Proprieta delle miscele: le soluzioni

La quasi totalita dei gas, liquidi e solidi che si trovano in natura sono miscele di pi
sostanze non reagenti.

Una soluzione & una miscela omogenea monofasica in cui non esistono interfacce tr
suoi componenti.

Di norma in una soluzione le particelle disperse hanno piccole dimensioni.

Quando le dimensioni sono grandi (per es. grandi molecole o molecole aggregate) Ic

miscela che si forma & eterogenea (colloidi).

In una soluzione si identifica il solvente, che é il componente piu abbondante, e i
soluti, i componenti che si sciolgono in esso.

La solubilita di un soluto indica la quantita massima di soluto che si scioglie in una
data quantita di solvente ad una ben precisa temperatura.
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Soluzioni liquide

L'acqua é senz'altro il solvente piu diffuso in natura (e non solo) data la sua
abbondanza e la sua capacita solvente.

Composti apolari non sono molto solubili in acqua e preferiscono sciogliersi in solventi
apolari (es. CCl,).

Sostanze con forze intermolecolari simili si sciolgono tra di loro: il simile scioglie il

simile.
Solubilita Solubilita

Alcol Modello in acqua in esano

CH. ';{}H [='s ] .3
(metanolo)

CHCH-0OH o i
{etanolo)

CH;iCH»)-0H = ot
i propanolo)

CHy(CH»),0OH 1.1 ks
i butanolo)

CH;(CH,)0H = A 0.30 o
(pentanclo)

CH3iCH2)s0OH 0,058 s
(esanolo)

* Espressa in (mol alcol) {1000 g solvente) a 20 *C.



Molti sali si sciolgono in acqua perché & f?___/!».. I &
le forti attrazioni ioni-dipolo che si 2 I,‘é(f/f a 3’6‘3
formano  compensano le forti Q‘J‘J) ® s | .
attrazioni ioniche nel solido ionico. 9 -{)\F—I—x.\a L ,z-f"a e
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La solubilita in acqua di gas apolari o poco polari e

dipendente dalla loro polarizzabilita che rafforza

Temperatura

0 . . . . . Gas Solubilit: -
I'interazione dipolo-dipolo indotto con il solvente. sas Solubilits di
: ebollizione (K)
La solubilita di un gas in un liquido & descritta dalla legge  He 42x107* 4.2
. , Ne 6.6X1077 27.1
di Henry: N, 104x10~* 77,4
sgas = ky x Pgas CO 156X1077 81.6

0, 21.8x1077 00,2

Dove k, & la costante di Henry (dipende da gas, O 5,5 0= 1014

solvente, pressione e temperatura) e P, e la pressione “5573Ke1am.
parziale del gas sopra la soluzione.

La solubilita diminuisce all'aumentare della temparatura



Soluzioni gassose e solide

Soluzioni gas-gas
Tutti i gas sono infinitamente solubili I'uno nell'altro. Il tipico esempio di soluzione

gassosa e l'aria (contenente circa 18 gas diversi)

Soluzioni gas-solido

Quando un gas si scioglie in un solido occupa tutti gli spazi disponibili tra le
particelle impaccate del solido. Questa caratteristica puo essere sfruttata per
purificare gas (esempio intrappolando H, su Pd)

Soluzioni solido-solido

I solidi diffondono pochissimo per cui sono pochi gli esempi di soluzioni solide
omogenee. In alcuni casi si preparano fondendo i solidi, miscelandoli e poi
risolidificandoli (es. alcuen leghe metalliche)



Variazioni energetiche nella formazione di soluzioni

La formazione di una soluzione puo essere scissa in tre fasi principali:

1) le particelle di soluto si devono separare tra di loro (necessario fornire energia)

2) le particelle di solvente si devono separare tra di loro (necessario fornire energia)
3) le particelle di soluto e solvente si miscelano (energia viene liberata)
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soluto

AH
separato 1
LY -\Hsulutu soluzione
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Al | —"'leuhremE! ‘ g
Solulo r o Hiinate
-"lenqu >0

Hiniza'ale

processo endotermico

L'energia liberata a seguito del miscelamento puo essere superiore a quella necessaria

per separare le particelle di soluto e solvente (reazione complessiva esotermica) oppure

puo essere inferiore (reazione complessiva endotermica)



Esempio: dissoluzione di un solido ionico

NaCl NaOH NH,NO,

\ =g b [e *
=g i OH-{g MNOSTG
g
AHgcbuto .--""r"
(—AH g i) —
Raggio T AM soiin AHy, T § Minizinls =
ionico AH,, g {=2Hrgticato! L = Hiinada
lone (pm)  (k}/mol) E‘ - - 5 Ha g' \Haoluto
A .
Gruppo 1A(1) b - f*.Hw ,_Eu AMaes, w (—AHmgticol)
Li* 76 =510 T = 3.6 kol — =$.§ - Al
Na* s . : T kMmaol - =25,
a 102 410 Hirate KJimecd
Rb™ 152 =315 | &
Cs* 167 —282 Hinizinle Hiinale Hiniziale
G 2A(2) A NGl MMrgaon, Nevements B NaOH. AHy predomina: AFyg € NHgNO3. AHigc0i0 predomina:
ruppo maggiore dl Ay AMygin & grande @ negatho Az & grande @ posiivo
Mg 72 —1903 i plocoko @ positive,
Ca’t 100 —1591
Sret s —1424
Ba®t 135 —1317
Gruppo TA(17)
F~ 133 —431
(ol 181 -313
Br~ 196  —284
1 220 —247
Piccolo assorbimento Liberazione Assorbimento

di calore di calore di calore



Quantita di soluto in una soluzione: espressioni della concentrazione

La concentrazione indica la quantita di un soluto all'interno di una soluzione che non
dipende dalla quantita di soluzione presente.
Di norma esprime il rapporto tra la quantita di soluto e la quantita di soluzione.

Espressione della
concentrazione

Rapporto

Molarita (M) quantita (mol) di soluto

volume (L) di soluzione

s 1antit l) di soluto
Molalita () quantita (mol) di solutc

massa (kg) di solvente

massa di soluto

Parti in massa
massa di soluzione

volume di soluto

Parti in volume . .
volume di soluzione

Brazicae molaie 00 quantita (mol) di soluto

quantita (mol) di soluto + quantita (mol) di solvente




Molarita e molalita

La molarita (M), o concentrazione molare, & il numero di moli di soluto disciolti
in 1 litro di soluzione.

nh (numero di moli)

M ==
V (volume di soluzione in L)

E' I'espressione di concentrazione piu utilizzata. In realta poiché i volumi sono
influenzati dalla temperatura anche la molarita lo e.

La molalita (m), o concentrazione molale, & il numero di moli di soluto disciolti
in 1 chilogrammo di solvente.

__n (numero di moli)
massa di solvente (in kg)

Molto meno diffusa, ma indipendente dalla temperatura.

Per soluzioni diluite molarita e molalita hanno valori pressoché identici



Conversione tra le diverse espressioni di concentrazione

Esercizio: Una soluzione acquosa di perossido di idrogeno (H,O,) ha una concentrazione
del 30 % p/p e una densita di 1.11 g/mL.
Si calcoli a) la molalita, b) la frazione molare di H,O,, c) la molarita.

a) La molalita indica il numero di moli per kg di solvente.
Una concentrazione 30 % p/p significa che ci sono 30 g di H,O, in 100 g di soluzione.
Quindi ci sono 30 grammi di H,0, in 70 g di solvente.

30 0.882
li d _ _0.882 m=2:8%2 _45¢
moli di H,0, = PM ~34 007

b) La frazione molare indica il rapporto fra le moli di H,O, e quelle totali.

- m _70 0.882
_ _ /0 _ _ =0.185
moli di solvente M = 18 3.89 Ah0: = ) '882 4+ 3 89

c) La molarita é il numero di moli di H,O, rispetto al volume di soluzione.

| . | m 100 0.882
— - —_— = M =
volume di 100 g di soluzione FIRERT 90.1 mL 0.0901

=9.79



Soluzioni: prelevamento e diluizione

Quando si preleva un volume da una soluzione, la concentrazione di soluto nel
volume prelevato non varia, mentre il numero di moli prelevate puo essere

calcolato dalla seguente relazione:

> n=MxV

» (02L| n=0.1x02=2x 102 moli

soluzione 0.1 M 0.1 M

Quando si aggiunge solvente ad un volume di una soluzione, il numero di moli di

soluto non varia, ma la sua concentrazione diminuisce. La soluzione, percio, si

<<2f<§h M x Vi = M, <V,

0.2L

diluisce.

01x0.2=M,x0.8

- 0.1x0.2
0.8

0.1 M

0.6 Ldi H,0

M, =25x%x107?




Esercizio: Quanti mL di una soluzione di acido acetico (CH;COOH) 2.9 % p/p (d =
1.016 g/mL) devono essere prelevati e diluiti con acqua ad un volume finale di 810

mL per preparare una soluzione di acido 0.01 M ?

Le moli di acido acetico presenti nella soluzione finale sono:
n=MxV=001x0.81=8.1x 103

La concentrazione molare della soluzione di acido acetico di partenza puo essere

1)

2)

3)

calcolata in questo modo:

Si determina il peso di 1 L di soluzione:

m=Vxd=1000 mL x 1.016 g/mL = 1016 grammi

Si calcolano i grammi di soluto in 1 L di soluzione:

1016 x 2.9/100 = 29.5 grammi di acido acetico

Si calcolano le moli di soluto in 1 L di soluzione (che equivale alla molarita):
moli = grammi / PM = 29.5/60 = 0.49 moli/litro (M)

1000 (mL)xd (g/mL)x % (p/p)
PM x 100

In un passaggio unico: M =



In generale, il numero di moli contenute in un dato volume di una soluzione di cui si
conosce la densita e la percentuale peso/peso si puo calcolare usando seguente

relazione:

V (mL)xd (9/mL)x % (p/p)

di moli nel vol =
numero di moli nel volume V PM <100

Questa equazione puo essere utilizzata per risolvere questo esercizio

nxPMx100  8.1x107°x60x100

V (mL) = _ 165 mL
(ML) = 3 a/mD <% (p/p) 1016x2.9 m
oppure
M <V, =M, x\V, 0.01x0.81=0.49xV,
v, - Q01081 _ 451651 165 mL

0.49



Esercizio: E' necessario preparare 250.0 mL di una soluzione di ioni alluminio(IIT)
0.15 M utilizzando solfato di alluminio(III) solido e 250.0 mL di una soluzione 0.05
M di ioni alluminio(ITI). Quanti grammi di solfato di alluminio(TIT) devono essere
impiegati?

Le moli di alluminio(III) finali sono:
moli Al = MxV =0.15x0.25=3.75x10"
Le moli di AI(III) contenute nella soluzione sono:

moli Al = MxV =0.05x0.25=1.25x107?

Le moli di AI(TII) necessarie sono:

moli Al necessarie = 3.75x102 - 1.25x102 = 25x107?



La formula del solfato di AI(III) & Al,(SO,);
AL(SO,), —»2 AP +350,*

Quindi le moli di solfato di alluminio che corrispondono a 2.5x10-2 moli di AI(TIT)

sono.

2
25x107 _ 455,107

che corrispondono a:

grammi di AL(SO,), =1.25x1072 x342 = 4.27



Esercizio: 2.5 g di cloruro di Fe(III) vengono sciolti in 100.0 mL di acqua. Quanti
mL di acqua devono essere aggiunti a 50.0 mL di tale soluzione per preparare una

soluzione in cui la concentrazione di ioni cloruro ¢ 0.1 M?

La concentrazione degli ioni cloruro nella soluzione di partenza é:

FeCl, —»Fe> +3ClI x3=046 M

o ]_162 2x0.1

Le moli di cloruro nei 50 mL sono:

moli di CI' =MxV =0.46x0.05 =0.023

Il volume di acqua necessario affinché la concentrazione di Cl- sia 0.1 M e:

n n 0.023
= — - —=——""-=0.23
M vV v M 0.1 L

Il volume di acqua da aggiungere & quindi:

0.23-0.05=0.18L=180mL



Proprieta colligative delle soluzioni

La presenza di un soluto modifica alcune proprieta fisiche del solvente.
Sorprendentemente, queste proprieta non dipendono dall'identita chimica del soluto, ma
dal numero delle particelle disciolte.

Queste proprieta sono dette colligative.

Sono I'abbassamento della pressione di vapore, l'innalzamento della temperatura di

ebollizione, I'abbassamento della temperatura di solidificazione e la pressione osmotica.

Rispetto alle proprieta colligative é importante classificare i soluti in non elettroliti,
elettroliti forti ed elettroliti deboli.

- I non elettroliti sono soluti che si sciolgono liberando un numero di particelle (non
ioniche) uguale al numero di molecole presenti allo stato solido (es. zuccheri, urea,
glicerolo, ...).

- 6li elettroliti forti sono soluti che si sciolgono liberando un numero di particelle
(ioniche) multiplo rispetto al numero di particelle presenti allo stato solido (es. soli
ionici, acidi e basi forti).

- Gli elettroliti deboli hanno un comportamento intermedio tra i non elettroliti e gli
elettroliti forti (es. acidi e basi deboli).



Abbassamento della pressione di vapore di una soluzione

La pressione di vapore di una soluzione contenente un soluto non elettrolita poco

volatile & inferiore rispetto a quello dl solvente puro.

Questo effetto e descritto dalla legge di Raoult:

0 0 0]
Psoluz = Zsolven're X PsolvenTe AP = Psolven‘re — Psoluzione = Zsolu‘ro X PsolvenTe
» 2
L 4 @ o e
¢ @ » 4
®o @ M\ 20 A/ Beos®a o%."
E C;’q"’ '.i | : G‘D’C‘:’a /
A I B, |2 AL
VeSe % e® & VePeo¥, ’r
" .‘ﬁ . " Aciu Soluzione ’ a-‘i‘ ’

i acgua ¢
rucchero
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Innalzamento ebullioscopico ed abbassamento crioscopico

L' abbassamento della pressione di vapore di una soluzione determina dei cambiamenti

nelle temperature di transizione di fase tra soluzione e solvente.

T |
\ /
\ /

soluzione— - solvente puro y
i /

1 atm

SOLIDO | LIQUIDO /

Pressione
—
>
)
LY

/ GAS

ya ]
/ \ Temperatura y \

temperatura di solidifi-  temperatura di solidi- temperatura di temperatura di
cazione della soluzione ficazione dell'acqua ebollizione dell’acqua  ebollizione della soluzione




Innalzamento ebullioscopico ed abbassamento crioscopico

Le variazioni quantitative nelle temperature di transizione di fase dipendono da una
costante di proporzionalita (ebullioscopica o crioscopica) che dipende dal solvente e
dalla concentrazione molale del soluto.

-‘-esboluzwne . esbolvem‘e _ A-reb _ Keb X M -‘-Ciolven‘re . -rcioluzuone _ A-rcr _ Kcr % m
Temperatura Temperatura di

Solvente di ebollizione (°C)*  Keb (°C/m) solidificazione °C)  Kcr(°C/m)
Acido acetico 117.9 3.07 16.6 3.90
Acqua 100.0 D012 0.0 1.86
Benzene 80.1 253 3.3 4.90
Cloroformio 61.7 3.63 =540 4,70
Disolfuro di carbonio 46.2 2,34 =111 3.83
Etanolo 78.5 .22 =173 1.99
Etere dietilico 34.5 2,02 -116,2 1,79
Tetracloruro di carbonio 76,5 5.03 —23 30

“A1 atm.



Pressione osmotica
Quando due soluzioni acquose sono separate da una membrana semi-permeabile
capace da far passare le molecole di acqua ma non quelle dei soluti, si osserva un
flusso spontaneo di acqua dalla soluzione piu diluita e quella piu concentrata.
Si ricorda che una soluzione piu concentrata in un soluto & piu diluita in acqua e

viceversa.
I = %RT — MRT
pressione pressione applicata necessaria
osmotica per impedire 'aumento di volume
— fie ) ) fle — -’;%_‘:
: o
solvente| — soluzione v
puro T

J,,,_..«ci " solvente

membrana
semipermeabile

O.Ea\ g -

molecole
\ di soluto
=7~ molecole
di solvente

Y




Pressione osmotica

Globuli rossi

.
Soluzione acqua
[ d
salina pura e , :
Le cellule si gonfiano in una Cellule normali in soluzione Le cellule si Aastringono in
soluzione a bassa concentrazione isotonica una soluzione a elevaln
di soluto (soluzione ipotonica) concentrazione di soluto

{soluzione ipertonica)



Proprieta colligative nelle soluzioni di elettroliti

In presenza di elettroliti forti I'entita delle proprieta colligative dipende dal numero di
particelle ioniche rilasciate dal solido. Questo numero (per numero di particella neutra
solida) & definita dal coefficiente di van't Hoff, i.

0 valore atteso

soluto
. , . valore osservato
(catione/anione) ] sse

AP = i>< Zsolu‘ro X P

solvente

3 FEC'S
AT, =K xmxi (3+/1-)

MgSO,4

AT, =K, xmxi (2+/2-)

MgCla
. (2+/1-)
[M=ixMxRxT
MaCl

(1+/1-)

Non elettroliti 2 i = 1 | |-:c!|

Elettroliti forti & i = v(NaCl = 2, MgCl, = 3, FeCl; = 4,..) i
(assenza di ioni)

Elettroliti deboli 2 1 < i < v

| N I B E—
01 2 3 4 5

Fattore di van't Hoff (i)



Esercizio: Una soluzione ottenuta sciogliendo 12 g di un soluto non-elettrolita in
380 mL di acqua esercita una pressione osmotica di 4.29 atm a 25°C. Calcolare la
formula molecolare del soluto sapendo che la composizione percentuale degli
elementi costituenti ¢ C 40 %, H 6.67 %, O 53.33 %.

La formula minima del composto é:

40 6.67 53.33
C=—=333 ;H=——=667 ,0=———=3.
- H= 2266 =2 333
c=333 1 q=88_5 53334 — » HO —» PM_.. =30

3.33 3.33 3.33

Il peso molecolare del composto é:

m

[T=ixMxRxT H:ixPMxvaxT
iIxmxRxT 1x12x0.082x298.15 PM_ccoire 180
PM: — :180 olecolare __ =6
HXV 429XO38 PM«\inima 30

La formula molecolare é: C.H,,O,



Termodinamica

E’ la scienza che si interessa dr studiare le relazioni tra il calore e le altre forme

di energia.

La branca della termodinamica che studia il calore coinvolto in una reazione chimica

é la termochimica.

L'Energia puo essere definita come la capacita di un sistema di compiere lavoro.

Tutte le diverse forme di energia possono essere raggruppate in due classi:

- energia potenziale (associata alla posizione del sistema)
esempi: |'energia coinvolta nei legami chimici, I'energia gravitazionale, I'energia

elettrostatica

- energia cinetica (associata al moto del sistema)
esempi: |'energia termica legata al movimento delle particelle a livello molecolare,
I'energia meccanica di un oggetto macroscopico in movimento, |'energia elettrica

legata al movimento di elettroni in un conduttore.



L'Energia potenziale e quella cinetica si possono convertire I'una nell'altra e possono
produrre lavoro e convertirsi in calore quando si trasferiscono da un corpo ad un

Altro (in ogni caso I'energia complessiva é costante)

Il tuffatore possiede

energia potenziale > Energia potenziale

gravitazionale in virtl
della sua posizione

(altezza) rispetto al suolo.

Parte dell’energia potenziale

viene convertita in energia

cinetica man mano che

I'altezza del tuffatore diminuisce

e la sua velocith aumenta; il >
massimo dell’energia cinetica

Energia cinetica

viene raggiunto un istante
prima dell'impatto con I'acqua.

Con I'impatto il tuffatore compie
lavoro sull’acqua facendola
schizzare via; alla fine la
differenza di energia potenziale

¢ convertita in moto a livello
nanoscopico: la temperatura
dell’acqua risulta lievemente

enaggiore, > Energia meccanica (acqua spruzzata),

lavoro e calore



Il calore, o energia termica, (¢) puo essere definita come I'energia che si
trasferisce da un corpo ad un altro in virtu di una differenza tra le loro
temperature.

Spontaneamente il calore si trasferisce dal corpo a temperatura piu elevata a
quello a temperatura inferiore sino a quando si raggiunge una condizione di

equilibrio in cui i due corpi possiedono la stessa temperatura.

L'energia termica di un corpo é la somma delle energie di tutti i suoi atomi o
molecole costituenti.

L'energia termica dipende dalla temperatura del sistema (movimento delle
particelle), dal tipo di particelle e dal loro numero.

Quindi I'energia termica posseduta da una sostanza dipende dalla sua temperatura e
dalla sua quantita.

Le unita di misura comunemente utilizzate per I'energia termica sono:

- la caloria, cal, che é il calore necessario ad aumentare di un grado (da 14.5 a
15.5 °C), la temperatura di 1 grammo di acqua.

- il joule, J, & l'unita del SI (kg m?/s?) = 1 caloria = 4.184 J



La capacita termica specifica, o calore specifico, di una sostanza indica il calore
che deve essere fornito ad una certa quantita di sostanza (1 grammo o 1 mole)
per aumentarne la temperatura di un grado.

C .1-\ 1- . PP / = q

apacita termica specifica (J/gxK) AT

Capacitd termica molare (J/mol xK) = —1
apacita termica molare(J/mol xK) AT

Attraverso queste relazioni é possibile calcolare il calore che deve essere
trasferito (o sottratto) ad una certa quantita di sostanza per riscaldarla (o

raffreddarla) facendone variare la temperatura di AT.

Sostanza Calore specifico
(J/gxK)
Alluminio 0.9
Ferro 0.45
Acqua (1) 4.18
Ammoniaca (I) 4.7
Acqua (g) 1.8




Sistema e Ambiente

Dovendo studiare trasferimenti di energia & importante definire con precisione i
compartimenti tra i quali avviene il trasferimento.

In termodinamica si definisce sistema la parte di spazio entro la quale avviene il
processo che si sta studiando (per esempio una reazione chimica).

Tutto quello che si trova intorno al sistema & I'ambiente.

L'insieme (sistema + ambiente) definisce |'universo termodinamico.

Il sistema, a seconda di come é
“collegato” termodinamicamente

all'ambiente, puo essere aperto

(se puo scambiare materia ed

energia), chiuso (solo energia) o

isolato (né energia, né materia). Material (vapor d'acqua)

Calore

Sistema

isolato




Flussi di energia tra sistema/ambiente

La somma dell'energia cinetica e dell’'energia potenziale di un sistema estesa a

tutte le particelle presenti rappresenta la sua energia interna, E. In una

reazione chimica la variazione di energia interna é la differenza tra quella dei

prodotti e quella dei reagenti

AE =E,,, —E

stato

iniziale

EIT'IIIIH]E

Efinale < Einiziale
AE <0

energia, E

energia che il
sistema cede
allambiente

finale

e
Eflnale

A E del sistema diminuisce

inale = “iniziale

=E

energia, E

prodotti Er'eagen‘ri
stato
finale

_‘ - -
Eﬂnale

Efinale > Einiziale . .
AE>0 energia che |l
sistema acquista

stato dall'ambiente
iniziale
iniziale
B E del sistema aumenta



Calore e lavoro

Sono le due forme con cui I'energia si trasferisce tra il sistema e I'ambiente.

Il calore (simbolo q) si trasferisce quando ci sono differenze di temperatura.
Tutte le altre forme di trasferimento di energia coinvolgono un lavoro (simbolo w)
nel quale un oggetto viene spostato da una forza.

Poiché l'energia puo essere trasferita solo sotto forma di calore e/o lavoro, la

variazione di energia interna del sistema é:
AE=q+w

I valori di q e w possono essere positivi e negativi a seconda della direzione con
cui calore e lavoro vengono trasferiti tra sistema e ambiente.

g = trasferimento di calore endotermico — g = trasferimento di calore esotermico
(in entrara} (in uscita)

Sistema

E = energia interna

1 = trasferimento di lavoro — v = trasferimento di lavoro
{in entrata) (in uscita)



energia, E

Trasferimento di energia tramite il solo calore (w =0)

AE

‘ Tsis > Tamb

H,0
calda

Tsts Tamb

Einiziale
Tsis = Tamb
calore (g) che il
O a temp. AE <0 BIStErI'IE_l cede
ngnbienta allambiente (g < 0)
Tsis Tamh

|
Efinale

A E ceduta sotto forma di calore

AE<Q — ¢<0

=4

energia, E

1 Tsis i Tamb

H,0 a temp.
ambiente
Tas  Tamb
e ] Eﬁnale
Tsis <Tamb
calore (g che il
L R0 AE>0 sistema acquista
ghiacciata dall'ambiente (g > 0)
Ty Tamb

e
Einlzlale

B E acquistata sotto forma di calore

AE>0 — g>0



Trasferimento di energia tramite il solo lavoro (q =0)

Recipiente isolato AE =w

termicamente . L. R .
Una reazione chimica puo compiere

A Py I ' lavoro principalmente in due modi:
: 1

- Lavoro elettrico (reazioni redox)

‘ sistema . oic Zncl +H - Lavoro di espansione
N + ) = ZNCL o +
HCl(aq) (s) I(q) (aq) (9) W:PXAV
| Zn(s)

Einiziale

energia, E

il sistema compie
AE <0 Javoro (W) sullambiente
(w<0)

Ha(g)
ZnClo(aqg)

Efinal&e

AE<O —™ w<O0
Se si comprime |I'H, si compie lavoro sul sistema:

AE>0 — w>0



Il principio di conservazione dell’'energia

E' il primo principio della termodinamica.

Enunciato: “L'energia dell'Universo é costante” oppure “Nulla si crea, nulla si
distrugge, tutto si trasforma”.

Vale per qualunque processo fisico o chimico.

AE

universo

= A ioma + AE, =0

istema mbiente

L'energia interna é una funzione di stato, cioe il suo valore dipende dallo stato
in cui si trova il sistema e non dal cammino percorso dal sistema per raggiungere
quella condizione. Altri esempi di funzioni di stato sono la pressione o il volume.

Invece, calore e lavoro non sono funzioni di stato.

CgH;g (ottano)
25
+5 0
w Einiziale
8
2
Q@ L !
s E ceduta sotto E ceduta sotto
. forma di lavoro
forma di calore i B
8CO0O2 + 9H20
Efinale




La variazione di energia intferna di un sistema nel quale avviene una reazione
chimica puo essere determinata misurando il calore liberato/assorbito dal

processo se questo non compie lavoro:
AE=q+w —> sew=0 ——> AE=¢q

Per reazioni che non comportano un lavoro elettrico, questa condizione puo
essere soddisfatta misurando il calore di reazione a volume costante attraverso

dispositivi chiamati calorimetri.

generatore + agitatore
di corrente “  motorizzato
elettrica

— termometro

& Calorimetro usato per determinare il

[t

calore di combustione a volume costante.

A\

sistema (sostanza
combustibile e
ossigeno compresso)

Il calore rilasciato puo essere misurato

dall'aumento di temperatura del bagno di

//— spaccato della acqua (a massa nota) che circonda la

spaccato della camicia isolante
g

“bomba”
d'acciaio

camera di combustione.

bagno d'acqua

spirale di 3
accensione — e




Entalpia

La maggior parte delle trasformazioni chimiche avviene a pressione costante
(piuttosto che a volume costante).

E' percio utile definire una singola variabile termodinamica che tenga conto delle
variazioni di energia interna in queste condizioni.

Questa grandezza é I'entalpia (simbolo H).

L'entalpia di un sistema é definita come la somma tra la sua energia interna piu
il prodotto pressione x volume:

H=E+PV

e la corrispondente variazione di entalpia di un sistema mantenuto a pressione
costante é:

AH = AE +Px AV

Anche |'entalpia é una funzione di stato.



ambiente Quando un sistema si espande contro una
pressione costante (per es. quella atmosferica)
E compie lavoro che percio “"esce” dal sistema (- w).
. o
Pertanto il lavoro compiuto é w = -P AV
AV
S RN S AE =q+w=q-PAV
sistema sistema
p—— Considerando q, il calore scambiato dal processo
oo Ry
stato stato a P costante si ha che:
iniziale finale
=P AV
v AE = q, —PAV
Da cui: ¢, = AE + PAV > q, = AH

La variazione di entalpia di una reazione corrisponde alla quantita di calore scambiata

a pressione costante.



