogen. 

 

 
Fig. Electrodul de hidrogen 

 

  Н1е-Н u          a s            1eHH
2

1
2  
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Scriem ecuaţia lui Nernst pentru electrodul de hidrogen 

)(H P

)(H a
ln  

F z

T R

2

0

H / 2HH / 2H 22



    

Pentru cazul  electrodului standard de hidrogen potenţialul este considerat egal cu 

zero. 

)(H a lg  0.0591)(H aln   
F

T R

0       i cn u  t a          Pa  101325)(H P              1)(H a

2

2

H/ 2H

0

H / 2H2

















 

Având în vedere că valoarea indicelui de hidrogen (pH) se exprimă prin ecuaţia 

H p  0.0591

m en  i t b o                      )H ( a lgpH

2/H2H









 

Electrodul de hidrogen este un electrod de tipul I, un electrod de gaz şi de 

măsurare, deoarece potenţialul său depinde de concentraţia (activitatea) ionilor de 

hidrogen adică de  pH. 

 

 

Determinarea pH cu ajutorul pilei de hidrogen – hidrogen. 

 

 
Fig. Elementul galvanic hidrogen - hidrogen 

 

Însemnarea pilei hidrogen-hidrogen 
   

atm  1)P(H       1)а(Н        1)а(Н       atm  1)P(H

 H   )Pt  (         /   HCl        / /  Cl H    /    )Pt  (  H       

22

              22






 

 

0,0591

Е
рН

Н р  0,0591Е
222 Н / 2НН / 2Н 

0

Н / 2Н



  

 

 

Electrodul de calomel 

 

Electrodul de calomel este un electrod de  tipul doi,  electrod de referinţă. 
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Fig. Electrodul de calomel 

 

 

Electrodul de calomen se înseamnă 
 Cl,ClHg / Hgsau               Hg  /  l C g H  ,Cl 2222  

 













l C 2  g H 22e Cl  Hg

 g H2eHg 2

 e 2 l C  HgCl 2 g H 2

22

2

2

22

 

În conformitate cu procesul  care determină potenţialul, expresia pentru potenţialul 

electrodului de calomel are forma 

)  g H ( a lg  
2

0,0591 2

2

0

g H 2 / 2
2

  g H l a c Hg/ 
2

l C 
2

 g H,Cl 



    

Având în vedere că 

) Cl (a

) ClHg P.S.(
)(Hg a

unde  de          ) Cl ( a) g H ( a ) ClHg ( P.S.

-2

222

2

-22

222









 

Substituind în ecuaţia precedentă, vom obţine 

) Cl (a

) ClHg P.S.(
lg

2

0,0591

-2

220

g H 2 / 2
2

  g H  l a c          sau dacă  transcriem logaritmul,  

obţinem  

) Cl (a lg  
2

0,0591
-) ClHg (  P.S.  lg  

2

0,0591 -2

22

0

g H 2 / 2
2

  g H    l a c    

 ) Cl ( a lg  0,05910

l a c l a c 

   

Pentru  а(Cl
-
)=1 mol/l potenţialul standard al electrodului de calomel la 298 K este 

egal cu  

V  8 6 2 0,0

l a c   
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Valorile potenţialelor  electrozilor de calomel 

 

    V  0,3369                V  0,3341             Hg /ClHg KCl,  mol/l  0,1

V  0,2845                V  0,2812             Hg /ClHg KCl,   mol/l  1  

V  0,2438                V  0,2415            Hg / ClHg KCl,sat    Sol.   

K  291   la                  К 298 la                                                       

22

22

22






 

 

Electrodul de argint-clorură de argint 

 

Electrodul de argint-clorură de argint este electrod de tipul II, electrod de referinţă.  

 

 
Fig. Electrodul de argint-clorură de argint 

 

Electrodul de argint-clorură de argint se înseamnă 

KCl  AgCl, / Ag u          a s                Ag / AgCl,Сl  u          a s             Ag  / AgCl  , ClK -  

-ClAg       1e  AgCl   

În conformitate cu procesul  care determină potenţialul, expresia pentru potenţialul 

electrodului de argint-clorură de argint se scrie 

)(Ag a lg  0,05910

Ag/ Ag a. c.



   

Având în vedere că 

)(Cl a)(Ag a) AgCl ( S. P. -   

Ecuaţia precedentă devine  

 )(Cl a lg  0,0591

)Cl ( a lg  0,0591  -  ) Cl Ag ( S. P. lg  0,0591 

-

-

0

 a. c. a. c. 

0

Ag/ Ag a. c.



 




 

Valoarea potenţialului  standard a electrodului de argint-clorură de argint la T = 

298K 

V  0,2220

 a. c.   
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Valorile potenţialelor  electrozilor de argint-clorură de argint la 293 K 

                   V 0,2900             Ag  / AgCl  KCl,    mol/l  0,1

                V  0,2381             Ag  / AgCl  KCl,      mol/l  1

                V    0,201            Ag  / AgCl   KCl,sat        sol.







 

 

Determinarea pH cu ajutorul pilei  calomel - hidrogen. 

 

 
Fig.  Pila  calomel –hidrogen. 

 

Însemnarea elementului galvanic calomel-hidrogen 

0,0591

0,2415Е
рН

 e dn u      e d              рН  0,05910,2415 Е

?)а(Н     sat.                                                   

)(       )(HPt  / H  //   KCl  //  KCl ,l C g H  / g H      )(

2Н / 2Нl a c 

222


















 

 

Determinarea pH cu ajutorul pilei de argint-clorură de argint - hidrogen 

 

 
Fig. Pila galvanică  argint-clorură de argint  -- hidrogen 

0,0591

0,201E
pH


  
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Determinarea forţei electromotoare a pilelor galvanice şi a potenţialului de 

electrod. 

 
Fig. Schema de compensare pentru măsurarea FEM. 

