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D Presentazione

Ho accolto I'invito a scrivere la prefazione a questanuova edizione della “STECHIOMETRIA”
con grande gratificazione e piacere. Cio per due ragioni importanti: la prima ¢ di rendere
omaggio agli stessi giovani che con grande abilita e passione sono riusciti a ricucire le molte
discrepanze presenti nel vecchio testo; la seconda ¢ 1’occasione di ricordare con stima e
affetto sia i miei due maestri Prof. Lamberto Malatesta e Prof. Adriano Sacco, che hanno se-
guito il nascere del testo e che mi hanno elargito preziosi consigli nella stesura del vecchio,
sia mio marito, il Prof. Antonio Vegeto, che con tanta pazienza e cura ha seguito negli anni
la mia carriera di docente e di ricercatrice.

In questa nuova stesura € stata inserita qualche variante necessaria e preziosa, come il
capitolo sulle formule di Lewis, fondamentale per la comprensione del comportamento
chimico delle sostanze. Si & anche cercato di eliminare gli errori presenti nelle soluzioni de-
gli esercizi e di rendere questi ultimi piacevoli, nel limite della materia. Personalmente sono
convinta che i calcoli chimici servano ad aprire la mente a metodi scientifici di risoluzione
di problemi pratici che sono di grande aiuto per la comprensione delle scienze.

Infine, ringrazio con affetto i miei numerosi nipoti che con le loro domande, intelligenti
e spontanee, mi hanno consentito di rimanere al corrente degli attuali problemi scientifici
e di metodologia d’insegnamento.

Prof. ssa M. Freni






D Prefazione

Quando ci ¢ stato proposto di scrivere un nuovo libro di stechiometria per i corsi di
Chimica Generale, la reazione spontanea ¢ stata quella di pensare che non fosse necessario
produrre I’ennesimo eserciziario e questo perché un testo eccellente, in realta, esisteva gia,
“Stechiometria” di M. Freni e A. Sacco.

Su questo testo, noi e molte altre generazioni di studenti di chimica (e, pit in generale,
dei corsi di laurea scientifici) abbiamo iniziato a porre le basi della nostra formazione. Si
tratta, a nostro giudizio, di un libro fondamentale. Nonostante cio, ci &€ parsa subito chiara
la necessita di operare un’adeguata revisione del testo che rendesse il volume piu adatto alle
esigenze di studio degli odierni corsi universitari.

Abbiamo cercato di apportare delle modifiche che, nel rispetto dello spirito del testo
originario, consentissero di rinnovare parte dei capitoli, alleggerendo la trattazione di qual-
che argomento, ormai considerato “accessorio”. E stato invece aggiunto un capitolo sulle
formule di Lewis, che nonostante sia una tematica non appartenente in senso stretto alla
stechiometria “classica”, rappresenta comunque un bagaglio di conoscenza fondamentale
per lo studente che voglia affacciarsi al mondo della chimica.

Siamo profondamente grati alla Prof.ssa Freni e al Prof. Sacco per aver accolto con en-
tusiasmo e passione questa nostra idea, elargendoci preziosi consigli e suggerimenti in cor-
so d’opera, e vogliamo dedicare questo lavoro alla memoria del Prof. Sacco, che ha avuto
modo di aiutarci nella rivisitazione di quasi tutti i capitoli di questa edizione. In particolare,
ci piace sottolineare che il primo capitolo ¢ stato interamente riscritto da Lui e per questo
motivo non ¢ stato modificato.

Alessandro Caselli
Silvia Rizzato

Francesca Tessore
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Formule
di Lewis

[ 3.1 Legame chimico

I'legami chimici sono quelle forze che tengono uniti gli atomi nei composti e negli elemen-
ti. La connettivita atomica, ovvero I'ordine in cui gli atomi di una molecola sono connessi
e la distribuzione reciproca degli ioni in un composto ionico, deve essere determinata spe-
rimentalmente. Per rappresentare la struttura delle molecole e il trasferimento elettronico
nei composti ionici si puo ricorrere al metodo di Lewis.

D 3.2 Teoria di Lewis

Le idee alla base della teoria di Lewis sono:

1) nella formazione dei legami chimici sono coinvolti i soli elettroni di “valenza”;

2) tra gli atomi si possono formare due tipi di legame: il legame ionico, che comporta un
trasferimento di elettroni da un atomo ad un altro con conseguente formazione di una
coppia ionica (catione e anione), e il legame covalente, risultato della condivisione di una
coppia elettronica;

3) la regola dell ottetto: gli elettroni sono trasferiti o condivisi in numero tale da consentire
agli atomi coinvolti nella formazione dei legami di raggiungere I’ottetto, ovvero la configu-
razione elettronica a guscio completo di elettroni ns® np° (8 7) o Is* (2 7).