Confronto tra AE e AH

AH puo fornire utili informazioni sulla variazione di energia interna di un sistema
nel quale avviene una trasformazione chimica:
1) Reazioni in cui non partecipano gas

Poiché la variazioni di volume di liquidi e solidi sono trascurabili
AH=AE+PAV — AVz=0 —> AH=AE
2) Reazioni in cui le moli di gas presenti non variano a seguito della trasformazione

Nog) + Oz = 2NQ
Anche in questo caso —» AV =0 — AH=AE

3) Reazioni in cui le moli di gas presenti variano a seguito della trasformazione
2H2(9) + o2(9) - ZHZO(g)

In questo caso AV O ma di norma q, > AV per cui ancora AH = AE

Nella reazione esempio il termine PAV é circa lo 0.5 % di AH



Reazioni endotermiche ed esotermiche

La variazione di entalpia di una reazione chimica, AH,, indica la differenza tra
I'entalpia dei prodotti e quella dei reagenti:

AH, =H

prodotti

-H

reagenti

Il segno di AH, indica se nella trasformazione viene assorbito o rilasciato calore

A

CHg + 20,
[ Pﬁmzhﬂe
I
_g AH< 0 calore
= uscente
3
=
®| €07+ 2H0
Htinale

A Processo esotermico

AH. <0

entalpia, H

B

A H00)
Hiinale
AHS 0 calore
entrante
H20(s)
Hiniziale

Processo endotermico

AH. >0



Le variazioni di entalpia di alcuni processi sono indicate con nomi particolari:

1)

2)

3)

Quando 1 mole di una sostanza si combina con |'ossigeno, il calore scambiato
e detto calore di combustione:
Es:

C,Hgqy +137/2 O, = 4 CO,,, +5 H,O,  AH. =AH_,,
Quando 1 mole di un composto viene prodotta a partire dai suoi elementi,
il calore scambiato & detto calore di formazione:

Es:
Ke +1/2 Bry;, - KBr, AH, = AH,

Quando 1 mole di una sostanza passa allo stato gassoso, il calore scambiato

e detto calore di vaporizzazione:

Es:
HZO(,) —> HZO(Q) AH, = AHVGP



Origine della variazione di entalpia in una reazione chimica

Esempio: l—-lz(g) + I:2(9) -2 HF(9) AH. =-546 kJ (a 25 °C)

Non ci sono variazioni di moli gassose per cui AH, = AE,

Le componenti principali dell’'energia interna di un sistema chimico sono:

E k(traslazione) - E pwibrazions) ey
¢ B
E k(rotazione) | Epatomo) er <94 )
|'-'J

Ek{vibrazion ) lﬂ} il

Epn;nucle-cu

E ki elettroni) ﬁ

Epilegame-] 9+ : La

e

A Confributi all'energia cinetica (Ek) B Contributl all'energia

potenziale (Ep)



Hy + By > 2HR, AH =-546 kJ (a 25 °C)

Se la reazione viene condotta a temperatura non cambia, i contributi all'energia

cinetica non variano.

Tra i contributi all'energia potenziale, quelli relativi alle attrazioni nucleo-elettrone
e alle attrazioni protoni-neutroni nel nucleo non variano.

L'energia potenziale di vibrazione varia leggermente perché variano gli atomi legati,
ma di norma questa variazione é piccola.

Il contributo che varia notevolmente a seguito della reazione é |'energia potenziale
associata alla forza di attrazione tra i nuclei e la coppia di elettroni condivisa che

costituisce il legame covalente.

La variazione di entalpia di una reazione dipende dalla differenza tra le forze dei
Legami dei reagenti e quelle dei prodotti.

I legami H-F nelle due molecole di HF sono pit forti rispetto a quelli H-H e F-F

presenti nelle due molecole di partenza.



Di norma la combustione di un composto organico (reazione con O,) porta alla rottura
di legami C-C e C-H e formazione di legami C-O e O-H che hanno una maggiore

forza di legame.

CiHog +13/2 0,,, - 4 €O, +5 H,0,

In questi casi I'energia rilasciata dalla reazione (AH,,,,) € funzione del numero

di legami piu deboli che si rompono.

Composti a 2 atomi di carbonio Composti a 1 atomo di carbonio
etano (C;Hg) etanolo (C;H;OH) metano (CHy) metanolo (CH,OH)

H H H H H H

Formula di struttura H—é—(':—H H—(|:—(|3—D—H H—(!“,—H H—(|:—O—H
i O | |

Somma dei legami C—C e C—H 7 6 4 3

Somma dei legami C—O e O—H 0 2 0 2

AH comb(kJ/mol) — 1560 —1367 —8090 =727

ﬂlnf"llrl:mn‘tj (kﬂg} —31.88 —29.67 —55.5 =227




In analogia, il rilascio di energia piu elevato nella combustione dei grassi rispetto
Ai carboidrati é funzione del minor numero di legami C-O presenti

~ -
-~
- - \ -~
% »
) , \
: 3 :
1 -
un carboidrato <J un grasso
Sostanza A Heomb (k)/g)
Grassi
oli vegetali -37,0
margarina -30,1
burro -30,0
Carboidrati
zucchero da tavo- -16,2
la (saccarosio)

riso integrale -14.9

sciroppo di acero -10.4




Le due caratteristiche principali della variazione di entalpia di reazione sono:

- il segno, che definisce se la reazione & esotermica (AH, < 0) o endotermica (AH, > O)
E' importante sottolineare il fatto che il segno dipende dalla direzione in cui viene

considerata la reazione.

2H,0, =2 My, + O,y AH, =572 kJ

2 H,,, +0,, >2H,0, AH =-572kJ

- il valore assoluto, che é direttamente proporzionale alla quantita di sostanza che

reagisce.

HZ(9) + 1/202(9) - HO, AH =-286 kJ

I calori di reazione molari possono essere utilizzati per convertire il numero di moli dei

composti coinvolti in una reazione nella quantita equivalente di calore.



Legge di Hess

Talvolta ci sono reazioni chimiche che non possono essere fatte avvenire attraverso
una singola trasformazione (per esempio una reazione appartenente ad un processo
biochimico complesso).

E' comunque possibile determinare la variazione di entalpia di una reazione senza

doverla fare in laboratorio?

Si, applicando la legge di Hess: la variazione di entalpia di un processo complessivo é
la somma delle variazioni di entalpia delle sue singole tappe (I'entalpia € una funzione
di stato).

Per applicare la legge di Hess si deve scomporre la reazione di interesse in diversi
stadi per i quali la variazione di entalpia é nota indipendentemente dal fatto che la

reazione avvenga effettivamente secondo quel percorso.

Il AH, della reazione di interesse potra essere calcolato sommando i valori di AH,
delle singole tappe.



Esempio dell'applicazione della legge di Hess.

Si voglia determinare AH. della reazione di combustione dello zolfo a triossido di

zolfo:

S+ 3/ 202(9) — SO0,

Quando si brucia lo zolfo in eccesso di ossigeno si forma il biossido di zolfo:

1) S, +0,,>50,, AH =-296.8 kJ

Se si fa reagire SO, con ossigeno si puo ottenere il triossido:

2) 250, +0,, »250,, AH, =-198.4 kJ

Si puo notare che la reazione di cui vogliamo determinare la variazione di entalpia

puo essere ottenuta sommando la reazione 1 con la "meta” della reazione 2.



Reazione 1 Sty T Ozgy = SOy, AH =-296.8 kJ

% Reazione 2 502(9) + 1/202(9) —> 503(9) AH = % -

-99.2 k
== 99.2 kJ

Sy +3/20,,, S0y, AH, =-296.8 +(-99.2) = -396 kI

L'entalpia € una funzione di stato per cui non importa quale sia il percorso che porta
ad ottenere SO; da S e O,.

Strategia per |'applicazione della legge di Hess

1) Identificare la reazione a AH, incognita

2) Trovare una serie di reazioni a AH. noto che sommate diano la reazione di
interesse

3) Sommare i valori di AH. delle reazioni tenendo conto della loro stechiometria
rispetto a quella della reazione a AH. incognito



Entalpia standard di reazione (AH.°)

La variazione di entalpia di una reazione é dipendente dalle condizioni sperimentali in
cui viene svolta la reazione.
Per questo motivo é utile fissare delle condizioni standard a cui determinarla in modo

da permettere il confronto tra reazioni diverse.

Lo stato standard si riferisce ad una temperatura di 25°C ed é definito dalle

seguenti condizioni:

- per un gas e definito da una pressione di 1 atm assumendo un comportamento
ideale

- per un soluto in una soluzione acquosa e definito da una concentrazione 1 M

- per una sostanza pura é definito dalla sua forma piu stabile alla pressione di 1 atm

Quando una variabile termodinamica viene determinata in una reazione in cui tutte le

sostanze sono presenti nei loro stati standard si usa |'apice O in alto a destra.

AH, entalpia di reazione

AHC_ entalpia standard di reazione



Entalpia standard di formazione (AH;°)

La variazione di entalpia della reazione di formazione di una mole di un composto a
partire dai suoi elementi costituenti nei loro rispettivi stati standard & nota come
entalpia standard di formazione (simbolo AH?).

Esempi:

Cis arafite) T 2Hogy = CH, .y AHY =-74.9 kJ /mol
Na,, +1/2Cl,, - NaCl,, AH; =-411.1 kT /mol

I valori di entalpia standard di formazione sono tabulati per tutti i composti.
Ad ogni elemento nel suo stato standard & assegnato un AH% pari a zero.

Ogni elemento ha un solo stato standard

carbonio cloro 0ss1geno
C(grafite) 0 Cl(g) 121.0 0,(2) 0
C(diamante) 1.9 Cl>(g) 0 Os(g) 143

Di norma la maggior parte dei composti ha AH% negativi, cioé i composti sono piu
stabili degli elementi costituenti.



Determinazione di AH°

Applicando la legge di Hess ed utilizzando i valori di AH% é possibile calcolare il
valore di AH% di una reazione.

Una reazione si puo suddividere in due fasi:
- la decomposizione dei reagenti negli elementi costituenti

- la loro reazione per formare i prodotti.

A elementi

siZziohe

—AHf AHf

decompo-

entalpia, H
BUOIZeWLIo)

reagenti

3 HlntZIale

Sommando le variazioni di entalpia di questi due processi si ottiene il valore di AHY
della reazione.



Esempio: TiClygy +2H,0y, = TiO,, + 4HCl,

Questa reazione puo essere scomposta in 4 reazioni che rappresentano la

decomposizione/formazione dei composti coinvolti:

TiCl,y - Tiyy +2Ch,,  —AHI(TiCL,)
2H,0,,) > 2H,,, +O0,,,  —2xAH!(H,0)
Ti, + Oygy = TiO AH(TIO, )
2H, ) +2Chy, - 4HCL,  4x AHO(HCI)

TiCl4(,) + ZHZO(Q) — TiOQ,, + 4HCI(9)
AH? = AHY (TiO, ) + 4 x AHY (HC) ) + [-AH{ (TiCl, ) +(-2 x AH? (H,0,,)))]

AH? = [AH(TiO,,,)) + 4 x AH? (HC,)1 - [AH (TiCl, ) + 2 x AHP (H,O,, )]
— A g

~— ~—
prodotti reagenti



Generalizzando, il valore di AHY di una reazione puo essere calcolato secondo la
f

seguente equazione:

AH? = > mx AH? (prodotti) — > nx AH? (reagenti)

dove m ed n sono i coefficienti stechiometrici dei composti nella reazione bilanciata

Un valore negativo dell'entalpia di reazione indica che il contenuto energetico del
sistema diminuisce passando dai reagenti ai prodotti (reazione esotermica).

Questa condizione favorisce la spontaneita del processo, ma non lo garantisce.



Esistono numerosi processi fisici e chimici che pur avvenendo spontaneamente sono

associati ad una variazione positiva di entalpia (processi endotermici)

Esempi:

H,0, - H,O,, AHP® = 44.0 kI
NaCl,, — Na/,,, + Cl., AH® =3.9 kJ
NHNO,,, - NH; ., +NO;,,  AH® =257 kJ

(aq)
Osservando con attenzione le caratteristiche che accomunano i processi endotermici
spontanei si nota che in tutti i casi la materia passa da uno stato piu ordinato ad uno
pit disordinato.

Lo stato di disordine di un sistema cresce passando da solido a liquido a gas
Anche la dissoluzione di un solido ionico in acqua aumenta il disordine del sistema

Da un punto di vista termodinamico il grado di ordine di un sistema puo essere espresso
dal numero di modi con cui le particelle possono disporsi. Maggiore & questo numero,

piu disordinato ¢ il sistema



Molti esempi familiari ci indicano che i sistemi manifestano una tendenza naturale
a diventare disordinati.

Il disordine é “spontaneo”, mantenere I'ordine richiede lavoro.

Un esempio della tendenza al disordine di un sistema fisico & rappresentato dalla
diffusione spontanea di un gas tra due palloni

A 1 atm pallone evacuato B 0,5atm 0,5 atm

Le particelle di gas tendono spontaneamente ad occupare tutto il volume a loro
disposizione in modo da aumentare il numero di modi con cui si possono disporre

IMPORTANTE:

durante il processo diffusivo I'energia interna totale del sistema non cambia



Entropia, S

Il grado di disordine del sistema puo essere descritto da un parametro termodinamico,
I'entropia (simbolo S).

S=k InW

dove k é la costante di Boltzmann (R/N,, = 1.38x10-23 J/K) e W indica il numero di

modi con cui il sistema puo disporsi senza cambiare la propria energia interna.
L'unita di misura di S ¢ J/K.
S e direttamente proporzionale al grado di disordine del sistema.

S e una funzione di stato per cui la sua variazione dipendera soltanto dai valori
iniziali e finali.

ASsis‘rema = Sfinale _ Siniziale

Un aumento del disordine determina un valore di AS > O.



Entropia e secondo principio della termodinamica

La tendenza spontanea di un processo é quella di aumentare il grado di disordine.

Ma anche in questo caso si conoscono sistemi che spontaneamente evolvono verso un
minor disordine (per esempio la solidificazione di un liquido o la cristallizzazione di
un solido).

Se pero consideriamo l'insieme (sistema+ambiente) si osserva che tutte i processi
spontanei determinano un aumento dell’'entropia dell'Universo.

Questo & quanto enunciato nel secondo principio della termodinamica.

ASUniverso = ASsis‘rema + AS > O

ambiente



Entropia e terzo principio della termodinamica

A differenza dell'entalpia, & possibile determinare |'entropia assoluta di una sostanza.

Infatti, il terzo principio della termodinamica stabilisce che "un cristallo perfetto ha

entropia uguale a zero (S = 0) alla temperatura dello zero assoluto”
A O K, in un cristallo perfetto le particelle hanno un solo modo di disporsi (W = 1).

A temperature superiori |'entropia aumenta.

Anche |'entropia dipende dalla quantita di sostanza e di norma viene tabulata come
entropia molare standard (S° in J/K mol misurata a 25 °C e 1 atm)



>

S aumenta all'‘aumentare di T a causa dell'aumento

| eniropia di

rvaporzzazone  dell’energia cinetica.

S e S aumenta nelle transizioni di fase passando da
i fusione

solido a liquido a gas.

temparatura
i dl sbollizione

tamperatura
di fusione .

Temperatura

S di norma aumenta quando un solido si discioglie in un liquido solido a liquido a gas.




S diminuisce quando un gas si scioglie in un liquido o
un solido.

In generale, le differenze tra i valori di entropia per sostanze nella stessa fase si

basano sul raggio atomico e sulla complessita molecolare.
Per esempio S aumenta scendendo in un gruppo.

Per i composti S aumenta all'aumentare della complessita del sistema (cioe aumentando
il numero di atomi)



Entropia standard di reazione

In analogia a quanto gia discusso per l|'entalpia standard di reazione, |'entropia
standard di reazione in una trasformazione chimica puo essere calcolata secondo la

seguente relazione:
AS. = mx S°(prodotti) - > nx S°(reagenti)

Esempio:

I\‘2(9) + 3H2(9) - 2NH3(9)
AS? :[2><S[3,_,3]—[S[32 —|—3><S,32] =[2x193]-[191.5+3x130.6]=-197 J/K

In molte reazioni spontanee il sistema diventa pitu ordinato. Per il secondo principio
della termodinamica, alla diminuzione di entropia del sistema deve corrispondere un
aumento (superiore al AS..,) dell'’entropia dell'ambiente.



Cosa succede all'ambiente in funzione del trasferimento di calore del sistema?

Trasformazione esotermica:

qsis’rema < O per cul qambien‘re > O e ASClmbien‘re > O
Trasformazione endotermica:
qsis‘rema > O per‘ CUi qambien‘re < O e ASambien're < O

La variazione di entropia dell'ambiente é direttamente proporzionale alla variazione
(opposta) del calore scambiato con il sistema ed inversamente proporzionale alla
temperatura dell'ambiente prima del trasferimento di calore.

AH

_ qsisfema . - sistema
ASGmbiem = —T a pressione costante AS_ . . . = T




Riprendiamo I'esempio della sintesi dell'ammoniaca:

=-197 J/K

sistema

N2(9) + 3H2(9) - ZNH3(9) ASO

Per calcolare AS, i.nt. bisogna calcolare AH .., cioe AHC,.

AH® = [2 x AHO(NH,)1- [3x AH(H,) + AHO(N,)] = —91.8 kJ

_AH® _ -91.8x1000

ASS = =308
ambiente T 29815 J/K
Quindi:

ASSNVZI"SO — ASS()iSTCmG + Asc?mbien’re — _197 + 308 — 111 J/K

!

ASL(J)niverso > O



Una reazione avviene spontaneamente quando I'entropia dell'Universo aumenta
indipendentemente dalla variazione di entalpia del sistema.

- se una reazione e esotermica (AHg.mq < 0), il calore ceduto va ad aumentare
I'entropia dell'ambiente (AS, piente < O)-

Se anche il sistema aumenta la sua entropia, AS i .rs, SAra sicuramente > O

Se il sistema diventa piu ordinato, la condizione ASy,...> O richiede che
I'ambiente si debba “disordinare” di piu.

- se una reazione e endotermica (AH.mq > 0), il calore assorbito va a diminuire
I'entropia dell'ambiente (AS, piente < O)-

L'unica possibilita che la reazione sia spontanea prevede un grande aumento del
disordine del sistema (ASgiema >> 0).

ﬁHEIi:un-mn = D ME;GTHT‘IR- < L-'I l|5"F.{i.iﬂ-mrwm > D

0
T ASEaus AS unbients ? A5

1]
AS iiema asimm.

ASoniverso

ASamibients




Energia libera di Gibbs (6)

Puo essere conveniente stabilire la spontaneita di una reazione solo studiando le

proprieta termodinamiche del sistema.

Questo puo essere fatto definendo una nuova variabile termodinamica, |‘energia
libera (simbolo G):

6=H-TS
a T e P costanti:

AG

sistema

= AH

sistema

- TAS

sistema

Si puo dimostrare che AGg.mqa = -~ TASyniverso quUindi:

AG s <O — reazione spontanea

AG .. >0 — reazione non spontanea

AG

sistema

=0 — reazione all'equilibrio



Anche l'energia libera é una funzione di stato.

L'energia libera standard si riferisce all'entalpia e all'entropia standard del

sistema.

= AHg g oma — TAS;

sistema sistema

A 0

sistema

L'energia libera standard di una reazione si pué calcolare dai valori di AHC. e AS°,

(equazione sopra) oppure dai valori di energia libera standard di formazione:
AG, =) mxAG](prodotti)— ) nxAG.(reagenti)

Come per l'entalpia, anche il valore di AG% per gli elementi nel loro stato standard

e uguale a zero.



Spontaneita di una reazione: effetto della temperatura

AH' AS° —-TAS® AG" Descrizione
g + — - spontanea a tutte le T
Tk = % + non spontanea a tutte le T
+ + = 0= spontanea a T piu alte:
non spontanea a T piu basse
- = + +o - spontanea a T piu basse;

non spontanea a T piu alte

Quando AH? e AS° hanno lo stesso segno esiste una temperatura al di sopra (se il
segno & positivo) o al di sotto (se il segno & negativo) della quale il processo
diventa spontanea.

Tale temperatura corrisponde al momento in cui AG° cambia di segno:

AHE = TAS®
0 AG' =
A H AG 0 i Gu <0
T = § spontanea
A SO . |non spontanea | T
~lAG° >0 AH° <

Temperatura



Calcolo di AG°, e della temperatura a cui una reazione diventa spontanea

250,y + Oy = 250,

2(9) 2(9)
AH? = [2x AH?(SO,)] - [2 x AH?(SO,) + AH(0,)] = -198.4 kJ
AS? =[2xS2, 1-[2x S, +55,1=-187.9 T /K

187.9
1000

AG® = AH® — TAS? = ~198.4 - [298.15 x — ]=-146.1 kJ
La reazione é spontanea a 25°C, ma sicuramente a temperature elevate lo sara di

meno...a quale temperatura la reazione non é piu spontanea?

AH®  -198.4
AS? 1879
1000

T = =1055.9 K =782.7 °C




Cinetica chimica

Lo studio termodinamico di una reazione ci permette di prevedere la spontaneita
della trasformazione chimica.

La possibilita di riuscire effettivamente a svolgere la reazione in laboratorio
dipende pero anche dalla velocita con cui la reazione avviene.

La velocita della reazione non & legata agli aspetti termodinamici ed é di interesse
di una branca della chimica che va sotto il nome di cinetica chimica.

La velocita di una reazione indica quanto rapidamente i reagenti si trasformano nei
prodotti. Si tratta quindi di valutare cambiamenti di concentrazione nel tempo.
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Fattori che influenzano la velocita di reazione

- Concentrazione dei reagenti.
Qualunque reazione chimica avviene attraverso un contatto tra le molecole dei

reagenti. Un aumento della concentrazione aumenta gli urti.

velocita di reazione o« frequenza degli urti o concentrazione

- Stato fisico dei reagenti.
Per potersi urtare le particelle devono miscelarsi. Se i reagenti si trovano nella
stessa fase gli urti sono piu probabili. Se le fasi sono diverse, per esempio un solido

in un liquido, la velocita di reazione e funzione dell'area superficiale del solido.

CaCO,,, + 2HCI

(aq

y = COZ(Q) + CaCIz(aq) + HZO(,)




- Temperatura di reazione.
Non tutti gli urti tra i reagenti sono efficaci, ma solo quelli che hanno I'energia
sufficiente per innescarla. Aumentando la temperatura non solo si aumenta il

numero di urti, ma si aumenta anche la loro energia

velocita di reazione o« energia degli urti o temperatura

NO + N,0 — NO, + N,

Y
o‘ﬁ}

Prodotti

(a) Urto con
orientazione
efficace

-.J'

v 0$ Affinche un urto sia efficace bisogna anche
non efficace
\ : considerare il modo con cui l'urto avviene




Velocita di reazione

La velocita di una reazione chimica viene definita quantitativamente come la variazione

della concentrazione delle specie coinvolte nella reazione in funzione del tempo:

A[A] A|B
mol/(Lxs) Indica che [A] diminuisce Indica che [B] aumenta

nel tempo

nel tempo

wd
—
-
)
=
=
—
-

H, + 2ICl — 2HCI + I,

1.000 M

Concentrazioni dei reagenti e dei prodotti

0 5 10 15

Tempo (s)



La velocita di una reazione varia (e in particolare diminuisce) mano a mano che la

reazione procede.

In una reazione possono percio essere definite due tipologie di velocita: una velocita
media (variazione della concentrazione in un dato intervallo di tempo) e una velocita
istantanea (calcolata in un dato istante, cioé in un intervallo di tempo infinitesimo).

Inoltre, per le reazioni di equilibrio, la velocita di reazione é influenzata anche

dalla trasformazione inversa prodotti = reagenti.
Per questi motivi, risulta piu conveniente esprimere la velocita di reazione come
velocita istantanea al tempo zero, cioé nel momento in cui i reagenti vengono messi

a contatto.

Questa velocita viene detta velocita iniziale.



Concentrazione di O, [(mol/L) x 109]

4,00
1

CH,+0, =2 CH,0+0,

velocita di reazionea
‘I retta [moliL - s)]
a 10,0x10~7
3.00- b 3,50x10~7
c 7.80x10~7
d 250x10~7
e 1,30x10~7
b
2.00-
‘| \
| . o
1,004, i
1I‘ | | | I | | |
0 10,0 20,0 30,0 40,0 50,0

Tempo (s)

60,0

a) velocita iniziale

b) velocita media nella prima ora
c) velocita media nei primi 10’
d) velocita istantanea a 35'

e) velocita media tra 40' e 50’



Data una reazione generica:

aA+bB > cC+dD

La velocita di reazione é definita come:

yo_LA[A]_ _1A[B] _1A[C] 1A[D]

At b At ¢ At d At

Cio sta a significare che la velocita di reazione dipende da quale composto della

reazione viene monitorato.

Nella reazione:

Hz(g) + Iz(g) —> ZHI(

g)

) ~ A[H]  A[L] 1 A[HI]
At AT 2 At

La velocita con cui H, e I, diminuiscono & la stessa, mentre la velocita con cui
cresce HI é doppia perché per ogni mole di H, e I, che si consumano se ne
formano due di HI



La legge cinetica di reazione

E' I'equazione che correla la velocita di reazione in funzione delle concentrazioni

dei reagenti, dei prodotti e della temperatura.

La legge cinetica aiuta anche ad ipotizzare il meccanismo molecolare della reazione.

Per una reazione generica:

aA+bB > cC+dD

la legge cinetica ha la seguente forma:
v =kx[A]" x[B]"

nella quale la costante di proporzionalita k & la costante di velocita che caratterizza
la reazione (non varia al procedere della reazione) e che esprime anche la dipendenza

della velocita della reazione dalla temperatura.

m e n sono gli ordini di reazione e indicano come la velocita di reazione dipende dalla

concentrazione dei reagenti.

m e n non devono necessariamente corrispondere ai coefficienti stechiometrici di

reazione.



I fattori che caratterizzano la legge cinetica, cioe k e gli ordini di reazione,
possono solo essere determinate per via sperimentale e non possono essere

dedotte a priori.

La strategia é:
1) Determinare la velocita iniziale della reazione eseguendo esperimenti variando
le concentrazioni iniziali dei reagenti (determinare l'ordine di reazione)

2) Usare i valori ottenuti per calcolare la costante di velocita.

Esempio:

O,y +2NO,, — 2NO,,

v=kx[O,]"x[NOT

Per determinare gli ordini di reazione si eseguono una serie di esperimenti, ciascuno
dei quali inizia con una diversa combinazione di concentrazioni dei reagenti. Da ogni

esperimento é possibile calcolare una velocita iniziale di reazione.



Oz(g) + ZNO(Q) — ZNOZ(Q)

Concentrazioni iniziali

dei f(!ilﬁ(‘l]“ {l'l'll!]lfl.} Velocita iniziale

Esperimento oI NO (mol/L-s)
| .10 X 1077 1.30 X 107> 321 %1077
2 2201072 1.30% 1077 6.40 %107
3 1.10 X 10~2 260X 1077 12.8 %1077
4 330X 1077 1.30 X 1072 9.60 X 10~
5 1.10% 107 3.90% 1077 28.8:%1072

v, _kx[O,F'x[NO} _[O,F :(&]
Vi k x [Oz ]1m X [Nolln [Oz ]1m [OZ]I

64x103 (2.2x102)" n
3.21x1073 _(l.lle2 j 1.59 _(2) m=1

v; _kx[O, 1" x[NOEF _([NOL Y
v kx[Q,]"x[NOT' |[NO}

12.8x10° (2.6 x 1072 J

3.21><10_3 Bl 1.3)(10‘2 3992(2) n=2



O, +2NO,, — 2NO, v=kx[0,]x[NOT

La reazione & quindi del prim'ordine rispetto a O, e del second'ordine rispetto a

NO: I'ordine complessivo di reazione é 3.

Una volta che l'ordine di reazione & noto, il valore di k si puo determinare

facilmente da ogni singolo esperimento.

V, B 3.21x10°°

[0} xINOY  11x107%x(1.3x107)°

L'unita di misura di k dipende dall'ordine di reazione:

=1.73x10° L?/(mol* x s)

Ordine di

reazione Unita di misura di k
complessivo  (t in secondi)

0 mol/L-s

(ossiamol L' s7h
I I/s (ossias )
2 L/mol+s
(ossia L mol I 5 l |
3 L¥/mol*-s

5 ¥ [

fossiaL” mol ~ s }

formula generale:

unita di &

( )H-._Ilm_ —1
mol

unita ch




Leggi cinetiche di reazione integrate

Permettono di calcolare le concentrazione delle specie coinvolte nella reazione a un
dato tempo dall'inizio della stessa, oppure si puo calcolare il tempo necessario per
consumare una certa quantita di reagente.

Le leggi integrate dipendono dall'ordine della reazione.

