
Adsorbţia moleculară din soluţie pe suprafeţe solide 

   Adsorbţia acidului acetic pe cărbune 

 

Adsorbţia reprezintă procesul de aglomerare a unui component la suprafaţa de 

separare a două faze. 

Dacă o soluţie ce conţine doi componenţi se găseşte în contact cu un adsorbant solid, 

se constată că la suprafaţa de separaţie lichid-solid se aglomerează acel component care are 

tensiunea superficială mai mică. Deoarece faţă de apă, tensiune superficială mai mică au 

substanţele organice, care prin dizolvare se găsesc de obicei în stare moleculară, adsorbţia 

acestora pe suprafeţe solide se face sub formă moleculară. 

 Fenomenul adsorbţiei are numeroase aplicaţii cum ar fi: în industrie - în procesele 

catalitice eterogene, la purificarea unor sisteme, la recuperarea unor solvenţi etc. 

 Procesul de  adsorbţie conducând la stabilirea unei stări de echilibru termodinamic, 

este totodată şi reversibil. 

 Ecuaţia lui Gibbs, stabilită pentru adsorbţia pe suprafeţe lichide, este valabilă şi în 

cazul adsorbţiei lichid-solid dar prezintă dificultăţi de ordin practic, legate de măsurarea 

tensiunii superficiale la interfaţa lichid-solid. 

 Cea mai generală ecuaţie care permite descrierea fenomenului de adsorbţie pe o fază 

solidă este izoterma Langmuir, dedusă din considerente cinetice: 
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    - coeficient de adsorbţie   [moli·m
-2

]; 

 max- coeficientul maxim de adsorbţie (la ocuparea suprafeţei adsorbantului cu un  

          strat  monomolecular de substanţă adsorbită) [moli·m
-2

]; 

 C     - concentraţia de echilibru din soluţie a substanţei adsorbite [mol·m
-3

]; 

 K     - constanta termodinamică de echilibru a procesului de adsorbţie – desorbţie 

                       [mol
-1

·m
3
]; 

Reprezentarea grafică a ecuaţiei Langmuir este redată de izoterma prezentată în figura 

1, pe care se pot delimita trei domenii: 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                           Fig. 1. Dependenţa = f(C). 

(1) – domeniul liniar al concentraţiilor mici (K·C1; =max.·K·C); 

(2) – domeniul concentraţiilor medii; 

(3) – domeniul concentraţiilor mari (K·C>1; =max.) unde adsorbţia nu mai depinde   

de concentraţie. 

 

În domeniul concentraţiilor medii, în locul ecuaţiei Langmuir  se poate folosi ecuaţia 

Freundlich stabilită pe baza determinărilor experimentale: 

  
n

1

Cα
m

x
        (2) 

unde: 

 - coeficient de adsorbţie (kg substanţă adsorbită (x) / kg adsorbant (m)); 

 C - concentraţia de echilibru a soluţiei [mol·m
-3

]; 

 În ecuaţia Freundlich, 1/n şi   sunt constante caracteristice fiecărui sistem în parte, ce 

depind de temperatură  (1/n depinde de natura forţelor de adsorbţie iar   este o măsură a 

capacităţii de adsorbţie a substanţei date). 

 Deşi ecuaţia lui Freundlich nu este valabilă decât în domeniul concentraţiilor medii şi 

la temperaturi obişnuite, în practică aceasta este preferată deoarece este mai uşor de aplicat. 

 Dacă se reprezintă grafic coeficientul de adsorbţie „” în funcţie de concentraţia de 

echilibru a soluţiei „C” la diferite temperaturi, se obţin curbe de forma celor prezentate în 

figura 2 care demonstrează că pentru aceeaşi concentraţie, cantitatea de substanţă adsorbită 

scade cu creşterea temperaturii. 

Scăderea coeficientului de adsorbţie cu ridicarea temperaturii se datoreşte faptului că 

fenomenul de adsorbţie este exoterm. 