[ B 3.3 Simboli e strutture di Lewis

Il simbolo di Lewis di un atomo si ottiene disponendo attorno al simbolo dell’elemento chi-
mico un numero di punti pari al numero di elettroni di valenza, rispettando la distribuzione
a doppietti ed elettroni spaiati che caratterizza la configurazione elettronica dell’elemento.
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v

Q

¢

.ESERCIZI

Scrivere il simbolo di Lewis per un atomo di silicio.

La configurazione elettronica del silicio (Si, numero atomico Z = 14) &: [Ne]3s*3p%. Gli elettroni
di valenza sono quattro, due accoppiati € due spaiati. Il simbolo di Lewis per un atomo di silicio ¢
quindi:

slels oo o

La struttura di Lewis di un composto ionico o molecolare si ottiene combinando i simboli di
Lewis degli elementi che costituiscono il composto in esame, in modo che sia evidente il tipo di
legame chimico coinvolto (covalente o ionico).

Scrivere la struttura di Lewis del cloruro di sodio.

I1 cloruro di sodio € un composto salino, basato su un legame di tipo ionico. La configurazione
elettronica del cloro (Z = 17) ¢ [Ne]3s°3p° mentre quella del sodio (Z = 11) & [Ne]3s'. Il trasferi-
mento di un elettrone dal sodio al cloro, con conseguente formazione di una coppia ionica (Na’,
CI'), garantisce il raggiungimento dell’ottetto per entrambi gli atomi.

Na’ :Cl: Na* FCl

slels oo o

1l legame ionico si forma tra un metallo e un non metallo che a seguito del trasferimento elettroni-
co st trasformano rispettivamente in un catione e in un anione con la configurazione elettronica
dei gas nobili che precedono lelemento metallico e seguono quello non metallico nella tavola
periodica degli elementi.

Scrivere la struttura di Lewis del cloro molecolare, CI,.

Il cloro elementare di formula Cl, ¢ un composto molecolare basato su un legame di tipo covalente,
che consiste nella messa in compartecipazione o condivisione di due elettroni, ciascuno provenien-
te da uno dei due atomi di cloro coinvolti nella formazione del legame. Ogni legame covalente
formato consente all’atomo di aumentare di un’unita il conteggio elettronico di valenza.

Il cloro (Z = 17), la cui configurazione elettronica ¢ [Ne]3s*3#°, ha bisogno di un solo elettrone,
owvero di formare un solo legame covalente, per raggiungere I’ottetto.

:(:21—(:21:

deceiocccce miemao

11 legame covalente si forma in generale tra non metalli.
Possono essere trasferiti piu elettroni. Ciascun atomo puo legarsi a uno o piu atomi diversi.



3.3 Simboli e strutture di Lewis 47

44 Scrivere la struttura di Lewis dell’ossigeno molecolare O,.

La configurazione elettronica dell’ossigeno (Z = 8), & [He]25°2p". I due atomi di ossigeno hanno
bisogno di due elettroni per raggiungere I’ottetto e devono, quindi, formare due legami covalenti.

3.3.1 COSTRUZIONE DELLE FORMULE DI LEWIS DEI COMPOSTI MOLECOLARI

Per scrivere la formula di Lewis di una molecola o di uno ione molecolare € possibile segui-
re un semplice schema di validita generale:

— calcolare il numero totale degli elettroni di valenza nella molecola (o ione molecolare);

— identificare I'atomo centrale e legare gli atomi “terminali” all’atomo centrale attraverso
legami covalenti singoli. Se la molecola ¢ piti complessa si disegna lo scheletro strutturale
della molecola connettendo gli atomi con legami singoli. Per ogni legame singolo nella
struttura, si sottraggono due elettroni al conteggio elettronico totale;

— assegnare a ciascun atomo terminale un numero di doppietti elettronici sufficiente a rag-
giungere ’ottetto e sottrarre tali elettroni al conteggio elettronico totale;

— se avanzano ancora elettroni, assegnarli all’atomo centrale;

— controllare che 'atomo centrale abbia raggiunto I’ottetto; se cosi non ¢, trasformare uno
o piu doppietti solitari, di uno o piu atomi terminali, in doppietti di legame con I’atomo
centrale fino a soddisfare I’ottetto.

ﬁSERCIZIO

IJ Scrivere la struttura di Lewis dell’acqua.

Per scrivere la formula di Lewis dell’acqua, composto molecolare, ¢ possibile seguire lo schema

proposto al paragrafo precedente.