- Reazioni del prim'ordine:

v=kx[A]
~ [A}
——A[A]— X - _M: Tk><d
At KxIA 1=y = Lot

" l

In[A]l =In[A], —kxt <+—— ln%zkx’r



- Reazioni del second'ordine:

v=kx[A]
\A [A) T
_M_kx[A]Z j—d[AZ]z IkxdT
At sy LAY
L__AlA] T
AT l
L = 1 +kxt <— : — : =kxt
[A}  [AL [Al  [AL
- Reazioni di ordine zero:
y [A]l —[A], = -kx*t
V =
> [A} t /
A _%':]:k—»j—d[A]:jkxd’r l
v=-2lAL o [A] =[AL —kx1



Lo studio della dipendenza dal tempo della concentrazione di un reagente permette

di identificare |'ordine di reazione:

fln [Alo [Alo
pendenza = —k pendenza = —k
1 ot
In [Als [AlL pendenza = k (Al
e
[Alo
A Primo ordine Tempo B Secondo ordine Tempo C Ordine zero Tempo
1.00 0.00 ¢ 5.00
0.80 \ —-0.40 N 4.00 .
= 0.60 Ny = —0.80 N = 3.00 /
” N « ) | < L
< 040 N £-120 — - = 2,00 SESE
0.20 S 1.60 1007
0.00 2.00 0.00
0 5 1015 20 25 0 5 10 15 20 25 0 5 10 15 20 25
Tempo, min Tempo. min Tempo, min

2° ordine



Tempo di dimezzamento (t,,,)

Il tempo di dimezzamento indica il tempo necessario per dimezzare la concentrazione
iniziale di un reagente.

E’' un parametro molto utilizzato in pratica per confrontare le velocita delle reazioni.
In particolare, nelle reazioni del prim'ordine, t,,, non dipende dalla concentrazione del

reagente, ma solo dal valore di k:

A 1
IE ]]‘: k x t quando t = t,,, [A]TZE[AL — In2=kxt,,

0,0600 4

~0.693

Smo 1'1/2—T

dopo 215

0,0500 -

0,0400 -

dopo 35

D000 e i i
- t,» per le reazioni di altro

[NzOs]

0,0200 -

o ordine ha lo stesso

0,0100

significato, ma dipende dalla

0.0000 e i he concentrazione di reagente.

Tempo (min)



Velocita di reazione e temperatura

0,400

La velocita di reazione, attraverso il valore di Kk,

0,300 dipende fortemente dalla temperatura.

i;ggm L'aumento esponenziale & descritto dall'equazione di
E 0, .
2 Arrhenius:
0,100 -
_E
| | | k — A X e RT
288 298 308 318

Temperatura (K)

Il valore di A dipende dal numero di urti efficaci tra le molecole reagenti,
mentre E, é Il'energia di attivazione della reazione,

cioé I'energia minima
necessaria affinché la reazione avvenga.



La velocita di reazione si basa sulla teoria delle collisioni.

- i reagenti reagiscono tra di loro urtandosi. Per questo la velocita dipende dal
numero (cioe dalla concentrazione) delle particelle reagenti.

- affinché la reazione avvenga gli urti devono avere |'energia sufficiente (superiore
a E,) per permettere la rottura dei legami dei reagenti. Un aumento della
temperatura aumenta non solo il numero di urti, ma anche la loro energia.

alla temperatura
T, @ maggiore

la frazione di urti
collisioni con
energia sufficiente
per reagire

Frazione di urti, f

|
Energia delle collisioni



L'efficacia dell'urto é anche legata all'orientazione con cui le molecole si urtano.

N.O) +NOg) = Ny + NO,

-.—"0’

(a) Collisioni favorevoli

{h) Collisioni non favorevali

Il prodotto tra il numero di urti nell'unita di tempo e la probabilita che
I'orientazione sia corretta corrisponde al fattore A nell'equazione di Arrhenius.



Teoria dello stato di transizione

La formazione dei prodotti di reazione a seguito di un urto efficace coinvolge la
formazione di un cosiddetto stato di transizione ( o stato attivato) che

rappresenta una sorta di struttura di passaggio tra quelle dei reagenti e quelle
dei prodotti.

N.Oy +NOg) = Ny + NO, 0

o
vl
i

Stato di transizione

E (diretta) = 209 kJ

!:'ﬂ{inwrsu} = 348 kJ

: Reag.en{i __________
= 1= N,0(g) + NO(g)
3 AH = —139k)

\ _______________ Y N S | ——

Prodott

/ Coordinata di reazione

Energia potenziale (kJ)




Energia potenziale

Diagrammi energetici di reazione

S S @ °
H &
z &
2 2
E E 2CI0
=3 =g
2NO + Cla L o
I} ui
Cl Q
ZNOCI NO2 + Og 2+4J2
Avanzamento della reazione B Avanzamento della reazione c Avanzamento della reazione
endotermica esotermica esotermica



Energia potenziale

Meccanismi di reazione

Il meccanismo di reazione é la sequenza degli stadi di reazione che dai reagenti
portano ai prodotti.
Esempio generico:

1)A+B->C
2A+B>E+F —>» 2)C+A->D
3D E+F

In questo esempio, le molecole C
f e D rappresentano gli intermedi

Reagenti f ] di reazione la cui formazione &
H,(g) + 2 ICI(g) '

fondamentale. 6Gli intermedi non

| compaiono nella reazione finale

_ bilanciata. Sono di solito instabili,
HCl(g) + Hl(g) +

ma molto meno degli stati attivati

AH® = —218 k) mol ™! . -
(che si formano per ogni singolo
stadio).

I,(g) + 2 HCl(g)
Prodotti

Coordinata di reazione



Qualunque sia il meccanismo di reazione che si ipotizza, deve soddisfare la legge
cinetica sperimentale.
Ogni stadio elementare é caratterizzato da una sua velocita di reazione e da una

sua legge cinetica.

6li stadi elementari devono soddisfare i seguenti criteri:

1) La somma degli stadi elementari deve dare |'equazione complessiva

2) Gli stadi elementari devono essere fisicamente ragionevoli, cioe di norma possono
essere unimolecolari (una sola particella reagente) o bimolecolari (2 particelle
reagenti). L'ordine complessivo di reazione di uno stadio elementare corrisponde
alla molecolarita dello stadio.

3) Il meccanismo proposto deve essere confermato dalla legge cinetica complessiva

che non contiene gli intermedi di reazione.

Se una reazione avviene attraverso piu stadi elementari con diverse velocita, la

velocita della reazione complessiva dipendera dalla velocita dello stadio piu lento.



Catalisi chimica

E’ un processo che consente di aumentare la velocita di reazione.

Ha un'importanza fondamentale sia nei processi biochimici (enzimi) che in quelli
industriali.

Un catalizzatore & una sostanza capace di accelerare la reazione senza essere
consumato durante la trasformazione chimica (le quantita necessarie sono spesso
minime).

I catalizzatori di norma agiscono diminuendo il valore di E, (aumento di k e v).

A

STATIDI
TRANSIZIONE

non catalizzato

IMPORTANTE: i catalizzatori

accelerano sia il processo diretto

E_ (diretta)
senza
catalizzatore

E,linversa)

che quello inverso, senza

catalizzatore

E,(diretta)
con catalizzatore

Energia potenziale

catalizzato

modificare la resa della reazione

REAGENTI |

PRODOTTI

Avanzamento della reazione



I catalizzatori vengono suddivisi in:
- omogenei, quando sono disciolti nella stessa fase della miscela di reazione.

- eterogenei, quando si trovano in un fase diversa
Esempio:

2C0O,,, +2NO,,, —*— N, +2C0,

(9)

8 388

Rh Rh
(a)
800008
Rh = = = = = — Rh ~_E:
(b) &
=
m T R e e
@39 NN DI .
. d > Reagenti  Reazione
e J _aamE adsorbiti in superfice
:3 0 o 0' 0 3 Prodotti
Rh = = = = = = Rh Prodotti adsorbiti

Coordinata di reazione



Catalizzatori biologici: gli enzimi

ATP

Fosfoglicerato chinasi

Substrato /

Prodotti

Enzima Complesso enzima-substrato Enzima
(a) (h) (c)



Equilibrio chimico
L'analisi cinetica di una reazione permette di valutare la velocita della trasformazione

chimica, ma non consente di prevedere I'entita con cui il processo avviene.

Esistono reazioni rapidissime che pero evolvono pochissimo nei prodotti:

HCI(Gq) +H,0, = H,O/, ot CI(‘aq)

a

Alla fine della reazione il 100% dell'acido cloridrico si & consumato

CH,COOH,, + H,0,, & H,0;,,, + CH,COQ,

a (aq)
Alla fine della reazione solo una piccola percentuale (< 5%) di acido acetico si consuma

Lo stato di equilibrio chimico & una condizione dinamica in cui la concentrazione di tutte

le specie presenti rimane invariata nel tempo fino a quando il sistema viene perturbato.

Caratteristica peculiare di una reazione di equilibrio & che nessuno dei reagenti si

consuma completamente.



A+B=C+D

Concentrazioni

[A] & [B]

|
fe g
Il sistema ha raggiunto
I'equilibrio

In questa reazione generica i prodotti sono favoriti rispetto ai reagenti.

Quando si raggiunge lo stato di equilibrio, la velocita della reazione diretta corrisponde

a quella della reazione inversa.



Costante di equilibrio di una reazione

Esempio:

NZ04(9) &= ZNOZ(9)

vdir'eﬁa — kdir'e‘r’ra [NZO4] Vinver'sa = kinver'sa [NOZ ]2

All'equilibrio:
2
Vdir‘e'r‘ra = vinver'sa = kdir'e'r‘ra [NZO4 ]eq = kinversa [NOZ ]eq

La costante di equilibrio, K.,, esprime il rapporto tra le costanti di velocita dei
due processi:

k . [NOZ ]ezq

K __ ‘diretta —

- kinversa [NZO4 ]eq




Data una reazione generica:

aA+bB = cC+dD

La K., si esprime come:

K

_[€rDr

“ [AF[BP

Legge dell' azione di massa

E’' importante sottolineare che le concentrazioni che compaiono nell'espressione

della K., sono quelle di equilibrio.

In qualunque stato di non
equilibrio del sistema Ila
stessa espressione definisce

il quoziente di reazione, Q.

Per una data reazione ad una data temperatura, esiste un singolo valore di K

Concentrazione

QK

Q=K

NO,

N2Oy4

bruno

incolore

eq

e infiniti valori di Q. A seconda se Q & maggiore o minore di K., la reazione

raggiungera |'equilibrio consumando i reagenti o consumando i prodotti.



Il rapporto tra le concentrazioni dei prodotti e dei reagenti una volta raggiunto

I'equilibrio non dipende dalla condizione iniziali di reazione:

NZO4(9) & ZNOZ(9)

Concentrazioni iniziali Rapporto (Q) Concentrazioni di equilibrio Rapporto (K)
Esperimento [N;O4] [NO2]  INO,I%/[N,O,] [N2O4leq  [INO:2]eq [Noz]f:qf[NzD.ﬂeq
i 0, 1000 0, 0000 (L0000 0,0491 01015 0,211
2 (0.0000 0, 1000 = 00185 0,0627 0,212
3 0.0500 0,0500 0.0500 0,0332 0,0837 0.211
4 0,0750 0,0250 0,00833 0,0411 0,0930 0,210

Il valore di Keq non dipende dalle condizioni iniziali, ma solo dalla temperatura



Il valore di K_. indica la direzione preferenziale della reazione.
eq

— —
- ""_J

o
" -
v T TR P
= .....“ : 900, v
Jd Qv
00 o :.. 0 QWD
00 % ¥ VYY" Do
A B c
Keq << 1 Keq >> 1 Keq =1
Reazione spostata Reazione spostata Reazione non spostata
verso i reagenti verso i prodotti né verso i prodotti,

né verso i reagenti



In caso di reazioni in fase eterogenea l'espressione di K., (e Q) non contiene le
concentrazioni di tutte le specie che partecipano alla reazione.

In particolare, non vengono considerate quelle presenti sotto forma di solidi o

liquidi puri.
Esempi:
CaCO; ) 22 CaQ,, + €Oy, K., =[CO,]
CHCOOH,,,, + H,0,y 22 CH,COO,,,, +H, ¢ - [CHCOO JHO]

(= “ [CH,COOH]

Solidi e liquidi puri non compaiono nell'espressione della Keq perché la loro
concentrazione é sempre costante (anche variando la temperatura). Ai fini
dell’equilibrio sono di interesse solo quelle le specie la cui concentrazione varia

durante il raggiungimento dell’'equilibrio o a seguito di una sua perturbazione.



Finché la temperatura rimane costante la concentrazione di CO, all'equilibrio non
dipende da quanto CaCO; e CaO solidi ci sono nel contenitore, ma i entrambi i

solidi devono essere presenti.



Calcoli con la K,,

1) Il valore di K., di una reazione inversa & l'inverso rispetto a quello riferito alla
reazione diretta:

[B] [A] 1
A = B K i - — - B yamr4 A v — =
RN 7 B TR
2) Nel caso di reazioni costituite da piu stadi il valore di K., della reazione

complessiva corrisponde al prodotto delle K., dei singoli stadi:

[B]
A B K1 _-
< Al

_[€]
B C K = 157

ARC Ky ==Kk



Espressione degli equilibri con la pressione: K,

Nel caso di reazioni in fase gassosa, la concentrazione delle specie chimiche
coinvolte puo essere piu facilmente determinabile attraverso misure di pressione.
Assumendo un comportamento ideale, € possibile esprimere la concentrazione di un

gas in funzione della sua pressione parziale:

n n_P
PV =nRT P=yRT V RT
Per esempio, nella reazione: ZNO(Q) + Oz(g) = ZNOZ(Q)

La costante di equilibrio espressa in funzione della pressione é:
2
Kp _ NG,
r\?o Po2
K, e K. (cioé la K., espressa sotto forma di concentrazione) sono correlate e si

K, = K(RT)"™

puo dimostrare che:

dove An, € la differenza nel numero di moli tra i prodotti e i reagenti allo

gas

stato gassoso nella reazione bilanciata (-1 nell’'esempio)



Direzione preferenziale di una reazione: confronto tra Q e K

La tendenza naturale delle reazioni é quella di raggiungere il loro stato di
equilibrio in cui le concentrazioni delle specie presenti soddisfano il valore di K., a
quella temperatura.

Se il sistema non é all'equilibrio siamo di fronte a 2 possibilita che ci permettono di
prevedere come la reazione evolvera per raggiungere I'equilibrio:
- Q < K,q. e in questo caso la reazione avanzera attraverso il consumo dei
reagenti (spostamento a destra)
- Q > K.y, e in questo caso la reazione avanzera attraverso il consumo dei
prodotti (spostamento a sinistra)

Qe

ﬂt(}
- yone =
| de‘ﬂ.ﬁ f""ﬁl =
K K
- 10
m@ﬂ
ant ne
Qe a;e"'-\ﬂ- 1@31\0 |

reagenti — prodotti equilibrio: nessuna variazione netta reagenti ==—— prodotti




Risoluzione dei problemi che coinvolgono reazioni di equilibrio

Di norma si possono identificare due diverse tipologie di esercizi:

- si conoscono le concentrazioni delle specie chimiche coinvolte e si deve
determinare il valore di K,,.
- si conosce il valore K., e si deve determinare la concentrazione di una o piu

specie chimiche coinvolte.

In tutti i casi ¢ fondamentale bilanciare correttamente la reazione, scrivere

un‘espressione corretta di K., e costruire ed analizzare lo schema di reazione.



Esercizio: 0.2 moli di HI vengono introdotti in un recipiente del volume di 2 L

riscaldato a 453 °C. Avviene la seguente reazione:

HIyy 2 Hyq) + Ly

All'equilibrio, la concentrazione di HI é di 0.078 M. Si calcolino i valori di K. e K.

Prima di tutto si bilancia la reazione:

ZHI(Q) = HZ(g) + ]:2(9)

Per poter calcolare il valore di K. € necessario calcolare la concentrazione

all'equilibrio di tutte le specie coinvolte:
¢ _ [RIL]
©[HIF

Per fare cio e necessario costruire lo schema di reazione e calcolare la

concentrazione iniziale dell'unica specie presente, |'acido iodidrico:

n 0.2
HIl =—=—=01M
[HI], V- 2



2HL, = Hoy L)

Inizio 0.1 / /
Reazione - 2x + X + X
Equilibrio 0.078 + X + X

Quando si conosce la concentrazione finale all’equilibrio e quella iniziale di una delle

specie chimiche della reazione & possibile completare lo schema di reazione

0.1-0.078 =0.022 = 2x x =0.011

2HL, = Hoy L)

Inizio 0.1 / /

Reazione 0.022 0.011 0.011

Equilibrio 0.078 0.011 0.011



¢ - [HIlT.]_0.011x0.011

_ _2x10
© = [HIT (0.078Y g

I valori di K., sono adimensionali perché in realta le concentrazioni che compaiono

nell’'espressione della K., sono divise per la concentrazione standard (1 M)

Il valore di K, si pué calcolare dalla relazione:
K, =K (RT)"™
K, =2x 107° % (0.082x726.15)° =2x10°?



Esercizio: Si introducono 0.25 moli di CO e 0.15 moli di H,O in un recipiente di
125 mL a 900 K. Avviene la reazione:

COy +HOy) = CO,y, +Hyg

Calcolare la frazione molare dei componenti della miscela gassosa all'equilibrio,

sapendo che K. = 1.56.

La reazione ¢ gia bilanciata.

Le concentrazioni iniziali di CO e H,O sono:

nh 025
COlL=—=—"Z_2M
[€OL V 0125

n 0.15
MOk V 0.125 M



Co(g) * HZO(g) = COZ(Q) + HZ(9)

Inizio 2 1.2 / /
Reazione - X - X + X + X
Equilibrio (2 - x) (1.2-x) + X + X

2
— [COZ:I[HZ] . X — 156

° [COJH,0] (2-x)(1.2-x)
0.56x% —4.992x +3.744 =0

L'equazione da risolvere e del secondo grado. Va percio usata |'equazione

quadratica

. _b++/b? - 4ac
2a

In questo caso la soluzione corretta ¢ x = 0.827. Quella da scartare o é negativa

ax’ +bx+c=0

oppure é superiore al valore iniziale (come in questo caso, x = 8.09).



Co(g) * HZO(g) = COZ(Q) + H2(9)

Inizio 2 1.2 / /
Reazione -0.827 -0.827 0.827 0.827
Equilibr'io 1.173 0.373 0.827 0.827

La frazione molare é data da:

7= =1173+0.373+0.827 +0.827 =3.2

n’ro‘l’
(corrisponde al totale delle moli iniziali)

1173 0.373 0.827
Xco~ 32 — 5 -0.366 ZHZO:W: 0116  xeo,=21 " 32 = 0.258



Perturbare un equilibrio chimico: principio di Le Chatelier

Una delle proprieta piu importanti di un equilibrio chimico é la sua capacita di

ritornare all’'equilibrio a seguito di perturbazioni esterne.

Questa capacita é definita dal principio di Le Chatelier che sancisce che quando un
sistema chimico all'equilibrio viene perturbato, esso ritorna all'equilibrio subendo

una reazione netta che riduce l'effetto della perturbazione.

Per perturbazione si intende una qualunque variazione nello stato di equilibrio che
fa si che Q = K,,.

Le tre tipiche perturbazioni di un equilibrio coinvolgono:
- variazioni nella concentrazione di una o piu specie presenti nel sistema
- variazione della pressione totale (o del volume) del sistema

- variazione della temperatura

L'applicazione del principio di Le Chatelier & molto importante per cercare di

massimizzare le rese dei processi chimici.



Perturbare un equilibrio chimico: effetto della concentrazione

Quando un sistema all'equilibrio viene perturbato da una variazione della
concentrazione di uno dei suoi componenti (eccetto per i solidi e i liquidi puri)
reagisce cercando di minimizzare la variazione.

Questo significa che:
- se si aumenta la concentrazione di un componente, il sistema ripristina I'equilibrio
consumandone una certa quantita.

- se si diminuisce la concentrazione di un componente, il sistema ripristina |'equilibrio
producendone una certa quantita.

L'equilibrio si spostera verso destra o verso sinistra a seconda se il componente che
viene aggiunto o rimosso € un reagente o un prodotto.

Aggiunta reagente =» spostamento verso i prodotti
Rimozione reagente =» spostamento verso i reagenti
Aggiunta prodotto > spostamento verso i reagenti
Rimozione prodotto = spostamento verso i prodotti



Esempio: Si consideri la seguente reazione

Si supponga di avere una miscela di equilibrio con la seguente composizione:

PCL .,

+Cl,,, & PCL

[PCl,] = 0.2 M, [Cl,] = 0.125 M, [PCl;] = 0.6 M.

Cosa succede se a questo punto si aggiunge una quantita di cloro pari a 0.075 M?

Equilibrio
Perturb.
Inizio
Reazione

Nuovo Equilibrio

PCI3(9)

0.2

0.2

(0.2-x)

Clz(g)

0.125
+0.075

0.2

(0.2-x)

(9)

=

PCl5(9)

0.6

0.6
+X

(0.6+x)



equilibrio : : nuovo
iniziale | I equilibrio
0+ Q- ¢ [PC] _ 06 _,,
0600 oP;K r i ° [PCLIICL] (0.2)(0.125)
l l (0.6 + x)
| | K = =24 —> x=0037M
L © 7 (0.2 -x)(0.2 - x) X
s l l
p [ [
S 1
: L [PCl,] = [Cl,] = 0.2 - 0.037 = 0.163 M
o [PCls] = 0.6 + 0.037 = 0.637 M
0,200 4—0 23 : i
| !
Cly 1 pertL:rbazi-:::-ne:
: aggiunta di
: altro:Cl2

Tempo



Perturbare un equilibrio chimico: effetto della pressione totale

In una reazione di equilibrio che coinvolge sostanze gassose, lo stato di equilibrio e

perturbabile da variazioni di pressione totale o di volume.

La presenza di specie gassose non & una condizione sufficiente. E' necessario che ci
sia una variazione nella somma dei coefficienti stechiometrici tra i prodotti e i

reagenti gassosi.

2502(9) t OZ(9) = ZSO3(9)

A seguito di un aumento della pressione totale (o diminuzione di volume), I'equilibrio
si sposta nella direzione che comporta un minor numero di particelle gassose,

perché in questo modo cerca di opporsi alla perturbazione.

Viceversa, a seguito di una diminuzione della pressione totale (o aumento di volume)
, l'equilibrio si sposta nella direzione che comporta un maggior numero di particelle

gassose.



2502(9) + 02(9) = 2503(9)

£ B
5
0.68 mole SO,
0.32 mole SO, ¥
0.16 mole O, | . > i
S— 0.83 mole SO,
10.0 L 1.00 L
.17 mole S('}z
N

20,085 mole
(@) (b) 0.085 mole O,
Si puo dimostrare che |'aumento della concentrazione delle specie presenti dovuta
alla riduzione di volume provocata dall'‘aumento di pressione totale determina, in
presenza di una variazione del numero di specie gassose, un valore di Q < Keq.

L'equilibrio si ripristina attraverso uno spostamento verso i prodotti.



Perturbare un equilibrio chimico: effetto della temperatura

A differenza della concentrazione e della pressione totale, una variazione di

temperatura perturba I'equilibrio poiché ¢ in grado di modificare il valore di K,,.

L'effetto della temperatura sull'equilibrio & legato alla variazione di entalpia dell

reazione:

- reazioni endotermiche (AH, > 0) sono favorite da un aumento della temperatura e

sfavorite da una diminuzione di T

A+qz=B

- reazioni esotermiche (AH, < 0) sono favorite da una diminuzione della temperatura

e sfavorite da un aumento di T

A= B+qg



Sintesi industriale dell'ammoniaca: un esempio dell’applicazione
del principio di Le Chatelier

Alla fine del 1800 incombeva la prospettiva della carenza delle risorse naturali di
fertilizzanti azotati. Questa catastrofe venne scongiurata dalla messa a punto di
un metodo efficiente (processo Haber, Premio Nobel 1918) per la sintesi di NH; a
partire da N, e H,.

N2(9) + 3H2(9) = 2NH3(9)

La reazione & fortemente esotermica (AH, = -92.2 kJ) ed e fortemente spostata
verso i prodotti a 25 °C (K., = 3.5x108). A questa temperatura la reazione & lenta
e occorre scaldare anche se in questo modo il valore di K., diminuisce (K., = 0.16 a
450 °C). Per aumentare la resa della reazione & possibile:

- aumentare la pressione totale (il valore dei coefficienti per le specie gassose
passa da 4 a 2)

- utilizzare un catalizzatore (non modifica I'equilibrio, ma aumenta la velocita di
reazione). Il catalizzatore impiegato funziona a temeprature > 400 °C.



N2(9) + 3H2(9) & 2N|"'3(9)

H., N.. e ammonmaca
—

Serpenting di

N} & H_, raffreddamento

Scambiore
i ealore

N_.u:l-l,

o coimbinaty

Powmpa (: !
Catalizzatore P |

nicircolo

Serpenting di
riscaldamento

Ammonisca lguida



Termodinamica e Costante di equilibrio

La variazione di energia libera di una trasformazione chimica ci indica il grado di

spontaneita della reazione. Il valore di K., fornisce analoghe informazioni.

Quando un sistema si trova all'equilibrio la reazione non tende piu ad avvenire in

una direzione preferenziale e AG = 0.

La relazione tra AG e le concentrazioni delle specie coinvolte é la seguente:

AG = AG° +RTInQ

All'equilibrio AG = 0 e Q = K
AG° = -RTInK,,

Come previsto, reazioni che avvengono spontaneamente hanno valori negativi di AG°

e valori di K,, > 1. Viceversa, se la reazione non avviene spontaneamente AG° &

eq
positivo e K., < 1.



-

Erergia libera del sistema (G sstema)

AG " (k)

K Significato

200
100
50

10

I

0

—1
=10
=350
=100
=200

= raticamente nessuna reazione diretta:
9x1u3“{p

- la reazione inversa va a completamento
310~ - ‘ plet:

21077
21072

7x10~" _ : g
{Iil reazione diretta e ]';I reaZione inversa

| :
L5 hanno lo stesso grado di avanzamento

sx10!
6x10°

3x10" S
| x:.r“-].l."‘l { la reazione diretta va a

completamento: in pratica non avviene la reazione inversa
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equilibrio equilibrio "]
AG=0,0=K AG=0,Q=K
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Grado di avanzamento
della reazione



Equilibri Acido-Base

Sostanze con proprieta acide e basiche sono ampiamente distribuite intorno e
all'interno del nostro organismo.

Il termine “acido” indica una delle proprieta che accomuna tali sostanze: il loro
sapore aspro (es. aceto o limone).

Il termine "base” venne coniato per identificare quelle sostanze capaci di essere
la base per formare sali attraverso la loro reazione con acidi.

Le particolari proprieta degli acidi e delle basi vengono “neutralizzate” a seguito

della loro reazione:

HCI( )+ NaOH(aq) —> NaCI(aq) +H,Q,,

aq

Negli anni la definizione di sostanze acide e basiche é stata modificata ed ampliata
I tre modelli acido-base proposti sono quelli di:

1) Arrhenius

2) Bronsted-Lowry

3) Lewis



Modello di Arrhenius

Acido: sostanza contenente idrogeno e capace di rilasciare uno ione idrogeno (H*)

se disciolta in acqua.

Hzo + —
HCly —=—Hg, + Cloy

Base: sostanza capace di rilasciare uno ione idrossido (OH-) se disciolta in acqua.

NaOH,, —*—Na/,, + OH,

aq)

Il modello di Arrhenius é limitato alle sole soluzioni acquose



La struttura dello ione H* in soluzione acquosa non & ancora del tutto chiarita.
La forma che viene usata comunemente é quella di H;O* che considera la
formazione di un addotto tra la particella H* e una molecola di H,O.

-

Lo ione H;O* si puo legare attraverso la formazione di legami a H con altre
molecole di acqua formando specie di formula H(H,0),"*.

Q &
H.ﬁg ."*’

H;05* H;105*

B -1+




Lo ione H;O* é gia presente in H,O pura !

Si forma a seguito della reazione di autoionizzazione dell'acqua:

— + -
2H,0yy = H;O(,y + OH

nella quale un protone viene ceduto da una molecola di acqua ad un'altra.

La K., della reazione a 25°C vale 1x10-14.
Questa costante é meglio nota come prodotto ionico dell'acqua (simbolo K,) poiché

la sua espressione é:
K, =[H,O'][OH 1=1x10"

Questa relazione é fondamentale per lo studio degli equilibri acido-base in

soluzione acquosa.

La presenza di una minima quantita di ioni in acqua pura determina una
piccolissima conducibilita elettrica.



Modello di Brensted-Lowry

Alcune sostanze avevano proprieta basiche anche senza contenere ioni OH- nella
loro struttura (es. lo ione CO3?-). Inoltre, il modello di Arrhenius considerava

I'acqua come unico solvente per le reazioni acido-base.

Una definizione pit ampia e completa di acido e di base venne proposta all'inizio
del 1900 da Bronsted e Lowry.

Acido: é una sostanza capace da agire da donatrice di protoni (deve contenere H
nella sua struttura). Tutti gli acidi secondo Arrhenius sono acidi secondo Brensted

e Lowry.

