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1) A 25.0 ml di una soluzione 0.300 M di BaCl, vengono addizionati 30.0 ml di una soluzione di
Na,CrO4 0.200 M. Si forma BaCrO4, un sale poco solubile, con K = 2.4 x 1071, Calcolare quanti
grammi di BaCrO, precipitano, e le concentrazioni residue di Ba’" e CrO4” in soluzione. Si
considerino i volumi additivi.

Soluzione.

Le moli di BaCl, sono neack) = 0.025 1 x 0.300 mol/l = 7.5 x 10 mol, corrispondenti alle moli di
ioni Ba®". Le moli di cromato di potassio, corrispondenti a quelle dello ione cromato, sono n(cro.*) =
0.030 x 0.200 = 6.0 x 10° mol. II loro prodotto ¢ maggiore del valore del K, si avra quindi
precipitazione di cromato di bario in quantita corrispondente alle moli di ioni cromato, la specie in
difetto. Si avra quindi: g@acrog =nx PM = 6.0 x 10” x 253.33 uma = 1.52 g.

Le moli di ioni bario rimanenti saranno: n@a™ = 7.5 x 107 - 6.0 x 10° = 1.5 x 10? mol,
corrispondenti ad una concentrazione di [Ba*"] = 1.5 x 10” mol/(0.025 + 0.03) 1 =0.027 M.
L’equilibrio di dissociazione dipendera dall’equazione:

K, = [Ba™"|[CrO,"]
La concentrazione degli ioni bario in soluzione corrispondera a quella residua, 0.027 M, essendo il

contributo della dissociazione della specie poco solubile del tutto trascurabile.
Si avra quindi [CrO,” ] =K/[Ba*"]1=2.4x 107°/0.027 =8.9x 10° M.

2) Calcolare il pH e le concentrazioni delle specie all’equilibrio in una soluzione 0.10 M di acido
solfidrico, H,S, un acido debole con Ky = 1.0 x 107 e Koo = 1.0 x 10,

Soluzione.
a) L’acido solfidrico ¢ un acido debole diprotico, si instaureranno i seguenti equilibri acido-base:

1) HS + H,0O =——= HS + H;0"

2) HS + HO —- S* + H0
Dato che K, >> K, il primo equilibrio sara praticamente il solo responsabile della totalita degli
ioni H;O" in soluzione. Il corrispondente valore di pH potra essere calcolato in base all’equazione
approssimata (K, < 107):

[H;0'] = (Ka x [H2S])'?

da cui [H;O'] = (0.1 x 1.0 x 107)"? = 1.0 x 10*; da cui pH = 4.0. Questa sara anche la
concentrazione degli ioni HS", [HS] = 1.4 x 10" M.



Si puod dimostrare che, aspetto generale negli equilibri di ionizzazione successivi al primo, [S*] =
Ka = 1.0 x 10 (valore corrispondente anche al contributo degli H3O" del secondo equilibrio, del
tutto trascurabile nel calcolo del pH).

3) Una soluzione di acido carbonico (H,COs, un acido diprotico debole con K, = 4.3 x 107 ¢
Ka = 5.6 x 10"") ha pH = 3.68. a) Calcolare i grammi di idrossido di sodio solido da aggiungere a
100 ml della precedente soluzione, per ottenere una soluzione tampone con pH = 10.25. b)
Calcolare inoltre la variazione di pH del tampone in seguito ad una successiva aggiunta di 1.0 ml di
HNOs3 1.00 M (trascurare le variazioni di volume).

Soluzione.

L’acido carbonico ¢ un acido diprotico debole, la cui prima costante di dissociazione sara quella che
determinera il valore del pH in soluzione. Dal valore del pH si ricava la concentrazione degli H;0",
sapendo che pH = -log[H30"], si ha [H;0'] = 10"" =107 =21 x 10™ M.

Per il calcolo della concentrazione dell’acido si potra quindi considerare la formula approssimata:

[H307] = (Kar x [H2CO;])"?
da cui, [H,CO3] = [H30" /Ko = (2.1 x 10%%/4.3x 107 =0.10 M.

Le costanti di ionizzazione dell’acido sono K, = 4.3 x 107 ¢ Ky = 5.6 x 10"; a queste
corrispondono i valori di pKa; = 6.37 e pKa2 = 10.25. 11 pH di una soluzione tampone dipendera dal
valore della costante di equilibrio della specie coinvolta negli equilibri acido-base coniugata e dalla
loro concentrazione, secondo 1’equazione di Henderson-Hasselbach:

pH = pK, + log([A]/[HA])

con il valore di log([A']/[HA]) che pud variare entro +1, per avere una efficace capacita
tamponante. Si pud notare che il pH della soluzione tampone corrisponde al pKa,, € questo indica
che: log([A'/[HA]) = 0, da cui [A"]/[HA] =1, cio¢ [A"] = [HA].

