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Summary. An original method was employed to investigate complex chemical equilibria in
systems containing solid phases of varying nature and arbitrary composition, in the context of
multiple secondary reactions occurring between the solid phase ions and the components of the
saturated aqueous solution. The analysis considered secondary processes such as ligand proto-
nation, metal ion hydrolysis, and the formation of neutral, protonated, and hydroxocomplexes. To
systematically account for all coupled secondary reactions, the concept of a generalized reaction
equation was introduced. This approach enables a more comprehensive and accurate thermody-
namic interpretation of heterogeneous systems involving slightly soluble salts. Particular emp-
hasis was placed on the influence of pH on the variations of thermodynamic functions, due to the
critical role of hydrogen ions in the speciation and transformation of chemical species in aqueous
media. The method offers a robust framework for evaluating the total change in thermodynamic
functions in real systems of the “precipitate — aqueous solution” type, under conditions where
classical approximations fail to capture the complexity of the interactions involved.
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INTRODUCERE

In cadrul unui experiment practic este imposibil de a cuprinde toata diversitatea
dependentelor dintre temperaturd si compozitia initiald a unui sistem multicomponent.
Posibilitatea de derulare a proceselor de precipitare-dizolvare si conditiile de echilibru se
determina cu ajutorul metodelor termodinamicii chimice. In majoritatea cazurilor ana-
liza termodinamica a echilibrelor complexe se realizeaza prin metoda minimizarii ener-
giei libere (variatia energiei Gibbs) [1]. Desi in literatura de specialitate s-a publicat un
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numar impunator de algoritme si programe computerizate pentru calculul prin metoda
minimizarii energiei libere, nici una dintre acestea nu asigura posibilitatea de studiere a
echilibrelor in sisteme multicomponente, dar si de a lua in consideratie prezenta conco-
mitentd a catorva faze in sistemul in stare de echilibru [2,3]. Or, la rezolvarea multor pro-
bleme practice (calcule ale echilibrelor chimice in solutii apoase, procese de precipitare-
dizolvare, sinteza substantelor etc.) anume aceste sisteme prezinta un interes sporit.

Studiul cantitativ al procesului de precipitare-dizolvare a sarurilor are o importanta
indiscutabila atat teoreticd, cat si practica. In cercetirile precedente a fost dovedit, ca
echilibrele in sistemele de tip ,precipitatul sarii — solutie apoasa” nu pot fi redate prin-
tr-o singura ecuatie, in care figureaza doar cationul M si anionul 4 [4,5]. Formarea-
dizolvarea precipitatului sarii M4 g constituie un proces complex, in care se produc si
cateva reactii secundare, cum ar fi hidroliza cationului, protonarea anionului, formarea
de complecsi ai ionului metalic atat cu un agent de complexare, cat si cu anionul sarii,
formarea unor complecsi protonati si micsti etc. In continuare, vom examina influenta
reactiilor secundare sus-mentionate asupra variatiilor functiilor termodinamice, ca en-
tropia, entalpia si capacitatea calorica.

PARTEA TEORETICA

Din diversitatea unor posibile transformari chimice in solutie a cationului M si
anionului 4 ale unei sari putin solubile de o compozitie simpla M4 g (aici simbolul “S”
denota faza solidd) vom examina initial hidroliza cationului si protonarea anionului in
conformitate cu schema A:

MAi)=M+4, K5, AHS, Acy) (1)
—_— 0 0 A.0
A+ jH = H;A, K;", AH; 'Acp(j) 3

AiciK, SD, K io, Kjo reprezinta constanteletermodinamicedeechilibru; AH, 50 ,AH [-0 ,AH jO
- variatiile entalpiilor standard si ACS(S}, Acg(i), Acg( j) - variatiile capacitatilor calorice
ale reactiilor respective (aici si in continuare sarcinile speciilor pentru comoditate sunt
omise):

AM(oH); aj Ay

K = aya, (4) K'=—""— (5 K'=—"(6)
Ay 7 ayal
H

In continuare vom nota prin indicii s, i si / toate cantititile (marimile) care se refera
la reactiile (1)-(3). Variatiile celorlalte functii termodinamice, in particular, AG® si AS®
se calculeaza cu ajutorul unor relatii bine cunoscute in termodinamica:

AG? = —RTInKQ = AHQ — TAS? (7)
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AG? = —RTInK? = AH? — TAS? (8)

1

0 _ 0 _ 0 0
AG) = —RTInK? = AH — TAS (9)

Indicele “0” pentru constantele de echilibru (4)-(6) indica faptul ca aceste constan-
te sunt termodinamice.