Base: €& una sostanza capace da agire da accetrice di protoni. Tutte le basi di
Arrhenius sono basi secondo Brensted e Lowry, ma alcune basi di Brensted/Lowry

non lo erano secondo Arrhenius.

Questa nuova definizione introduce un importante concetto: per poter reagire, un
acido ha sembra bisogno di una base e viceversa.
Anche quando si scioglie un acido o una base in acqua, la reazione prevede il

coinvolgimento di un partner acido-base.



Esempi:

Clgy +HOpyy — Clyyy + Hs

(aq)

la coppia solitaria
Iega H*

H,O
2
A (acido, donatore di H*) (base, accettore di H")

HCI

NH, gy +H0py @2 NH, ) + OH

(aq)

NH, H,0

B (base, accettore di H")  (acido, donatore di H*) H,'

la coppia solitaria
lega H*

oy
+




Forza di un acido o di una base

Per forza di un acido (o di una base) si intende una misura dell’entita della
dissociazione dell'acido o della base in acqua:in altre parole la forza di un acido o
di una base si misura sulla base della costante di equilibrio della reazione di

dissociazione acida o basica:

[A"][H,O7]
HA ) +H.Oyp 2 A +HO Ke = H ;]
[BH"][OH]
By +H:.O & BH,, +OH, Ko =

[B]

6li acidi e le basi considerate forti sono quelle sostanze che si dissociano
completamente e quindi all'equilibrio la quantita di acido o base indissociata é
pressoché zero.

Per questo motivo di norma le loro reazioni di dissociazione si indicano con la
singola freccia (K, o K, >> 1)



Acidi forti in acqua:
- acido cloridrico HCI
- acido bromidrico HBr
- acido iodidrico HI
- acido nitrico HNO,
- acido solforico H,SO, (almeno per la prima dissociazione)
- acido perclorico HCIO,

Basi forti in acqua:
- idrossidi dei metalli alcalini (NaOH, LiOH, KOH)
- idrossidi solubili dei metalli alcalini terrosi (Ca(OH),, Sr(OH),, Ba(OH),)

- ossidi dei metalli alcalini e alcalini terrosi

Gli altri acidi e basi sono deboli, cioé la loro dissociazione in acqua non é
completa.

Pit e piccolo il valore di K, o K, pit debole é I'acido o la base.



Tabella contenente i valori di K, di alcuni acidi deboli.

Nome (formula) Struttura di Lewis* K,
Acido iodico (HIO;) H—B—j=08 16107
4

Acido cloroso (HCIO,) H—&—C=0 L12x 1072

Acido nitroso (HNO,) H—O—h=0 71x 1074

Acido fMuoridrico (HF) H—F: 68 107
1O

Acido formico (HCOOH) H—n!l,— O—H 18x 107

Acido benzoico (CyHsCOOH) @—Q—Q—H 6.3% 107
[ I 4

Acido acetico (CH:COOH) H—E:.‘r r~|: O—H 1.8 1077
H

H H O

Acido propanoico (CH;CH,COOH) H—(lz—ll.‘-—i!.‘l:—ﬁ—H 131077
§h

Acido ipoclorose (HCIO) H—8—Cl: 20107

Acido ipobromoso (HBrO) H—O—Br: 23x107°

Acido cianidrico (HCN) H—C=N: 6,2 107"

Fenolo (CeHsOH) O 10X 10710

Acido ipoiodoso (HIO) H—8—1: 23x 107"



Scala del pH

L'equilibrio di autoionizzazione dell'acqua correla la concentrazione degli ioni H;O*

e OH- in qualunque soluzione acquosa.

2H,0,, & H;0[,, + O K, = [HO"JIOH 1=1x10*

(aq) (aq)
In acqua pura [H30*] = [OH"] = 1x10-7 M.

Un aumento di [H;0*] determina una diminuzione di [OH"] e viceversa.

Una soluzione acquosa viene definita acida, basica o neutra a seconda del valore
della concentrazioni di [H;0*] e [OH"].

[H3O7] < dividere Ky, per > [OH]
I | ]

[HO"1>[OHT]  [Hs0"]=[OHT]  [H0"] < [OHT]

{ } }

SOLUZIONE SOLUZIONE SOLUZIONE
ACIDA NEUTRA BASICA




La concentrazione degli ioni H;O* in una soluzione acquosa puo assumere un
intervallo di valori enorme (da 10 M a 10-15 M).

Per questo motivo e conveniente indicare la concentrazione degli ioni H;O* in una

soluzione acquosa utilizzando una scala logaritmica:

pH = —log[H;0"]

A causa del segno negativo pH e [H;0*] sono inversamente proporzionali. Un
valore basso di pH identifica una soluzione contenente una concentrazione elevata
di ioni [H;0"].

Una soluzione si dice acida quando pH < 7, neutra quando pH = 7 e basica quando
pH > 7.

Vengono espresse in forma logaritmica anche la concentrazione di ioni OH-:

pOH = —log[OH ] » pOH+pH=14
E i valori delle costanti di dissociazione acida o basica:

pK = —logK



K, =[H;0"JIOH 1=1x10"
pK, =14 = pH + pOH
[H30*]

H OH~ OH

a 1,0x10-10 10,00 1,0x10-4 4,00
1,0x10~° 9,00 1,0x107° 5,00
1,0x10-8 800 1,0x10-% 6,00
NEUTRO 10x10~7 7,00 1,0x 107 7,00
1,0x10-6 600 1,0x10°8 8,00
1,0x10-5 500 1,0x10~°° 9,00

1,0x10~4 400 1,0x10710 10

HARILD

Em-h

]

ALTTR




Coppie acido-base coniugate

Il fatto che una reazione acido-base coinvolga lo scambio di un protone dall'acido
alla base permette di identificare in ogni reazione acido-base due coppie acido

base coniugate che costituiscono i due partners che si scambiano il protone:

Esempio:
HS + NH;, Z HS + NH/S

acido 1 base 2 base 1 acido 2
I | |

H,S/HS- e NH,*/NH; sono due esempi di coppie acido-base coniugate

H,S e NH,* sono i due acidi mentre HS- e NH; sono le due basi

La base coniugata all'interno di una coppia ha un H in meno e una carica negativa
in piu rispetto all'acido.

L'acido coniugato all'interno di una coppia ha un H in piu e una carica negativa in
meno rispetto alla base.



Una stessa sostanza si puo comportare sia da acido che da base.

Le sostanze che manifestano questo comportamento sono dette anfotere.

L'anfotero per eccellenza é |'acqua.

HA ) +HOp =2 Ay +H;

(aq)
BASE
By +H.0yy = BH,,, + OH,
ACIDO
H, Oy + H.Oyy 2 HO,, + OH

BASE ACIDO



Direzione preferenziale di una reazione acido-base

La direzione preferenziale di una reazione acido-base dipende dalle forze relative

degli acidi e delle basi che partecipano alla reazione.

Una reazione acido-base procede nella direzione in cui l'acido e la base piu forti

formano un acido e una base pit deboli:

forte

debole

ACIDI

Acido Todidrico
Acido Perclorico
Acido Bromidrico
Acido Cloridrico
Acido Solforico
Acido Clorico
Acido Nitrico
Ione Idronio
Ione Bisolfato
Acido Fluoridrico
Acido Nitroso
Acido Acetico
Acido carbonico
Acido Solfidrico
Tone Ammonio
Acido Cianidrico
Ione Bicarbonato
Acqua
Ammoniaca
Idrogeno

Ione ossidrile

HI
Hclo,
HBr
HCI
H,S0,
HCIO,
HNO,
H,0*
HSO,-
HF
HNO,
CH,COOH
H,CO,
H,S
NH,*
HCN
HCO;-

BASI

Ione Ioduro

Ione Perclorato

Ione Bromuro

Ione Cloruro

Tone Idrogenosolfato
Ione Clorato

Ione Nitrato

Acqua

Ione Solfato

Ione Fluoruro

Ione Nitrito

Tone Acetato

Ione Idrogenocarbonato
Tone Idrogenosolfuro
Ammoniaca

Tone Cianuro

Ione carbonato

Ione Idrossido

Ione Ammide

Ione Idruro

Ione Ossido

clo, debole
Br-

Cl-
HsO,-
clo,-




Esempio:
HS + NH;, Z HS + NHS

acido 1 base 2 base 1 acido 2
I | |

L'acido H,S é piu forte rispetto a NH,* e la base NH; é piu forte rispetto a HS-.

Questa reazione avverra preferenzialmente verso i prodotti.

Per lo stesso motivo gli acidi fortissimi in acqua sono quelli che sono piu forti dello
ione H3;O* e le cui basi coniugate sono pit deboli della base H,O e le basi
fortissime sono quelle piu forti della base OH- e i cui acidi coniugati sono piu deboli
dell’'H,0.

Esempic'  HF 4 HO = F  + HO
acido 1 base 2 base 1 acido 2

L'acido HF e piu debole rispetto a H;O* e la base H,O é piu debole rispetto a F-.

Questa reazione avverra preferenzialmente verso i reagenti. (HF € un acido debole)



IMPORTANTE: in una coppia acido-base coniugata la forza dell'acido e della base
coniugata sono inversamente proporzionali tra di loro. Il loro prodotto é costante e

corrisponde al prodotto ionico dell'acqua:

KK =K, =1x107"
[NH," JJOH"]

Esempio:  NH, ., +H,0; & NH,, +OH_ , K" =
sempio 3(aq) T 20y & NFy(6q) T Y Mqq) K [NH; ]
) X . [NHJ[H,O"
NH4(aq) T Hzo(l) = NH3(Clq) MR Kar = [ 3][ : ]

" INH]

Ko™ x K" =[H,0"J[OH ] =K,



Risoluzione di problemi che coinvolgono reazioni acido-base

- Calcolo del pH di una soluzione contenente un acido o una base forte.

In questo caso la reazione di dissociazione & completa e quindi la concentrazione di

H;0* o OH- corrisponde a quella dell'acido o della base forte:

HAq  * H.Oy — H,O + A

aq)
Inizio C, / /
Reazione -C, C, C,
Fine / C, C,

pH = -log[H;0*] = -log C,
In presenza di una base forte (es. NaOH):
pOH = -log[OH"] = -log C,

pH = 14 - pOH



Nel calcolo del pH di una soluzione si assume che la concentrazione di H;0* (o OH")
che deriva dall'autoionizzazione dell'acqua é trascurabile rispetto a quello che viene
prodotto dalla dissociazione dell'acido o della base. Quest'assunzione é anche
avvalorata dal fatto che I'H;O* prodotto dall'acido fa retrocedere I'equilibrio di

autoionizzazione secondo il principio di Le Chatelier:

— + -
2H,0yy = H;O(,y + OH

L' H;0* prodotto dall'acido sposta I'equilibrio verso sinistra.
L'assunzione é valida quando la concentrazione dell'acido é sufficientemente alta.
Esempio: calcolare il pH di una soluzione di HCl 10-8 M.
Applicando |'equazione vista in precedenza:
pH = -log[H;0*] = -log C, = -log 10-8 = 8

ma il pH di una soluzione di un acido non puo essere basico !

In questo caso l'esercizio deve essere risolto tenendo conto anche dell’'equilibrio di

autoionizzazione dell'acqua.



+

H,0 -
HCly —=—Hg, + Cloy

Il bilancio di carica (mantenimento dell’'elettroneutralita) di questo sistema é:
[HO"]=[CI"]+[OH]

Ma [Cl-] é uguale alla concentrazione iniziale di HCl (10-8M) e [OH-] puo essere

espresso secondo l'equilibrio di autoionizzazione. :

+1 _ -8 Kw
[HO']=10" + s

Risolvendo in [H;0*] si ottiene un valore di 1.05x10-7 che corrisponde a un pH pari
a 6.98.



- Calcoli sugli equilibri di acidi o basi deboli.

Di norma o viene richiesto di determinare il valore di K, o K, della sostanza, oppure
bisogna calcolare il pH della soluzione contenente una certa quantita di un acido o

una base la cui costante di dissociazione é nota.

Esercizio: Una soluzione contenente una concentrazione 0.12 M di un acido debole

generico HA é 2.6. Quanto vale la K, per questo acido?

_[A]HO]
T HA]

HAy* HOy) &2 HiOy* A K

HA. * HOy - HOy + A
Tnizio c, / /
Reazione -X X X

Equilibrio (¢, - x) x x



Inizio C, / /
Reazione -X X X
Equilibrio  (C, - x) x x

C,=0.12 M

[H;0] = [A-] = 10-PH = 10-26 = 2 51x10-3

HA(aq) * HZ O(l ) = H3 O(+aq) t A(_aq)

Inizio 0.12 / /
Reazione -2.51x10-3 2.51x10-3 2.51x10-3
Equilibrio 0.117 2.51x10-3 2.51x10-3

¢ _[ATHO"] _(251x10°Y

_5.36x107°
T T HA] (0.117) g




Esercizio: Calcolare il pH di una soluzione 0.1 M di acido propanoico (HPr)
(K, = 1.3x10-5)

_[PrlHO']

HPr, + H,0, 2 H,0* Pry K, el 1.3x107°
HPfey +  HO, & HO, + Pry
Inizio 0.1 / /
Reazione -X X X
Equilibrio  (0.1- x) x x
5 x?
K, =13x10" = (01-x)

Per semplicita si puo ipotizzare che la quantita di acido che si dissocia, x, sia

trascurabile rispetto alla concentrazione iniziale (vale se x < 5 % di C,)



2 2

K =13x10° = 2%

K =1.3x10° = =% _
a =59 0.1)

- (0.1-%)

x =[H,0"1=+13x107°x0.1 =1.14x10°3

x corrisponde all'l.14 % di C, e quindi l'ipotesi & giustificata.

pH = —log[H,0"] = —log(1.14 x10°) = 2.94

L'equazione semplificata che permette di calcolare il pH in una soluzione di un

acido o una base debole ¢ la seguente:

[H3O+] Y Ka X Ca
[OH"] =K, xC,



Ritornando all'esercizio appena svolto, é interessante notare che se la
concentrazione dell'acido fosse stata piu piccola (per esempio 0.01 M), la

concentrazione di H;O* sarebbe 3.6x10-4 M che corrisponde ad una dissociazione
del 3.6 %.

Diminuendo la concentrazione iniziale di un acido o di una base debole la sua

dissociazione percentuale aumenta.

HCI
Sl ) 7
g (3.70) (2.70) (2.40) (2.00)
§ 80
=]
S
8 50—| HC,HA0
o
S 40| (429
P
§ -\ (1|1r'3) {3.‘58) (3.38)
n . - e — —_— —

| I | ! | |
0 00020 00040 0.0060 00080 0010

Molarita dell’acido ( ) = il pH della soluzione



Acidi o basi poliprotiche

Sono acidi o basi capaci di scambiare piu di un protone.

Esempio: acido fosforico, H3PO,:

_ . [H,PO,1[H,0"] ;
H3PO4(aq)+ HZCD(I) = HZPO4(GQ)+ H3O(a<?) Kal — ; [H:PO4?E| =7.2x 10 3
] _ . [HPO; ][H;0"] _
) : . PO; ][H,O" _
HPO; oy * HOp @ POt HiOg Ky = [ [leP]([Dg] - 42107

In presenza di acidi o basi poliprotiche la cessione o acquisto dei vari protoni
avviene attraverso tanti equilibri quanti sono i protoni ceduti o acquistati.

La forza acida (o basica) delle diverse specie puo variare notevolmente.



Proprieta molecolari e forza di un acido

La forza di un acido dipende dalla sua capacita di donare un protone, che a sua
volta dipende dalla forza del legame tra il protone acido e I'eteroatomo a cui &

legato.

- Forza degli acidi negli idruri non metallici

La facilita con cui un protone viene ceduto dipende principalmente da due fattori
- I'elettronegativita del non metallo

- la forza del legame

Lungo un periodo la forza acida aumenta da sinistra a destra all'aumentare
dell’'elettronegativita del non metallo che aumenta la polarita del legame con il

protone acido.

HF > H,0 > NH,

Lungo un gruppo la forza acida aumenta dall'alto verso il basso all'‘aumentare della
lunghezza di legame tra il non metallo ed il protone acido.

HI > HBr > HCIl >> HF



- Forza degli acidi negli ossiacidi

In tutti gli ossiacidi il protone acido é legato ad un atomo di ossigeno per cui la
forza acida non é funzione della lunghezza del legame. In questa serie la forza
acida dipende dall'elettronegativita dell'atomo centrale e dal numero di atomi di

ossigeno presenti.

Per gli ossiacidi contenenti lo stesso numero di atomi di ossigeno, la forza acida
aumenta all'aumentare dell’'elettronegativita del non metallo

L’elettronegativita aumenta, I'acidita aumenta

H—O—| < H—0O—Br < H—0O—Cl

5t & ot o 6+ o~
Per gli ossiacidi contenenti un diverso numero di atomi di ossigeno, la forza acida
aumenta all'aumentare del numero di atomi di ossigeno

HCIO, > HCIO, > HCIO, > HCIO
> ||- ¢ : °
8H+—g)_—CI << EI;*“_EC‘)) CI— HNO, > HNO,
O H,50, > H,S0,

Il numero di atomi di O aumenta, l'acidita aumenta



- Forza degli acidi negli ioni metallici idrati

Le soluzioni acquose di alcuni ioni metallici idrati sono acide.

Questo vale per ioni metallici piccoli e molto carichi perché in questo caso l'elevata
carica positiva dello ione metallico polarizza il legame OH delle molecole di acqua
legate al metallo.

H,0 vicina si
comporta come base

\

la densita elettronica
& attratta verso Al3+

Al(H,0)g* H,0 Al(H,0)50H2* H,0"

lone lone
libero idrato K,

Fe'™  Fe(H,0)s" T(aq) 6 %1077
Sn*" Sn(H»0)6> (ag) 4x107*
Cr't Cr(H0)6" F(aq) 1x107°
AFT  AIH-0)* T (ag) 11077
Be’t  Be(H»0)s M (ag) 4x107° 3
Cu’*  Cu(H20)6" " (aq) 3x 107" m
Pb’*  Pb(H,0)s> (ag) 3%107° <

@

g

Gli ioni idrati dei metalli alcalini non sono acidi

Zn*t Zn(H,0)s> (ag) 1x107°
Co’*  Co(Hx0)6 T (aq) 2x1071°
Ni?t  Ni(H.0)s>F(aq) 1x107'°




Proprieta acido-base delle soluzioni contenenti sali

E' importante prevedere se il pH di una soluzione ottenuta sciogliendo un sale in
acqua e acido, basico o neutro. Ovviamente, questo dipende dalle proprieta acido-

base degli ioni costituenti il sale.

- Sali che portano a soluzioni neutre

Un sale costituito dall'anione di un acido forte e dal catione di una base forte non
modifica il pH del solvente. Infatti entrambe queste specie sono acidi e basi piu
deboli dell'acqua e quindi non sono in grado di strapparne o cederne un protone.

Esempio:

H,0 +
NaC l(s) S LN Na(aq) +C [ea)

Acido piu debole dell'acqua Base piu debole dell'acqua

\
+ +
Na, +2H,0, > NaOH,, + H;O,
> Queste reazioni non avvengono

Cloyy + H.Oyy ¢ HCl,, + OH_

(aq)

/

Sali formati da: Cl-, Br-, I-, ClO,", NO;- e Na*, Li*, K*, Ca?* Ba?*



- Sali che portano a soluzioni acide

Un sale costituito dall'anione di un acido forte e dal catione di una base debole
diminuisce il pH della soluzione poiché il catione di una base debole si comporta da

acido debole nei confronti dell'acqua.

Esempio:
H,0 - -
Acido piu forte dell'acqua Base piu debole dell'acqua
NH, ., + .0y &2 NH; ., + HO,, Questa reazione avviene
I(aq) +H O(I) 3 HCI(Gq) L) Questa reazione non avviene

Sali formati da: NH,*, Fe3*, Cr3*, AlI3*, . e Cl-, Br-, I-, ClO,, NO;-



- Sali che portano a soluzioni basiche

Un sale costituito dall'anione di un acido debole e dal catione di una base forte

aumenta il pH della soluzione poiché I'anione dell'acido debole si comporta da base

debole nei confronti dell'acqua.

Esempio: HO
7 - +
CH,COONg,,, —=—CH;COQ_, + Na,,
Base piu forte dell'acqua Acido piu debole dell'acqua

CH,COO,,, +H.Oy = CH,COOH_, + OH,,, Questa reazione avviene

aq)

Na, +2H,0, > NaOH,,, + H,O, Questa reazione non avviene

Sali formati da: CH;COO-, F-, CO32-, ClO-, CN-,.. e Na*, Li*, K*, Ca?* Ba?*



Riassumendo:

Soluzione salina

lone che reagisce

(esempi) pH Natura degli ioni con lI"acqua
Neuira 7.0 Catione di base Nessuno
[NaCl, KBr, forte
BaiNOy)3] Anione di acido
forte
Acida <7.0 Catione di base Catione
(NH,4CIl, NH;NO4, debole
CH3NHBr) Anione di acido
forte
Acida <7.0 Catione piccolo, Catione
[AINO5);, di carica elevata
CrCl;. FeBr;) Anione di acido
forte
Acida <7.0 Catione di base Anione
{NaH.PO,, forte
KHSO,, NaHS0O;) Primo anione di
acido
Basica >70 Catione di base Anione
{CH:COONa, forte
KE Na;COy) Anione di base

debole



- Sali di cationi di basi deboli e anioni di acidi deboli

In questo caso i due ioni si comportano da acidi e basi deboli e il pH risultante

dipendera dalla loro forza relativa.

Esempio: NH,Fy —=—NH,, + Fey
Acido pi forte dell'acqua Base pidi forte dell'acqua
NH, ) + H.Oy @2 NH;, +HO,,;  Questa reazione avviene KM =57 %107
Feq T H:.Op 2 HFy + OH,, Questa reazione awiene K= =15x10"
In questo caso il pH é acido
Altro esempio:  CH;,COONH, ,—=—CH,COO,, + NH@
Acido pi forte dell'acqua Base pid forte dell'acqua

NH,e +H:0p & NHy) + 1,
CH,CO0;,, +H,0,, = CH,COOH,

(aq) La reazione avviene K(']\”"z =57 %107

+ OH(

La reazione avviene KbCH3COO‘ -5 7x100

aq) aq)

In questo caso il pH & neutro

Sali formati da: CH;COO-, F-, CO3%-, ClO-, CN-,.. e NH,*, Fe3*, Cr3*, A3+, ..



Effetto di livellamento

In acqua tutti gli acidi formano ioni H;O* e le basi ioni OH-.

In acqua gli acidi e le basi forti sono "“egualmente” forti perché reagiscono
completamente. In altre parole, la forza acida di HI, HBr e HCl é uguale poiché
queste tre sostanze in acqua reagiscono completamente e non é possibile valutare
differenze nella forza acida di queste sostanze.

Il risultato di cio e che l'acido e la base piu forti che possono esistere in acqua
sono H;O0* e OH- perché dell'acido o della base di partenza non c'e piu traccia.
L'acqua agisce percio da livellante della forza acida e basica.

Per discriminare tra la forza acida di acidi forti bisogna osservarli in un solvente

meno basico (per esempio acido acetico):

HCl,, + CH,COOH,, = Cl,, + CH;,COOH; .,
HBr, + CH,COOH,, =2 Br;,, + CH,COOH; ., Aumento di K
HIL, + CH,COOH,, =2 I, + CH;,COOH,,,

ac)

Per discriminare tra la forza basica di basi forti bisogna osservarli in un solvente
meno acido (per esempio NH; liquida)



Acidi e Basi: modello di Lewis

Il modello di Lewis definisce una sostanza acida o basica in virtu della sua
capacita di accettare o donare un doppietto elettronico.
Un acido secondo Lewis € una specie che accetta una coppia di elettroni

Una base secondo Lewis & una specie che dona una coppia di elettroni

La definizione di base prevede la presenza di una coppia di elettroni disponibili,
caratteristica gia posseduta dalle basi secondo Brensted-Lowry.

Il modello di Lewis espande invece notevolmente la classe degli acidi.

Composti come CO, o BCl; o Cu?* che non possono essere considerati acidi secondo

Brensted-Lowry a causa della mancanza di H, sono invece acidi di Lewis.

Una tipica reazione acido-base secondo Lewis coinvolge la formazione di un addotto

con la formazione di un legame covalente tra la base e I'acido:
A+:B=A-B

Lo ione H*  la particella ceduta da ogni acido di Brensted-Lowry, & un acido di
Lewis.



- Acidi di Lewis
Sono specie caratterizzate dalla presenza di orbitali vuoti disponibili a formare un
legame covalente.

Tra questi troviamo molecole carenti di elettroni (ad esempio gli alogenuri del B e

dell’Al come BF;, AlCl;,...) — ffﬁ e
\ KFE’:;B. ,;1:;} —»
= |
BF, +:NH, 2 F,B—NH, \_} -
| H

0. , |
cationi metallici, secondo Brensted-Lowry alcuni ioni metallici idrati sono acidi,

secondo Lewis la stessa idratazione del metallo € una reazione acido-base e lo

ione idrato e |'addotto.

NP* + 6H,0 = Ni(H,0)%"

Tipici addotti di Lewis sono i composti di coordinazione.



Soluzioni tampone

Le soluzioni tampone sono di fondamentale importanza per il mantenimento degli
equilibri a livello ambientale e biologico. Il pH & un parametro importantissimo ed
e altrettanto importante il suo controllo.

Una soluzione tampone é un sistema acido-base capace, entro certi limiti, di
mantenere il valore del pH della soluzione costante e “insensibile” anche

all'aggiunta di acidi e basi forti.

In altre parole, mentre I'aggiunta di una certa quantita di un acido o di una base
in una soluzione non tamponata é in grado di modificare significativamente il pH,
in una soluzione tampone la variazione di pH & minima.

Caratteristica comune a tutti i sistemi tampone acido-base é la presenza in
soluzione di concentrazioni non piccole e simili dei due componenti di una coppia

acido-base coniugata.

Per esempio, una soluzione contenente una miscela di acido acetico e della sua

base coniugata acetato & una soluzione tampone.



- Come funzione un tampone?

La presenza di concentrazioni non piccole e simili tra di loro di un acido e della
sua base coniugata impedisce che l'aggiunta di un acido o di una base forte
modifichi sostanzialmente il pH. Il motivo & dovuto al fatto che l'acido e la base
aggiunti vengono consumati dalla coppia acido-base coniugata e quindi non vanno a

modificare, se non in minima parte, il pH della soluzione.

Esempio: tampone CH;COOH/CH;COO-

A seguito dell'aggiunta di una piccola quantita di acido (H;0*), l'acido viene

consumato dalla base acetato:

CH,CO0,. . + H,O;

(aq) (aq

y = CH,COOH ., + H,O,

La costante di equilibrio di questa reazione:

[CH,COOH] 1 1

i - = - 5.5x10*
[CH,COO ][H,0"] K§H3coo|—| 18x10° X

e cosi elevata da poterla considerare completa. Quindi I'H;0* aggiunto viene
consumato completamente.



A seguito dell'aggiunta di una piccola quantita di una base (OH-), la base
consumata dall'acido acetico:

CH,COOH,,, + OH_,, > CH,COO,,, +H,0,,

aq) aq)
La costante di equilibrio di questa reazione:

(__ lcHcoo] 1 1

- - = ~1.8x10°
[CHCOOHIOH ] K&  555x10°

é cosi elevata da poterla considerare completa. Quindi I'OH- aggiunto viene
consumato completamente.

Il pH della soluzione tampone diminuisce leggermente a seguito dell'aggiunta
dell'acido e aumenta leggermente a seguito dell'aggiunta della base perché I'acido
aumenta la concentrazione dell'acido acetico e la base aumenta la concentrazione

della base acetato. Tampone con uguall

Tampone dopo 'aggiunta di H;O* concentrazioni di acido Tampone dopo l'aggiunta di OH™
e base coniugata

HgO* OH-
CH3CO0~ | CH3COOH | =—— | CH3COO™ | CH3COOH | — | CH3C00~ | CH3COOH

H20 + CH3COOH == H30* + CH3COO~ CH3COOH + OH™ === CH3COO0~ + H20




Esercizio: Calcolare il pH di una soluzione tampone costituita da CH;COOH 0.5 M
e CH3;COONa 0.5 M. Calcolare inoltre come varia il pH di tale soluzione se a 400
mL di tampone vengono aggiunti:

a) 50 mL di una soluzione di HCl 0.5 M

b) 80 mL di una soluzione di NaOH 0.5 M

K, per CH;COOH = 1.8x10-°

Il pH della soluzione tampone puo essere calcolato considerando I'equilibrio che

coinvolge la coppia acido-base coniugata del tampone:

CH,COOH,, + HO, & CHCOO,, + HO,

aq)
Inizio 0.5 0.5 /
Reazione - X X X
Equilibrio (0.5 - x) (0.5 + x) X

¢ _[CHCOO MO _ o 105 _(05+X)

" [CH,COOH] (0.5-x)




¢ ~[CHCOO JIHOT 4 g 4o _(05+)
[CH,COOH] (0.5-x)

Per semplicita si assume che la concentrazione x sia trascurabile rispetto alla

concentrazione iniziale dell'acido e della base coniugata.

