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1) Un campione di rame metallico, contenente impurezze inerti, è stato trattato con un eccesso di una soluzione di acido nitrico a caldo, secondo la seguente reazione (DA BILANCIARE).

Cu(s)   +   HNO3(aq)   (     Cu2+(aq)   +   NO(g)
Calcolare la percentuale di metallo presente in un campione, sapendo che dal trattamento di 1.50 g sono stati raccolti 355.6 mL, misurati a 40.0 °C e 735.0 Torr. 

Soluzione. Le moli di ossido di azoto gassoso sviluppate dalla reazione in ambiente acido provengono dalla reazione di ossidazione del rame, secondo la reazioni redox bilanciata:

3 Cu(s)   +   2 NO3-(aq)   (     3Cu2+(aq)   +  2 NO(g)
Le moli di NO sviluppate nella reazione con il campione risultano, in base alla equazione di stato dei gas, alla temperatura di 313.15 K e P = 0.967 atm:



n(NO) = PV/RT = 0.3556 x 0.967/(0.0821 x 313.15) = 0.0134 mol.

Questo dato, e quello relativo alla massa totale del campione, permettono di risalire alla composizione percentuale della lega. Sapendo infatti che il rapporto stechiometrico Cu:NO = 3:2, si risale alle moli di rame reagite:

nCu = 3 x nNO/2 = 3 x 0.0134/2 = 0.0201 mol. Queste corrispondono a gCu = 0.0201 x 63.55 uma = 1.28 g, corrispondenti ad un tenore di rame di 85.2 %.

2) Il valore della costante di equilibrio della seguente reazione è Kc = 0.75 a T = 900 K:

2S (g)  + C (s)   (   CS2 (g)
Calcolare le pressioni parziali delle specie all’equilibrio (considerando lo zolfo in forma gassosa monoatomica alla temperatura data) riscaldando, alla temperatura data, 2.0 moli di disolfuro di carbonio con un eccesso di carbone in un recipiente di 2.50 litri. Sapendo che (H°r della reazione è -150 kj/mol, discutere l’effetto di un aumento della temperatura sulla composizione della miscela di equilibrio. Discutere inoltre l’effetto della variazione della pressione sulla composizione della miscela di equilibrio.

Soluzione. Da una analisi della composizione iniziale della miscela, si vede che il quoziente di reazione è  Qr > Kc. Si avrà uno spostamento dell’equilibrio verso i reagenti. Una parte di solfuro verrà decomposto per formare carbonio solido (a = 1) e zolfo (considerato in forma gassosa monoatomica) secondo l’equilibrio dato.

La concentrazione molare sarà di solfuro sarà: [CS2] = 2.0/2.50 = 0.8 mol/l.

2S (g)   +   C (s)   (   CS2 (g)



i)
         0

a = 1
         0.8




eq)
        2x
a = 1
     0.8 – x 

da cui, inserendo i valori nella espressione della costante Kc = [CS2]/[S]2 si ha:

Kc = (0.8-x)/(2x)2
Risolvendo il corrispondente polinomio di secondo grado si hanno le seguenti soluzioni: x1 = 0.38; x2 = -0.71 mol/l (non accettabile). Sostituendo il valore di x1 si ottengono i valori delle concentrazioni all’equilibrio:

[S] = 2x = 0.76 mol/l; [CS2] = 0.8-x = 0.42 mol/l.

