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1) Il valore della costante di equilibrio della seguente reazione in fase eterogenea è Kc = 2.0 alla temperatura T = 900 K:
2S (g)  + C (s)   (   CS2 (g)
Calcolare la quantità in grammi di bisolfuro di carbonio che si può ottenere dalla reazione di 10.0 moli di zolfo con un eccesso di carbone, alla temperatura data, in un recipiente di 12.50 litri. Discutere inoltre l’effetto del volume, e dell’aggiunta di moli di carbonio solido, sulla composizione della miscela di equilibrio.

Soluzione. La costante di equilibrio della reazione in fase eterogenea è:

Kc = [CS2]/[S]2
Le attività delle specie allo stato solido non compariranno nella espressione della costante di equilibrio, essendo esse unitarie. Dai dati del problema si ricava il valore della concentrazione iniziale dello zolfo:

[S] = n(S)/V = 10/12.5 = 0.8 mol/l
Il quoziente di reazione nelle condizioni iniziali è minore della costante di equilibrio (QR = 0, in quanto non sono presenti i prodotti). La reazione procederà quindi verso la formazione dei prodotti, secondo il seguente schema (il carbonio, essendo allo stato solido, avrà attività unitaria):

2 S (g)    +      C (s)     (
       CS2 (g)
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Sostituendo tali valori nell’espressione della costante di equilibrio si ha:

Kc = [CS2]/[S]2  = x/(0.8 - 2x)2
Da cui, risolvendo, si hanno le soluzioni: x1 = 0.23; x2 = 0.70. La seconda soluzione non è ovviamente accettabile, in quanto darebbe un valore della concentrazione residua di zolfo negativa. Da questi dati si ricavano i valori di concentrazione dei componenti la miscela di reazione all’equilibrio:

[S] = 0.8 – 2x = 0.34 mol/l; [CS2] = x = 0.23 mol/l; a(C) = 1.

Dai valori di concentrazione si ricavano le moli di CS2:

nCS2 = M x V = 0.23 x 12.5 = 2.875 mol; i corrispondenti grammi saranno gCS2 =  2.875 x 76.15 uma = 218.9 g.

La reazione presenta una variazione dei coefficienti stechiometrici positivo: (( = 1. Una diminuzione del volume del recipiente di reazione causerà un aumento della concentrazione dei prodotti; viceversa, un suo aumento, farà retrocedere l’equilibrio verso i reagenti.

Una aggiunta di carbonio, componente in fase solida, non farà variare la composizione della miscela di equilibrio, in quanto ha attività unitaria.

2)
Il Ks del solfato di piombo è 1.2 x 10-8. Calcolare la concentrazione di ioni Pb2+ in una soluzione satura di solfato di piombo, e la solubilità di tale sale espressa come mg/l di ioni Pb2+, in una soluzione contenente 0.10 mol/l di solfato di sodio.

Soluzione. Dal valore della costante di solubilità si calcolano le concentrazioni delle specie in soluzione secondo l’equilibrio:

PbSO4 (g)   (   Pb2+ (aq)   +   SO42- (aq)




    a = 1
        x

     x

La relativa costante di equilibrio è Ks = [Pb2+][SO42-] = x2, da cui si ricavano i valori delle concentrazioni degli ioni in soluzione:

x = [Pb2+] = [SO42-] = (Ks)1/2 = (1.2 x 10-8)1/2 = 1.1 x 10-4 mol/l.

In presenza di un forte eccesso di ioni solfato, uno dei prodotti della reazione di dissociazione, l’equilibrio di solubilizzazione è represso. Potremo quindi assumere che il contributo di questo equilibrio alla concentrazione totale degli ioni SO42- sia trascurabile. La concentrazione degli ioni piombo sarà quindi, con ottima approssimazione:

[Pb2+] = Ks/[SO42-] = 1.2 x 10-8/0.10 = 1.2 x 10-7 mol/l.

Questo valore corrisponde anche al contributo dell’equilibrio, del tutto trascurabile, alla concentrazione totale di ioni solfato (0.10  >> 1.2 x 10-7).

Dalla concentrazione si ricava la massa di ioni piombo solubilizzati:

g/l (Pb) = mol/l (Pb) x g/mol (Pb) = 1.2 x 10-7 x 207.20 = 2.49 x 10-5 g/l, corrispondenti a 0.0249 mg/l.