In conditiile reale, de regula, ionul metalic si anionul sunt prezenti in solutia satu-
rata sub forma catorva hidroxocomplecsi M(OH), si specii protonate /1.4 Si; prin urmare,
se impune descrierea procesului integral (1)-(3) printr-o singura ecuatie. In acest scop,
pentru evidenta corectd a bilantului de masa (BM) se admite ca hidroxocomplecsii si
speciile protonate se formeaza in urma reactiei proportional cu fractiile molare partiale.
Ultimele se formuleaza in modul urmator:

_MEm]_ MO 1,41
=T C3m, momy Y fi==¢
I /5 11
iz [H;A] (v

In rezultat, ecuatia generalizata a reactiilor ia forma:

n m m
MA s + jfj—z if; |H+ Z if; |H,0
j=1 i=1 i=1

=z f[-M(OH)L-+z f,,A (12)
=0

=0

Specificul acestei ecuatii constd in faptul, cd coeficientii stoechiometrici sunt
cantitati variabile in functie de compozitia sistemului. Descrierea echilibrelor 1n sis-
temul ,,precipitatul unei sari putin solubile — solutie apoasa” cu ajutorul ecuatiei ge-
neralizate de interactiune are un sir de avantaje. in primul rand o astfel de abordare
permite determinarea n forma explicitd atat a contributiei anumitor specii chimice in
procesul de echilibru, cat si contributiei anumitor ecuatii chimice, care descriu echili-
brul chimic complex. In al doilea rand, analiza termodinamici a ecuatiei generalizate
(12) permite determinarea oricaror functii termodinamice ale sistemului.

In mod frecvent in sistemul , precipitatul sdrii putin solubile — solutie apoasd” se
introduce ligandul L, care formeaza cu ionul metalic compusi complecsi stabili ML .
In acelasi timp ligandul Insusi poseda proprietati bazice Bronsted si, in functie de pH,
se protoneaza cu formarea speciilor HL. Prin urmare, in sistemul studiat echilibrul
chimic poate fi reprezentat cu ajutorul sistemului de ecuatii:
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MAi) =M + A (13) M+ il = ML, (14)

L+qH =H,L (15) A+ jH = HA (16)

Calcule pentru acest sistem conduc la ecuagiile:

- RlnCMCA (17)

unde @y, @4 sunt coeficienti de concentratie, iar prin M este notatd functia de formare
Bjerrum.

AH; = AH? +Z £, +mz fiAHY

+ Z f!AHO (18)
m n k
— 0 0 0
Acyes) = Acy(s) + Z fiBeyq) + Z FiBepy — ﬂz fahepi)
i= j q=1

+WZ fi(AHD)? — (Z ﬁAH) +Z fJ(AHO) - Z f;0H?

L mz fany+ (S pang [m(l—m)+z iz}a]
q=1 q=1 i=1

q=1 =1
m
—m ) fiAH{’) (19)
i=1
Aici m poate fi calculat din ecuatia: m = ;= if;

De remarcat ca si in acest caz prezentarea functiilor termodinamice in forma de

suma a unor ecuatii componente (13)-(16) este valabila doar pentru entalpie si nu este
valabild pentru celelalte functii.

738



STIINTE EXACTE SI ALE NATURII
Chimie si Tehnologie Chimica

REZULTATE SI DISCUTII

Intrucat analiza expresiilor obtinute in cazul general reprezinti o sarcina destul
de dificild, vom examina un exemplu de calcul al functiilor AS si AH pentru sistemul
WZNS g, — solufie apoasa” si ,,ZnS 5 —en— solutie apoasa”, unde en este etilendiamina.
Datele cunoscute pentru aceste sisteme sunt prezentate in Tabelul 1.

Tabelul 1. Constantele utilizate in calcule

Reactia AH’, kcal/mol log Referinte
ZnS(s) = Zn?t 4 §2- 19.38 -24.35 [6,7]
H* + §2- — HS— -12.10 12.92 [8,9]
H* + 52~ = H,S -17.40 19.97 [8,9]
n** + H,0 = ZnOH* + H* 12.86 -8.96 [10,11]
Zn** + 2H,0 = Zn(0H)y(aq) + 2H* |20.92 -16.90  [[10,11]
Zn** + 3H,0 = Zn(0OH)3 + 3H™* 29.48 -28.40  [[10,11]
Zn** + 4H,0 = Zn(OH);™ + 4H*  |40.94 -41.20 [[10,11]
H* + en = Hen* -11.88 9.94 [9,12]
2H* +en = Hyen®* 22.93 17.08 [9,12]
Zn** + en = Znen** -6.81 5.71 [9,12]
Zn?* + 2en = Zn(en)2* -13.74 10.37 [9,12]
Zn?* + 3en = Zn(en)d* -18.71 12.09 [9,12]