L’ossigeno ha sei elettroni di valenza e ciascuno dei due atomi di idrogeno uno. Il numero totale

di elettroni di valenza dell’acqua ¢ quindi 8. Si lega I'ossigeno (atomo centrale) ai due atomi di

idrogeno (terminali): o
PN

H H

gli elettroni ancora disponibili sono: 8 ¢ —2 ¢ - 2 legami = 4 ¢~

Poiché i due idrogeni terminali risultano possedere una configurazione elettronica a guscio com-

pleto di elettroni, gli elettroni avanzati sono assegnati all’atomo centrale:

PN

H H

L’ossigeno, atomo centrale, ha raggiunto ’ottetto.

slels oo o

S Gli atomi di idrogeno possono formare un solo legame covalente (che permette loro di raggiungere
¢ la configurazione elettronica dell’elio, 1s°) e sono, quindi, sempre terminali.
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| @ 3.4 Risonanza

Talvolta puo capitare di poter scrivere, per una data specie chimica, pitu formule di Lewis
plausibili nessuna delle quali rappresenta la vera struttura del composto, ma ciascuna delle
quali contribuisce a descriverne la struttura reale. Il fenomeno ¢ chiamato risonanza. L’in-
sieme delle strutture di Lewis che concorrono a rappresentare la struttura reale ¢ chiamato
ibrido di risonanza.

ﬁSERCIZIO

Scrivere la struttura di Lewis dell’ozono, O,.

Nell’ozono il numero totale di elettroni di valenza € 18 (6 ¢ - 3 atomi di ossigeno). Si lega un
atomo di ossigeno (atomo centrale) agli altri due atomi di ossigeno (terminali). Si assegnano tre
doppietti elettronici a ciascun atomo di ossigeno terminale in modo che si raggiunga I’ottetto.

oo /O\..
:0 O:

Gli elettroni ancora disponibili sono: 18 ¢+ 2 ¢ - 2legami—6 ¢ - 2 =2 ¢". Gli elettroni avanzati sono
assegnati all’atomo di ossigeno centrale.

P N

L’ossigeno centrale non ha raggiunto I'ottetto. Si converte un doppietto solitario di un ossigeno
terminale in un doppietto di legame. In questo modo il conteggio elettronico dell’atomo centrale
aumenta di due unita, senza che si modifichi il numero degli elettroni di valenza dell’atomo ter-
minale.

. 0L, .._Ox s
07 Q07 NG

Poiché i due atomi di ossigeno terminali sono equivalenti, il doppio legame potra formarsi indi-
stintamente con ciascuno dei due atomi. La struttura reale €, quindi, meglio rappresentata da un
ibrido di risonanza tra le seguenti strutture:

07 e

O\O.
Nessuna delle due formule, considerate singolarmente, rappresenta in modo corretto la struttu-
ra della molecola. La struttura vera € un “ibrido” delle strutture rappresentate.
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| @ 3.5 Eccezioni alla regola dell’ottetto

Esistono alcune eccezioni alla regola dell’ottetto. Le principali riguardano molecole conte-
nenti un numero dispari di elettroni o che presentano atomi con un numero di elettroni di
valenza minore di otto (ottetto incompleto) o maggiore di otto (espansione dell’ottetto).

Nello scrivere le formule di Lewis occorre tener presente il massimo numero di legami
che un elemento puo formare: I'idrogeno puo formare un solo legame, gli elementi del
secondo periodo possono formare un massimo di quattro legami covalenti; gli elementi
appartenenti al terzo periodo e successivi possono formare pit di quattro legami covalenti
e, quindi, espandere I'ottetto.

ﬁ@ERCIZI

,IJ Scrivere la struttura di Lewis del pentacloruro di fosforo, PCl..

e

Il numero totale di elettroni di valenza della molecola ¢ 40. Si legano i cinque atomi di cloro all’a-
tomo di fosforo (atomo centrale).

a

Cl
cl—P_
el
Cl

Assegnando tre doppietti elettronici a ciascun cloro terminale, in modo che possa raggiungere
I’ottetto, si esauriscono gli elettroni.

:(Fl: .

. Cl:

Lo N
Cl:

Attorno al fosforo si contano cinque doppietti di legame, ovvero, 10 elettroni. Si ha, quindi, espan-
sione dell’ottetto.

Scrivere la struttura di Lewis del monossido di azoto, NO.

La molecola contiene un numero dispari di elettroni di valenza, 11 (5 ¢ per I'azoto e 6 ¢~ per I'os-
sigeno). Almeno uno degli atomi non potra, quindi, avere otto elettroni nel guscio di valenza.

Si considera I'azoto atomo centrale e lo si lega all’ossigeno. Si attribuiscono tre doppietti all’ossi-
geno in modo che possa raggiungere ’ottetto.

Gli elettroni ancora disponibili sono: 11 ¢ =2 ¢* -6 ¢~ = 3 ¢". Gli elettroni avanzati sono assegnati
all’atomo centrale.

‘N—Q:—>N=0Q.
L’azoto possiede 5 elettroni di valenza. Si converte un doppietto solitario dell’ossigeno terminale
in un doppietto di legame.
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N=0O

L’azoto in questa formula possiede 7 elettroni di valenza, che rappresenta la struttura della mo-
lecola di NO. La conversione di un altro doppietto solitario dell’ossigeno a doppietto di legame
porterebbe, infatti, il conteggio elettronico dell’azoto a 9.