(0.5) x

1.8x10°5 =
g (0.5)

» x=18x10"° trascurabile rispetto a 0.5
pH = —log[H,0"] = —log(1.8 x 10°°) = 4.74

Notare che il pH della soluzione di un tampone dipende dal valore della K,

dell’acido e dal rapporto tra la concentrazione dell'acido e della base coniugata:

_ ¢ [CH.COOH]

[ROI=k, [CH,COO]

Quando le concentrazioni dell'acido e della base coniugata sono uguali (come in
questo caso), [H30*] = K, e il pH del tampone corrisponde alla pK, dell’acido.



a) Come varia il pH a seguito dell'aggiunta di 50 mL di HCl 0.5 M a 400 mL di
tampone?

L'HCl é un acido forte completamente dissociato in acqua. La sua concentrazione

iniziale e:
moli 0.06x0.5
HCIY, = = =0.055
[HEL volume L 0.45
HCly, + HO, - Cly +  HOg,
Inizio 0.055 / /
Reazione -0.055 0.055 0.055

Fine / 0.055

L'H30* prodotto dall'acido viene consumato dalla base del tampone (reazione
completa)



Le concentrazioni iniziali della coppia acido-base del tampone dopo l'aggiunta di
HCl sono diminuite per I'effetto di diluizione:

. moli 0.4x0.5
CH,C =[CH,C = = = 0.444
[CHCOOH), =[CRCOO ] volume L  0.45

CH COO(‘aq) H O(;q) — CH COOH(aq) + HZO(,)
Inizio 0.444 0.055 0.444
Reazione -0.055 -0.055 0.055
Fine 0.389 / 0.499

A seguito di questa reazione, l'acido aggiunto é stato consumato e le
concentrazioni della coppia acido-base coniugata del tampone si sono modificate
leggermente. Come conseguenza anche il pH sara leggermente diverso:

[CH,COOH] _18%10° 0.499

_2.31x10°
[CH,COO] 0.389

[H,O"]1=K,

pH = —log[H,0"] = -l0g(2.31x107°) = 4.63



b) Come varia il pH a seguito dell'aggiunta di 80 mL di NaOH 0.5 M a 400 mL di
tampone?

NaOH é una base forte completamente dissociata in acqua. La sua concentrazione

iniziale e:
moli 0.08x05
NaOH}, = = =0.083
[NaOHL, = lime L=~ 0.48
NC(OH(Gq) + HZO(,) —> Na(*aq) + OH('aq)
Inizio 0.083 / /
Reazione -0.083 0.083 0.083

Fine / 0.083 0.083

L'OH- prodotto dalla base viene consumato dall'acido del tampone (reazione
completa)



Le concentrazioni iniziali della coppia acido-base del tampone dopo l'aggiunta di
NaOH sono diminuite per |'effetto di diluizione:

moli _ 04x05
volume L 0.48

[CH,COOH], =[CH,COO ], = =0.417

CH3COOH(Gq) OH(‘Gq) — CH3COO('Gq) + HZO(,)
Inizio 0.417 0.083 0.417
Reazione -0.083 -0.083 0.083
Fine 0.334 / 0.5

A seguito di questa reazione, la base aggiunta é stata consumata e le
concentrazioni della coppia acido-base coniugata del tampone si sono modificate

leggermente. Come conseguenza anche il pH sara leggermente diverso:

_ ¢ [CH.COOH

o5 0334
* [CH,CO0"]

[HO] ~1.8x1 ~1.2x10°

pH = —log[H;0*] = —log(1.2 x 107°) = 4.91



Un modo ancora piu semplice per calcolare il pH di una soluzione tampone consiste
nell'utilizzare |'equazione di Henderson-Hasselbalch che deriva da un semplice

riarrangiamento della costante di dissociazione dell'acido del tampone:

— [A_][H3O+] [H3O+] — K W—A]

HA+HO = A +H,0 K, THA] “ [A]

[base]
[acido]

—log[H,0"] = —logK, —log% pH = pK, + |09% pH =pK, +log

Nell’'esercizio precedente:

inizio pH =474+ IOQQ =474
0.5
0.389
d I'aggiunta di acid =474 +| =4,
opo I'aggiunta di acido pH 74 +log 0.499 63
. : 0.5
dopo I'aggiunta di base pH=4.74 +log 491

0.334



L'equazione di Henderson-Hasselbalch é importante per identificare le proprieta
principali di un tampone: il potere tamponante e il campo tamponante.

[base]

I
PH = pK, + 09[cxado]

- Il potere tamponante dipende dalle concentrazioni

—
[=)

assolute dell'acido e della base coniugata. A parita

di rapporto [base]/[acido], il potere tamponante 030

aumenta all'aumentare delle concentrazioni. Ii

grafico riporta la variazione di pH provocata

0,1

dall'aggiunta di una base in tamponi a diversa

Concentrazione (M) delle
component del tampone

concentrazione. Inoltre, il potere tamponante & 0.030

massimo quando le concentrazioni della coppia acido-

I I I | I I 1 | I I | 1 | I 1 1 I

base coniugata sono uguali, cioé quando pH = pK, 4,8 4,9 5,0 5,1
(pH iniziale pH
= 4,74)

- Il campo tamponante é l'intervallo di pH in cui il tampona agisce con efficacia.

L'azione tampone copre un intervallo di pH pari a:

pH=pK_ =+ 1 che significa che il tampona funziona ancora per valori del rapporto
B [base]/[acido] che vanno da 10 a O.1.



Preparazione di un tampone

Si puo suddividere in 5 fasi:

1)

2)

3)

4)

5)

Scegliere la coppia acido-base coniugata. La scelta dipende principalmente
dal valore di pH che si vuole tamponare. Bisogna scegliere una coppia il cui
valore di pK, sia il piu vicino possibile al pH desiderato.

Calcolare il rapporto delle concentrazioni delle componenti acido-base del
tampone.

Scegliere la concentrazione assoluta del tampone (pit & elevata, maggiore é il
potere tamponante).

Preparare il tampone. Ci sono tre possibilita:

a) si miscelano quantita opportune dell'acido e della base coniugata (esempio
acido acetico e acetato di sodio)

b) si aggiunge all’acido coniugato un difetto di base forte in modo da formare
in soluzione la quantita desiderata di base coniugata (esempio aggiunta di un
difetto di NaOH ad una soluzione di acido acetico)

c) si aggiunge alla base coniugata un difetto di acido forte in modo da
formare in soluzione la quantita desiderata di acido coniugato (esempio
aggiunta di un difetto di HCl ad una soluzione di acetato di sodio)

Aggiustare il pH della soluzione tampone.



Esercizio: Calcolare il pH di una soluzione ottenuta miscelando 515 mL di una
soluzione di ammoniaca 0.21 M con 130 mL di una soluzione di HCl 0.14 M.
(K, ammoniaca = 1.8x10-5)

La reazione che avviene miscelando le due soluzioni é quella tra una base debole
(NH;) e I'H;0* liberato dall'acido forte (HCI):

a

NH; o) +H:Ofqy & NH; ) + HO,

La costante di equilibrio della reazione é:

[NH;]  [NH;JJOH] K% 18x10°

_ —18%x10°
C[INH]H;0'] [NH]JH,O'][OH] K, 1x10™ = 18>0

K

quindi la reazione é completa.
Le concentrazioni iniziali di NH; e H;0* sono:

moli  0.515x0.21
volume L  0.645

moli  0.130x0.14
volume L  0.645

[NH,], = -0.168

=0.028

[H3O+]o =



NH3(aq) + HO! —> NH;(aq) + HZO(,)

(aq)
Inizio 0.168 0.028 /
Reazione -0.028 -0.028 0.028
Fine 0.14 / 0.028

A questo punto nella soluzione ci sono concentrazioni rilevanti della coppia acido-
base NH;/NH,*. La soluzione sara percio tamponata.
Se si usa l'equazione di Hendersson-Hasselbalch:

[base] KNH; . KW . 1x10™

LT _555x10%
[acido] T T 18x107 g

pH = pK, +log

pK, = -log(5.55x107°) =9.25

0.14

=9.95
0.028 77

pH =9.25 +log



Frazione del totale, f

Diagrammi di speciazione
Sono importanti perché permettono di evidenziare la variazione della
concentrazione di un acido o di una base in funzione del pH della soluzione.

Esempio: diagramma di speciazione della coppia acido acetico/acetato.

1.0 — —
HC,5H,0, " CaHA0O

0.9 — CH3COOH( + Hzo(|) = CH3COO(_aq) + HSO(J;Q)

aq)
0.8 —

a pH < 3 é presente il solo CH;COOH

0.7 —

0.6 —

a pH > 7 é presente il solo CH;COO-

0.5 —

0.4 — a pH = pKa (4.74) [CH;COOH] = [CH,COO-]
0.3 — "
0.2 [CH,COO]
H=pK + 3
vl 5 PP =P 1991 1y coom
[ I--- | I | r— i | I
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12

pH

H_I

intervallo di pH in cui agisce il
tampone acido acetico/acetato



Equilibri di precipitazione/dissoluzione

Sono gli equilibri che riguardano le reazioni di dissoluzione di solidi ionici in acqua.

Quando un solido si scioglie in acqua libera i suoi componenti:

- solidi molecolari liberano molecole (es. zuccheri)
H,0
CéHZOé(s) : Cé'—[lzoé(aq)

- solidi ionici liberano gli ioni costituenti

Hzo +
NaCI(S) —>Na(aq) +C [aa)

Quando si aggiunge un solido in un dato volume di acqua inizialmente il solido si
scioglie, ma ad un certo punto continuando |'aggiunta, il solido non si scioglie piu e
il sistema diventa eterogeneo. Una soluzione contenente il solido & detta soluzione
satura. La massima quantita di solido che puo essere sciolta in acqua & detta
solubilita e dipende fortemente dalla natura chimica del solido.

In una soluzione satura si realizza un'equilibrio dinamico tra il solido ed i

costituenti solubili in soluzione.



[Na+] = [Cl-] in soluzione

NaCl,, —%>—Na/,, +Cl_,
H,0 N _
| NaCl ,—— Na/,, + Cl(aq)
10 -
8
6 - ‘ /lgl-l-l-l-l-l-l-l i
a7 ;“gl_ cl
l’. e
4 | ././ N NEI[Cl :
/./ '
2 .f. soluzione satura
. '
l’.
O-!h.'l'l'l'l'l'l:'l'l'l'l
o 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

Concentrazione di Nall aggiunto - moli/litro

La solubilita di NaCl in acqua a 25°C ¢ di circa 6 moli/litro.



AgCl,, —*—Ag.,,, + Cl.

(aq)
H,0 .
1 AgCly,———Ag/, +C

2.0x10"
5 15x10°
2 1.0x .
N &
i {0 /
= 1.0x10" -
S _
" . / soluzione satura
T DOx10 4 e |
+ .
£

ofo) NN EE———
00  1.0x10" 2.0x10” 3.0x10~ 4.0x10~ 5.0x10"
Concentrazione di AgCl aggiunto - moli/litro

La solubilita di AgCl in acqua a 25°C é di circa 1.4x10-5 moli/litro.

(aq)



Regola generale:

- Si definisce solubile un composto la cui solubilita & superiore a 0.1 moli/litro.

- Si definisce poco solubile o insolubile un composto la cui solubilita € inferiore a
0.001 moli/litro.

- Si definisce parzialmente solubile un composto la cui solubilita € compresa tra i
due limiti precedenti.

Non é possibile stabilire dei criteri teorici per prevedere a priori la solubilita di
un solido ionico.

Osservando i valori di solubilita di una serie di sali & possibile stabilire delle
regole generali per classificare i solidi ionici come solubili o insolubili in funzione

degli ioni costituenti.



Sali solubili:
- quelli contenenti i cationi Na*, K* e NH,*.
- quelli contenenti I'anione NO;-.
- gli alogenuri Cl-, Br- e I- sono generalmente solubili ad eccezione di quelli di
Pb2*, Hg,%*, Ag* e Cu*.

- i solfati SO,%- sono generalmente solubili ad eccezione di BaSO,, SrSO, e
PbsSO,, mentre Ag,S0O,, Hg,SO, e CaSO, sono parzialmente solubili.

Sali insolubili:

- i solfuri (S%-) sono generalmente insolubili ad eccezione di Na,S, K,S, (NH,),S,
MgS, CaS, SrS e BaS.

- gli ossidi (O?-) sono generalmente insolubili ad eccezione di Na,O, K,O, SrO e
BaO che sono solubili e CaO che é parzialmente solubile.

- gli idrossidi (OH") sono generalmente insolubili ad eccezione di NaOH, KOH,
Sr(OH), e Ba(OH), che sono solubili e Ca(OH), che & parzialmente solubile.

- i cromati (CrO,%-) sono generalmente insolubili ad eccezione di Na,CrO,, K,CrO,,
(NH,),CrO, e MgCrO,.

- i fosfati (PO,3-) ed i carbonati (CO;2-) sono generalmente insolubili ad eccezione
dei sali di Na*, K* e NH,*.



Per un sale insolubile in una soluzione satura € presente il seguente equilibrio:

H,0
2 > n+ m—
Mayb(s)<— GM(aq) + b (aq)

che é caratterizzato dalla seguente costante di equilibrio, detta prodotto di
solubilita, K:

Kps _ [Mn+ ]a[ym— ]b
come tutte le costanti di equilibrio, K,; dipende solo dalla temperatura.

Oltre a definire il prodotto degli ioni in soluzione in equilibrio con il solido
indisciolto, il K, fornisce un'altra informazione utile:

- quando il prodotto delle concentrazioni degli ioni disciolti & inferiore al K
(cioé Q < Kj,) la soluzione non é satura e il composto insolubile non precipita.

- quando Q = K, (0 Q > K,) il composto insolubile precipita.



[Cl-] in soluzione

[Ag+]

H,O ; + -
AQC'(S) Ag(aq) H C'(aq)

H,O _
AgCI(S) p— Ag{aq) + Cl(aq)

2.0x107 - ;
15x10 " - Q<K * —ee .~ e
1.0x107 - ./

/ Q= K
5.0x10" - /0 soluzione satura

oo . 0000000000
00  1.0x10" 2.0x10” 3.0x10~ 4.0x10~ 5.0x10"
Concentrazione di AgCl aggiunto - moli/litro

Il precipitato si forma (soluzione satura) solo se Q = K.



Prodotto di solubilita (K,) e solubilita (s)

Prodotto di solubilita e solubilita sono due grandezze diverse, ma correlate.

La solubilita (s) indica la massima concentrazione di un composto che si puo
sciogliere in acqua. Di norma & espressa in moli/litro (M).

La solubilita di un composto dipende da numerosi fattori tra i quali la temperatura
e la composizione chimica della soluzione (pH, presenza di specie che possono
perturbare l|'equilibrio di dissoluzione).

Il prodotto di solubilita € una costante di equilibrio e dipende dalla sola
temperatura (indipendente dal pH e dalla composizione chimica della soluzione).

K,s ed s sono correlate.

La solubilita dipende dal K,s (non il contrario).

La relazione tra K, e solubilita dipende dalla stechiometria del solido ionico cioé

dal rapporto tra il numero di cationi e il numero di anioni del sale.



- Sali insolubili con stechiometria 1:1
Esempio:

AgCly = Ag.,, + Cl,
La quantita di sale che si dissocia corrisponde alla solubilita del sale:

H,O s _

Inizio / / /
Reazione / s s
Equilibrio / s s

K39 =[Ag ] [CI'] =(s)x(s)=s"

K9 —18x107  s= K29 =1.34x107° mol/litro

S S

In generale per sali con stechiometria 1:1: S = /Kps



- Sali insolubili con stechiometria 2:1 o0 1:2

Esempio: o

CaFZ(S) pA— Ca(aq) +2 F(a 0

CaFy,, &= Caiy + 2R
Inizio / / /
Reazione / s 2's
Equilibrio / s 2's

KSR = [Ca® ] [F T = (s)x (2s) = 4s°

CaFk
K =3.2x10™ s=3K”; = 2.0x10 mol/litro

In generale per sali con stechiometria 2:1 o 1:2: S = f%



- Sali insolubili con stechiometria 3:1 0 1:3

Esempio: O . )
Fe(OH)3(S) <:)Fe(aq) +3 OH(aq)
Fe(OH),,, —=— Fe¥ + 3 OH,
Inizio / / /
Reazione / s 3s
Equilibrio / s 3s

KO = [Fe* ] [OH T =(s)x(3s)’ =27s"

K:):e(OH)3
KOs —16x10%° s =4 _— =877 x10" mol/litro
27
In generale per sali con stechiometria 3:1 o 1:3: S = &

27



Per poter definire se un sale & pit o meno solubile di un altro é possibile sulla

base dei valori dei loro K.

Se i sali hanno la stessa stechiometria, il sale meno solubile sara quello con il

valore di K piu piccolo.

Ko =18x10" KF"=50x10" K =8.3x10"

C
SAg I > SAgBr' > sAgI

Se i sali hanno diversa stechiometria, allora la solubilita deve essere calcolata dal

valore di K.
KN =1.8x107" KSR =3.2x10™"
l Cak
s = K3 =1.34x107° mol/litro s=3 G _ 2.0x107* mol/litro

4

gCafz - gAgCl



Fattori influenzanti la solubilita: effetto dello ione in comune

La solubilita di un sale puo essere notevolmente influenzata per effetto dello ione
in comune.
Questo effetto non é altro che un applicazione del principio di Le Chatelier.

Se nella soluzione satura di un sale insolubile & presente uno ione in comune con
quelli del sale disciolto, la solubilita del sale diminuisce.

Esempio: calcolare la solubilita di AgCl in una soluzione 0.1 M di NaCl.

AgCl,, == Ag, + Cl,
Inizio / / 0.1
Reazione / s s
Equilibrio / s 0.1 +s

Ko =[Ag'1[CI'] =(s)x(0.1+§)=1.8x10

S

AqCl _
Kpsg B 1.8x107" —1.8x10° mol/litro La solubilita in presenza di NaCl

S = [cri = 01 ¢ diminuita di quasi 10000 volte



Fattori influenzanti la solubilita: effetto del pH

Il pH puo influenzare in vario modo la solubilita di un sale.

Nel caso di idrossidi metallici insolubili, una variazione di pH influenza
direttamente la concentrazione degli ioni OH- che sono una delle specie disciolte.
Esempio:

Fe(OH), —><“2_0Fe§;,) +3 OH,

In questo caso un aumento di pH determinando un aumento della concentrazione di
ione OH- provochera una diminuzione di solubilita per effetto dello ione in
comune. Gli idrossidi sono meno solubili aumentando il pH.

Se pero si aggiunge un acido, questi andra a neutralizzare I'OH- diminuendone la
concentrazione. Per effetto del principio di Le Chatelier, se OH- viene rimosso
I'equilibrio di dissoluzione si spostera verso destra. Gli idrossidi sono piu solubili

diminuendo il pH.



Il pH puo influenzare la solubilita di qualunque sale i cui ioni disciolti siano acidi o
basi deboli.

Esempio: H,0
PR
CGFZ(S) <—Ca(aq) +2 F-an)

In questo caso lo ione F- & una base debole che in acqua ¢ in equilibrio con il suo
acido coniugato HF:

ﬁ —I—HO(,) eHF&

aq) GQ) (aq)

A pH acidi e favorita la specie HF che si forma consumando la specie F- che
viene percio rimossa dall’'equilibrio di dissoluzione. A pH acidi la solubilita di CaF,
aumenta.

H,O

Un altro esempio: CGCO3(S);>CG(ZG—;) L C §(aq)

Anche in questo caso lo ione CO32- & una base debole.

Acidificando la soluzione:
CO32(‘aq) +2H,0,,, & H.CO;,, +2H,0, H,CO, oy = CO,,, +H.O,,

La CO, gassosa abbandona il sistema spostando a destra gli equilibri. I carbonati
sono molto piu solubili a pH acido.



Precipitazione frazionata

La precipitazione frazionata é importante per separare ioni metallici diversi
sfruttando la loro diversa solubilita nei confronti di uno specifico agente
precipitante.

Esempio: si immagini di voler separare ioni Fe3* e Mg?* da una soluzione che li
contiene. Consideriamo che la concentrazione dei due ioni in soluzione sia 0.1 M.

Gli idrossidi dei due metalli sono piuttosto insolubili:

S

KEO =1.6x107 Ko™ = 6.3x107

Per prima cosa potremmo calcolare la concentrazione di ioni OH- necessaria per
far precipitare i due metalli:

-39
KFOR — [Fe> ] [OH T =16x10°%  [OH]= i/ L6 2110 _252x10°F
[OH]=252x10"  pOH=126  pH=14-126=14
-10
KM = [Mg* ] [OH F =6.3x10" [OH ]= \/ 6‘38110 —7.94x10°

[OH ]1=7.94x10° pOH=41  pH=14-41=99



Quindi nella soluzione in esame lo ione Fe3* iniziera a precipitare come idrossido a
pH 1.4 mentre lo ione Mg?* lo fara a un pH molto piu elevato, 9.9. Il motivo &
dovuto al fatto che Fe(OH); é molto meno solubile di Mg(OH), e richiede una

concentrazione molto piu bassa di ioni OH- per precipitare.

In altre parole, quando la concentrazione di OH- é 2.52x10-13 M (necessaria per
iniziare la precipitazione di Fe(OH);) il quoziente di reazione per l'idrossido di
Mg?* & molto piu piccolo del suo K:

QM — [Mg® ] [OH F =0.1x(2.52x10)? =6.35x10%

KPM9(OH)2 —6.3x107%° Mg(OH), non precipita.

S

E quale sara la concentrazione degli ioni Fe3* in soluzione quando il pH viene
portato da 1.4 a 9.9 per far precipitare Mg(OH),?

1.6x107%
(7.94 x107°)

K:):e(OH):a _ [Fe3+] [OH—]S _ 16 % 10—39 [Fe3+] _ _ 32 y 10_27

S

Quando inizia a precipitare Mg(OH), tutto lo ione Fe3* & gia precipitato.



Esercizio: Calcolare quanti grammi di fluoruro di litio si devono aggiungere a 510
mL di una soluzione satura di fluoruro di calcio per ottenere una concentrazione di
ioni Ca®* pari a 3.4x10-8 M.

(Kps CaF,: 3.2x10°11)

L'equilibrio di dissoluzione & il seguente:

H,0 2+ -
— >
CGFZ(S) <—Ca(aq) +2 I:(aq)

Il fluoruro di litio, LiF, é un sale solubile per cui in acqua si dissocia

completamente nei suoi ioni costituenti:

. H,O ot -
LIF:(S) } l"'(qu) T F(aq)

Lo ione F- liberato da LiF andra a perturbare la solubilita di CaF, per effetto

dello ione in comune.

Qual & la concentrazione di ioni F- necessaria affinché la concentrazione di ioni
Ca?* nella soluzione satura di CaF, sia 3.4 x10-8 M ?



H,0

-11
Ka =[Ca®' ] [F T =3.2x10°" [F]=\/?;'i><11%8 ~307x10°
L X

Lo ione F- necessario verra fornito dal sale solubile LiF.

. HZO (R _
L'F(S) } L'(aq) T I:an)

Le moli di LiF necessarie sono uguali a quelle di F- per cui:
moli LiIF = M x V=3.07x10°x0.51=157x10"°

che corrispondono a:

grammi LiF = moli x PM =157 x107° x25.94 = 0.41



Esercizio: Calcolare il K dellidrossido di magnesio(IT), sapendo che il pH della
sua soluzione satura vale 10.45.

L'equilibrio di dissoluzione é il seguente:

HO N _
MQ(OH)Z(S) <—M9(20q) +20 (aq)

In acqua pura (cioé in assenza di ioni in comune) le concentrazioni all'equilibrio
sono le seguenti:

Mg(OH),, —=—=Mg?2, +2 OH_,

Inizio / / /

Reazione / s 2s

Equilibrio / s 2's



Mg(OH),, (F'Z:>OM9(2;) +2 OH;

(aq)
Inizio / / /
Reazione / s 2's
Equilibrio / s 2's

Il pH della soluzione satura (10.45) é definito dalla concentrazione degli ioni OH-

nella soluzione satura.
pH=1045 pOH=14-1045=355 [OH ]=10""=2.82x10*M

Per calcolare il K,; devo conoscere anche la concentrazione degli ioni Mg?* nella

soluzione satura:

KpAgg(OH)Z _ [M92+] [OH—]Z

_[OH]_2.82x10™

> =141x10*M

[Mg™']

Kng(OI—{)2 =[Mg* ] [OH T =1.41x 107 % (2.82x10*)? =1.12x10™

S



Elettrochimica

E' lo studio della relazione tra le trasformazioni chimiche e lavoro elettrico.

Viene studiata attraverso l'uso delle celle elettrochimiche che sono dispositivi in
cui un processo chimico ossido-riduttivo (reazione redox) viene sfruttato per

produrre o utilizzare energia elettrica.

In una reazione redox si realizza un movimento netto di elettroni tra i reagenti.

Una reazione redox é composta da due processi distinti che avvengono
simultaneamente:
- l'ossidazione, che consiste nella cessione di elettroni

- la riduzione, che consiste nell'acquisto di elettroni

Il reagente che cede elettroni e si ossida & detto agente riducente, mentre il

reagente che acquista elettroni e si riduce & detto agente ossidante.



Per poter identificare un processo redox e poterlo studiare quantitativamente é
fondamentale valutare il numero di ossidazione (N.O.) di tutti gli elementi
coinvolti nella reazione.

Esempio: a1

0 0

In una reazione redox i numeri di ossidazione degli elementi cambiano.

L'elemento che si ossida (cioe che cede elettroni) aumenta il N.O. (nella reazione
il Na).
L'elemento che si riduce (cioé che acquista elettroni) diminuisce il N.O. (nella

reazione il Cl,).

La variazione del N.O. corrisponde al numero di elettroni che vengono scambiati e

questo permette di bilanciare l'intero processo redox.

Il metodo di bilanciamento di una redox piu utilizzato & quello delle semireazioni.



+1 -1

Na(s)+ Clz(g) — NaCls)

La reazione redox viene scomposta nei due processi (ossidazione e riduzione) che
devono contenere gli elettroni scambiati ed essere bilanciati secondo massa e

carica:

+1

Ossidazione: Na — Na"+ le
Riduzione: C|2+ 2e” > ZCI‘

Nella reazione redox complessiva il numero degli elettroni ceduti dal riducente
deve corrispondere a quello degli elettroni acquistati dall'ossidante (gli elettroni

non vengono hé creati né consumati).
0 +1 0 +1
Ossidazione: 2x(Na — Na"+1e7) Z2Na — 2Na"+ 2e”
0 -1
Riduzione: Clo+2e” — 2CI
Le due semireazioni si sommano l

+1 -1

2Nags+ Cly,, — 2NaClg



Bilanciamento redox con il metodo delle semireazioni

1) Scomporre la reazione redox in semireazioni indicanti i processi di riduzione e

ossidazione.

2) Bilanciare le semireazioni; prima gli elementi che scambiano gli elettroni e poi
eventualmente bilanciando ossigeno ed idrogeno (se presenti) utilizzando nel caso
le specie H,O0, H* (o H;0*) o OH-.

3) Moltiplicare le semireazioni bilanciate per i fattori necessari affinché nella

reazione complessiva i reagenti scambino un numero uguale di elettroni.

4) Sommare le semireazioni e semplificare le specie chimiche uguali eventualmente

presenti sia nei reagenti che nei prodotti.

5) Controllare il bilanciamento della reazione complessiva.



Esempio: Bilanciamento di una reazione redox in soluzione acida

—2

7(aq)

+I

C'"z (aq) anq)+ IZ<s)

Ossidazione: 2I‘ — I2+ 2e”
+6 -2 +3
Riduzione:  Cr, O +6e” — 2Cr*
In questo caso pero la semireazione di riduzione non é bilanciata per I'ossigeno...
+6 2 +3
Riduzione:  Crn, O +6e” — 2Cr*" +7H,0
E ora bisogna bilanciare l'idrogeno senza modificare I'ossigeno...
6 2 +3
Riduzione:  Crn, O +6e +14H" — 2Cr**+ 7H,0
-1 0 -1 0
Ossidazione: 3x(2I —»I,+2e") 6I —» 3L, +6e
Somma delle semireazioni l

-2 -1
nw+6§

3

+ 0
Cr'2 +14 = Zanq)+ 3I2(s)+ 7HZO(,)

aq) (aq



-2 -1
nm+6

3

+ 0
Cr'2 + 14H oq) = ZCQaq)+ 3I2(s)+ 7HZO(,)

(aq)

Se si vuole bilanciare la reazione utilizzando la specie H;O* e sufficiente

aggiungere un numero di molecole di H,O pari al numero di H*:

-2 -1
nw+6§

3

+ 0
Cr'2 +14H, y = ZCQaq)+ 3IZ(s)+ ZIHZO(,)

aq) (aq

In ogni caso, anche se il bilanciamento con H;O* é piu corretto chimicamente,
spesso le reazioni redox sono bilanciate con il semplice H*. Questo non determina

nessun errore nello studio quantitativo del processo redox.