3) L’acido carbonico è un acido debole diprotico con costanti di ionizzazione: Ka1 = 4.2 x 10-7; Ka2 = 4.8 x 10-11. Calcolare il pH di una soluzione 0.10 M di acido carbonico, ed i grammi di idrossido di sodio che occorre aggiungere a 100 ml di tale soluzione per ottenere una soluzione tampone con un pH di 6.50.

Soluzione. L’acido carbonico è un acido diprotico debole. Il promo stadio di dissociazione è quello che, con buona approssimazione, contribuisce alla totalità degli ioni H3O+ in soluzione, e quindi al pH. Dall’equilibrio di dissociazione si ricavano le concentrazioni delle specie in soluzione:

          H2CO3     +     H2O       (      HCO3-     +     H3O+
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Per il calcolo della concentrazione degli ioni H3O+ possiamo utilizzare la formula approssimata, [H3O+] = (C0 x Ka1)1/2, in quanto C0/Ka1 > 1000. Questo implica che 0.10 - x  ( 0.10 M.
Si ha quindi che [H3O+] = (C0 x Ka1)1/2, da cui [H3O+] = (0.10 x 4.2 x 10-7)1/2 =  2.05 x 10-4 M; da cui pH = 3.69.

Il contributo alla concentrazione totale degli ioni H3O+ della costante di dissociazione successiva è trascurabile, dato il suo basso valore. Si può dimostrare, cosa generale per gli acidi poliprotici, che esso corrisponde al valore della costante di dissociazione Ka2 = 4.8 x 10-11.

Il pH della soluzione tampone da realizzare è 6.50. Ricordando che il campo di efficacia di una soluzione tampone è dato dalla relazione pH = pKa ± 1, si evince che la costante di dissociazione coinvolta, nel nostro caso, è la prima, quella relativa all’equilibrio:
          H2CO3     +     H2O       (      HCO3-     +     H3O+
con pKa1 = -logKa1 = 6.38.
Questo indica che nella nostra soluzione da realizzare devono essere presenti le specie acido-base coniugata H2CO3 e HCO3-, rispettivamente. La seconda specie in moderato eccesso rispetto alla prima, in quanto il pH deve essere maggiore del pKa.

Tale condizione si realizza operando una parziale neutralizzazione delle moli di acido (0.01 moli, in 100 ml di soluzione), tramite aggiunta di ioni ossidrile (x), secondo la reazione: 
          H2CO3     +     OH-       (      HCO3-     +     H2O
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Il numero di moli da aggiungere sarà calcolato in base alla equazione di Henderson-Hasselbach [H3O+] = Ka ([HA]/[A-]). Al pH indicato si ha [H3O+] = 3.16 x 10-7 mol/l; sostituendo i valori e ricordando che, per una stessa soluzione, il rapporto tra due concentrazioni corrisponde al rapporto delle moli si ha:

3.16 x 10-7 = 4.2 x 10-7 (0.01-x/x); da cui risolvendo: x = 0.0057 moli.

Queste corrisponderanno a gNaOH = nNaOH x PM = 0.0057 x 40.00 = 0.23 g.
4) Calcolare la forza elettromotrice della seguente pila: 

 (+)
(Pt) ClO4- (aq) 0.10 M / Cl- (aq) 0.20 M  //   Soluzione A / H2; P = 1.0 atm (Pt)       (-)



                        pH = 3.0

                  

dove la “Soluzione A” è una soluzione contenente 0.10 moli/l di ammoniaca. Scrivere le reazioni che avvengono agli elettrodi, e calcolare la variazione di f.e.m. che si registra in seguito ad aggiunta, nello scomparto anodico, di 0.10 mol/l di HCl.

(Kb(NH3) = 1.8 x 10-5; E°(ClO4-/ Cl-) = 1.39 V; E°(2H+/H2) = 0.00 V).