M@ 3.6 Cariche formali

La carica formale di un atomo in una molecola rappresenta la carica che tale atomo avreb-
be se gli elettroni di legame venissero equamente divisi tra gli atomi legati, indipendente-
mente dalla loro elettronegativita.

Le cariche formali si calcolano utilizzando la seguente espressione:

carica formale = n° elettroni di valenza — B n® elettroni di legame — n° elettroni dei doppietti solitari

Il termine “formale” sta a indicare che le cariche cosi calcolate non sono reali.

I1 calcolo delle cariche formali consente di individuare strutture di Lewis plausibili che,
pur violando la regola dell’ottetto, devono essere prese in considerazione per rappresenta-
re correttamente la struttura molecolare. E, inoltre, possibile escludere strutture di Lewis
che rispettano la regola dell’ottetto ma che presentano una distribuzione inverosimile delle
cariche formali.

Valgono, in linea generale, le seguenti regole. La struttura di Lewis piu plausibile:

—non ha cariche formali;

— se sono presenti cariche formali, queste devono essere le piu piccole possibili;

— le cariche formali negative devono trovarsi sull’atomo piu elettronegativo;

—se la molecola é neutra, la somma delle cariche formali deve essere uguale a zero; se la
molecola é carica, la somma delle cariche formali deve essere uguale alla carica dello ione.

.ESERCIZIO

1J Calcolare le cariche formali nella molecola dell’ozono.

Si applica a ciascuno dei tre atomi di ossigeno I’espressione sopra riportata.

2
:DKO\Q%
o) 0(2) 0(@3)
elettroni di valenza 6 6 6
Y% elettroni di legame 2 3 1
elettroni dei doppietti solitari 4 2 6
Carica formale 0 +1 -1

La somma delle cariche formali (0 + 1 — 1 =0) € zero. La molecola, infatti, € neutra.
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Un sale complesso ha la seguente composizione percentuale: Co 25,3%; NH, 29,1%; Cl 45,6%.
0,25 g del composto sono sciolti in 18,5 g di acqua: la soluzione ottenuta congela a —0,216°C.
Sapendo che la costante crioscopica dell’acqua ¢ di 1,86°C - kg/mol e che il complesso contie-
ne un solo atomo metallico, stabilire in quanti e quali ioni dissocia il sale complesso in soluzio-
ne acquosa.

La formula del complesso ¢:

Co (NH,),(Cl),
in cui x, y e zdevono stare fra loro nel rapporto:
X:yiz= me, (@) Mm@ my ()
o MM, (g/mol) ) MMNH3 (g/mol) 'MMCI (g/mol)
253 (g)  291(g) 45,6 (g)

=0,4293 :1,708 :1,286

58,93 (g/mol) 17,03 (g/mol) 35,45 (g/mol)

Dividendo i valori ottenuti per il numero piu piccolo si ottiene la formula minima del sale com-
plesso:

0,4293 1,708 1,286 _ )
0,4293 00,4293 ~0,4293
Co(NH,),(Cl),

Poiché il sale complesso contiene un solo atomo metallico, quest’ultima ¢ anche la formula mole-
colare del complesso a cui corrisponde un peso molare di 233,4 (g/mol).
Dalla relazione:

AT = K -i-M

c

si ricava:

. A,]: .MM.V/llI’ .mm:qua _ 07216 (00)233’41 (g/m01)18’5 (g) _
' K -m_, 1000 1,86 (°C-kg/mol)-0,25 (g)-1000 (g/kg)

sale

che, considerando il complesso completamente dissociato, coincide con v ovvero il numero di
ioni in cui il sale dissocia:

[Co(NH,),(Cl),]* e CI

Calcolare la pressione osmotica a 30°C di una soluzione ottenuta miscelando un volume di
soluzione 0,0025 molare di solfato di alluminio con un uguale volume di soluzione 0,0030 mo-
lare di nitrato di bario. (Si consideri perfettamente insolubile il solfato di bario che si forma e
unitario il coefficiente d’attivita degli ioni).

Il solfato di alluminio e il nitrato di bario in soluzione si dissociano completamete secondo le
equazioni:

AL(SO,), —> 2AI* + 3SO,*

Ba(NO,), —> Ba* + 2NO,”

Il numero di moli di Al*, SO,*, Ba* e NO, contenuti in V litri di soluzione di solfato d’alluminio
e in un ugual volume di soluzione di nitrato di bario, ¢ dato da:
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n =M (mol/L)-2-V(L) = 0,0025 (mol /L)-2-V(L) = 0,005V (mol)

N =M (mol/L)-3-V(L) =0,0025 (mol/L)-3-V(L) = 0,0075 -V (mol)

n, .. =M (mol/L)-1-V(L) = 0,008 (mol/L)-1-V(L) = 0,003V (mol)
=M (mol/L)-2-V(L) = 0,003 (mol/L)-2-V(L) = 0,006 -V (mol)

n
No;