Esempio: Bilanciamento di una reazione redox in soluzione basica

-2 -2
Mn Osanyt C Otiagy = Mn Oz(s)+ C o;aq)
Ione
ossalato
+3 -2 +4 2
Ossidazione: C,0:” -»2CO: +2e”
+3 2 +4 -2
Ossidazione: C,0. +2H,0 - 2CO% +2e”

+3 2 +4 -2

Ossidazione: C,0:+2H,0 »2C0O¥ +2e +4H"

+7 2 +4 -2
Riduzione: MnO,+3e” - MnO,

+7 -2 +4 -2

Riduzione: MnO, +3e” - MnO,+2H,0
+7 2 +4 -2
Riduzione: MnO,+3e +4H" - MnO,+2H,0

+3 2 +3 2 +4 2

Oss.: 3x(C, 0% +2HZO—>2CO2 +2e +4H") = 3C,0; +6H,0 > 6CO; +6e +12H"

+4 -2 +7 +4 -2

Rid: 2><(A;\nO +3e” +4H" - MnO,+2H,0) = ZN\nO +6e +8H" - 2MnO,+ 4H,0



+3 2 +4 -2 +3 +4 2

2
Oss.: 3x(C,0; +2H,0 > 2C0OZ +2e +4H') = 3C,0; +6H,0 > 6 COZ + be™ +12H"

+7 -2 +4 -2 +7 -2 +4 -2

Rid: 2x(MnQO,+3e” +4H" > MnO,+2H,0) =2MnO, + 6e” + 8H" — 2MnO,+ 4H,0
Somma delle semireazioni l

-2

+7 +3 -2 +4 -2 +4 =2
2Mn0;,,,+3C, 0%, +6H,0, +8H,) —2Mn0,, + 6C 0%, +12H.,, +4H,0,,
Si semplificano le specie uguali l
+7 :2 +3 ” +4 2 +4 EE N
2MnO, ., +3C, 04y +2H,0p = 2Mn O, + 6 C Oy )+ 4H

Si neutralizzano gli H* nei prodotti per ottenere I'ambiente basico

47 ) +3 +4 -2 +4 2
2MnO, ,+3C, 0; ., +2H,0y + 40H_, = 2Mn O, + 6 CO; .+ 4H. , + 40H
+7 2 +3 ) +4 2 +4 =2
2Mn O, +3C, 0%, +2H,0,, + 40H,, —2MnO,, +6C 02, +4H,0,
47 -2 +3 +4 2 +4 2
2MnO, .+ 3G, Oﬁ{aq) +40H,,, > 2MnO,,+6C 032(_aq)+ 2H, 0y



Esempio: Reazioni redox di disproporzionamento o dismutazione

Sono processi redox in cui la stessa specie chimica agisce da riducente e

ossidante. 5 1

Clz(g) — CIO3 + Cl,

(aq)
2

+5
Ossidazione: ClZ — 2Cl0O; +10e”
+5 -2
Ossidazione: Cl2+ 6H,0 — 2CI0O; +10e”

+5 -2

Ossidazione: CI2+ 6H,0 — 2ClIO; +10e™ +12H"

(aq)

0 -1
Riduzione:  Cl +2e” —2CI
+H -2

Ossidazione: Cl2+ 6H,0 — 2Cl10O; +10e™ +12H"
-1
Riduzione: 5x(Cl + Ze‘ — ZCI‘) =BCl, + lOe‘ —10CI

Somma delle semireazioni l

2

+5 -
6Cl2( ot 6H ,04 — ZCIO3(aq)+ 10 Cl(aq)+ 12H(+aq)
0 +5 -2
6Cl,,,+120H,,, — 2ClO; .\ + IOCI(‘aq)+ 6H,0,,



Celle elettrochimiche

Le celle elettrochimiche si suddividono in due categorie a seconda della natura
termodinamica del processo redox:

- se la reazione redox é spontanea (A6, < 0) la cella € detta galvanica o voltaica
e in essa avviene la conversione tra energia chimica e energia elettrica. La cella

compie lavoro elettrico sull'ambiente.

- se la reazione redox non é spontanea (AG, > 0) la cella é detta elettrolitica e
in essa viene trasformata energia elettrica in energia chimica. In questo caso &

I'ambiente che compie lavoro elettrico sul sistema (cioe la cella).

Tutte le celle elettrochimiche hanno in comune alcune loro parti. In particolare
sono caratterizzate dalla presenza di due elettrodi, dispositivi immersi in un
elettrolita (soluzione acquosa contenente ioni) che permettono la conduzione
elettrica tra la cella e I'ambiente.

I due elettrodi sono identificati come catodo e anodo a seconda del processo

redox che vi avviene:

Catodo — Riduzione (l'ossidante acquista elettroni dall'elettrodo)
Anodo — Ossidazione (il riducente cede elettroni all'elettrodo)



CELLA VOLTAICA CELLA ELETTROLITICA
Energia viene riasciata da una Energia viene assorbifa da una
reazione redox spontansa reazione redox non spontanea
Il sisterna compie lavero sull'ambisnte L'ambients (generatore) compie

Ambiente
Anodo e Catocdo
ossidazione I! (riduzione)
=
(=) (+)
Elettrolita X+ Elettrolita ¥+
o -

Semireazione di ossidazione
K— ¥ttt

Semireazione di riduzions
g+t —=

Reazione completa di cella
X+t —=Xr ¥ AG <=0

Anodo

(ossidazionse)

lavoro sul sistema (cella)

Catodo
(riduzicne)

(+) 7

Elettralita con
A e Bt

Semireazione di ossidazions
A — A+ e

Semireazione di riduzione
e=+B* — B

Reazione completa di cella
AT+Bt— A+ B AG=0




Celle galvaniche

Se si immerge una barretta di zinco metallico in una soluzione contenente ioni
Cu?* avviene una trasformazione chimica spontanea:
+2 +2

0
2+ 2+
Zn,+ Cut, — Zn

0]
(aqy T Cls)

nella quale lo zinco metallico si ossida cedendo 2 elettroni allo ione Cu?* che si
riduce a Cu metallico.

Come si puo trasferire all'ambiente il lavoro elettrico collegato a questo processo

spontaneo ? Sara necessario far si che gli elettroni scambiati circolino all’'esterno...



E' necessario far avvenire la reazione in due semicelle separate in una una cella

galvanica...

0 +§ +§ 0
+ +
Zn(s)+ Cu(aq) - Zn(aq)+ Cu(s)

(5% di agar)

Zn — Zn** + 2 Cu**+2 - Cu
Ossidazione, anodo Riduzione, catodo

Lo scopo del ponte salino & quello di garantire |'elettroneutralita delle soluzioni nelle
due semicelle (se non si collega la reazione non avviene).



Una cella galvanica puo essere costituita da elettrodi inerti che sono costituiti da
un materiale conduttore (es. grafite o platino) che non partecipa direttamente alla

Voltmetro

reazione redox.
Catodo
K+ (+)

‘ Anndn
NO 3_

" Semireazione di riduzione
MnO4~(aq) + 8H*(aq) + 5= —=
Mn2*(aq) + 4H.0(/)
Reazione completa di cella
2MnO4~(aq) + 16H*(aq) + 101~ (ag)—

MnO - HE Mn2* 2Mn2*(aq) + 51 5(s) + 8HxO(/)

Semireazione di ossidazione
217 (aqg) — la(s) + 2e~




I dettagli che descrivono completamente una qualsiasi cella galvanica sono :

- i componenti delle semicelle (il materiale degli elettrodi, gli ioni della soluzione in

cui sono immersi e tutte le sostanze coinvolte nel processo redox).

- il tipo di elettrodo (anodo o catodo) e la sua carica. In una cella galvanica I'anodo
é carico negativo e il catodo é carico positivo. Per convenzione, la semicella anodica

si mette a sinistra.

- le semireazioni che avvengono nelle due semicelle.

- la direzione del flusso di elettroni nel circuito esterno (in una cella galvanica

dall’anodo al catodo).

- la composizione e la direzione del flusso degli ioni del ponte salino.



Esiste una notazione abbreviata per descrivere i componenti di una cella galvanica:

momo di

Zn, |Zn(aq)(1 M) || Cu(aq)(l M) | Cuy,

| / _ Atomo di
rame, Cu

cambio di fase Divisione tra anodo (sx)
e catodo (dx)

| "u"ﬂltrnelrcr|

Anodo Catodo
(=)

(+)
( | I grafite | I, | L, || Hy. MO, M., | grafite

I MnO4~, HY, Mn2*

L2



In una cella galvanica la variazione di energia libera del processo redox spontaneo
viene convertita in energia cinetica degli elettroni che si muovono nel circuito

esterno.

L'energia elettrica prodotta € proporzionale alla differenza di potenziale elettrico
(AE) tra i due elettrodi della cella detta anche forza elettromotrice (fem) della

cella.

Quando la cella funziona spontaneamente la differenza di potenziale tra I'elettrodo
positivo (catodo) e quello negativo (anodo) & positiva.

=E

ella catodo

E

anodo

AE, >0

Maggiore ¢ il valore di AE_,,, maggiore ¢ il lavoro elettrico prodotto dal sistema e

pit la reazione redox complessiva della cella & spostata verso destra.

Se AE_,, < O, allora il processo redox considerato non & spontaneo.

Se AE.., = 0, la reazione ha raggiunto una condizione di equilibrio e la cella non

produce piu lavoro elettrico.



Potenziale standard di cella

Il potenziale di una cella é influenzato dalle concentrazioni delle specie reagenti,

che, tra l'altro, variano mano a mano che la reazione procede.

Per questo motivo per confrontare i potenziale di celle galvaniche diverse si utilizza
il potenziale standard di cella (AE°) che viene misurato ad una determinata
temperatura (298 K) in una cella in cui tutti i componenti si trovano nelloro stato
standard (per le specie solubili la concentrazione ¢ 1 M, per i gas la pressione

parziale & 1 atm).

Am.mn di  Jone zinco,

zinco, 7 Zn2*
R - - [|
‘-’ﬁ »a HLET' lo- +e5 E-El.r:.)m a
j' //ff |'t“mdt ( w“m e w Llellmdo
metdlh > i ryme

3
lIone rame, Co™*

‘ 5% di agar m:t.ll]
¥ 4 s~ Zngy | Zngey (@ MY Cuy (@ MY | Cuy,
lone solfato /_‘-—iﬁ_7 1 —__-.--\I?
S()J: e Cl K*

4 1 AEO = 1.1V

. 1 M ZnSO, ._/' 1 M CuSOy

+2¢ > Cu
Riduzione, calodo



Dato che il potenziale di cella é la differenza tra i potenziali delle due semicelle, il
potenziale standard di cella sara la differenza tra i potenziali standard delle

semicelle.

Il potenziale standard di semicella (E°) e il potenziale associato ad una particolare

semireazione nella quale tutte le componenti si trovano nel loro stato standard.

Per convenzione il potenziale standard di semicella si riferisce alla semireazione
scritta nel verso della riduzione indipendentemente da quella che sara il processo

redox che avviene nella cella galvanica in quella semicella.

Nella reazione:
+2 +2 0

0
Zn(s)+ Cu(aq) - Zn(aq)+ Cu(s)

i due potenziali standard di semicella si riferiscono alle reazioni:

0 -
E ., Zn. +2e —Zn,

O _
ECuZVCU Cu(aq) +2e” > CU(S)



Pe
r
qu
e
s
ta ¢
ell
a:
AE

0

>0

AE®
_ EO
_EO°
— E°
_EO©
>0

ce
lla
ca
to
d
o
a
n
odo
C
u2+
/
C
u
V4
n2+
/
Z
n

EO
> E?

C
u2+
/
Cu
Z
n2+
/
Z
n



Determinazione del potenziale standard di semicella

Il potenziale di semicella non puo essere misurato direttamente.

Quello che puo essere misurato ¢ la differenza tra i potenziali standard di

semicella, cioé il potenziale standard di cella (AEO).

Quindi per poter stimare i potenziali standard di semicella bisogna definire una

semicella standard di riferimento e misurare AEC di celle ottenute collegando la

semicella in esame con quella standard.

Elettrodo standard di idrogeno

EO

H" /H,

ZH(+q) +2e —> Hz(g)

a

o

2H3O(+ ot e > Hz(g) + ZHZO(,)

a

EO

H" /H,
per convenzione

E. .=0V

H* /H,

H: j_."ﬂh
‘ 1 atm

I |
| I —T—Nerodi

Platino

1 M HCI '



Vaoltmetro
Anodo Catodo
O cmmmm— ()2
Zn "7 Ponte salino L
. . 1 atm
¢ i i~
L 2 & ceduti per
atomo di Zn ossidato Rt :
Filo di Pt —
Pt—+01

2+ +
1Mzt || 1MH30\

Semireazione di ossidazions N
Zn(s) — ZnZ*(aq) + 2&~

Semireazione di riduzione

2HaO%(ag) + 26 —= Ha(g) + 2H20(/)
Elettrodo a : "

Elettrodo standard
pofenziale iﬂCOQﬂH’O Reazione completa di cella di idr'ogeno
Zn(s) + 2H30* (aq) — Zn="(aq) + Hz(g) + 2Hz20(/)

AEcoella = Ec?cn‘odo B Ecmodo = Ep?F/HZ E n2* /7n =076 V

ES, =0V

H' /H,

E =-0.76 V

Zn%* /Zn



Hy — ZH® 4 2¢°
Ohsidazione, wnodo

EO

0 0

cella catodo anodo

=0.34V

2+/C

EO

H"/H,

=034V

=0V

c 2+ /Cu



+2 +2 0
Zn(s)+ Cu? aq) — Zn(aq)+ Cu(s)

o Zhgy | Znggy (1 MY || Cuieey (1 M) [ Cuy,
AEC =11V
0 0 0 0
AECQ”C( = ECCl'l'OdO _ Eanodo = E 2/ Cu E n2* /7n = 0.34 - (_0.76) - 1.1 v



Forza relativa degli agenti ossidanti e riducenti

Il potenziale standard di semicella fornisce utili informazioni sulla tendenza che

hanno le specie chimiche a ridursi o ossidarsi.

La tendenza a ridursi di una specie chimica diminuisce al diminuire del potenziale
standard di semicella. Nella stessa direzione aumenta la sua tendenza ad ossidarsi.

MAZ>0O0HOLWONO

Semireazione E° (V)

A Fyg) +2¢7 = 2F (aq) +2.87
Cla(g) + 2e~ =—= 2C1 (aq) +1,36
MnOs(s) + 4H"(aq) + 2~ —= Mn>*(aq) + 2H,0()) +1,23 R
NO; (ag) + 4H (aq) + 3¢~ == NO(g) + 2H-0(/) +0.96 I
AgT(ag) + 7 =—= Ag(s) +0.80 D
Fe'? (aq) + e~ —= Fe**(aq) +0.77 U
O2(g) + 2H20(/) + 4¢ === 40H (aq) +0.40 C
Cu”m;;l 28 Cu(s) +0.34
2H" (agq) + 2e- —= Hai(g) 0,00 E
No(g) + 5H+|uq} + 4o == N;Ha-'—[nfﬂ —0,23 N
Fe’*(ag) + 2~ Fe(s) —0.44 T
2H,0(/) + 27 —= H,(g) + 20H (aq) —0.83 E
Na*(aq) + e~ == Na(s) -2,71

Li"(ag) + e~ —= Li(s) —3.05
; v



Semireazione

E° (V)

Falg) + 27 — 2F (aq)

Cla(g) + 2e7 —= 2C1 (agq)

MnO,(s) + 4HT(ag) + 2e~ —= Mn*T(ag) + 2H,O())
NO; (agq) + 4H (ag) + 3¢~ == NO(g) + 2H-0(])
Agtlag) + e —= Ag(s)

Fe't(ag) + e~ —= Fe’(ag)

Os(g) + 2H-0() + 4¢- —= 40H (aq)
Cu**(aq) + 2e” == Cu(s)

_IH"I_t.'fJF] + 2o —= ”_\[_1:}

Na(g) + SH (aq) + 4¢7 —= N>H5 (aq)

Fe(s)
) + 20H (aq)

Fe’™ (ag) + 2e
2H,O() + 2¢~ == H;
Nil+lm;l + e —= Nal(ys)
Li*(ag) + e~ —= Li(s)

Si consideri la seguente reazione:

Cl,, +2FeZ — 2Cl,

+2.87

+1.36

vose I potenziali standard di semicella
+0.80 o

+077  permettono di prevedere se un
+0.40

+034 processo redox é spontaneo oppure
0.00
—0,23
—0.44
—(.83
—-2,71
—3.05

no.

aq) * ZFe(aq)

Nel verso in cui & scritta il Cl, si riduce e lo ione Fe2* si ossida.

La coppia redox Cl,/Cl- ha un potenziale standard superiore a quello della coppia

Fe3+/Fe?*.

La reazione & spontanea.

AEY,. =E2. w —Eo

cella catodo anodo

AE?

ch/cl

C

-E

=136-0.77=059 V

Fe 3+/F 2+

>0



) . . .
Si consideri la seguente reazione: Fe(aq) + 2Ag(s) — Fe(s) + ZAg(aq)

0, =-044V EC .

Fe?* /Fe Ag / Ag =08V

Nel verso in cui & scritta lo ione Fe?* si riduce e I'Ag si ossida.

La coppia redox Fe2*/Fe ha un potenziale standard inferiore a quello della coppia
Ag*'/Ag.

La reazione non é spontanea.

A cella - cOaTodo B anodo EO Fe2* /Fe E,S */Aq = _044 o 08 = _124 V
<0

cella

Ad essere spontanea ¢ la reazione inversa: Fe +2Ag ., — Fe(aq) +2Ag,,,

A =E> . - J E =08-(-044)=124V

cella catodo anodo Ag"/Ag ~ “Fe?' /Fe

>0

cella



Reattivita redox dei metalli

- metalli che liberano H, in presenza di acidi.

Sono quelli che possiedono un valore di E° negativo, quindi inferiore a quello della
coppia H*/H,.

Es: Pb, Sn, Ni, €d, Fe, Cr, Zn, Al, metalli alcalini e alcalino-terrosi

Zng, +2H,0;, — Zn(aq) + Hz(g) +2H,0,, A =076 V

(aq cella

Pit negativo ¢ il valore di E®, piu spontanea é la reazione

- metalli che non liberano H, in presenza di acidi.

Sono quelli che possiedono un valore di E® positivo, quindi superiore a quello della
coppia H*/H,. Sono i cosidetti metalli nobili.
Es: Cu, Ag, Pt, Au

Cu e Ag possono essere ossidati solo da acidi ossidanti (per esempio HNO,):

3Ag(s) +NO;, ., + 4H, O aq) > 3Ag(aq) + NO( + 6HZO(,)

(aq)

=016 V

cella



- metalli che liberano H, in acqua.

Sono quelli che possiedono un valore di E° inferiore a quello della semireazione:

ZHZO(D +2e - HZ(g) +20H; E =-0.42 V (valore non standard)

(aq)

Es: metalli alcalini e alcalino-terrosi

2Na ) +2H,0, — 2Na ., +H,, + 20H_ AE=229V

(aq)

- metalli che producono altri metalli in soluzione.

Un metallo puo ridurre lo ione di un altro metallo se il suo valore di E° & inferiore:

0 =044V E

Fe?* /Fe Ag'/Ag

=08V

2+

N
Fe(s) + 2Ag(aq) —> Fe(aq)

+2Agg



Potenziale di cella e K,,

Una reazione redox spontanea fatta avvenire in una cella galvanica é caratterizzata
da AG < O e AE > O.
Queste due grandezze, di segno opposto, sono proporzionali tra di loro.

AG = —nFAE

dove n é il numero di elettroni trasferito nel processo redox bilanciato e F ¢é la
costante di Faraday (96500 C) che rappresenta la carica elettrica associata ad una

mole di elettroni.

In condizioni standard la relazione diventa:

AG° = —nFAE°
ma dalla termodinamica sappiamo che:
AG° = RTInK,,
quindi:
-nFAE® = RTInK,, > AE® = Eaneq

nF




dgo

A

L]

)
A

AE?

Relazioni tra AG°, AE° e K,,

AGO

RT
nF

In K

Reazione in
0 K | AE® condizioni di
o stato standard
<0 >1 >0 Spontanea
0 1 0 All'equilibrio
>0 <1 <0 Non spontanea
B
K




AE® = BT,
E = Keq

RT 8.31x298.15 <2303 = 0.0592

F 96500 \

0.0592

fattore di conversione In/log

AE° =

logK

eq

nxAE?
K., = 10005%

K., di una reazione redox & direttamente proporzionale alla differenza dei potenziali

standard di semicella.
Se AE® > 0, K,, > 1 (reazione spontanea)
Se AE? < 0, K., < 1 (reazione non spontanea)



Effetto della concentrazione sul potenziale di cella

La dipendenza tra AG e la concentrazione delle specie coinvolte nella reazione ¢ la

seguente:

AG = AG° +RTINQ

ma: AG = nFAE e AG° = —nFAE®°

—NnFAE = -nFAE®° +RTInQ

AE = AE° — %InQ Equazione di Nerst
n

l

0.0592

AE = AE° - logQ



Esercizio: Calcolare AE.,,, della seguente cella galvanica:

Zn, |ZnZ (0.01 M) |1 H;,,,(2.5 M) | H,, (R, 0.3 atm) | Pt

E, =-0.76 V ES., =0V

n2*/Zn . H" /H,

Calcolare, inoltre, il valore di Keq della reazione che avviene nella cella.

La reazione che avviene nella cella é la seguente:

2+

R, x[Zn*'] 0.3x0.01

= = -48x10™*
N (25Y "
AE° =E>. . —-E) . =0-(-0.76)=0.76 V
Il potenziale di cella é:
0.0592 0.0592

AE = AE° - ——"""|ogQ =0.76 - —2— > log(4.8x10%)=0.86 V

n



Il valore di K., é:

nx AE° 2x0.76

K, =1000%2 = 100092 = 10?7 = 4.7 x10%
eq .

Mano a mano che la reazione redox procede, la concentrazione di ioni Zn2* e la

pressione parziale di H, aumentano e la concentrazione di H* diminuisce.

+ 2+
LNy +2H g > LN + Hygy

0.0592, R, x[Zn*']
AE = AE°® - log—
n 0 HT
L'aumento di Q fa diminuire il valore di AE.
La reazione procede fino a quando si raggiunge l'equilibrio caratterizzato da AE = O.

In questa condizione la cella non produce piu lavoro elettrico.



Il potenziale di cella é la differenza tra il potenziale del catodo e quello

dell’'anodo:

=E E

ella catodo  “—anodo

AE,

I potenziali dei due elettrodi possono essere calcolati utilizzando un'equazione

analoga a quella di Nerst:

~ 0.0592

I =0
E lettrodo E n

. logQ
EC ¢ il potenziale standard di semicella, n & il numero di elettroni scambiati nella

semireazione e Q ¢ il quoziente di reazione della semireazione.

Per il calcolo del potenziale di cella puo essere conveniente calcolare per prima
cosa i potenziali dei due elettrodi.
L'elettrodo con il potenziale pit positivo fungera da catodo e sottraendo a questo

il potenziale dell'altro elettrodo (anodo) si ottiene il potenziale di cella.



Esercizio: Calcolare la fem della cella galvanica costituita dai seguenti elettrodi:
A) Pt | MnO,~ (0.2 M), pH 1, Mn?* (0.1 M)

B) Cu | Cu?* 9.0x10-4 M

E® Cu2+/Cu = 0.34 V ; E° MnO,/Mn2* = 1 51 V

Il potenziale dell'elettrodo A é il seguente:

MnQ;,,, +8H, +be” — MnZ., +4H,0,,

(aq) (aq)

0.0592 [Mn®]
EO 2+ l
EA MnOj / Mn n 09 [Mno ][H+]8

pH=1 [H']=10""=10"=0.1

0.0592 0.1
_151- 29974, ~1.42
EA 5 20.2x(0.1)° v




Il potenziale dell'elettrodo B ¢ il seguente:

(:L]2+

oy + e — Cu(s)

0.0592 1
E Egu t/Cu n log [Cu2+]

0.0592 1
: | =0.2
2 099><10_4 oV

L'elettrodo A funge da catodo e l'elettrodo B da anodo.

E, =0.34 -

Il potenziale di cella é:

AE_,, =E

cella catodo

-E

anodo

=142-025=117V

La reazione redox complessiva é:

2MnO;,,, +5Cuy, +16H;,, — 2MnZ;, +5CuE:, +8H,0,,

(aq) (aq)

Lo stesso risultato si sarebbe ottenuto utilizzando la Nerst della reazione globale:

2+ 2+15 2 N
AE = AE° — 0-0592|0 [Mn® P[Cu*] 117 0.0592|09 (0.1)°(9x107™)

10 [MnO,FIHT® 0 o2y 7V




Celle a concentrazione

Dato che il potenziale di un elettrodo dipende dalle concentrazioni delle specie
presenti nelle semicelle, & possibile costruire una cella galvanica in cui le
semireazioni che avvengono al catodo e all'anodo sono uguali, ma le concentrazioni

delle specie coinvolte sono diverse:

| 0,0206 V |
Voltmetro
Anodo Catodo 2+ -
Cu Ponte salino Cu
e 20~ — TCu?t/cu n 9 [Cu2+]
B L
2t o S o
T o In questo caso il catodo & la semicella che
0,10 M Cu2* 1,0 MCu2* possiede la concentrazione piu elevata di ioni Cu?*
Semireazione di ossidazione
Cu(s) — Cu®*(ag, 0,10 M) + 2~
Semireazione di riduzione O 0592 CU2+
Cu2*(ag, 1,0 M) + 2e— —= Cu(s) AE = _'—Iog [ > ]°"°d°
2 Cu””
Reazione completa di cella [ ]CGTOdo
Cu?*(ag, 1,0 M) —= Cu?*(aq, 0,10 M)




In una cella a concentrazione la reazione procede finché la concentrazione delle

specie nelle due semicelle diventa uguale:

00592 [Cu*']

_ nodo
atodo
| 0,0296 V | 0,00 V e
Voltmetro Voltmetro
Anodo Catodo Anodo Catodo
- _
Cu Ponte salino ) feq Cu ) Pontesaino: ' [Cu
e n —
i~ Cy
cu Ccus® Cu® Cu
0,10 M Cu?* 1,0 MCu®* 0,55 M Cu2* 0,55 MCu2*

"
o

Quando [Cu?*],0d0 = [CUP 1gtode —— AE



Applicazione delle celle galvaniche

Le celle galvaniche utilizzate per la produzione di energia elettrica (comunemente
denominate pile o batterie) possono essere classificate in due categorie principali:
- batterie primarie

- batterie secondarie

Le batterie primarie sono quelle che una volte esaurite non possono essere
ricaricate e devono essere smaltite.

Rondella Reazione anodica
e Cnu;||d|;| isolante Coperchio
di acciaio 2+ -
f Sigillo di cera Zn(s) — Zn(aq) +2e
e Cuscinetto
| di sabbia Reazioni catodiche
Barretta di
fite + -
ey 2MnQ,,, +2N by + 2e” - Mn,O; , + 2NH3(aq) +H,Q,,
Impasto di
2+ -
e ZNiy +2NH, ) +2C1 — Zn(NH;),CL
MHGI
Separatore

pOroso Pro: economiche, sicure, diverse dimensioni
Recipiente . . .
di zinco Contro: possibile accumulo di gas e caduta di

od .
ey tensione, breve durata

Rivestimento

. . Nelle batterie alcaline questi
Pila a secco Leclanche problemi sono stati risolti



Pila a bottone a mercurio

Coperchio
. eslerm0  Coperchio intermo
Conitenitore  di acciaio  Heoperio di stagno  Guamizione

st_ﬁ:crnp y sigillante
A acclalo isolante

- b - Zn (anodo)

KOH saturato con Zn0 in un
maierale assorbente (eletiroliia)

HgO mescolato
con grafite (catodo)

: Comtenitore mtemo
per i gas di acciaio

Reazione anodica

Zn, +20H,, = ZnO,, +H,O,, +2e”

Reazione catodica
HgO(s) + HZO(,) +2e — Hg(,) + ZOH(‘

aq)

AE=15V

Pro: piccole dimensioni, leggere, tensione elevata e stabile

Contro: possono rilasciare Hg tossico (meglio quelle ad argento)



Le batterie secondarie sono quelle ricaricabili. Durante la fase di ricarica i

reagenti consumati vengono ripristinati per via elettrochimica.