Rezultatele calculului dependentei entalpiei si entropiei de pH in sistemele exa-
minate pentru C, = C;= C_ =1 mol L' sunt reprezentate in Fig. 1 si 2 respectiv. Se
observa ca functiile mentionate manifestd o dependenta substantiala de valorile pH-
ului solutiei. In afari de aceasta, introducerea in sistem a etilendiaminei conduce spre
o variatie importantd a dependentei AS; si AH de pH. Un asemenea comportament al
entalpiei si entropiei cu variatia valorilor pH-ului devine inteles, dacd examinam echi-
librele chimice in aproximare liniara pentru sistemele date [13]. Analiza demonstreaza
cd in sistemul ,, ZnS, — solufie apoasa” echilibrul poate fi scris cu ajutorul sistemului
de ecuatii:

ZnSesy + (= DH + iH,0 = Zn(OH); + H;S,  j=>1i
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ZnSesy + (i — )OH + jH,0 = Zn(OH); + H;S, j <.
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Figura. 1. Dependenta TAS, de pH in Figura. 2. Dependenta AH_ de pH in sistemele:
sistemele: 1- ,,ZnS(S) -H0”, C, =C;=1molL";
1—,,ZnS(S)—HZO”, c, =C=1 mol L; 2—,,ZnS(S)— en-HO”,C, =C;=C, =1 mol
2-.,7ZnS,—en-HO",C, =C;=C,=1mol L.
L.
i=0 j=2 0<pH<7.05
i=0 j=1 7.05<pH <840
i=2 j=1 840 <pH<11.50
i=3 j=1 11.50<pH <1270
i=4 j=1 1270 < pH <12.92
i=4 j=0 12.92 < pH < 14.00

Din Fig. 1 (/) se observi, ca cresterea entalpiei pentru pH =6 este determinati, pe
de o parte de hidroliza ionului de zinc, iar pe de alta parte de deprotonarea ionului de
sulfura.

In prezenta etilendiaminei natura proceselor chimice in sistem se modifici. In
aproximatie liniara avem:

ZnSsy + pHyen+ (j —p — qp)H + iH,0 = Zn(OH); + Znen,, + H;S, j=i+qp

ZnSsy + pHaen + (i + qp — j)OH + (j — qp)H,0 = Zn(OH); + Znen, + H;S, j<i+qp

i=0 j=2 qg=20 p=20 0<pH<5.55
i=0 j=2 qg=2 p=1 555 <pH<6.20
i=0 j=2 qg=2 p=2 6.20 < pH < 7.05
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7.05<pH<7.14
7.14<pH <8.20
8.20<pH <994
9.94<pH<1292
12.92 < pH < 13.60
13.60 < pH < 14.00
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Este evident, cd cresterea AH, in domeniul 5 < pH < 8 este determinatd de for-
marea complecsilor intre ionul de zinc si etilendiamind. Descresterea AH la pH > 8 si
minimul la pH = 12 se explica prin deprotonarea etilendiaminei si a ionului de sulfu-
ra. In sfarsit, cresterea AH la valori mari ale pH-ului este provocata de predominarea
hidroxocomplecsilor de zinc asupra complecsilor etilendiaminici. In mod analogic se
explicd si dependenta AS, de pH. Dupa cum putem observa din Fig. 1 si 2, se manifestd o
dependenta similara ale functiilor AHsi AS,, datd fiind dependenta monotona a functiei
AG de pH. Spre regret, lipsa datelor pentru Acgm nu permite efectuarea calculelor
dependentei capacitatii calorice de pH-ul solutiei.

CONCLUZII

Abordarea termodinamica de descriere si analizd a echilibrelor chimice in siste-
mul ,precipitatul sarii putin solubile — solutie apoasa’ permite introducerea si calculul
dependentei oricaror functii termodinamice ale sistemului de conditiile experimentului
(pH-ul, concentratiile totale ale reactantilor etc.). Abordarea mentionata poate fi genera-
lizata in cazul formarii in solutie a speciilor de compozitie arbitrara M; (OH),,H,L; sau
M;(OH),H,A;. Formarea compusilor complecsi polinucleari conduce, insa, la unele
particularitati Tn comportamentul sistemului, de aceea acest aspect va fi examinat intr-o
lucrare urmatoare.
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