 



 

 

   
                                

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Fig. 2. Dependenţa  = f(C) la diferite temperaturi. 

(T1  T2 T3) 

 

 Pentru calculul parametrilor 1/n şi   ai ecuaţiei Freundlich, aceasta se liniarizează 

prin logaritmare: 

  lnClnαlnln n
1

m
x       (3) 

 

Reprezentând grafic f(lnC)ln
m
x  (ecuaţia 3), se obţine o dreaptă din a cărei pantă se 

calculează 
n

1
, iar din ordonata la origine rezultă constanta  (figura 3).   
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  Figura 3. Dependenţa f(lnC)ln
m
x   

 



 

În lucrare se va studia adsorbţia acidului acetic pe cărbune, determinându-se 

experimental concentraţiile iniţiale şi concentraţiile după stabilirea echilibrului de adsorbţie 

pentru diferite soluţii apoase de acid acetic.  

Partea experimentală 

În şase fiole Erlenmeyer de 250 mL uscate,  se introduc  soluţiile de acid acetic 

obţinute prin diluarea acidului acetic 2N astfel: 50 mL acid acetic 2N se diluează într-un balon 

cotat, la 250 mL. În fiola 1 se introduc 105 mL, iar restul se diluează la dublu. Din soluţia 

obţinută, în fiola 2 se introduc  110 mL.  

 În acelaşi mod, prin diluări la dublu se obţin soluţiile din care se introduc în celelalte 

Erlenmeyere cantităţile  indicate în tabelul  1: 

Tabelul 1. 

Fiola nr. 1 2 3 4 5 6 

mL soluţie acid acetic: 105 110 125 150 150 150 

mL acid acetic titrat: 5 10 25 50 50 50 

 

Concentraţiile iniţiale ale acidului acetic din cele şase fiole se determină prin titrare cu 

NaOH 0,1N în prezenţă de fenolftaleină. 

Din fiecare fiolă se iau pentru titrarea acidului acetic volumele  indicate în tabelul 1 (5, 

10, 25, 50, 50 respectiv 50 mL).  

Volumele de NaOH 0,1N folosite la titrare,  raportate la 100 mL soluţie acetică se 

notează cu V1, V2, … V6 . Aceste volume sunt proporţionale cu  concentraţiile iniţiale de acid 

acetic. 

 În cele şase fiole în care au mai rămas câte 100 mL soluţie acetică se adaugă între 13 

grame cărbune şi se agită fiecare fiolă timp de 15 minute în vederea stabilirii echilibrului. 

 Se filtrează conţinutul fiecărei fiole şi din filtrat se titrează cu NaOH 0,1N, volume de 

soluţie identice cu cele iniţiale (5, 10, 25, 50, 50 respectiv 50 mL). Volumele folosite la 

titrarea finală raportate la 100 mL soluţie acetică se notează cu V1
’
, V2

’
,… V6

’
 şi sunt 

proporţionale cu concentraţiile de acid acetic la stabilirea echilibrului. 

 Cu datele obţinute se întocmeşte tabelul 2. 

Mărimea 
V V

m
 '

 este proporţională cu coeficientul de adsorbţie “” din ecuaţia 

Freundlich iar V’ este proporţional cu concentraţia “C” de echilibru a soluţiei. 

Pe baza datelor din tabelul 2, ecuaţia (3) devine: 
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   Tabelul 2. 

Fiola nr: 1 2 3 4 5 6 

mL NaOH folosiţi la 

titrarea iniţială 

      

V       

mL NaOH folosiţi la 

titrarea  finală 

      

V’       

V-V’       

ln(V-V’)       

lnV’       

 

 Se reprezintă grafic )f(lnV)Vln(V ''  (ecuaţia 4). Din panta dreptei rezultate se 

calculeaza 1/n, iar ordonata la origine este m)αln(  . 

 
 