Soluzione. La f.e.m. della pila si calcola in base alla equazione di Nernst. Dai valori dei potenziali standard, molto diversi tra loro, si stabilisce la polarità della pila. Le reazioni che avvengono nella pila sono:

(+)
ClO4-(s)  +   8e-   +   8H+   (   Cl-   +   4H2O

(-)
H2      (   2H+   +   2e-




---------------------------------------------------------------

ClO4-(s)    +    4 H2      (      Cl-      +     4 H2O
La corrispondente equazione di Nernst è:
f.e.m. = E(+) – E(-) = E°(ClO4-/Cl-) + (0.059/8)log([ClO4-][H+]8/[Cl-]) – (E°(2H+/H2) + (0.059/2)log[H+]2)

La concentrazione idrogenionica della soluzione catodica, deducibile dal valore di pH, è [H3O+] = 1 x 10-3 M. La soluzione anodica è costituita da una soluzione di ammoniaca, una base debole. La concentrazione dei corrispondenti ioni ossidrile si calcola in base all’equazione approssimata [OH‑] = (Kb x C)1/2 = 1.34 x 10-6 M. La corrispondente concentrazione idrogenionica sarà quindi [H3O+] = Kw/[OH-] = 7.45 x 10-12 M.

Sostituendo i valori di potenziale e di concentrazione si ottengono i valori dei potenziali elettrodici:

E(+) = E°(ClO4-/Cl-) + (0.059/8)log([ClO4-][H+]8/[Cl-])  = 1.39 + (0.059/8)log[0.10 x (10-3)8/0.2] = 1.21 Volt.

E(-) = E°(2H+/H2) + (0.059/2)log[H+]2 = 0.00 + 0.059 log(7.45 x 10-12) = - 0.66 Volt.

Il valore della f.e.m. sarà quindi: f.e.m = E(+) – E(-) = 1.21 – (– 0.66) = 1.87 Volt.

Una aggiunta di 0.10 mol/l acido nella soluzione anodica, corrispondenti alle moli di ammoniaca, ne provoca la completa conversione a ioni ammonio, secondo la reazione:

NH3    +    H3O+     (      NH4+     +     H2O
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Il pH della nuova soluzione sarà calcolabile in base alla formula approssimata:

[H3O+] = (Ka x C)1/2; dove Ka = Kw/Kb = 1.0 x 10-14/1.8 x 10-5 = 5.56 x 10-10.

Sostituendo i valori si ha [H3O+] = (0.10 x 5.56 x 10-10)1/2 = 7.45 x 10-6 M. Sostituendo questo nuovo valore nell’equazione del potenziale anodico avremo: E(-) = -0.30 Volt.

La nuova f.e.m. sarà quindi: f.e.m. = 1.21 – (– 0.30) = 1.51 Volt.

Si noti come, essendo aumentato il valore del potenziale dell’anodo, in seguito ad un aumento degli ioni H3O+, sia diminuita la forza elettromotrice della pila.

5) Una soluzione acquosa di urea, di concentrazione 45.05 g/l (d = 1.05 g/ml), presenta una pressione osmotica di 18.33 atmosfere a 25.0 C. In base a questi dati calcolare la massa molecolare della specie e il punto di congelamento della soluzione, sapendo che la costante crioscopica dell’acqua è Kcr = 1.86 °C kg mol-1.

Soluzione. Dalla pressione osmotica si ricava il valore della massa molecolare della specie, in base alla relazione: ( = CRT.

Ricordando infatti che C = mol/V = g/(PM x V), si ha ( = gRT/(PM x V); da questa equazione si ha: PM = gRT/(( V) = 45.05 x 0.0821 x (273.15 + 25.0)/(18.33 v 1.0) = 60.16 uma.

Le moli di urea saranno quindi n = g/PM = 45.05/60.16 = 0.75 mol.

La concentrazione molale della soluzione sarà ricavabile dal valore della densità. Un litro di soluzione, ad esempio, pesa gsoluz = d x V = 1.05 g/ml x 1000 ml = 1050.0 g.

Di questi, 45.05 g sono costituiti dal soluto. La massa del solvente sarà quindi:

gsolv = 1050.0 – 45.05 = 1004.45 g, corrispondenti a 1.00445 kg.

La concentrazione molale sarà quindi: 

M = mol/kgsolv = (0.75)/1.00445 = 0.747 mol/kg.

L’abbassamento crioscopico sarà: (tcr = Kcr x M = 1.86 (°Ckgmol-1) x 0.747 (molkg-1) = 1.39 °C; il punto di congelamento della soluzione sarà quindi Tc = - 1.39 °C.

R = 0.0821 l mol K-1atm-1. PA) H = 1.01; C = 12.01; N = 14.01; O = 16.00; Na = 22.99; S = 32.07; Pb = 207.20 uma.