Legea lui Homme   E = I R 

W

X

W

X
WX

W

X

W

X
XW

a

a
 V 1.0183

a

a
EE

a

a

AD

AD'

E

E
                      AD'rIE               ADrIE





 

Elementul galvanic este compus dintr-un electrod de referinţă (calomel) şi al doilea 

electrod potenţialul căruia vrem să-l determinăm (Cu/CuSO4 sau Zn/ZnSO4) 

  Е-

      e dn u    e d                 -    Е

)(   / Zn     O  //   ZnSKCl  //  KCl ,l C g H  / g H      )(

  Е

     e dn u    e d                  Е

)(Cu        / CuSO  //   KCl  //  KCl ,l C g H  / g H      )(

X l a c  / Zn2Zn

 /Zn2Znl a c  X

422

l a c X /Cu2Cu

l a c Cu / 2CuX

422





























 

 

 

Electrodul de sticlă 

 

Electrodul de sticlă este un electrod de măsurare,  cu schimb de ioni şi electrod 

ionoselectiv. 

 
Fig. Electrodul de sticlă. 
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Între sticlă şi soluţie apare o diferenţă de potenţial, valoarea căreia 

depinde numai de activitatea ionilor de hidrogen. 

pH  0,0591)H ( aln   
F z

T R 0

 ts

0

 ts ts     

Celula galvanică alcătuită electrodul de argint-clorură de argint şi electrodul 

de sticlă 

5 4 3 2 1                                                                                                         

(-)   Ag  / AgCl  Cl, Н   /   ă l c i t s  de r. b m e m  /   
?)а(Н

analizat sol.
  /  KCl , AgCl / Ag    )(






  

Forţa electromotoare a acestei  celule galvanice va fi 

Н р  0,0591    Н р  0,0591Е 00

st..a c sta c.    

 

 

 

Titrarea potenţiometrică 

 

Titrarea potenţiometrică este o metodă de determinare a concentraţiei 

substanţei după curbele de titrare potenţiometrică. Titrarea potenţiometrică se 

poate baza pe reacţiile de neutralizare, oxido-reducere, complexare şi precipitare. 

 

Pentru titrarea potenţiometrică bazată pe reacţiile de neutralizare se va 

alcătui un element galvanic alcătuit din electrodul de argint- clorură de argint şi 

electrodul de sticlă.  

Titrăm 10 ml soluţie de acid clorhidric (HCl) cu concentraţia  0,1 mol/l cu 

bază  (NaOH) cu concentraţia  0,1 mol/l. 

 

10 ml  0,1 mol/l HCl (рН = 1)  +  9 ml 0,1 mol/l NaOH 

1 ml  0,1 mol/l HCl corespunde 0,01 mol/l (рН = 2)   

+  0,9 ml 0,1 mol/l  NaOH corespunde 0,1 ml 0,1 mol/l  HCl 

conc. 0,001 mol/l (рН = 3) + 0,09 ml 0,1 mol/l  NaOH 

concentraţia НСl devine egală 0,0001 mol/l  (рН = 4) 

este turnat NaOH 9,99 ml. Adăugam încă 0,01 ml NaOH. 

În total 10 ml NaOH. рН = 7  

 

a

bb
abbaa

ba

V

VC
C                         V CV C

nn





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Curbele de titrare potenţiometrică a acidui tare (HCl) (curba 1) şi un acid slab 

(CH3COOH) (curba 2) cu bază tare (NaOH) 

 
Curba diferenţială pentru cazul  titrării unui acid slab (CH3COOH) cu bază 

(NaOH) 

 

 

 

Sisteme de oxidare şi reducere (redox). Ecuaţia pentru potenţialul redox şi 

FEM. 

 

În orice proces electrochimic decurge la anod (+) reacţia de oxidare şi la catod (-), 

reacţia de reducere. 













 2 342

3224

2432

Fe 2  e 2Fe 2        n S e 2n S

)(Pt         /   Fe ,Fe     / /    Sn  ,SnPt   /        (-) 

Fe 2Sn  Fe 2Sn

 

Pentru deducerea ecuaţiei pentru potenţialul electrodului  redox alcătuim o celulă 

galvanică care constă din electrodul standard de hidrogen şi un electrod de oxido-

reducere. 

 

1)a(H        1)a(H      atm  1)P(H 

)(Pt       /  FeCl  ,FeCl   l, HC       /  / l HC    /   (Pt) H        )(

2

322






 

Reacţia care decurge în acest element galvanic 
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  23

2 FeHFeH 
2

1
 

Conform ecuaţiei Nernst pentru FEM 

0

H / H 2 

0

Fe / Fe 

0

0

H / H 2 Fe / Fe  

3

2

2 / 1

2
0

2
23

2
23

Е

Е

 e dn u        
) Fe ( a) H (  a

) Fe ( a) H ( a
ln  

F z

T R
EE




















  

Atunci ecuaţia lui Nernst-Peters pentru calculul potenţialului electrodului de oxido-

reducere poate fi scrisă 

  
red) ( a

ox) ( a
ln  

F z

T R

l ar  en  e g   z a cn   î    i ş     
)Fe ( a

)Fe ( a
ln  

F z

T R

0

redox  /   redox  /    

2

3
0

Fe /  Fe Fe /  Fe  
2323














 

În acest element galvanic 

)(Pt    / Fe ,Fe / /  Sn  ,SnPt  /     (-) 3224   

decurge reacţia 
  2432 Fe 2Sn  Fe 2Sn  

Ecuaţia pentru calculul forţei electromotoare a elementului galvanic 

0

Sn /  n S 

0

Fe / Fe 

0

322

224
0

2423E    e dn u 

 
) Fe ( c) Sn (  c

) Fe ( c) (Sn c
ln  

F 2

T R
EE

 












 

 

De sinestătător deduceţi  aceeaşi ecuaţie folosind ecuaţia lui Nernst-Peters 

pentru potenţialul de electrod. 

 

Electrodul de chinhidronă 

 

Electrodul de chinhidronă se referă la electrozii redox şi de  măsurare. 

 

 ăn  on  ih  c or  d ih          ăn  on  ih  c                 ăn  or  d ih n  ih  c   

(OH)HC        OHC         (OH)HCOHC 246246246246 
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Fig. Electrodul de chinhidronă 

 

Electrodul de chinhidronă se scrie 
H  ,(OH)HC  ,OHCPt / 246246  

Ecuaţia Nernst - Peters pentru electrodul de  chinhidronă  

)(OH)HC ( a

) H ( a) OHC ( a 
ln  

F 2

T R

246

2

2460

hid ch.hid ch.


   

După transformările corespunzătoare 

)H ( a lg   0,0591) H ( aln   
F

T R 0

hid ch. 