Dall’equazione di stato dei gas ideali si ricava il valore delle pressioni parziali all’equilibrio, da cui: PCS2 = 12.41 atm; PS = 22.46 atm.
Il (Hrº della reazione è negativo, la reazione è quindi esotermica, un aumento della temperatura causerà quindi una diminuzione della costante di equilibrio, che retrocederà verso la formazione dei reagenti. Il ((, corrispondente alla variazione del numero di moli nella reazione, è uguale a -1 (il carbonio, in fase solida, ha attività unitaria). Questo implica che la reazione procede con una diminuzione del numero di moli. Un aumento di pressione causerà quindi uno spostamento dell’equilibrio verso i prodotti, mentre una sua diminuzione causerà uno spostamento dell’equilibrio verso i reagenti.
3)
25.0 ml di una soluzione di acido nitroso (acido debole con Ka = 5.0 x 10-4) ha richiesto per la sua neutralizzazione 16.5 ml di una soluzione di idrossido di sodio 0.150 M. Calcolare a) la concentrazione iniziale di acido, espressa in g/litro; b) il pH iniziale; c) il pH della soluzione dopo neutralizzazione.

Soluzione. Le moli contenute nel volume di soluzione alcalina impiegata per la neutralizzazione corrispondono alle moli di acido (la reazione è quantitativa anche nei confronti di un acido debole):

HNO2   +   OH-    (    NO2-   +   H2O

a) Le moli di NaOH (corrispondenti alle moli di ioni ossidrile) sono: nOH- = MxV = 0.15 mol/l x 0.0165 l = 2.5 x 10-3 moli. Queste, come precedentemente detto, corrispondono alle moli di acido presente in soluzione.

Si avrà quindi [HNO2] = n/V = 2.5 x 10-3/0.025 = 0.10 mol/l, corrispondenti a 4.70 g/l.

b) L’acido nitroso è un acido debole, ed il valore della sua costante giustifica l’impiego della formula approssimata per il calcolo della concentrazione idrogenionica.

Si ha quindi che [H3O+] = (0.10 x 5.0 x 10-4)1/2 = 7.1 x 10-3 M, da cui pH = 2.15.
c) In seguito alla neutralizzazione, l’acido iniziale si è trasformato quantitativamente nella sua base coniugata, lo ione nitrito. Questa darà luogo all’equilibrio di ionizzazione:

NO2-     +     H2O       (         HNO2   +   OH-



i)          C0               a = 1
                0                0




eq)    C0 - x             a = 1
                x                x

Il valore della costante di ionizzazione basica è dato da Kb = Kw/Ka = 2 x 10-10. Tale valore, molto basso, giustifica l’uso della equazione approssimata per il calcolo della concentrazione degli ioni ossidrile, dato che C0 – x ( C0.

La concentrazione, dopo aggiunta di 16.5 ml di soluzione basica, sarà [NO2-] = 0.0025/(0.025 + 0.0165) = 0.060 mol/l.

Si ha quindi che [OH-] = (Kb x C)1/2 = 3.47 x 10-6 M.

Da tale valore si ha che [H3O+] = 2.88 x 10-9 M, da cui pH = 8.54.

4)
Calcolare il Ks dell’idrossido di alluminio, sapendo che la seguente pila presenta una f.e.m. di 2.257 Volt, a 25.0°C

(-)  Al(s)  / Soluzione A   //   KNO3(aq) 0.15 M  /  NO(g) P = 1 atm (Pt)  (+)








pH = 5.0

dove la soluzione A è costituita da una soluzione satura di idrossido di alluminio, contenente corpo di fondo, e tamponata a pH = 10. Scrivere le reazioni che avvengono in soluzione, e calcolare la f.e.m. della pila dopo neutralizzazione della soluzione catodica a pH = 7.0, per aggiunta di base forte (si consideri trascurabile la variazione di volume della soluzione. E°(Al/Al3+) = -1.66 Volt;  E°(NO3-/NO) = + 0.96 Volt).

Soluzione. Dalla f.e.m. della pila, in base alla equazione di Nernst, si calcola il valore della concentrazione di ioni Al3+ in soluzione. Da questo valore si calcolerà quello della costante di solubilità corrispondente.