Per la reazione:
Ba* + SO, — BaSO, (insolubile)

0,003 - Vmoli di Ba®* (reagente limitante) reagiscono con altrettante moli di SO,*" per dare solfato
di bario insolubile che precipita dalla soluzione.
In soluzione rimangono percio:

n . =5-107-V (mol)
e =7,5-107-V (mol) = 3-107-V (mol) = 4,5-107 -V (mol)

n._ =6-10"-V (mol)
NO;

ed essendo 2Vil volume totale, le concentrazioni risultano:

-3
[Al3+]= M:Q,alo_‘%(mol/l)

2.V (L)
-3
[s0} = 4.5 IQQV‘(‘;)("”” =9,95-10" (mol /L)
16107V (mol) L
[NOSJ——Q.V o =3-10"(mol /L)

La concentrazione ionica totale (osmolarita) della soluzione ¢ quindi data da:

[ Al ]+[s0] |+ [NO; |=(2.5-107 + 2,25-107 +3-107" ) (mol /L) =7,75-10"* (mol / L)

e la pressione osmotica é:

7t = osmolariti-R-T =7,75-10"" (mol /L)-0,082 (L - atm/mol - K)-303,16 (K)=0,193 (atm)

13 Una soluzione acquosa di un non-elettrolita, di peso molare 93,0 g/mol, ha una pressione
osmotica di 2,40 atm a 5°C. Calcolare quanto ghiaccio si separa raffreddando 100 g di soluzio-
ne a 0,300°C, sapendo che la costante crioscopica dell’acqua ¢ di 1,86°C - kg mol ™.

La pressione osmotica consente di ricavare la molarita della soluzione dalla relazione:
n-V=niRT

da cui, ponendo ¢=1 (poiché il soluto ¢ un non-elettrolita):

_n_ T _ 2,40 (atm)
V. R-T 0,082 (L-atm/mol-K)-278,16 (K)

=0,105 (mol /L)

Poiché la soluzione ¢ diluita, la sua densita si puo considerare uguale a quella dell’acqua, ovvero
parial kg/L.
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concentrazione = 0,105 (mol /L) = 0,150 (mol/kg di soluzione)

Inoltre, poiché il peso molecolare del soluto non € molto elevato, si puo far coincidere la molarita
con la molalita della soluzione:

0,105 (mol / kg di soluzione) = 0,105(mol / kg di solvente)

e quindi calcolare I’abbassamento crioscopico:

AT = K -i-M =1,86 (°C-kg/mol)-1-0,105 (mol/kg)= 0,195 (°C)

La soluzione congela percio a —0,195°C

Raffreddando la soluzione a —0,300°C, parte del solvente si separa come ghiaccio e la molalita del-
la soluzione restante aumenta. Infatti, perché a tale temperatura la soluzione possa esistere come
tale, la sua concentrazione molale deve essere:

AT 0,300 (°C)

M = -
K, 1,86 (°C- kg /mol)

= 0,161 (mol/kg)

Poiché le moli di soluto contenute inizialmente in 1000 g di acqua sono 0,105 e non variano dopo
I’abbassamento della temperatura a 0,300°C, per avere una molalita pari a 0,161 mol/kg occorre
che la quantita di solvente presente sia:

0,105 (mol)

m,0(8)

0,161 (mol /kg) = 1000 (g/kg)

da cui: m, ,(g)=652 (g)

Ossia si devono separare come ghiaccio:
1000 — 652 =348 (g) di acqua

Le 0,105 moli di soluto presenti in soluzione corrispondo a una massa di:

m.. (g)="n,,, (mol)- MM, (g/mol)=0,105 (mol)-93,0 (g/mol)= 9,77 (g)

La massa totale della soluzione, che contiene 0,105 moli di soluto in 1000 g di acqua, da cui si
separano, a —0,300°C, 348 g di acqua, ¢ pari a:

m.xr)luziomf (g> = 1000 + 9’77 = 1009’ 77 (g)

Da 100 g di soluzione si separano percio, a 0,300°C:
1009,77 ( g di soluzz'one) :348 (g di ghiaccio) =10 (g di soluzione) X ( g di ghiaccio)
x=34,5 (g di ghiaccio)

Se un albero cresce fino ad un’altezza di 18 m e si suppone che a quell’altezza la concentrazione
della linfa sia 0,10 M espressa in moli di saccarosio (C,,H,,0,,), calcolare la concentrazione
della soluzione di saccarosio che si deve avere al suolo a 27°C.

La pressione esercitata da una colonna di liquido, sulla base della colonna stessa, ¢ data da:

P (Pa)=h (m)-g (m/s*)-d (kg/m")

dove h ¢ I’altezza della colonna di liquido e d la densita del liquido.
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2

La colonna di linfa, ovvero di soluzione di saccarosio 0,10 M, alta 18 m deve esercitare una pres-
sione al suolo tale da opporsi a una parte della pressione osmotica esercitata dalla soluzione a
concentrazione x molare alla base dell’albero, ovvero a quella porzione di pressione determinata
dalla differenza tra la concentrazione della soluzione al suolo e quella in cima all’albero, che ¢ pari
a (x M-0,10 M).