0

hid. ch.  hid ch. 

    

V 0,6990

hid ch.   - potenţialul standard al electrodului de chinhidronă 

pH  0,0591  0,699hid ch.    

De unde  

0,0591

0,699
pH hid ch.   

 

Determinarea  рН cu ajutorul pilei de chinhidronă-calomel 

 

Pila galvanică compusă din electrozii de calomel şi chinhidronă 

 
)(Pt       /  OHC  ,(OH)HC,H   / /   KCl   / /   KCl ,ClHg / Hg      )( 24624622    

 

FEM este egală cu diferenţa dintre valoarea potenţialul electrodului mai 

electropozitiv şi valoarea potenţialului electrodului  mai puţin electropozitiv. 

 

0591,0

Е-0,457
рН                unde de

рН  0,05910,457  0,242рН  0,0591 0,699E l a c  hid ch.  



 

 

De sinestătător alcătuiţi pila galvanică compusă din electrodul de chinhidronă şi 

argint-clorură de argint şi deduceţi  ecuaţia de calcul al  pH-ului. 
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Pile de concentraţie 

 

Pile de concentraţie sunt elementele galvanice care constau din electrozi identici 

(ex. de argint), imersaţi în soluţiile aceluiaşi electrolit ( de exemplu AgNO3), dar 

numai de concentraţii diferite. 

 

)(Agа           )(Ag a                   

)(     Ag /  AgNO  / /  AgNO   /  Ag      )(

21

33

 


 

Reacţiile care decurg la funcţionarea acestui element galvanic 

00

00

Ag)1(Ag)2(AgAg

Ag1e)2(Ag            (1)Ag1eAg









 

Ecuaţia Nernst pentru  calculul potenţialului de  electrod 

)(Agaln  
F z

RT

)(Agaln   
F z

T R

2

0

AgAg

' '

AgAg

1

0

AgAg

'

AgAg

















 

Ecuaţia pentru calculul FEM 

)(Aga

)(Ag a
n  l  

F z

RT
E

 1

2'

 AgAg

' '

AgAg 



    

 

Potenţiale de difuziune 
)(     Ag /  AgNO  / /  AgNO   /  Ag      )( 33   

                
 

Ecuaţia pentru calculul FEM a pilei de concentraţie, ţinând cont  de valoarea 

potenţialului de difuziune. 

) Ag ( a

) Ag ( a
ln   

F z

T R

λλ

λλ

λ       λ               
 mol

mS
1071.5) NO ( λ

 mol

mS
1061.9)(Ag λ

) Ag ( a

) Ag ( a
ln  

zF

RT
E

1

2
f i d 

2
4

30

2
4

0

 dif

1

2
l a t ot 






































 

 

Dacă  λ+ > λ- atunci 

) Ag ( a

) Ag ( a
ln   

F z

T R

λλ

λλ

1

2
f i d 










  
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FEM sumară a pilelor de concentraţie 

1

2

1

2
mu  s 

a

a
ln    

F z

T R

λλ

λλ

a

a
ln     

F z

T R
E 









 

 

1

2
 mu  s 

1

2
mu  s 

a

a
ln      

F z

T R

λλ

λ 2
E

λ        λ               dn î  C

a

a
ln      

F z

T R

λλ

λ 2
E

λ        λ      dn î  C



























 

 

Electroliza şi procese de electrod 

 

Procesele la catod  (-) 

Potenţialul de reducere al ionilor de hidrogen depinde de concentraţia lor. 

În soluţii neutre рН = 7 





 OH 2H  e 2  OH 2

V  0.4170.0591pH   0.0591

22

H / H 2 2


 

În soluţii acide hidrogenul se elimină în urma descărcării ionilor Н
+
.   

2H2e2H   

V  0,41   Dacă 0 

е М    , atunci din soluţii neutre se elimină metalul 

Ме
z+

 + z e→ Me 

V  0,41   Dacă 0 

е М    acestea sunt metalele (Zn, Cr, Fe, Cd, Ni) şi în dependenţă de 

concentraţia soluţiei şi condiţiile petrecerii electrolizei e posibil atât reducerea 

metalului cât şi eliminarea hidrogenului. 

V  0,41   Dacă 0 

е М   , atunci se elimină hidrogenul. 

Amestecul  Cu
2+

, Cd
2+

, Zn
2+

. La început se reduc ionii de 

cupru ) V  0.34 ( 0 

Cu / Cu 2  ,  

apoi Cd
2+

 ) V  0.403 ( 0 

Cd / Cd 2  şi ultimul Zn
2+

 ) V  0.70 ( 0 

 / Zn Zn 2  .  

        

         Procesele la anod      (+) 

Dacă soluţia conţine anionii acizilor neoxigenaţi ( Cl
-
, Br

-
, I

-
, S

2-
,) atunci la anodul 

inert se va petrece oxidarea lor  222 CleCl   . 

Dacă soluţia conţine anionii acizilor oxigenaţi (  3

4

2

33

2

4 PO,CO,NO,SO ) atunci la 

anodul inert se oxidează moleculele de apă în mediu neutru şi acid 
  H 4Oe 4OH 2 22  

În mediu bazic: 

OH 2O4eOH 4 22    

Anodul solubil NiPbCu ,,  se oxidează  zMeZeMe  
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Cinetica reacţiilor chimice 

Viteza reacţiei chimice 

 

 

аA + bB = eE + rR 

 

с0 – concentraţia  substanţei (A) în momentul iniţial de timp τ0. 

сτ – concentraţia  substanţei (A) în momentul de timp τ.  

(A)...c ..τ.........

                             (A)..c..........τ

τ

00  

Viteza medie a reacţiei în  perioada respectivă de timp  

   
V

(A)n
(A)c

 τΔ

(A) Δc

ττ

(A)c(A)c

0
0

0

0τ









 

unde  n0 – cantitatea de  substanţă (A) în momentul iniţial de timp, V – volumul 

soluţiei. 

V

(A)n
(A)c τ

τ   

unde nτ – cantitatea de substanţă (А) către momentul de timp τ. 

 τd

c d

dτ

dc

Δτ

Δclim
                ;

 τΔ

(X) Δc
                                

 τΔ

(E) Δc
 

Δτ V

(A)Δn 

)τ(τ V

(A)n(A)n
 

0Δτ

0

0τ




















 

   - Viteza reală a reacţiei la momentul de timp dat. 