Nel nostro specifico caso questo indica che [CO3>] = [HCO3], ovvero n(co;*) = n@coy), dato che le
specie considerate fanno parte di una stessa soluzione.

Le moli di H,COj; contenute in 100 ml di soluzione 0.10 M sono nh.co, = 0.10 x 0.10 = 0.010 mol.
Le moli di OH" da aggiungere (noHn) = nNaoH); NaOH ¢ una base forte, completamente dissociata)
dovranno a) neutralizzare completamente le moli di H,COs, convertendolo quantitativamente in
0.01 moli della sua base coniugata HCO;™ (equazione a):

a) H,CO; + OH —» HCO; + H,O

e successivamente, convertire parzialmente il carbonato acido nella sua corrispondente base
coniugata COs>, in un rapporto tale da soddisfare le condizioni dettate dal valore di pH della
soluzione tampone (equazione b):

b) HCO; + OH —» (COs* + H,0
0.01-x X X a=1

Si avra quindi: (0.01 — x)/x = 1, da cui x = 0.005 mol. Le moli totali di NaOH da aggiungere
saranno quindi non) = 0.01 + 0.005 = 0.015, che corrisponderanno a 0.60 g di NaOH.



L’aggiunta di acido nitrico, un acido forte, provoca una variazione del rapporto acido-base
coniugata della soluzione tampone. Questo si tradurra in una variazione del pH.

Le moli di acido aggiunte sono n@,0% = 0.001 I x 1 mol/l =0.001 mol.

COs> + H;O© ——p HCOy + HO0
0.005-0.001  0.001 0.005+0.001 a=1

Dall’equazione generale per il calcolo degli H;O" di una soluzione tampone:
[H;0'] =K, x ([HAJ/[A]) = K, X (Dnga/nA.)
si ha, nel nostro caso: [H;0'] = Ky x (nHco,/nco.”) = 5.6 x 107" x (0.006/0.004) = 8.4 x 10" M.

Da cui pH =10.08; ApH =0.17.

4) Calcolare la polarita e la f.e.m. della seguente pila, il verso delle reazioni redox (DA
BILANCIARE), e la corrispondente K:

NO;3™ (0.10 M) / (Pt)NO(,; P =1.0 atm // AgCl sol. satura / Ag
pH=2 [NaCl]=0.10 M

Calcolare inoltre la f.em. e la polarita della pila quando il pH della soluzione del semielemento di
sinistra viene portato a 10 per aggiunta di base forte (E°No;nNo = 0.96 V; E°ag/ag = 0.80 V;
Ks (AgCl) = 1.0x 10_10).

Soluzione.

Alcune considerazioni possono far prevedere la polarita della pila. Il valore di potenziale standard
di riduzione maggiore ¢ quello della coppia NO3;/NO. L’elemento basato sulla coppia Ag'/Ag ha un
potenziale standard minore. Inoltre ’attivita della sua specie ossidata ¢ molto bassa, in quanto
proveniente dalla dissociazione di un sale poco solubile, in presenza di ioni CI', che reprimono
ulteriormente 1’equilibrio. Questo causera una notevole diminuzione del potenziale effettivo della
semicella.

Da questi dati si pud prevedere che il catodo sara costituito dal semielemento di sinistra, mentre
I’anodo sara costituito dal semielemento di destra. Le semireazioni che avverranno spontaneamente
nella pila, alle attivita indicate, con uno scambio totale di 3e” saranno:

(+) NO; + 3¢ + 4H —» NOy + 2H,0 (riduzione catodica)

() 3Ag" 5 3Agy + 3¢ (ossidazione anodica)

NO; +3Ag" + 4H — . NO( +3Ag, + 2H,0
I1 valore della K4 € calcolabile in base all’equazione:

logKeq = ne’(Ecs) —E(,)/0.059 = 3(E°No:No — E°Ag74g)/0.059 = 3(0.96 — 0.80)/0.059 = 8.13, da cui
Keq = 10513

- Il semielemento catodico ¢ un elettrodo basato sulla reazione (scritta nel verso della riduzione):




NO; + 3¢ + 4H —» NOy + 2H0

il cui potenziale standard ¢ E°~xo,/wo = 0.96 Volt. 11 corrispondente potenziale sara quindi:
EnosNo = E°nosNo + 0.059/3 x 1og(INO5 [H']*/Poy). Sostituendo i valori delle attivita, ricordando
che per pH =2, [H'] = 0.01 M, si ha Eno,~o = 0.96 + 0.059/3 x log(0.1 x 0.01*/1) = 0.783 Volt.