Applicando I’approssimazione A piome = Ao, valida nel caso di soluzioni diluite, & possibile cal-
colare la pressione esercitata dalla colonna di linfa:

P (Pa)=18 (m)-9,789 (m/s*)-1 (kg/m’)=176.202 (Pa)

che convertita in atmosfere ¢ pari a:

P (atm) = 176:202 (P0)

= =1,74 (atm)
101.325 (Pa/ atm)

Questo ¢ anche il valore della porzione di pressione osmotica esercitata verso 1’alto dalla soluzione
al suolo, annullata dalla pressione esercitata alla base dalla colonna di linfa. Tale pressione osmo-
tica ¢ determinata, a 27°C, da una soluzione di concentrazione pari a:

n-V=n-R-T
T 1,74 (atm)

n
M _— = —
V. R-T 0,082 (L-atm/mol-K)-300,16 (K)

=0,071 (mol /L)

La concentrazione della soluzione al suolo € quindi:
x (mol /L) - 0,10 (mol/L) = 0,071 (mol /L)
x (mol/L)= 0,10 (mol /L) + 0,071 (mol/L) = 0,171 (mol /L)

Calcolare il coefficiente d’attivita medio di una soluzione 10~® molare di solfato d’alluminio.

I1 solfato d’alluminio in soluzione si dissocia completamente secondo I’equazione:
Al (SO,), «<— 2AP" + 3S0O*
Le concentrazioni degli ioni in soluzione sono quindi:
[ A" ] =2-107 (mol /L)
(50} ]=3-107 (mol/L)

La forza ionica della soluzione che contiene i due sali é data da:

1 ‘ : 1 B} . »
y:—-(cm L € 2 ):5.(2-103 ((8)°+3-107 (2))=1,5-10"

9 o
Il coefficiente di attivita medio si ricava dall’espressione:
log f, =—0,51-2"2 - fu= - 0,51-83-2:41,5-10° =- 0,875

da cui:

f, = — 0,492
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2§ Ad una soluzione di un acido debole monoprotico vengono aggiunti 2,40 g di un suo sale di po-

%

tassio. La soluzione risultante ha pH 4,80. Calcolare quanti grammi di sale per litro di soluzione
si devono ulteriormente aggiungere per portare il pH a 5,00, supponendo che I’aggiunta del sale
non provochi variazioni di volume della soluzione iniziale.

La soluzione di un acido debole e di un suo sale costituisce un tampone acido, per cui vale:

[H,0" =K, g—f:
Per le due soluzioni in esame:
10 =g
‘ CSI
1050 =
© Gy
Dividendo membro a membro risulta:
107 C C

52

S2

107" ¢, 2,40 (g/L)

per cui

10—4,80
C,=—=5240 (g/L)=3,80 (g/L)

52 = 1050

La soluzione di Fehling, usata per riconoscere i gruppi riducenti negli zuccheri, contiene 34,64 g
di CuSO, - 5H,0 e 173,0 g di tartrato di sodio e di potassio (NaOOC-CHOH-CHOH-COOK)
in 1,00 L di NaOH 1,00 M. Sapendo che avviene la reazione

Cu* + 2 tartrato® —> [Cu(tartrato),]*

e che la costante di instabilita dello ione complesso ¢ 3,1 - 107, calcolare quanto Cu?** libero &
presente in soluzione e valutare se in queste condizioni precipita ’idrossido Cu(OH),, il cui
prodotto di solubilita ¢ 4,8 - 10,

La formazione del complesso [Cu(tartrato)2]2‘é altamente favorita, come si evince dal valore pic-
colo della costante di instabilita. Si puo, quindi, supporre che esso si formi in modo quantitativo a
partire dalla quantita di ione Cu®* e tartrato presenti in soluzione inizialmente.

Newso, 5,0 = Moy = Tosorsmo (g) = 34,64 (g) =0,1388 (mol)
Y o MMcuso{sHQo (g/mol) 249,6 (g/mol)
n =n = mlrmmlo di sodio e polassio (g) _ 173’0 (g) — 0,8230 (mol)

tartrato di sodio e potassio tartrato? ( ) - ( )
MMtartrato di sodio e potassio g/m0l 210’2 g/mOZ

La quantita di complesso che si forma per litro di soluzione ¢ quindi data da:

M, e =M, .. =0,1388 (mol /L)

complesso
€ restano:

=(0,8230—2-0,1388)(mol) = 0,5454 (mol)

=n -—n

tartrato® iniziali reagite

cioé:
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M, =0,5454 (mol/L)

tartrato

Si consideri, ora, I’equilibrio di dissociazione del complesso, con le opportune concentrazioni:

[Cu(tartrato),]* == Cu** + 2 tartrato*

i) 0,1388 (mol/L) 0 0,5454
V) - X + x +2x
eq) 0,1388 — x + x 0,5454 + 2 x

Sostituendo i valori numerici nell’espressione della costante di instabilita:

= [C“%]'[m”m’fi ]2 31107 = x-(0,5454 + 2x)*
[Cu (tartrato), ] 0.1388— x

Per il piccolo valore della costante di instabilita, si possono trascurare il termine +2xal numeratore
e il termine —x al denominatore, ottenendo

~3,1-107-0,1388
(0,5454)°

=1,4-107 (mol /L) = Cu*" |

effettivamente trascurabile come atteso in base alla stabilita del complesso.
Per spiegare la mancata precipitazione dell’idrossido insolubile Cu(OH),, bisogna considerarne
I’equilibrio di solubilita:

Cu(OH),, == Cu2*(aq> +2OH,,

la cui costante di equilibrio ¢ data da:
K, =[cu* [or | =4,8-10™
e valutare il quoziente di reazione, che nel caso in esame ¢ dato da:
0=1,4-10"(1,00)* =1,4-10”
perché in NaOH 1,00 M:
[0H™]=1,00 (mol /L)

In questo caso:
Q>K;

quindi Cu(OH), precipita.
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Problemi sul pH

1.

10.

11.

Calcolare il pH e la concentrazione degli
ioni OH™ in una soluzione 0,001 M di HCI.
(R. 3;1,0 - 107" mol/L)
Calcolare il pH e il pOH di una soluzione di
H,SO, 0,02 M.
(R.1,4;12,6)
Calcolare il pH di una soluzione di Ba(OH),
0,01 M.
(R.12,3)

Calcolare il pH di una soluzione contenente
12,6 mg di HNO, in 37 mL di acqua.

(R.2,27)

Calcolare il pH di una soluzione contenente
8 mg di NaOH in 40 mL di acqua.

(R.11,7)
Calcolare la concentrazione degli ioni H,O*

e quella degli ioni OH™ in una soluzione di
pH 4,35.

(R. 4,5 107 2,2 107 mol/L)

Calcolare la concentrazione degli ioni H,O"
in una soluzione di pH 0,35.
(R. 2,24 mol/L)
a) Dato pH =14,73, calcolare [H,O"], [OH"]
e pOH; b) dato [OH] = 5,2 - 107, calco-
lare pH, pOH e [H;0']; c) dato [H;O'] =
2,4 - 107, calcolare il pH.
((R. @) 1,9 - 107" 5,3; -0,73;
0) 10,7; 3,3 ;1,9 - 107Y; ¢) 4,62)
Calcolare il pH di una soluzione ottenuta
miscelando 30 mL di HCI 0,5 M e b mL di
NaOH 1,0 M.

(R. 0,54)
Calcolare quanta acqua occorre aggiungere
a un litro di una soluzione di acido forte mo-

noprotico avente pH 2,1 per ottenere una
soluzione a pH 4,0.

(R.79,4 L)
Si vuol portare il pH di una soluzione di un
acido debole monoprotico da 2,5 a 3,0. Cal-

colare il rapporto fra la concentrazione ini-
ziale e finale dell’acido.

(R. 10)

12,

13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

20.

21.

22.
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Calcolare il pH di una soluzione contenente
1,0 mg/L di HCN (K, = 3,0 - 1079)

(R. 6,97)
Calcolare il pH di una soluzione contenente
3,0 mg/L di anilina (C;H,NH,, K, =4,0 - 107').

(R. 6,82)
Calcolare il pH di una soluzione contenente
1,3 mg/L di H,BO, (K, =5,0-107).

(R. 6,99)
Calcolare il pH di una soluzione contenen-
te 5,3 mg/L di fenolo (C;H,OH, K = 1,3 -
10717).

(R.7,08)
Calcolare il pH di una soluzione ottenuta mi-

scelando 72 mL di H,SO, 0,05 M con 8,5 mL
di KOH 1,0 M.

(R.12,21)

Calcolare il pH di una soluzione 0,2 M di un
acido debole monoprotico (K, =4,5-107).

(R.2,02)

Calcolare il grado di dissociazione, il pH e la
costante di dissociazione di una base organi-
ca debole monobasica in soluzione acquosa
0,005 M, sapendo che in queste condizioni
la concentrazione di OH™ in soluzione ¢ di
7,6 - 10 mol/L.

(R.0,15;10,88; 1,2 - 107™)
Si titola con NaOH un acido debole con co-
stante di dissociazione 1,0 - 107, Quale sara
il valore del pH al punto di equivalenza se la
concentrazione di Na' aggiunto ¢ 0,04 M?

(R. 9,30)

Calcolare il pH di una soluzione di NaOH

contenente: a) 0,0040 g/Leb) 0,0040 mol/L

(R. a) 10; b) 11,6)

Calcolare il pH di una soluzione di HCI con-
tenente: a) 0,0036 g/L e b) 0,0036 moli/L.