În timpul  dτ a reacţionat dn(А) substanţă prin urmare, concentraţia  substanţei (A) 

s-a schimbat cu dc(A) 

V

(A)n  d
(A) dc   

Viteza a devenit 

 
 τd

(A) dc
  

Din ecuaţia reacţiei reiese că  

a(A)     interacţionează cu     b(B) 

dc(A)................................     dc(B) 

 

De unde  

(A) dc  
a

r
(R) dc                  (A) dc  

a

e
(E) dc         c i g o l an  a         (A) dc  

a

b
(B) dc   
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Prin urmare 

 

dτ

dc(R)

r

a

dτ

dc(E)

e

a

dτ

dc(B)

b

a

dτ

dc(A)
  

Molecularitatea reacţiilor chimice se determină după  numărul  moleculelor 

implicate în actul elementar al reacţiei. 

I. Reacţii monomoleculare sau  reacţii de ordinul întâi 

A→B 

CaCO3→CaO + CO2; 

 

II. Reacţii bimoleculare sau  reacţii de ordinul doi  

A + B → P   2A → P 

H2 + I2 = 2 HI 

 

III. Reacţii trimoleculare sau  reacţii de ordinul trei 

 A + B + D → P       2A + B → P      3A→ P 

2NO + O2 = 2 NO2 

2CO + O2 = 2 CO2 

Ordinul şi molecularitatea coincid numai pentru reacţiile simple cu o singură 

etapă. Cauzele necoincidenţei ordinului şi molecularităţii sunt:  

1. concentraţia constantă a unuia sau mai multor membri ai reacţiei  

2. .caracterul pe trepte al reacţiei. 

III ordinul        O3HKCl6FeCl 6HClKClO6FeCl

I ordinul                                                      OO2HO2H

2332

2222




 

  

 

Reacţii de ordinul zero 

 

Reacţia se numeşte de ordinul zero, în cazul în care viteza sa nu depinde de 

concentraţia substanţelor iniţiale. 

A→B 

k  
 τd

(A) dc
  

Separăm variabilele 
  τdk (A) dc   

 

Integrăm 

k τ(A)c(A)c                      τdk (A) dc  τ0

τ

0

(A) c

(A) c

τ

0

   

Ecuaţia pentru calculul constantei vitezei reacţiei de ordinul  zero 
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 

2k

(A)c

2

(A)c
(A)c

k

1

m en  i t b o      
2

(A)c
(A)c       dn î  c              (A)c(A)c

τ

1
k

0
2 / 1

0
02 / 1

0
ττ0


















      

Unde   τ½  - timpul de înjumătăţire 

 
Determinarea grafică a ordinului de reacţie şi valorii  constantei reacţiei de ordinul  

zero. 

 

 

Reacţii ireversibile de ordinul întîi 

 

A  →  B 

 

Să analizăm reacţia            CH3OCH3 → CH4 + H2 + CO 

Viteza reacţiei 

  (1)    c(A)k 
 τd

(A) dc
  

Separăm variabilele şi integrăm 

k τ
(A) c

(A) c
ln  (A) cln -(A) cln c(A)ln 

 τdk 
(A) c

(A) dc
 

τ

0
τ0

(A) c

(A) c

τ

0

(A) c

(A) c

τ

0

τ

0



 
 

Obținem ecuaţia pentru calcularea valorii constantei vitezei reacţiei de ordinul 

întâi: 

(2)           
(A) c

(A) c
ln  

τ

1
k

τ

0  

     τdk  
c(A)

dc(A)
-    
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În momentul iniţial în volumul  V se găsesc  а  moli  de substanţă  А → [n0(A)] 

Către momentul de timp  τ  a reacţionat  х moli          → [nτ(A)] 

A rămas  (а-х) moli    → [n0(A)- nτ(A)] 

Evident că concentraţia substanţei A către momentul de timp  τ va fi  

 

  ;
V

xa
(A) c


  

După înlocuire în ecuația (2) obținem 

) 3' (   
(A)n(A)n

(A)n
ln 

τ

1
k                               ) 3 (      

xa

a
ln  

τ

1
k

τ0

0





  

Ecuaţiile 2, 3 şi 3' sunt una şi aceeaşi ecuaţie în notaţii diferite pentru calculul 

constantei vitezei reacţiei de ordinul întîi.  

În momentul timpului de înjumătăţire τ½, concentraţia substanţei A va fi 

2

a
        x          

2

)А  ( с
)А  ( с 0

τ   

atunci din ecuaţia (2) se obţine 

1/21/2 τ

0,6932
2ln  

τ

1
k   

Constanta vitezei reacţiei de ordinul întâi este invers proporţională timpului de 

înjumătăţire. Din această ecuaţie rezultă că timpul de înjumătăţire nu depinde de 

concentraţie. 

 

k τ

k τk τ

k τ

e

a
e axa                         e

a

x-a

sau        eln eln k τ
a

x-a
ln

scrie     vomo    treiaa Ecuatia









 

Prima curbă corespunde acestei ecuaţii. Din ecuaţia este clar că, teoretic, reacţia se 

termină într-un interval de timp infinit de lung, deoarece numai pentru τ = ∞,      a - 

x = 0 

 

 
Prezentăm ecuaţia  (3)  sub forma unei drepte    ln(a-x) = lna – kτ   pentru 

determinarea grafică a constantei vitezei reacţiei de ordinul întâi. 
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Reacţii de ordinul pseudoîntîi 

 

Uneori reacţiile cunoscute ca bimoleculare, decurg conform mecanismului reacţiei 

de ordinul întâi, de exemplu, hidroliza zaharozei. 

 

C12H22O11 + H2O        →    C6H12O6         +      C6H12O6  

                                                 glucoză (+)           fructoză (-) 

 

Admitem α0, ατ  şi α∞  - unghiurile de rotire ale planului luminii polarizate în 

momentul iniţial de timp (τ = 0), în momentul de timp  (τ) şi la sfîrşitul reacţiei. 