Le reazioni che avvengono nella pila sono:

(+)
NO3-   +   3e-   +   4H+   (   NO   +   2H2O

(-)
Al      (   Al3+   +   3e-




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

NO3-   +  Al  +   4H+   (   Al3+   +  NO   +   2H2O
La corrispondente equazione di Nernst è:

f.e.m. = E(+) – E(-) = E°(NO3-/NO) + (0.059/3)log([NO3-][H+]4/PNO) – E°(Al/Al3+) - (0.059/3)log[Al3+], da cui, sostituendo i dati del problema e risolvendo, si calcola il valore della concentrazione degli ioni alluminio incognita: [Al3+] = 4.32 x 10-3 M.

A tale valore, per una concentrazione di ioni ossidrile [OH-] = 1.0 x 10-4 M (pH = 10), si ha:

Ks = [Al3+][OH-]3 = [4.32 x 10-3][1.0 x 10-4]3 = 4.32 x 10-15.

A pH = 7.0 si ha: [H3O+] = 1.0 x 10-7 M. A questa concentrazione corrisponderà una differenza di potenziale calcolabile in base alla equazione di Nernst:

f.e.m. = E°(NO3-/NO) + (0.059/3)log([NO3-][H+]4/PNO) – E°(Al/Al3+) - (0.059/3)log[Al3+] = 0.96 + (0.059/3)log(0.15[10-7]4/1) + 1.66 - (0.059/3)log[4.3 x 10-3] = 2.10 Volt.

Come si vede, un aumento del pH della soluzione catodica ne causerà una diminuzione del valore del potenziale. Questo si rifletterà in una diminuzione della f.e.m. della pila.

5)
Una soluzione acquosa di acido fluoridrico, ottenuta diluendo 15.0 ml di una soluzione al 18.0 % (pp) avente densità 1.15 g/ml, ad un litro, presenta una pressione osmotica di 3.97 atmosfere a 25.0 °C. Calcolare il pH della soluzione.

Soluzione. 15.0 ml di una soluzione con densità di 1.15 g/ml pesa m = d x V = 1.15 x 15.0 = 17.25 g; di cui il 18% sono costituiti da HF; gHF = 17.25 x 30/100 = 3.105 g, corrispondenti a 0.155 moli. Queste moli saranno contenute, dopo diluizione, in un litro di soluzione. La corrispondente concentrazione sarà quindi [HF] = 0.155 M.

L’acido fluoridrico è un acido debole, parzialmente dissociato in soluzione acquosa. Dal valore della pressione osmotica si ricava il valore della concentrazione ionica totale in soluzione: ( = CtotRT, da cui: Ctot = (/(RT) = 3.97/(0.0821 x 298.15) = 0.162 mol/l.

In base al binomio di Van’t Hoff si ricava il valore del grado di dissociazione (.

Si ha, infatti, che Ctot = C0 (1+(); da cui ( = (Ctot/C0) – 1 = (0.271/0.155) -1 = 0.0475.

Dal grado di dissociazione si calcola il valore della costante acida di HF, in base alla equazione: 

HF     +     H2O       (         F-   +   H3O+



i)          C0             a = 1
           0            0




eq)   C0(1- ()        a = 1
        C0(        C0(
da cui:
        Ka = [F-][H3O+]/[HF] = C02(2/C0(1- () = C0(2/(1- () ( C0(2.
Dato il basso valore di (, si può usare l’equazione derivante dall’approssimazione 1-( ( 1. Sostituendo il valore di ( nella precedente equazione si ottiene Ka = 3.5 x 10-4.
In base al precedente equilibrio si ha: [H3O+] = C0( = 7.36 x 10-3 M; da cui pH = 2.13.
Alternativamente, si può ottenere tale valore, tramite applicazione dell’equazione approssimata per gli acidi deboli:

[H3O+] = (Ka x Ca)1/2
R = 0.0821 l atm K-1 mol-1; PA) H = 1.01; Li = 6.94; C = 12.01; N = 14.01; F = 19.00; Al = 26.98; S = 32.07; Cu = 63.55 uma.