° A nodo RZGZiOHi GﬂOdiChe

e Catodo
Pb., — Pb., +2e”

2+
irielie 4“ J__|1|||1I|IH b(aq) + HZSO4(aq) % PbSO4(S) + 2 (aq)
ricoperte di P,
3 Reazioni catodiche
Griglie di piombao
negative ricoperte 2+
di :|J-in|nlm SPUgnoso PbOZ(s) + 4H (aq) + 26 —> Pb(aq) + ZHZO(I)
2+ +

soluzione

Accumulatore al piombo
Reazione complessiva: PbO, ., +Pb, +2H,50,,, - 2PbSO,, +2H,0;  AE=21V

Durante la ricarica, viene fornita energia per far avvenire la reazione inversa (non
spontanea):

2PbSO0,.,, +2H,0, — PbO,,, +Ph,, +2H,S0,

(aq)



Celle a combustibile

Sono batterie che utilizzano una reazione di combustione per produrre energia.

La pit nota é la cella H,/0,.

Hyg) + H,0(g)  Oy(g) + H,0(g)
Voltmetro

Hy(g) —= 04(g)
Contenitore
Anodo 2H,(g) + O4lg) — 2HO(() {:;llmk}
Pl catalzzatore pid cathzatore Al momento usata per produrre energia
8 00 e - ed acqua pura nelle missioni spaziali
Onsidarione Ridurione
AE=12V
Nel prossimo futuro per autotrazione e per la
2Hy(g) + Oy = 2,0

produzione di energia elettrica pulita e portatile

Tra gli svantaggi la necessita di fornire un flusso di reagenti ed il costo dei
catalizzatori



Celle elettrolitiche

In una cella elettrolitica una reazione redox che non avviene spontaneamente viene

fatta avvenire fornendo energia sotto forma di energia elettrica.

Generatore esterno
Voltmetro maggiore di 048 V
Anodo Catodo Catodo Anodo
=) (+) (-) (+)

Sn Ponte salino Cu Sn Ponte salino Cu
2e” 2|&‘ 2|r 2e
V—-‘.‘ q . -x\: d

+ st
S§n Snet e ey all cuét  Cu
1 M Sn2t 1 MCu2* 1 M Sn2t 1 MCu2*

Semireazione di ossidazione
Cu(s)—= Cu?*(aq) + 2&~

Semireazione di ossidazione
Sn(s) — Sn*(ag) + 2~

Semireazione di riduzione
Cu?*(aq) + 2~ —= Cu(s)

Semireazione di riduzione
Sn?*(aq) + 26~ — Sn(s)

Reazione completa di cella
Sn(s) + Cu®*(ag) — Sn2*(aq) + Cu(s)

Reazione completa di cella
Cu(s) + Sn¢t(ag) —= Cu®*(ag) + Sn(s)

A. Cella voltaica

B. Cella elettrolitica

Per far avvenire la reazione non spontanea & necessario fornire una differenza di

potenziale di poco superiore al potenziale della corrispondente cella galvanica.




Elettrolisi

E' un processo elettrolitico in cui una sostanza viene scissa nei suoi elementi per

azione dell’'energia elettrica.

Per elettrolisi si producono su scala industriale numerosi elementi quali cloro, rame,

alluminio, idrogeno e ossigeno ad elevata purezza.

L'elettrolita in una cella elettrolitica puo essere un composto puro (es. H,O), un

sale fuso, una miscela di sali fusi o una soluzione acquosa contenente sali.

I prodotti che si ottengono in una cella elettrolitica possono essere previsti sulla
base delle proprieta redox dei composti coinvolti e a seconda degli stati di

aggregazione dei prodotti.



- Elettrolisi di sali fusi

Molte applicazioni elettrolitiche coinvolgono l'uso di un sale fuso. In questo caso
prevedere i prodotti dell'elettrolisi & semplice.

Infatti in questo caso il catione verra ridotto e I'anione verra ossidato.

Nella cella elettrolitica il catione migra verso il catodo (elettrodo negativo) e I'anione
migra verso |'anodo (elettrodo positivo).

Es.: elettrolisi di NaCl fuso (cella Downs)

2NaCl;, — 2Naq;, +2Cl,

/s All'anodo

— 2Cly — Cly, +2e”

S fuso , C‘I-;{L.}
JL \ Al catodo

+ —
Na(,) +e —>Na(,)
N\ J._r—" el
- Seno di fermo

”"I- ; Cutodo di ferro
@t forma di ancllo




- Elettrolisi di miscele di sali fusi
In presenza di una miscela di sali fusi i prodotti dell'elettrolisi possono essere
previsti utilizzando la seguente regola generale:

- all'anodo la specie che reagisce di preferenza é quella che ha maggiore tendenza
ad ossidarsi

- al catodo la specie che reagisce di preferenza é quella che ha maggiore
tendenza a ridursi

Per poter prevedere la tendenza dei sali fusi a reagire non si possono utilizzare i
valori dei potenziali standard di semicella poiché le condizioni in cui si opera nella
cella elettrolitica sono troppo diverse da quelle standard.

Bisogna valutare la tendenza ad accettare e cedere elettroni da parte delle specie

sulla base di grandezze come I'energia di ionizzazione o I'elettronegativita.
Es.: elettrolisi di una miscela di NaBr e MgCl, fusi

All'anodo, tra Br- e Cl- si ossida di preferenza il Br- (meno elettronegativo)

Al catodo, tra Na* e Mg?* si riduce di preferenza il Mg?* (E; piu elevata)

NaBr,

— Mg, +Bry,,
MQCIZ(I) ’



- Elettrolisi dell'acqua pura

In acqua pura (in presenza di una piccola quantita di un sale inerte per facilitare
la conduzione di corrente) i prodotti dell’'elettrolisi sono H, e O, gassosi.

a

All'anodo 2H, Oy — O,y +4H,, +4e” E=0.82V

Al catodo  2H,0,, +2e” > H,, +20H

(aq)

E=-042V

Reazione complessiva  2H,0,, — 2H,, + O, AE=-042-082=-124V




- Elettrolisi di soluzioni ioniche acquose

In questo caso la previsione dei prodotti dell’'elettrolisi puo essere fatta tenendo
presente che:
- all'anodo si ossida la specie con il potenziale di semicella pit basso

- al catodo si riduce la specie con il potenziale di semicella piu alto

Es.: elettrolisi di una soluzione acquosa di KI

Al catodo le possibili specie ossidanti sono:
Ko +e — K E°=-293V

2H,Q,, +2e” > H,,, +20 E=-042V —> preferita

(aq)

All'anodo le possibili specie riducenti sono:

2T

(aq

2H,0, — O

2(g

y = L, +2e” E° =053V —> preferita

+AH +de E-082V

(aq



2H,0,, + 21

(aq

) = Hz(g) + L + 20H,

(aq)




I prodotti dell'elettrolisi in caso di soluzioni acquose saline sono anche influenzati
dal fenomeno della sovratensione, per il quale € necessario fornire una tensione

aggiuntiva di 0.4-0.6 V per produrre gas come H, o O, agli elettrodi.

Riassumendo:

- i cationi dei metalli quali Au*, Ag*, Cu?*, Cr3*, Cd?*, Pt2*,._.vengono ridotti a
metallo al catodo.

- i cationi dei metalli alcalini e alcalini-terrosi e Al non vengono ridotti e si scarica
di preferenza H,.

- tra gli anioni, gli alogenuri (eccetto F-) vengono ossidati di preferenza rispetto
all'O,, mentre ossoanioni come SO,%-, COs%-, NO5;~ e PO,3- non si ossidano perché

i non metalli sono gia nel loro stato di ossidazione piu elevato.



L'elettrolisi viene utilizzato anche per processi industriali come |'elettrodeposizione
o per la raffinazione dei metalli (es. Cu).

Flusso elettramion
= =———fn i

Songente di correnne
elertrics conring
——

Flussn di

Ancda elettron
di rame 7
{non purs) - Carnda

I ——— di Eliwe
=,

-
I

Crfy —

-0

ﬁui;m: &
solfaro di Fame

La meaxione anudica Lo ressione caiedica
o asshilazinine o ciluziens
Ui =0y <% 4 M 5§ e =21y




Relazione tra quantita di carica e quantita di prodotto

Questa relazione & descritta dalla Legge di Faraday:
La quantita di sostanza che viene prodotta ad ogni elettrodo é direttamente

proporzionale alla quantita di carica che passa nella cella.

Per applicare la Legge di Faraday é necessario:

- bilanciare la semireazione che avviene all'elettrodo in modo da trovare quanti
elettroni servono per fare reagire una mole di prodotto (o consumare una mole di
reagente)

- valutare le moli di elettroni fornite (o necessarie) sulla base della quantita di
carica che passa nella cella

- correlare le moli di elettroni alle quantita di sostanza

La quantita di carica é pari a:
g=Ixt

quantita di carica in Coulomb

H O
non

intensita di corrente in Ampere
t = tempo durante il quale la corrente passa nella cella



MASSA (g) QUANTITA (mol)

- . QUANTITA (mol
disostanza ( (g/mol) | disostanza  somireazione | g elattrcfni ] Costante di  CARICA (C)  tempo (s) | Corrente (A)
ossidata o ossidata o bilanciata trasferiti Faraday
ridotta ridoita C/(mol &)

Esercizio: Quanto tempo & necessario per produrre 3 grammi di Cl,, per via
elettrolitica da una soluzione acquosa di NaCl fornendo una corrente di 12 A?

Per prima cosa calcoliamo le moli di Cl,:

m0|| CIZ(g) = WQ = 423 X 10_2

La reazione anodica € la seguente:

2Cl

oy = Clyg) + 22

Le moli di elettroni necessarie sono:

molie =2x4.23x107% =8.46x107°



MASSA (g) QUANTITA (mol)

: . QUANTITA (mol
di st?stanza M (g/mol) di St?stanza semireazione dj elattr:fni ) Costante di  caRICA (C) tempo (s) = Corrente (A)
ossidata o ossidata o bilanciata trasferiti Faraday
ridotta ridoita C/(mol &)

La carica associata agli elettroni é:

1:96500=8.46x10"°:q q=96500x8.46x107° =8164 C

Il tempo necessario é:

q=Ixt t=1=—""—"-6803s



Chimica Nucleare

La Chimica Nucleare si interessa dello studio delle proprieta e delle
trasformazioni che coinvolgono i nuclei degli elementi.

E' noto da tempo che molti elementi, in particolare quelli con numero atomico >
83, sono capaci di emettere spontaneamente delle radiazioni (particellari e non)
cosidette ionizzanti perché interagendo con la materia producono ioni.

Tale fenomeno & meglio noto come radioattivita.

La radioattivita delle sostanze trova numerose applicazioni, soprattutto in campo
biomedico, sia in ambito diagnostico che in quello terapeutico.

Le reazioni nucleari sono inoltre molto studiate sia per la produzione di energia

che, purtroppo, nella produzione di armamenti.

Le radiazioni emesse possono essere costituite da:
- particelle o

- particelle

- positroni

- raggi vy



A differenza delle reazioni chimiche classiche quelle nucleari sono caratterizzate
dal fatto che la trasformazione di materia coinvolge i nuclei degli elementi. Per
questo motivo in una reazione nucleare un elemento si trasforma in un altro

elemento:

“%%Ra —> %2Rn + fHe

Il bilanciamento di una reazione nucleare comportera quindi che la somma dei
numeri atomici e dei numeri di massa dei reagenti sara uguale a quello dei
prodotti.

- particelle o

Sono nuclei di atomi di JHe.

Sono molto ionizzanti, ma hanno un potere penetrante limitato (non riescono a
superare un foglio di carta).

Hanno una velocita pari a circa il 10 % di quella della luce.

Sono deviati da campi magnetici ed elettrici (sono particelle cariche positive).
Vengono principalmente emessi da nuclei con Z > 80)

%80 - %Th+ fHe



- particelle

Hanno le stesse proprieta degli elettroni.

Sono cariche negativamente e vengono deflesse da campi magnetici ed elettrici in
modo opposto rispetto alle particelle o, ma in misura maggiore.

Hanno un potere ionizzante minore delle particelle o, ma hanno un maggiore
potere penetrante (vengono bloccati da un lamina di piombo dello spessore di 5
mm). Hanno una velocita pari a circa il 90 % di quella delle luce.

Una particella B non possiede numero atomico, ma la sua carica negativa viene
considerata equivalente ad un numero atomico -1. La massa é trascurabile ed il

numero di massa & 0. Vengono indicate come 3.

Il decadimento B determina un aumento del numero atomico, lasciando invariato il

numero di massa:
239

92U — “g3Np + B’

Si pensa che il decadimento B sia il risultato della trasformazione di un neutrone

in protone che determina il rilascio di un elettrone:

1 1 0
on— 1p+ 4f



- positroni
Sono particelle con caratteristiche analoghe a quelle delle particelle B eccetto per

: \ . 0
la carica che & +1. Indicati come ;[ .

Vengono di norma emessi dai nuclei radioattivi artificiali degli elementi legger:i:
30 30g;: , 0
5P = 1451+ 1

Si pensa che l'emissione di positroni sia il risultato della trasformazione di un

protone in neutrone:
1 1 0
P> o+ 1f

Lo stesso effetto dell’'emissione positronica si osserva nella cattura elettronica
nella quale il nucleo di un elemento cattura un elettrone degli strati interni e
come conseguenza un protone viene trasformato in neutrone. Il processo é

accompagnato dall’emissione di raggi X. :

7 0 7
Be+ je— Li



- raggl y

Alcuni processi di decadimento radioattivo lasciano il nucleo inuno stato eccitato.
Il nucleo perde quindi energia sotto forma di radiazioni elettromagnetiche di tipo
y. Sono radiazioni molto energetiche ed molto penetranti (bloccate da un blocco di
Pb dello spessore di 10 cm).

Non vengono deflesse da campi magnetici e campi elettrici.

234 .
qé U

U > 20Th" + ;He (23 %)

Th™ - 2X%Th+y

- 0.05 MeV vy

Th

Nel decadimento radioattivo dell'lU-234 circa il 23 % dei nuclei si trasforma per
emissione a in nuclei di Th-230 eccitati che rilasciano I'energia sotto forma di

raggi v. Il restante 77 % decade senza emissione di raggi y.



l"\li]'l'l'll.ﬁ"l'lil ch massa

Serie di decadimento radioattivo

I nuclidi con numero atomico > 83 sono tutti radioattivi e tendono a trasformarsi
in nuclidi piu piccoli. Queste reazioni nucleari continuano fino a quando si forma
un nuclide stabile.

Es:
2 > ZTh+ He  2Th— ZPa+ % ZPa— 2+ %
238
234 - “ = »  ——— Emissione o
230 " e e
Emissione B
-""f'l = _.-’-.
i o | Questa serie termina con il nuclide 206Pb
-'Il-l i "-\- = ” [ . . . .
7 Sono molto pochi gli isotopi naturali
210 - . . o o
| leggeri radioattivi (es. K-40)
206 I
| | | | | I |
=il 52 B4 ®b b Gl g2

Hg TI Pb Bi Po At Rn Fr Ra Ac Th Pa U

Numero atomico



Isotopi radioattivi artificiali ed elementi sintetici

Nuclidi artificiali possono essere ottenuti attraverso il bombardamento di un

nuclide naturale con particelle o con altri nuclidi leggeri:
27 4 30p , 1 30 30gi, O
3Al+ ;He > 5P+ n 5P = 2SI+ |
Il nuclide P-30 fu il primo nuclide artificiale prodotto nel 1934.

Nel 1940 venne prodotto il primo elemento artificiale a seguito del
bombardamento neutronico di U-238:

238 1 239 239 23 0
52U+ on = U+ y 92U — 9§Np + 4p

Successivamente, attraverso reazioni simili, si sono ottenuti tutti gli elementi con
Z > 92 (elementi transuranici e transattinidi).

Queste reazioni vengono fatte avvenire nei ciclotroni nei quali particelle cariche
vengono accelerate mediante campi elettrici e magnetici in modo da aumentare la

loro energia prima di farle reagire con i nuclidi.
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Velocita del decadimento radioattivo

La velocitd con cui un nuclide radioattivo decade (detta anche attivita, A) é
direttamente proporzionale al numero di nuclidi presenti:

velocita di decadimento=A =AxN

A & la costante di decadimento (s-!) ed N & il numero di nuclidi presenti.

Il processo di decadimento radioattivo é del primo ordine (la velocita di
decadimento & assimilabile alla velocita di reazione, A alla costante di velocita, N

alla concentrazione dei reagenti)

Per un processo del primo ordine la velocita del processo puo essere definita dal
tempo di dimezzamento (1,,,):
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In questo caso, t,, indica il tempo in cui
la meta del numero di nuclidi radioattivi

LT 32‘ \%frl:_, decade .
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Valori di t;,, di alcuni nuclidi

Nuclide t1/2 Nuclide t1/2 Nuclide t1/2
40 1.25x10°
H | 123ami | 1g - “4P0 | 0.16 ms
anni

YC | 5730 amni | oBr | 17.6 min | °22RN | 3.8 giorni

1830 8.7 ms 39§Sr 27.7 anni 226R0 1600 anni
131
12§ Mg 21 h 1L 8 giorni 234Th 24.1 giorni
137 9
32 1.4.3. CS 30.2 anni 238U 4.51><.10
15 giorni anni

3G | 88 giorni

Piu e piccolo t,,, maggiore & I'attivita del nuclide




Datazioni con isotopi radioattivi

Negli organismi viventi esiste un equilibrio tra i diversi isotopi naturali del
carbonio (C-12, C-13 e C-14 radioattivo). In altre parole il contenuto di C-14 in
un organismo vivente & noto ed & mantenuto costante dalle sue interazioni con
I'ambiente.

Quando l'organismo muore, l'equilibrio si spezza poiché non é possibile fornire
isotopo C-14 “fresco”.

Per questo motivo la quantita di isotopo C-14 inizia a diminuire con un tempo di
semivita pari a 5730 anni.

Dal confronto tra l'attivita del campione al momento del ritrovamento e quella al
momento della sua morte (nota perché costante per tutti gli organismi viventi) é

possibile calcolare approssimativamente la data della morte.

L'isotopo C-14 si forma negli strati alti dell'atmosfera per bombardamento

neutronico dell'azoto...
14 1 14 1
N+ on—> C+.p
..e decade per emissione (3

14 14 0
C—> N+ [p



Energia delle reazioni nucleari

Le reazioni nucleari coinvolgono energie enormemente superiori a quelle coinvolte

nelle trasformazioni chimiche classiche.

L'energia coinvolta in un processo nucleare puo essere stimata dalla conseguente

variazione di massa della reazione in accordo con la relazione di Einstein:

E =mc?

Nelle reazioni chimiche I'energia é cosi piccola che le variazioni di massa non

possono essere misurate.

Variazione di massa accompagnata

1.0073 alla formazione di una particella o

L'energia associata a questo difetto

di massa (28.4 MeV) corrisponde
el all'energia di legame nucleare cioé la

forza che tiene unite le particelle

all'interno del nuclide. Dividendo per
— : il numero di nucleoni (in questo caso

4 4) otteniamo I'energia di legame
4.0320u 4.0015u media per nucleone.

1.0073

1.0087




Se si riporta questa energia di legame media per nucleone per i vari nuclidi in
funzione del numero di nucleoni (numero di massa) si ottiene il seguente grafico:
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Numero di massa n
La massima forza di legame si osserva per valori di A intorno a 60.
Cio significa che ci si aspetta un rilascio di energia sia a seguito della fusione di
nuclidi piccoli, sia a seguito della fissione di nuclidi grandi.
In effetti queste sono le due modalita attraverso cui é possibile ottenere energia
da reazioni nucleari.



Stabilita dei nuclidi

Se si osservano le caratteristiche dei nuclidi stabili naturali ci si accorge che la
maggioranza di essi (circa 60 %) possiede un numero pari di protoni e neutroni,
una parte (38 %) possiede un numero dispari di una delle due particelle e solo una
piccolissima percentuale (circa 1.5 %) possiede un numero dispari di protoni e
neutroni (2H, SLi, OB, “N).

160
150

Tutti i nuclei con Z > 83 sono radioattivi.
i Con un numero cosi elevato di protoni &
difficile tenere insieme queste particelle
nel nucleo.

L'emissione B riduce il numero di neutroni

Mumero di neutroni, . &

ed aumenta quello dei protoni, mentre
I'emissione di positroni o la cattura di

elettroni aumenta i neutroni a scapito dei

# Stahile

* Radicartivo

: it Py Emissione di positroni protoni.
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Fissione nucleare

Alcuni nuclidi (con Z > 60) bombardati con neutroni danno luogo ad un processo di

fissione nucleare capace di generare nuclidi piu piccoli ed energia:

_~ Neutrone

235 1 141 92 1 :
5>U + on = .Ba+ ;Kr+3,n+energia

I nuclidi che si comportano in questo modo sono detti fissili.

L'energia liberata per unita di massa di nuclide é di alcuni milioni di volte
superiore rispetto a quella liberata dalla combustione della stessa quantita di

carbone.

I neutroni prodotti possono dar luogo ad una reazione a catena che se
incontrollata porta ad un'esplosione (bomba atomica). La reazione puo essere

controllata utilizzando una quantita di nuclide non superiore a quella critica.



Una reazione di fissione controllata & quella che avviene in un reattore nucleare

per la produzione di energia.

Il nocciolo del reattore (contenente

f.f::;i.ir',',-,'iik.n, / - ’—:“\a\. Yapore T|u|r?|1npln U) é sospeso in acqua ad elevata
/‘r__—‘_l_ Generatore pr'essione .

/ L | | _ Lo scopo dell'acqua & duplice: 1)

” TR L\ Condensatore migliora I'efficacia del processo di

i:',,krltl L dlilaY Acqua fredda fissione, 2) permette all'energia

'f"‘s'r[“:i*li, ]"I' ‘ == liberata di essere utilizzata per far

T Jil ‘ _k; l Acquacaldd  funzionare una turbina a vapore

T —I— {1 Fiume, lago— collegata ad un generatore elettrico.

O Ceand
Le barre di controllo (di norma di

di calore -
S

Acqua fredds Cd) vengono immerse nel reattore

Pompa

per rallentare il processo di fissione.

Anziché utilizzare un nuclide fissile, puo essere vantaggioso utilizzare un nuclide
fertile, capace cioé di generare nuclidi fissili (reattori autofertilizzanti)

Ad es.: U-238 (che costituisce il 99.3 % di U) se bombardato da neutroni puo
produrre il nuclide fissile Pu-239.

I grandi vantaggi di questi reattori sono limitati soprattutto da problemi relativi
allo smaltimento delle scorie. (Il Pu & uno degli elementi piu tossici)



Fusione nucleare

E’ il processo che produce energia nel sole.

La reazione di fusione piu facilmente realizzabile & quella tra deuterio e trizio:
21y, 3 4 1
H+H—> ;He + on

La fattibilita di una reazione di fusione controllata é ancora da dimostrare.
Numerosi sono i problemi da risolvere, in particolare le temperature richieste per
costringere i due nuclidi a reagire sono elevatissime e sono ancora pilu elevate
(40 milioni di gradi) per pensare di realizzare una reazione che si autosostiene,

cioé che produce pit energia di quella che serve per innescarla.

Se i problemi tecnologici saranno risolti i vantaggi della fusione saranno enormi.
Le fonti naturali di deuterio e trizio garantirebbero energia per circa 1 milione di

anni.



Effetti della radiazione sulla materia
Le radiazioni emesse dai nuclidi radioattivi sono ionizzanti.
Il loro potere ionizzante diminuisce passando da particelle o, a particelle f a
raggi vy.
La materia si ionizza a seguito dell'urto con la radiazione e anche gli elettroni

emessi possono a loro volta ionizzare.

9 @

Elettrone secondario

Elettrone primario-.
2 2

Particella o

“Alomo
(a) ih)

Il semplice passaggio di una particella a, anche se non in grado di ionizzare, puo

eccitare la materia che tornando allo stato fondamentale emette una radiazione

elettromagnetica.



Applicazioni degli isotopi radioattivi nel settore biomedico

Oltre alle applicazioni piu note nel settore energetico e in quello bellico, nuclidi

radioattivi trovano importanti applicazioni nel settore biomedico:

- agenti terapeutici antitumorali (radioterapia)

Radiazioni ionizzanti, che sono tra i fattori cancerogenici, possono essere
utilizzati per curare i tumori.

Lo scopo & quello di colpire nel modo piu selettivo possibile, uccidendole, le cellule
cancerose rispetto a quelle sane utilizzando fasci di radiazioni (raggi X o y)
focalizzati sul tumore oppure somministrando nuclidi (per es. o-emittenti) capaci
di accumularsi nelle cellule tumorali.

- agenti diagnostici

Se si sostituisce all'interno di una molecola di interesse diagnostico un nuclide
stabile con un isotopo radioattivo a bassa tossicita (per es. capace di emettere
positroni) é possibile registrare delle immagini capaci di visualizzare la presenza
della molecola “marcata” nell'organismo e identificare anomalie nella sua

distribuzione.



Immagini PET (Positron Emission Tomography) cerebrali dopo la somministrazione
di glucosio marcato con l'isotopo C-11 (capace di emettere positroni)

Cervello normale Morbo di Alzheimer



Chimica Inorganica

E' il settore della chimica che si interessa allo studio sistematico delle proprieta
chimico-fisiche degli elementi della tavola periodica.
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E' I'atomo piu piccolo essendo costituito da un solo protone circondato da un

singolo elettrone in un orbitale 1s.



A dispetto della sua semplicita strutturale & uno degli elementi pit importanti.

La sua fusione nucleare a elio fornisce |'energia solare.

Costituisce il 90% di tutti gli atomi esistenti nell'universo, ma sulla Terra e
presente in forma elementare (molecola biatomica H,) solo in piccola quantita.
L'idrogeno & pero abbondantissimo in forma combinata, principalmente con
I'ossigeno nell’'H,0.

L'H, allo stato standard & un gas apolare incolore ed inodore. A pressione
atmosferica condensa a -253°C e solidifica a -259°C.

Industrialmente viene prodotto durante i processi di raffinazione del petrolio:

CH, 4 +HOq) = €Oy, + 3Ky,

In laboratorio lo si puo ottenere per elettrolisi dell'acqua:

2H,Qy) — 2H, ) + Oy,

Principali usi:

- celle a combustibile

- reagente per sintesi industriali (NH;, metanolo,...)
- produzione di metalli con E° > O.

2+ +
Clgqy +Hogy = CUy +2He,



E' molto reattivo e reagisce con quasi tutti gli elementi.

I suoi composti principali sono gli idruri che si suddividono in:
- Ionici
- Covalenti (o molecolari)

- Metallici (o interstiziali)

- Idruri ionici

Sono quelli formati da idrogeno e un metallo alcalino o alcuni metalli alcalino-
terrosi (Ca, Sr, Ba).

Sono solidi ionici bianchi che si formano dagli elementi:

2Li, +Hy,, — 2LiH, Cag) + Hyg = CaHyg

In acqua, questi idruri danno luogo ad una reazione basica dovuta all'azione

riducente dello ione idruro H-:

NaH(S) + HZO(,) — Na{aq) + OH(‘ + Hz(g)

aq)

Lo ione H- & un potente riducente; per esempio € in grado di ridurre Ti(IV) a

metallo:
TiC|4(,) + 4LiH(s) — Tig + 4LiCI(s) + ZHZ(Q)



- Idruri covalenti

L'idrogeno reagisce con i non metalli per formare idruri covalenti o molecolari,
come CH,, NH;, H,O, HF,..

Molti sono gassosi,alcuni sono liquidi o solidi.

Il numero di ossidazione dell'idrogeno € principalmente +1.

Le condizioni di sintesi sono piuttosto variabili e dipendono dalla reattivita del non

metallo:

N,y +3Hy ) = 2NH, Richiede catalizzatore, T e P elevate

Fz(g) + Hz(g) — ZHF(Q) Reazione veloce anche a bassa T

- Idruri metallici

Molti elementi di transizione formano idruri metallici o interstiziali, in cui le
molecole di H, e gli atomi di H occupano gli interstizi delle struttura del metallo.
In realta non sono veri e propri composti e spesso non hanno una formula
definita.



Gruppo IA: metalli alcalini
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Sono metalli teneri (deformabili), bassofondenti (T, < 200°C) e poco densi.

Tutte queste proprieta sono legate alla configurazione elettronica di questi
metalli. Sono gli elementi piu grandi e piu leggeri in ogni periodo (bassa densita),
I'elettrone di valenza non & fortemente trattenuto (bassa E) e la forza del
legame metallico é piuttosto bassa (deformabilita e bassa Ty,).