Ecuaţiile (2) sau (3) iau forma 










αα

αα
 lg  

τ

2.303
k

τ

0
 

 

Exemple de reacţii de ordinul pseudoîntîi 

CН3СООС2Н5 + H2O     →    CH3СООН         +   C2H5ОН 

2Н2О2   →   2Н2O   +   O2  

 

 

 

Reacţii bimoleculare (Reacţii de ordinul doi) 

 

RCOOR1 + NaOH       →    RCOONa         +      R1OH 

                                    A               B                          D                         E 

Viteza reacţiei se exprimă prin ecuaţia 

(1)        
 τd

(B) dc
(B) c  (A) c  k'

 τd

(A) dc
  

Să luăm o soluţie cu volumul  -  V, cantităţile eterului şi ale bazei în momentul 

iniţial de timp sunt respectiv egale cu  а moli şi b moli. Admitem că, în momentul 

de timp  τ  s-au saponificat  х moli de eter. 
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cazul I.  а ≠ b (n0(А) ≠ n0(В)) 

 ;
V

xb
c(B)               ;

V

xa
c(A)





  

Diferenţiem 

 τd

 xd

V

1

 τd

c(A) d
   

Substituim aceste expresii în prima ecuaţie şi obţinem 

V

xb

V

xa
k'

 τd

 xd

V

1 



  

Reducem  V şi vom obţine 

V

k'
k       unde              (2)       x)x)(bk(a

 τd

 xd
  

Separăm variabilele şi efectuăm transformările respective. 

Vom obţine 

 
 
 

) 3' (              
(A)n(B)n  (A)n

(A)n(A)n (B)n
ln    

(B)n(A)n  τ

1
k

(3)               
x)(b a

x)(a b
ln

 b)(a τ

1
k

τ00

τ00

00 













 

Ecuaţiile 3 şi 3' sunt ecuaţii identice pentru calculul constantei vitezei reacţiei de 

ordinul doi, dar în notaţie diferită,   

 

 

cazul II, cînd cantitatea  substanţei (A) este egală cu cantitatea substanţei (B) 

a = b 

 

ecuaţia ( 2 )  vom scri-o  

 2
xak  

 τd

 xd
  

 

   
 ă dr  a dn  a t s     ă l ar  g en t  I          const     

xa1)(n

1

xa

dx
1nn






  

 

Separăm variabilele, integrăm nedefinit și  obţinem ecuaţia pentru calculul 

constantei vitezei  reacţiei de ordinul doi. 

  
x)a(a

x

τ

1
k

a

1

xa

1

τ

1
k

















 

 

Pentru timpul de înjumătăţire 

ak

1
         τatunci         

2

a
   x          1/2


  
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cazul III,  cînd concentraţiile molare ale substanţelor iniţiale sunt egale între 

ele   c(A) = c(B) 

ecuaţia. ( 1 )  vom scri-o  

 ck'
 τd

c d 2  

Separăm variabilele şi după integrare obținem ecuaţia pentru calculul constantei 

vitezei reacţiei de ordinul doi. 

  
сс

сс

τ

1
k'

0τ

τ0




  

 

Având în vedere că în momentul de înjumătăţire  сτ = с0/2, vom obţine expresia 

pentru perioada de semidezagregare 

0

1/2
сk'

1
  τ


  

 

Reacţii de ordinul trei 

 

A + B + D →  P 

Luăm cazul cînd   с(А) = с(В) = с(D) 

Expresia pentru viteza de reacţie are forma 

(A)ck 
 τd

c(A) d 3  

După separarea variabilelor şi integrare obţinem ecuaţia pentru calculul vitezei 

reacţiei de ordinul trei (De integrat de sinestătător ) 

 




























2

τ

2

0

2

τ

2

0

2

0

2

τ cc

cc

2τ

1

c

1

c

1

2τ

1
k   

Ecuaţia pentru calcularea perioadei de înjumătăţire pentru reacţia de ordinul trei: 

2

0

1/2
ck  2 

3
τ                (Efectuați transformările  de sinestătător) 

 

Reacţii monomoleculare reversibile 

 

Către reacţiile complexe se referă cele: 

 - reversibile  

- paralele  

- consecutive 

- conjugate 

 - în lanţ etc.  

Toate acestea reprezintă o totalitate de reacţii simple. Pentru ele se aplică principiul 

independenţei cînd în  sistem decurg câteva reacţii, atunci fiecare dintre ele se 

supune legii de bază a cineticii şi decurge independent de celelalte reacţii. Variaţia 

completă a sistemului reprezintă suma acestor schimbări independente 
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b               a                                                            

BA                                                                   

2
k  

  1
k




 

Viteza reacţiei directe 

(1)                  c(A) k
 τd

(A) dc
- 1

1   

Viteza reacţiei indirecte 

 

   c(A) k-c(B) k
 τd

(A) dc

 τd

(A) dc
 

(2)                       c(B) k
 τd

(A) dc

12
21

2
2













 

Viteza totală a micşorării concentraţiei substanţei (A) este egală cu suma acestor 

două ecuaţii 

(3)                     c(B) k-c(A) k
 τd

(A) dc
- 21  

V – volumul sistemului. Cantităţile iniţiale de substanţă A şi B sunt, respectiv, 

egale cu  a şi b. Să presupunem că la momentul τ au reacţionat x moli de substanţă 

A, tot atîta s-a format substanţă B, atunci concentraţiile  substanţelor către 

momentul de timp  τ  vor fi 

 

 

(5)            
V

xb
c(B) 

(4)             
V

xa
c(A)







 

Diferenţiem ecuaţiile  (4) şi (5) 

(6)                                          

dτ

dx

V

1

dτ

dc(B)
 

dτ

dx

V

1

dτ

dc(A)

















 

Înlocuim ecuaţiile 4,5 şi 6 în ecuaţia 3, vom obţine 

(7)                  x
kk

bkak
  )k(k  x)k(kbkak xkbkxkak

dτ

dx

      aici  de       
V

xb
k

V

xa
k

dτ

dx

V

1

21

21
2121212211

21






















În stare de echilibru 

)x(bk                 )x(ak ech22ech11    

Unde  хech – cantitatea substanţei  А care a reacţionat pînă la momentul stabilirii 

echilibrului. 

La stabilirea echilibrului  

21      



 61 

xx

x
ln

b)τ(a

x-a
k

xx

x
ln

b)τ(a

xb
k

Obtinem

P

echech
2

ech

echech
1









 

 

Reacţiile complexe: paralele, conjugate şi consecutive. 