(R. a) 4,0, b) 2,4)

A 500 mL di una soluzione di KOH

0,020 M si aggiungono 20 mL di una soluzio-

ne di HC1 M/10 e 30 mL di una soluzione di

H,SO, M/20. Calcolare il pH della soluzione
risultante.

(R.12)
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23.

24.

25.

26.

27.

28.

29.

30.
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A 500 mL di una soluzione di KOH 0,10 M si
aggiungono 100 mL di una soluzione di HCI
M/5 e 60 mL di una soluzione di HF M /2.
Calcolare il pH della soluzione risultante, sa-
pendo che la costante di dissociazione dell’a-
cido fluoridrico ¢ 2,0 - 10~

(R. 8,3)
Un sapone commerciale ¢ costituito da pal-
mitato di sodio. Sapendo che I’acido palmi-
tico ha K = 1,0 - 1077, calcolare il pH di una
soluzione 0,10 M di sapone.

(R. 10)

Una soluzione di un sale alcalino di un acido
debole ha pH 11. Calcolare a quale concen-
trazione occorre portare la soluzione del sale
perché il pH diminuisca di una unita.

(R. cento volte pin concentrata)

Una soluzione di una base debole ha pH 9,5.
Si vuole portare il pH a 9. Calcolare in quale
rapporto stanno fra loro le concentrazioni
iniziale e finale della base.

(R.107)

Si miscela, di uno stesso acido debole, un li-
tro di soluzione a pH 4,0 con un litro di una
soluzione a pH 3,2. Calcolare il pH della so-
luzione risultante.

(R. 3,3)

Un volume di una soluzione di un acido de-
bole monoprotico AH avente pH 3,5 viene
miscelato con un volume doppio di una so-
luzione dello stesso acido avente pH 4,5. Cal-
colare il pH della soluzione risultante.

(R.3,7)
Si hanno due soluzioni A’ e A'’ rispettiva-
mente a pH 3,0 e pH 3,5 a) di un acido forte
e b) di un acido debole. Calcolare nei due
casi in quale rapporto (V,,/V,.) bisogna mi-
scelarle per ottenere una soluzione avente
pH 3,1.
(R. a) 0,5; 0) 2)
Un volume di una base debole monofunzio-
nale B avente pH 10,5 viene miscelato un
volume doppio di una soluzione della stessa
base avente pH 9,5. Calcolare il pH della so-
luzione ottenuta.

(R. 10,3)

31.

32.

Si hanno due soluzioni B’ e B'’ rispettiva-
mente a pH 11,0 e a pH 10,5 a) di una base
forte e b) di una base debole. Calcolare nei
due casi in quale rapporto in volume (Vy,/
V,) occorre miscelarle per ottenere una so-
luzione avente pOH 3,1.

(R. a) 2,32; b) 1,44)

Si vuol preparare una soluzione a pH 3,5
avendo a disposizione due soluzioni, una
a pH 2,5 e una a pH 12. Indicare in quale
rapporto vanno miscelate le due soluzioni,
supponendo che entrambe siano costituite
da elettroliti forti.

(R. 3,62)

Problemi sugli equilibri acido-base,
idrolisi e soluzioni tampone

1.

Una soluzione di un acido debole monopro-
tico 0,050 M ha pH 3,0. Calcolare: a) la per-
centuale di dissociazione; b) la K, dell’acido;
c) il volume V, di una soluzione di idrossido
di sodio 0,050 M da aggiungere ad un volu-
me V, della prima soluzione per neutraliz-
zarla ed in tale caso d) il pH della soluzione
ottenuta.

(R.a) 2% b) 2,0 - 107, ¢) V,=V,; d) 8,5)
Una soluzione di una base monofunzionale
0,050 M ha pH 11. Calcolare: a) la percen-
tuale di dissociazione; b) la K, della base;
¢) il volume V, di una soluzione di acido clo-
ridrico 0,050 M da aggiungere ad un volume
V, della prima soluzione per neutralizzarla
ed in tale caso d) il pH della soluzione ot
tenuta.

(R.a) 2% b) 2,0 - 107, ¢) V,=V,; d) 5,5)
Si titolano 150 mL di una soluzione di un aci-
do debole monoprotico di K, =9,0 - 10~ con
15 mL di una soluzione di idrossido alcalino
0,10 M. Calcolare: a) il pH al punto di equi-
valenza e b) come varia il pH della soluzione
iniziale di acido debole se a 100 mL di questa
si aggiunge 1,0 mL di una soluzione di acido
cloridrico 1,0 M.

(R. a) 8,0, b) da 3,2 a 2,0)
Si titolano 150 mL di una soluzione di una

base debole monofunzionale di K, =9,0 - 10°
con 15 mL di acido cloridrico 0,10 M. Calco-
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