- 11 semielelemento anodico ¢ un elettrodo basato sulla coppia Ag'/Ag, il cui valore di potenziale
sara dato dall’equazione di Nernst: Eag/ag = E°Ag/ag + 0.059 10g[Ag+].

Il valore dell’attivita degli ioni Ag" sara dato dalla solubilizzazione di AgCl, un sale poco solubile,
in presenza di un eccesso di ioni CI', apportati dalla dissoluzione completa di NaCl.

Dal valore della K, potremo ricavare il valore della concentrazione degli ioni Ag’, considerando che
la concentrazione degli ioni CI corrisponde a quella di NaCl, in quanto il contributo dell’equilibrio
di dissoluzione di AgCl solido sara trascurabile. Avremo quindi:

K, = [Ag'][CI']; da cui [Ag'] = KJ/[CI]=1.0x 10"%0.10=1.0 x 10° M.

Da cui il valore del potenziale: Eag/ag = 0.80 + 0.059 log(1.0 x 10'9) =0.269 Volt.

I1 corrispondente valore della f.e.m. sara: f.e.m. =Eq) —E) = 0.783 — 0.269 = 0.514 Volt.

A pH = 10, il valore di potenziale del catodo sara: Eno;nNo = 0.96 + 0.059/3 x log(0.10 x 10*") =
0.154 Volt.

Questo indica una variazione di polarita della pila, in cui il catodo sara costituito dall’elettrodo ad

Ag'/Ag, mentre I’anodo sara quello basato sulla coppia NO3;/NO. Le reazioni redox si svolgeranno,
conseguentemente, nel verso contrario. Il valore di forza elettromotrice sara:

f.e.m. = E) — E(,) = Eag'ag - Exo,/no = 0.269 — 0.154 = 0.115 Volt.

Questo esempio ci puo portare a delle considerazioni del tutto generali. Nel caso in cui i valori di E°
siano molto simili, non sempre si potra prevedere la polarita della pila, specialmente in casi in cui i
valori di attivita siano molto diversi dall’unita. Per stabilire quindi il verso dei processi si dovra
calcolare i valori di potenziale degli elettrodi. Quello con potenziale maggiore fungera da catodo
(processo di riduzione), quello con potenziale minore da anodo (processo di ossidazione),
indipendentemente dal valore dei corrispondenti E°, che potranno anche avere valori relativi
opposti. Per il calcolo della costante di equilibrio si dovra comunque considerare i valori degli E°.
Questo ¢ quanto avviene generalmente in tutti gli equilibri, in cui il verso di una reazione dipendera
dai valori relativi di attivita delle specie, determinando il valore del “quoziente di reazione” (Qgr) €
quindi della variazione di energia libera, AG, della reazione e, conseguentemente, il verso della
reazione stessa.

5) Una soluzione di saccarosio, Ci2H2,01,, € preparata disciogliendo 35.8 g di zucchero in 1000.0
g di acqua. Calcolare la pressione osmotica della soluzione, alla temperatura di 20.0 °C, ¢ la
temperatura di ebollizione, sapendo che la densita della soluzione ¢ d = 1.024 g/ml, e che la
costante ebullioscopica molale & k., = 0.512 °C kg mol ™.

Soluzione.
Le moli di zucchero disciolte sono n = 35.8 g/342.34 uma = 0.105 mol. La molalita della
corrispondente soluzione risultera quindi 7 = 0.105/1.000 kg = 0.105 mol/kg.



Il volume della soluzione si ricava in base al valore della densita, considerando la massa totale della
soluzione di 1035.8 g; V = 1035.8 ¢/1.024 g ml" = 1011.52 ml, corrispondenti a V = 1.011 1. La
corrispondente molarita sara quindi M(sacc) = 0.105 mol/1.011 1= 0.104 mol/L

Da questi dati si puo ricavare il valore della pressione osmotica (IT) e del AT ebullioscopico.

Sapendo che [TI=MxRxT, si ha:
T1=0.104 mol 1'x0.0821 | atm K 'mol'x(273.15+20.0) K = 2.50 atm.

11 valore del AT ebullioscopico si calcola in modo analogo dalla relazione ATe, = kep X 7.
Si avra quindi, ATe, = 0.512 °C kg mol™ x 0.105 mol kg™ = 0.054 °C, da cui il punto di ebollizione:
Teb = 100.0 + AT, = 100.054 °C.

R =0.0821 1 atm K mol™. PA) H=1.01; C = 12.01; O = 16.00; Na = 22.99; Cr = 52.00; Ba =
137.33 u.m.a.