 

Reacţiile paralele 

 

În sistem decurg două reacţii monomoleculare. 

 
Exemplu 

 
Viteza reacţiei de transformare  (A) în  (B) 

c(A) k
 τd

(A) dc
- 1

1   

Viteza reacţiei de transformare  (A) în  (Е) 

c(A) k
 τd

(A) dc
-  2

2   

Viteza sumară a reacţiei de transformare  (A) în  (B) şi (E) 

(1)          c(A)  )k (k
 τd

(A) dc

 τd

(A) dc

 τd

(A) dc
- 21

21 







  

Separăm variabilele şi integrăm 

 

τ

0

21

(A)c

(A)c

 τd )k (k
(A) c

(A) dc
-

τ

0

 

După integrare obţinem 

(2)                
(A)c

(A)c
ln   

τ

1
k k

τ

0
21   

Dacă notăm   ) 3 (                 
V

xa
c(A)


  

unde   а – cantitatea iniţială a substanţei (А), 

 х – cantitatea substanţei (А) care a reacţionat către momentul de timp τ, 

 V – volumul sistemului 

După integrare obţinem 
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(5)            
xa

a
ln

τ

1
kk 21


  

Cînd   а = n0(А) vom scrie ecuaţia  (5) în forma 

) (6           
(A) n(A) n

(A) n
ln  

τ

1
kk

τ0

0
21


  

Atunci k1 este proporţională cu cantitatea substanţei B formată, k2 este 

proporţională cu cantitatea substanţei (Е) formată. 

(7)                  
n(E)

n(B)

k

k

2

1   

 

Rezolvăm sistemul din două ecuaţii (6) şi (7), cu două necunoscute și obținem: 

) 9 (                       
(A) n(A) n

(A) n
ln    

(B)n (E)n   

(B)n 

τ

1
k

) 8 (                       
(A) n(A) n

(A) n
ln    

(B)n (E)n   

(E)n 

τ

1
k

τ0

0
1

τ0

0
2







 

Analogic 

Notăm cantitatea de substanţă formată (B) prin  (x1), iar a substanţei  (E), prin(х2)   

 
x-a

a
ln    

)xτ(x

x
k

x-a

a
ln    

)xτ(x

x
k

21

2
2

21

1
1







 

 

Reacţii consecutive 

 

Consecutive se numesc acele reacţii, care decurg prin etape intermediare 

E...BA 21 kk
  

De exemplu 

zaharoză                                        rafinoz ă

OH3COH   OHCOHCOHOHC 6126211221261262163218 
 

 

Viteza reacţiei de transformare  (A) în  (B) 

  (1)        (A) c k
 τd

(A) c d
- 1  

Viteza reacţiei de formare a substanţei (В) 

 c(A) k
 τd

(B) c d
 1

1   

Viteza reacţiei de transformare  (B) în  (Е) 

c(B) k
 τd

(B) c d
- 2

2   

sau variaţia sumară a concentraţiei substanţei (В) 

) В ( c k- )А  ( с k
 τd

(B) dc
21  
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Viteza reacţiei de formare a substanţei (Е) 

) B c( k
 τd

) Е ( dc
2  

 
 

Reacţii conjugate 

 

 

Conjugate se numesc acele reacţii complexe, în care o reacţie decurge numai în 

prezenţa alteia. De exemplu: 

 

 

O2HIOH2HI

OH)(SOFeOHFeSO

OH2HI

2222

2342224

22







 

 

 

Metodele de determinare ale ordinului de reacţie 

 

Determinarea ordinului de reacţie este foarte importantă pentru studierea 

mecanismului.  

Deosebim ordin sumar şi parţial. 

 

Metode integrale 

 

Ordinul parţial se determină prin mai multe moduri 

1. Metoda înlocuirii  

2. Metoda grafică  

3. Determinarea ordinului de reacţie după timpul de înjumătăţire 
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Metoda grafică 

 
Pentru reacţii de ordinul întîi              Pentru reacţii de ordinul  doi                     Pentru reacţii de ordinul  

trei 

                        
 

Determinarea ordinului de reacţie după timpul de înjumătăţire 

 

   III   lu n  i dr  o       ;
(A) c k 2

3
τ                                                  II  lu n  i dr  o        ;

(A) c k

1
τ

   I   lu n  i dr  o              ;
k

0,6932
     τ                                        0       lu n  i dr  o              ;

k 2

(A) c
τ

2

03

1/2

02

1/2

1

1/2

0

0
1/2





 

 

 

Metode diferenţiale 

 

1. Metoda izolării sau metoda excesului reagenţilor (metoda van't Hoff) 

 

c lgn k lg lg                kcn    

 
 

 

2. metoda  van't Hoff 

 

n

2
2n

1
1 kc

dτ

dc
                       kc

dτ

dc
  

După împărţirea primei ecuaţii la a doua şi logaritmare ulterioară, obţinem 
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21

21

lglg

lglg

cc

d

dc

d

dc

n




   

Sau la rezolvarea problemelor, ecuaţia se utilizează în forma 

21

21

lglg

lglg

cc

cc

n











   

 

Influenţa temperaturii asupra vitezei reacţiei chimice. 

 Ecuaţia lui Arrhenius. 

 

Conform regulii van't Hoff 

10

 T T

 TT
10

 T T

 T T

T

10T
12

12 

12

12 
γkk                           ;γυ   υ                    ;

k

k
γ



   

unde γ – coeficientul de temperatură al vitezei de reacţie  

Utilizăm ecuaţiile  izobarei sau izocorei 

(1)                   
 RT

H Δ

T d

lnK d
2

  

Admitem că 

(3)                        
k 

k 
K  

(2)                 E EΔH  

2

1

21





 

Având în vedere ecuaţia (2) şi (3), ecuaţia (1) devine 

2

2

2

1

2

212 1

 RT

 E

 RT

 E

 RT

 E E

T d

kln  d

T d

kln  d
 


  

Care poate fi scrisă în modul următor 

su  in  eh r r A      iu  l   a i t au  c e  -  (4)          
 RT

 E

T d

kln  d
       atunci      0B

 B
 RT

 E

T d

kln  d
                                 B

 RT

 E

T d

kln  d

2

2

22 

2

11





 

Separăm variabilele           (5)              
T

dT

R

E
lnk  d

2
  

Luăm integrala nedefinită şi  obţinem 

su  in  eh r r A      iu  l   a i t au  c e          e Zk   sau        

(6)              
T R

E
 ln Zkln 

T R

E

0

0







 

Z0 – numarul total de ciocniri ]n decurs de 1s ]ntr-un litru. 

Din ecuaţia (6) rezultă  că  lnk este funcţie de (1/T) 











T
fk

1
ln  
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Luăm integrala definită a ecuaţiei (5) şi obţinem 

12

1

2
2 1 

21

12

211

2

 T T

k 

k 
ln   TT R

E              
 T T

 T T

R

E
   

 T

1

 T

1
  

R

E
    

k 

k 
ln  
























   

 

 

Teoria ciocnirilor active a lui Arrhenius. 

 
HI 2IH 22   

 

 

  Legea repartiţiei lui Maxwell – Boltzman    T R

E

0 e NN


  

 

 

Legătura între viteza reacţiei chimice şi energia de activare 

 

 

Fie că avem un amestec din două gaze. Să presupunem că active vor fi acele 

molecule, energia de activare a cărora este mai mare decât E1 a primului gaz şi E2 a 

gazului al doilea. 
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Numărul moleculelor active ale primului gaz 
RT

E

e
1

1



  

Numărul moleculelor active ale celui de-al doilea gaz 
RT

E

e
2

2



  

 

Numărul ciocnirilor moleculelor active 

(2)                    eνν PZ
 τd

ν d

(1)        eννeννeνeν Z

RT

E

21

T R

E

21
T R

) E (E

21
RT

E

2
T R

E

1

2121












 

 

P – factor de probabilitate sau factor steric. 

ν1  - numărul moleculelor primului gaz în 1 сm
3
, iar în 1 litru va fi 1000·ν1, ceia ce 

reprezintă mol    
N

ν1000

A

1
 a primului gaz într-un litru 

Astfel 

(3)              ;
N

ν1000
c

A

1
1


  

Analogic pentru cel de-al doilea gaz 

)(3                 
N

ν1000
c '

A

2
2


  

Viteza reacţiei bimoleculare 

(4)          cck
dτ

dc
 21   

Diferenţiem ecuaţia (3) 

(5)             
dτ

dν

N

1000

dτ

dc

A

  

Înlocuind ecuaţia (3) şi (5) în ecuaţia (4) se obţine 

  (6)         
N

νν1000
k

dτ

dν
 

A

21 
  

 

Comparând ecuaţiile (2) şi (6), obţinem că 

(8)                                P
1000

N
Z

unde

(7)                eZeP
1000

N
k

A
0

T R

E

0
T R

E

A






 

Sensul fizic al Z0 este numărul total de ciocniri într-o unitate de volum într-o 

unitate de timp. 
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Teoria stării de tranziţie  

 

Teoria stării de tranziţie a fost propusă în 1935 de către  Eyring şi Polanyi şi 

permite, fara a recurge la măsurările experimentale a mărimilor cinetice, de a 

calcula teoretic coeficientul preexponenţial Z0 în ec.7 şi energia de activare, adică, 

în cele din urmă viteza absolută la orice temperatură. 

DBA D BA k   
Să analizăm schematic mecanismul ciocnirii între două particule în reacţia 






X                                    

D  BA     A...B...D      D BA k K 

 

Viteza reacţiei conform ecuaţiei reacţiei 
 (1)            ) D B c()A  c(kυ1   

Viteza reacţiei 

(2)                     ) X c(kυ2

   

Constanta de echilibru 

(3)         
 ) D B c()A  c(

) X c(
K





  

determinăm 

(4)           ) D B c()A  c(K ) X c(  
 

 

Înlocuim  ecuaţia (4) în ecuaţia (2) 

(6)     Kkk                  atunci      υυ

 (5)                         ) D B c()A  ( c Kk υ

21

2








 

Având în vedere că din calculele termodinamicii statistice, rezultă că 

(7)              ,
hN

RT
k

A 
  

Unde h – constanta lui Planck 

Înlocuind ecuaţia (7) în ecuaţia (6) se obţine 

(8)               K
hN

RT
k 

A




  

Având în vedere ecuaţiile 

(9)          e  eeK           unde  de      Kln  T RG Δ         ;S Δ TH ΔG Δ T R

H Δ
  

 R

S Δ

T R

G Δ 


 

 

 

Substituim ecuaţia (9) în (8), obţinem 

T R

 H Δ
  

R

 S Δ

A

 e  e  
hN

T R
k








  

Notăm 
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R

 S Δ

T R

E
  

T R

 H Δ
  

T R

E

0
R

 S Δ

A

0

  eP 

e t a t i l i b a b or  p   e d     lu r  o t c a f

             , e e         deoarece    

e Zk       obtinem         e  
hN

T R
Z




















 

 

Reacţii în lanţ 

 

H2 + Cl2 → 2HCl – reacţie în lanţ liniar 

Na + Cl2 → NaCl  + Cl
•  

– iniţierea lanţului 

H2 +  Cl
•  

 → HCl + H
•  

– creşterea  lanţului 

H
•  

+  Cl2
  
 → HCl + Cl

•  
– dezvoltarea lanţului 

H
•  

+ H
•
  → H2;   H

•  
+ Cl

•
  → HCl;  Cl

•  
+ Cl

•
  → Cl2 – întreruperea lanţului 

Exemplu de reacţie în lanţ ramificat: 

Descompunerea ozonului 

O2     O3
* +

2 O2

+ O3O

+*O2     O3

+*O2     O3

2 O2

O

O

2 O2

s.a.m.d

 

 
Regiunea AB corespunde reacţiei lente sub limita inferioară a exploziei B.  Apoi 

viteza reacţiei creşte rapid. După atingerea limitei superioare de explozie (C) 

reacţia la fel de rapid se incetineşte, apoi viteza sa creşte lent cu creşterea presiunii,  

pînă la atingerea exploziei termice în punctul M. 

 

Reacţii fotochimice 

 

La reacţiile fotochimice se referă  toate acele reacţii în care energia necesară pentru 

petrecerea lor sau excitarea lor este furnizată sub formă de unde electromagnetice 

cu frecvenţe diferite. 

Fiecare reacţie fotochimică se petrece în două etape 

 etapa primară,  petrecută sub acţiunea luminii 

 etapa secundară, etapa de „întuneric” 
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e   Mνh  M                    ABhνAB            B;A   νh   BA *  
 

Legea Stark-Einstein (1912):  

Fiecare moleculă care reacţionează sub influenţa luminii absoarbe un cuant de 

energie luminoasă  sau un cuant de energie absorbit provoacă numai un proces 

chimic primar. Astfel, cantitatea de energie absorbită de către un mol de substanţă 

va fi 

   ,
λ

c
hNνh N  E AA   

c – viteza luminii 

Randamentul cuantic al reacţiei fotochimice φ arată raportul  numărului de 

molecule N,  care au suferit transformări chimice în rezultatul proceselor primare şi 

secundare, către  numărul cuantelor n (hν) ai energiei absorbite. 

) νh  (n 

N
    

De exemplu: 

3             ,O 2νh  O 3   

OOO.3

OOO 2.

Oνh O 1.

32

32

32

*

2

*

22



















 

 

 

Particularităţile reacţiilor eterogene 

 

În sistemele eterogene, procesele fizico-chimice au loc la interfaţa de separare a 

fazelor sau în stratul superficial 

С + О2 = СО2 

1. Difuzia substanţelor reactante spre suprafaţa catalizatorului 

2. Adsorbţia chimică a reactanţilor 

3. Reacţia chimică 

4. Difuzia produselor de reacţie de la suprafaţa catalizatorului 

Prima lege a lui Fick                 τd  S  
dx

dc
  Dn d   

Viteza de difuzie                    S  
 xd

c d
 D

 τd

n d
  

Ecuaţia Langmuir         
d

a

k

k
b                    

P b1

P b
ΓΓ 


   

 

Ecuaţiile cinetice şi ordinul reacţiilor eterogene 
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Viteza reacţiei eterogene în fază gazoasă  reprezintă cantitatea de substanţă, care 

reacţionează într-o unitate de timp, pe o unitate de suprafaţă. 

(2)              k'

(1)         
 τd

 xd

S

1








 

Conform legii acţiunii maselor viteza este proporţională concentraţiei superficiale a 

substanţei reactante, care la rândul său depinde de  valoarea adsorbţiei Г. 

Rezultă că   Γk 
 τd

 xd
 ,           unde    k = S·k' 

Folosind ecuaţia Langmuir, rezultă         
P b1

P b
Γk   

 τd

 xd


   

1. Dacă Р ≤ 1, atunci   bР << 1  

bΓk     k                         P k     P  bΓk   
 τd

 xd
11    

Reacţie de ordinul I 

 

2. Presiuni medii 

1   n       unde         ,Pk
P b1

P 
   bΓk   

 τd

 xd
n

1

1 


   

 Reacţie de ordin fracţionar 

3. Presiuni înalte    bР >> 1 

 Γk   
 τd

 xd
 

 Reacţie de ordinul zero deoarece nu depinde de presiune. 

 

Cataliza. Particularităţile şi clasificarea proceselor catalitice. 

 

Cataliză este numit fenomenul care constă în faptul că, prezenţa unor substanţe în 

sistem în cantităţi foarte mici, nestechiometrice în raport cu substanţele reactante, 

schimbă viteza reacţiei fără aflux de energie din exterior şi compoziţia şi cantitatea 

substanţei date după reacţie rămâne aceeaşi ca acelea care au fost înainte de 

reacţie. 

  ;SO  OSO 3

NO

22   

I.  A + Kt = AKt                       II. AKt + B = (AB)
*
 Kt              III.  (AB)

*
 Kt  = C + 

D + Kt 

32222 SO  2SO 2NO                  ;NONO1/2O    
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Proprietăţile caracteristice ale catalizei şi catalizatorilor:  

1. invarianţa 

2. cantitatea mică a catalizatorului  

3. catalizatorii în reacţiile reversibile nu deplasează poziţia echilibrului chimic 

4. majoritatea catalizatorilor manifestă selectivitate 

 

Selectivitatea catalizatorului 

 

C2H5OH

C2H4 +  H2O

CH3C
O

H
+  H2

Cu(300  C)0

0(300  C)Al2O3 

 
 

C2H5OH

Na
C4H9OH    +  H2O

Cu,  200  C0

0Al2O3 , 350  C

, 250  CAl2O3
0

CH3CHO H2O+  

C2H4 +  H2O

(C2H5)2O H2O+   
 

 

Distingem  cataliza omogenă şi eterogenă. 

În procesele catalitice omogene, compusul intermediar se află în aceeaşi fază cu 

substanţele reactante. 

În procesele catalitice eterogene compusul intermediar se formează la interfaţa de 

separare a fazelor şi în multe cazuri reprezintă un sistem de tipul chemosorbţiei. 

În cataliza enzimatică procesul decurge prin formarea compuşilor intermediari cu 

fermenţii - compuşi macromoleculari cu activitate catalitică. Fermenţii din 

organism sunt enzimele, vitaminele, hormonii şi microelementele. 
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Cataliza omogenă 

 

Cataliza acidă 

Interacţiunea aldehidelor cu alcoolii în mediu acid. Obţinerea semiacetalilor şi 

acetalilor. 

 
 

 

 

 

 

Cataliza bazică 

 

 
 

Cataliza eterogenă 

 

Teoria multipleţilor(A.O. Balandin, 1917) 
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Conform acestei teorii, centrele active pe suprafaţa catalizatorului sunt 

multipleţii, care sunt alcătuiţi din mai multe centre de forţă din secţiunea reţelei 

cristaline a catalizatorului, având configuraţie regulată. 

Teoria multipleţilor porneşte de la principiul corespunderii geometrice şi 

energetice. Esenţa corespunderii geometrice constă în faptul că aranjarea centrelor 

de forţă în multiplet trebuie să corespundă aranjării atomilor în moleculă. 

 
 

Teoria ansamblurilor active 

(N.I. Kobozev, 1939) 

 

Conform acestei teorii, procesul catalitic are loc pe un grup de atomi, numit 

ansamblu activ. 

 
 

 