Sono metalli estremamente reattivi poiché sono fortissimi riducenti avendo una

grande tendenza a cedere l'elettrone di valenza.

2M,, + X, > 2MX, X = alogeno

ZN\(S) + HZO(I) - ZM(aq) + ZOH('aq) + Hz(g) La reattivita aumenta scendendo nel gruppo

Li forma Li,O, Na forma il perossido

M) + Oy > 2M0, Na,0,, K forma il superossido KO,

In natura sono presenti solo come cationi M*.

Il Francio ¢ un elemento radioattivo.



- Litio (Li)
E’' il metallo meno denso. Viene prodotto per via elettrolitica a partire dal cloruro

fuso:

2LiCl,, — 2Li, +Cl,

Composti a base di Li si usano nelle produzione di ceramiche, nei lubrificanti,
nelle batterie. In farmacologia si usano contro disturbi maniaco-depressivi (es:
Li,CO,).

- Sodio (Na)
E' il 6° elemento piu abbondante sulla terra; viene ottenuto con il processo Downs

in cui NaCl fuso (si aggiunge CaCl, per abbassarne la T, da 800°C a circa 600°C)

us

viene elettrolizzato:

2NaCl,, — 2Nay, +C,

Esistono numerosi importanti composti chimici contenenti Na:

- NaCl: & uno dei composti chimici piu utilizzati in campo industriale. Lo si ottiene
facilmente dall'evaporazione delle acque salate. Si usa in grandi quantita nella
produzione elettrolitica di NaOH e nel processo Downs.



- NaOH, solido bianco ceroso. Base forte, si usa come materia prima nella
produzione di numerosi composti inorganici e organici.Lo si ottiene dall'elettrolisi
di soluzioni acquose di NaCl:

ZNGCI(Gq) n 2H20(|) elettrolisi )2NGOH(aq) + Clz(g) + HZ(g)

- Na,S0O,, solfato di sodio, proviene soprattutto da fonti naturali oppure facendo

reagire NaCl con H,SO, concentrato:

2NaCl,, + H,S0,,,,——Na,S0, ,, + 2HC| ,

- NaHCO,, bicarbonato di sodio, si usa per es. come antiacido o come lievito
chimico:

NaHCO; o) +H5Ogq) —Naygq) +2H,0) + €O,

(aq
L'ambiente acido é garantito da acidi organici (lattico, citrico, acetico,..) che

possono essere presenti negli alimenti oppure forniti insieme al bicarbonato.

- Na,CO,, carbonato di sodio, si usa in grandi quantita nella produzione del

vetfro.



Relazione tra i principali composti di Na
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- Potassio (K)
E' leggermente meno abbondante del sodio nella crosta terrestre e viene

preparato per riduzione chimica del KCl fuso con Na allo stato gassoso:

KCI(,) + Na(g) —>K(9) + NaCI(S)

si usa soprattutto nei fertilizzanti sotto forma di cloruro o nitrato.

Quest'ultimo per riscaldamento libera ossigeno:

2KNO, ,, ——2KNOQ,,, + O,

e viene per questo impiegato per facilitare I'accensione dei fiammiferi.



Gruppo ITA: metalli alcalino-terrosi
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Allo stato elementare sono metalli teneri di colore grigio-argento con T
superiori rispetto agli alcalini (1300-700 °C scendendo nel gruppo).

Tendono a perdere facilmente i due elettroni di valenza; hanno bassa
elettonegativita ed energia di ionizzazione e sono forti riducenti (valori negativi

del potenziale standard di riduzione).

Le loro proprieta fanno si che in natura si trovino solo in forma combinata sotto

forma di cationi bipositivi, M2+,

Il radio ¢ un elemento radioattivo.

Gli elementi piu pesanti, Ca, Sr e Ba, mostrano reattivita del tutto simili ai

metalli alcalini.



- Berillio (Be)
E' piuttosto raro, molto leggero con T,  relativamente elevata.
Ha proprieta chimiche piuttosto “anomale” e diverse da quelle degli altri alcalino-
terrosi.
Conduce molto bene il calore e resiste all'attacco di acidi ed all'ossigeno dell'aria.
Per queste proprieta viene impiegato nella costruzione di aerei, missili e satelliti
per comunicazione.
Dato lo scarso numero di elettroni (4) & trasparente ai raggi x per cui viene
utilizzato per la costruzione di finestre per i tubi a raggi x.
Lo si trova in diversi minerali anche preziosi come lo smeraldo e I'‘acquamarina
(ossidi misti 3BeO-Al,O,-6Si0,). Il Be puo essere preparato per riduzione di BeF,
con Mg:

BeF, + M\g ——Be + MgF,

oppure per elettrolisi di BeCl,.

Il Be mostra un certo carattere non metallico, infatti possiede un'elevata energia

di ionizzazione e percio una scarsa tendenza a formare lo ione Be?*.



Esempio: BeCl, non & un solido ionico, ma covalente.

> D D
3p sp sp 3p

BeCl,(g)
(a)
Cl Cl
£ -Be, 1"Bf:"“ /;Bq
a’” A "
Cl Cl
BCCI:{'\)
(b)

I composti di Be Sono molto tossici. Allo stato solido sono frequenti strutture
tetraedriche e/o polimeriche (es: Be(OH),2-, BeCl,, BeH,,..).



- Magnesio (Mg)

Il Mg e I'8° elemento piu abbondante sulla crosta terrestre.

Le due fonti principali sono i minerali dolomite (CaCO,-MgCO;) e magnesite
(MgCO,). Si trova anche nell'acqua di mare come ione Mg?*.

(+)

Anodo di grafite ’ﬂz 'Cif'”'
Si ottiene dalla elettrolisi di MgCl, fuso
(processo Dow). 4 N
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La sua elevata reattivita ne determina l'uso nei flash fotografici, nei razzi, nei
fuochi d'artificio, mentre la sua bassa densita lo rende un componente
fondamentale in numerose leghe.

Anche in campo biologico il Mg gioca un importante ruolo essendo un cofattore
essenziale nella defosforilazione di metaboliti energetici (es. ATP) ed essendo
presente nella struttura della clorofilla.

In farmacologia si usano alcuni sali di Mg (es. uso di MgSO, come lassativo).

I composti di Mg sono principalmente ionici.
2800°C).
- Mg(OH),, base debole perché poco solubile in acqua dove forma una

- MgO, ossido molto refrattario (T,
sospensione colloidale ad attivita antiacida e lassativa.
- Clorofilla, pigmento di colore verde fondamentale nei processi di respirazione

vegetale in cui uno ione Mg?* & coordinato da un anello porfirinico.



- Calcio (Ca)

Il Ca e il 5° elemento piu abbondante sulla crosta terrestre dove lo si trova
principalmente sotto forma di calcare (CaCO;), gesso (CaSO,.2H,0) e fluorite
(CaF,). Il metallo lo si puo ottenere per elettrolisi di CaCl, fuso o per riduzione

di CaO con alluminio:

3Ca0 + 2Al ——3Ca + ALO;,

E' importante in campo biologico per la sua mediazione, come Ca?*, nella

trasmissione degli impulsi nervosi e la contrazione muscolare.

Sono numerosi i composti di calcio di interesse:
- CaCO;, bianco, ha parecchi utilizzi industriali (additivo nella carta, plastica,
gomma, materiali edili, alimenti, cosmetici, prodotti farmaceutici). Si ottiene in

forma pura dal calcare:
Calcinazione: CaCO; yqresy—>Ca0y, +CO,
Spegnimento: CaOy, +H,O; —— Ca(OH),,

Carbonatazione: Ca(OH),,, + €O, ,, ——>CaCO;, +H,O,,



Il calcare e il responsabile delle formazioni naturali delle grotte calcaree.

L'equilibrio coinvolto principale é:

CaCOy ycare ) + HeOyy + €Oy, 22 Ca(HCO;), o K, =2.6x107°

- Ca0, detta anche calce viva, si produce dalla calcinazione del calcare.
Utilizzato nel trattamento delle acque, nell’eliminazione di SO2 dai gas di scarico
delle centrali elettriche a olio, in metallurgia nella preparazione di svariati

metalli (per es. Fe).

- Ca(OH),, detta anche calce spenta, anch'essa si produce nel processo di
purificazione di CaCO;. Miscelata con sabbia e acqua forma la malta utilizzata
nella posa dei mattoni che poi per disidratazione e successiva carbonatazione si

converte in CaCO;.

Il Calcio & anche il componente principale delle strutture rigide degli esseri
viventi.

Guscio dei molluschi => CaCO,

ossa => Cay(PO,), (un uomo adulto contiene circa 1 kg di Ca)

smalto dei denti => Caz(PO,);OH (idrossiapatite)

L'idrossiapatite non & molto resistente all'attacco degli acidi a differenza della
fluoroidrossiapatite, Cag(PO,);F, che si forma in presenza di ioni fluoruro.



- Altri elementi (Stronzio, Sr, bario, Ba)

Sr e Ba si trovano in natura come solfati e carbonati, mentre i metalli si
ottengono per riduzione degli ossidi con alluminio. Il Ba si usa come trappola nei
tubi a vuoto sfruttando la sua elevata reattivita nei confronti di ossigeno ed
azoto.

Il BaSO,, sale insolubile in acqua, si usa nelle vernici e nell'industria del vetro. I
composti di Ba sono molto tossici, per es. in passato BaCO; era usato come

topicida.

Il BaSO, si usa come agente di
contrasto per raggi X.

Essendo praticamente insolubile, non
viene assorbito e non & tossico.




Gruppo IITA: gruppo del Boro
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E' il primo gruppo del blocco p.

Gli elementi che lo compongono manifestano proprieta chimiche piu eterogenee
rispetto ai gruppi IA e IIA. Il Boro € un metalloide, mentre gli altri elementi
hanno proprieta metalliche.

Possiedono come numero di ossidazione principale +3.

- Boro (B)

Elemento poco abbondante in natura. Si trova soprattutto nelle sorgenti calde e
nei laghi vulcanici come acido borico e nei giacimenti salini come tetraborato di
sodio (borace, Na,B,0,-10H,0 o kernite, Na,B,0,4H,0).

Il B elementare si puo ottenere come polvere marrone per riduzione con Mg:

B,O, + 3M\g——>3MgO + 2B
Oppure in forma cristallina per riduzione con H, ad alta temperatura:

BBry + 3H,——2B + 6HBr

Forma legami covalenti e molecole carenti di elettroni (acidi di Lewis).



I principali composti del boro sono:
- borani, B,H,, sono gli idruri del Boro. Ve ne sono numerosi. Si decompongono
all'aria e in acqua e sono molto reattivi.

Il piu semplice ¢ il diborano, B,H,, la cui struttura & molto peculiare.

Il B mostra 4 legami e due H sono legati a
ponte con i due B. Si considera che i due
atomi di B siano ibridizzati sp3 e formino un
legame covalente a tre centri con l'orbitale s
di un atomo di H.

- acido borico, H3;BO; o B(OH);, solido cristallino, & un acido debole (Ka 10-9,
ma l'acidita non é dovuta alla reazione:

H,;BO;, + H,O =2 H,BO; + H,O"
Bensi alla capacita del B di coordinare uno ione OH- dall'acqua:

B(OH), +2H,0 = [B(OH),T + H,O"



- borati, sono i sali degli ossianioni del B. Ne esistono numerosi, tra cui il piu

importante é il tetraborato di sodio, Na,B,O;.

- composti con l'azoto. L'azoturo di B, BN, ha una struttura simile alla grafite
che a T e P elevate, come la grafite, si trasforma in una forma simile al

diamante.

- composti con alogeni, BX;, si utilizzano come catalizzatori e sono forti acidi di

Lewis.

- Alluminio (Al)

Costituisce '8 % della crosta terrestre ed é il metallo piu abbondante. La sua
fonte principale € la bauxite (Al,O;-xH,0) da cui si ottiene l'allumina (Al,O,).
Questa viene elettrolizzata allo stato fuso per produrre Al. dato che l'allumina
fonde a circa 2100 °C, si aggiunge della criolite (Nas(AlIF,)) per ridurre la T, del
sistema di circa 1100°C.



L'Alluminio ha una bassa densita ed é un eccellente conduttore elettrico.
Nonostante tenda facilmente ad ossidarsi, resiste alla corrosione grazie alla
formazione di una pellicola protettiva di ossido. Trova ampio uso come materiale di

costruzione in leghe con il Mg.

E' un metallo anfotero:

in ambiente acido  2Al+6H" — 2AP" +3H,

in ambiente basico  2Al+20H + 6H,0 — 2[AI(OH),] + 3H,

I principali composti sono:

- Al,O,, allumina, presenta diverse forme cristalline, quella piu reattiva é la forma
y. E' anfotera.

- Allumi, sono solfati misti di Al con altri cationi (es. KAI(SO,), 12H,0). Vengono
usati in numerose applicazioni industriali (produzione della carta, tinture, industrie
tessili,..)

- alogenuri, AlX;, il pit importante e AICl;, acido di Lewis ampiamente utilizzato
come catalizzatore



Gruppo IVA: gruppo del Carbonio
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Scendendo nel gruppo si nota un graduale passaggio da un elemento non metallico
(C) a metalloidi (Si, 6e) a metalli (Sn, Pb).

Questa eterogeneita é evidente osservando le proprieta dei biossidi di questi
elementi: CO, (gassoso) e SiO, (solido) sono acidi, mentre 6e0O,, SnO, e PbO,
sono anfoteri con basicita crescente.

Allo stato elementare sono tutti solidi.

La chimica del carbonio é caratterizzata dalla stabilita del legame C-C, dalla sua
attitudine a formare doppi legami C=C, C=0, C=S, C=N. Una volta formati 4

legami covalenti non sono disponibili né elettroni né orbitali a bassa energia.

Il silicio tende principalmente a formare legami semplici con |'ossigeno, inoltre puo
formare 6 legami avendo orbitali 3d vuoti disponibili.

I numeri di ossidazione principali sono +2 e +4 con il primo che diventa via via piu
stabile scendendo nel gruppo.



- Carbonio (C)

Costituisce lo 0.3 % della crosta.

Allo stato elementare si trova sotto forma di grafite e diamante e in forma
combinata nei carboni fossili, negli idrocarburi naturali e nei carbonati (calcite,

magnesite, dolomite) e nell'atmosfera e nelle acqua come CO,.

Anche se principalmente immobilizzato nella crosta, il carbonio & coinvolto in un
importante equilibrio dinamico noto come ciclo del carbonio: la CO, presente
nell'atmosfera viene continuamente consumata nel processo della fotosintesi e
rigenerata dalla respirazione animale e vegetale e dalla decomposizione dei residui

organici.

La CO, atmosferica ¢ inoltre in equilibrio con quella disciolta nell'acqua.

Le attivita umane hanno perturbato questo equilibrio immettendo nell'atmosfera
quantita elevate di CO, (aumento del 30 % negli ultimi 150 anni). Una delle
conseguenze ¢ il cosiddetto effetto serra provocato dall'assorbimento da parte
della CO, delle radiazioni IR prodotte dal pianeta. Questo assorbimento e il
principale responsabile del continuo aumento della temperatura del pianeta.



Le tre forme allotropiche del carbonio sono grafite, diamante e i fullereni.

grafite

E' la forma termodinamicamente
piu stabile. C ibridato sp?.

Sfaldabile.

Qﬂmo conduttore di ele'r'l'r'iciy

diamante

~

\_

fullereni

Solidi molecolari. Diverse stutture,

la pit nota & la Cq. /

<




- carboni: sono sostanze chimicamente non ben definite contenenti principalmente
carbonio, tendenzialmente amorfe. Uso come combustibile e come adsorbente e
decolorante.

Hanno un grande interesse industriale e commerciale. Tra essi troviamo: carboni
vegetali (ottenuti per riscaldamento di legno, cellulosa,..), carbone coke
(riscaldamento di carboni fossili), carbone animale (riscaldamento di residui
animali).. I carboni fossili sono invece costituiti da composti organici e se

riscaldati in assenza di aria formano numerosi composti.

- composti con l'idrogeno: sono gli idrocarburi, il piu semplice & il metano, CH,,

gas incolore naturale usato come combustibile.

- composti con |'ossigeno:

- monossido di carbonio, CO: gas inodore ed incolore, molto tossico. E' una base
di Lewis e puo legarsi ai metalli del blocco d. Per es., il CO si lega molto bene al
Fe dell’'emoglobina, meglio di quanto non faccia l'ossigeno => asfissia.

Si forma per combustione del C o di composti organici in difetto di aria
(sigarette, motori a scoppio,..). E' un gas molto tossico, incolore ed inodore.



Industrialmente si puo ottenere attraverso diverse reazioni tra cui quella del gas
d'acqua:

Cleokey +HO gy — €Oy + Hyy

Si usa come riducente in metallurgia, nella sintesi del metanolo e in quella del
fosgene COCI,.

- biossido di carbonio, CO,: gas di odore pungente. Si forma in tutti i processi di
combustione delle sostanze organiche, nei processi respirativi e fermentativi.
In laboratorio si puo preparare per azione degli acidi sul carbonato di calcio o per

riscaldamento di bicarbonati alcalini o carbonati di transizione:

CaCO, + 2HCl — CaCl, +H,0+CO,  2NaHCO,—*sNa,CO, +H,0 + CO,

Viene commercializzato allo stato liquido in bombole oppure allo stato solido (-

78.5 °C) come ghiaccio secco. A pressione atmosferica sublima.



- acido carbonico, H,CO;: si forma a seguito della dissoluzione di CO, in acqua.

L'equilibrio di formazione & molto lento:

HO +CO, =2 [H,CO;| =2 H" +HCO;

- carburi: sono i composti binari tra C e gli elementi meno elettronegativi di esso.
Si dividono in ionici, covalenti ed interstiziali.

Gli ionici reagiscono in acqua formando l'idrossido del metallo e un idrocarburo:
Al,C;, +12H,0 — 4AI(OH), + 3CH, CaC, + 2H,0 — Ca(OH), + C,H,

I covalenti si formano tra C e gli elementi a simile elettronegativita (es. B e Si).

Sono composti inerti e durissimi usati come abrasivi.

Gli interstiziali o metallici si formano con i metalli di transizione in cui il carbonio

occupa gli interstizi della struttura metallica.

- altri composti: tetraalogenuri (es. CCl,), solfuri (CS,), fosgene (COCL,).



- Silicio (Si)
E' il secondo elemento piu abbondante nella crosta. E' presente in natura sotto

forma combinata, soprattutto come biossido, silicato e silicoalluminato.
Si prepara industrialmente per riduzione con carbone (in difetto) della silice:

Si0, +2C — Si+2C0

Piuttosto inerte, reagisce a freddo solo con il fluoro e con basi in soluzione
acquosa.

Ampiamente usato nella produzione dei semiconduttori.

- composti del Si

T piu importanti sono la silice ed i silicati.

La silice si puo trovare in forme diverse (sabbia, quarzo,..). E' un solido covalente
a struttura tetraedrica.

6Gli acidi silicici (H,SiO;, acido metasilicico, H,Si0,, acido ortosilicico) sono acidi
deboli.

Se si acidifica una soluzione di ortosilicato si forma un gel che una volta
disidratato prende il nome di Gel di Silice (SiO, x H,0) molto usato come
disidratante.

La silice & la componente principale del vetro.



I silicati sono numerosissimi e possono anche formare strutture fibrose (amianto o
asbesto) molto resistenti al fuoco, ma purtroppo anche molto tossiche per le vie
respiratorie.

Altri silicati hanno proprieta molto diverse: il talco (silicato di Mg) per esempio, &
un solido tenero ed untuoso.

Esistono silicati in cui alcuni atomi di Si possono essere sostituiti con AlI3*. Si
formano in questo modo alluminosilicati come la Mica o i Feldspati che sono la
base della composizione del granito. Da questultimo € possibile ottenere le argille
(silicati di alluminio). Le argille sono la base (insieme a calcare e silice) per la
preparazione dei cementi. 6li alluminosilicati di sodio idrati vengono anche
chiamate zeoliti e vengono usate per la loro capacita di scambiare gli ioni Na* con
altri cationi e come setacci molecolari.

Un'altra importante applicazione dei composti di silicio e’ la produzione dei siliconi
(polimeri biologicamente inerti contenenti catene Si-O-Si).



- Stagno (Sn)
Viene ottenuto dal minerale cassiterite (contenente SnO,) mediante riduzione con

carbone a 1200°C:
SnO, +C — Sn+CQO,

E' un metallo che resiste bene alla corrosione per cui si utilizza per la stagnatura
e la preparazione di leghe.

Tra i principali composti gli alogenuri (SnCl, e SnCl,, covalenti) e i solfuri (SnS e
5snS,).

- Piombo (Pb)
Viene preparato a partire dal minerale galena (PbS) che viene prima trasformato

in PbO e poi ridotto con carbone:

PbO+C > Pb+CO

Il Piombo é un metallo inerte e malleabile. Si usa nelle costruzioni e come
schermo per radiazioni penetranti. Utilizzato anche per la produzione di celle
galvaniche (es. batteria delle automobili). Molto tossico, ora eliminato dalle

benzine e dalle vernici



Gruppo VA: gruppo dell'Azoto
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Ancora un gruppo eterogeneo: Azoto e Fosforo sono non metalli, Arsenico e
Antimonio sono metalloidi, il Bismuto & un metallo.

L'Azoto & molto stabile ed inerte, puo formare solo 4 legami, sia semplici che
doppi.

Il fosforo puo anche formare 5 legami covalenti espandendo |'ottetto.

Gli altri elementi hanno un carattere piu metallico manifestandosi come ioni M3*.

- Azoto (N)

E' il componente principale dell'atmosfera (76 % p/p).

Pur avendo un'elevata elettronegativita é piuttosto inerte a causa dell'energia
molto grande necessaria alla rottura del triplo legame della molecola N, (circa il
doppio rispetto alla rottura della molecola di H, e O,).

Industrialmente si prepara dalla distillazione dell’aria liquida.

Commercializzato in bombole ad alta pressione oppure allo stato liquido
soprattutto per il mantenimento delle basse temperature (T,, = -196°C).
Utilizzato soprattutto per la sintesi dell'ammoniaca.



Ciclo dell'Azoto

Fissazione dell’azoto
da parte dei cipobatteri




- composti con l'idrogeno:

- ammoniaca, NH;: diffusa in natura essendo l'ultimo prodotto della demolizione
batterica delle sostanze azotate.

Ottenuta industrialmente dalla reazione di sintesi dagli elementi.

Gas dall'odore caratteristico, estremamente solubile in acqua dove si comporta da
base debole. Come I'acqua forma legami ad idrogeno.

In soluzione acida si formano gli ioni ammonio, NH,*. I sali d'ammonio sono solubili
in acqua e se riscaldati possono liberare NH; o N, a seconda della natura

dell'anione.
- acido azotidrico, HNj: liquido esplosivo, tossico, acido debole. I suoi sali,

azoturi, si sciolgono in acqua e liberano ammoniaca.

- composti con gli alogeni:
- trialogenuri, NF; e NCl;: il primo si ottiene per elettrolisi, il secondo per

clorurazione di un sale d'ammonio:

NH,Cl + 3Cl, - NCL, + 4HCI

NCl; in soluzione basica libera ammoniaca e ipoclorito.



- composti con |'ossigeno:

L'azoto forma ossidi in tutti i suoi stati di ossidazione da +1 a +b5.

Stato di
Modello Struttura  gssidazione AHY (k)/mol)
Formula Nome space filling di Lewis diN alos kK Commento
M- monossido di diazoto gas incolore: usato come
{ossido di diazoto, - N=N—0O: +1 82.0 anestetico odontoiatrico
ossido nitroso) (0, +2) (*gas esilarante™) e come
propellente degli aerosol
NO monossido di azoto L
{ossido di azoto, IN=01 +2 0.3 gas incolore paramagnetico;
ossido nitrico) messaggero biochimico:;
inguinante dell’aria
o o
W +3 83,7 gas di colore bruno rossastro:
M20y iriossido di diazoto ] HH (+2, +4) si dissocia reversibilmente in
OF NOe NO,
. R gas paramagnetico, di colore
NO- diossido di azoto o il | +4 332 bruno arancio, formato
B durante la produzione di
HNO,; inguinanie tossico
dell’aria
o Q.
i I i : :
N,O, tetrossido di diazoto a "N_HK +4 916 liquido da incolore a giallo:
0. 0" si dissocia reversibilmente
' in NO,
" 5 solido incolore, volatile,
§ o costituito da NO, ¢ NO, ™,
MNalg pentossido di diazoto N—O—N +5 11.3 -

il gas & costituito da
molecole N,O,




I temporali formano NO e NO, nell'atmosfera e li trasportano al suolo dove

agiscono come fertilizzanti.

Nel traffico urbano, invece, la loro produzione genera il cosiddetto smog

fotochimico. Al mattino si osserva un aumento dei tassi di NO prodotto dai motori

a combustione. L'NO viene ossidato nell'aria a NO,. Mano a mano che il Sole si

alza nel cielo, I'energia solare degrada un aparte di NO,:

o
o
|

0,4 -

Concentrazione (ppm)
o
(8]
|

idrocarburi

8 1 () mezzogiorno D 4

Ora del giorno

ia sol
NOZ energia solare )NO +0

0+0,——0,

Una complessa reazione tra NO,, O;
e gli idrocarburi incombusti dei
motori forma i perossiacilnitrati, un
gruppo di  composti  particolati
irritanti delle vie aeree e degli occhi.



Ossiacidi e ossianioni dell'azoto:

I due ossiacidi principali sono I'acido nitrico, HNO;, e l'acido nitroso, HNO,.
L'acido nitrico, acido forte ossidante (E° circa 1 V), si produce con il processo
Ostwald:

4NH, +50, —89¢ 5 4NO + 6H,0

5 atm

2NO +0,——>2NO,

3NO, + H,O—2HNO, +NO

La reazione tra acido nitrico e metalli forma i nitrati del metallo.
I nitrati sono tutti solubili in acqua.

L'acido nitroso, é un'acido debole poco stabile e non si puo ottenere puro. I suoi
sali (nitriti, contenenti lo ione NO,-) sono lievemente tossici, ma vengono
comunque usati nel trattamento dei prodotti alimentari perché inibiscono

I'ossidazione dell’'emoglobina (evitano che la carne imbrunisca).



- Fosforo (P)

E' un elemento abbondante in natura dove si trova in forma combinata come
fosfato e apatite.

Allo stato elementare & un solido molecolare tetraatomico, P,.

Esiste sotto forma di fosforo bianco, infiammabile all'aria, molto tossico.

Si ottiene per riduzione del fosfato di calcio con carbone in presenza di silice:

2Ca, (PO, ), +6Si0, +10C — 6CaSiO, +10C0O +P,

(a) Fosforo bianco

E' instabile e si trasforma lentamente in fosforo rosso, molto meno reattivo, poco

tossico e non infiammabile.

@ @ @ @

III \

(h) Fostoro rosso



- composti con l'idrogeno:
- fosfina, PH;: gas molto tossico di odore caratteristico che brucia facilmente

all'aria formando acido fosforico. Insolubile in acqua.

- composti con alogeni:

- PCl; e PCl; sono due importanti composti. Il primo lo si puo ottenere
direttamente facendo reagire gli elementi e rappresenta un importante intermedio
nella preparazione di pesticidi e additivi alimentari.

Il secondo si prepara clorurando il primo.

Entrambi reagiscono con acqua per formare ossiacidi, acido fosfonico (fosforoso)

e acido fosforico:

PCl, + 3H,0 — H,PO, + 3HCI PCL + 4H,0 — H,PO, + 5HCI

L'acido fosforico e triprotico, il fosfonico € biprotico.
Riscaldando |'acido fosforico avviene una reazione di condensazione che forma

2H,PO, —2>H,R,0, +H,0

I'acido pirofosforico:

se il riscaldamento continua si formano gli acidi polifosforici. L'ATP (acido
adenosintrifosforico), la cui trasformazione in ADP libera |'energia necessaria per

i processi vitali nelle cellule, & un acido polifosforico.



- composti con |'ossigeno:
- decaossido di tetrafosforo, P,O,,: si ottiene bruciando il fosforo con aria
secca. E' un solido che esiste in tre diverse forme cristalline. Con poca acqua si

forma acido metafosforico:
E' un ottimo disidratante da laboratorio.

- Arsenico (As)

Scarso in natura, il minerale piu abbondante é |'arsenopirite.

Si ottiene dall'ossido As,O, per riduzione con carbone.

Analogamente al fosforo, esistono due forme: As rosso (As,;) e As grigio.

Non ¢ indispensabile alla vita, i suoi composti sono tossici.

- Antimonio (Sb)

Scarso in natura, presente nella stibnite. Si ottiene per riduzione dell’'ossido con
carbonio. Si usa nelle leghe e per l'indurimento del Pb.

- Bismuto (Bi)
Ancora piu scarso in natura. Si usa nelle leghe. Il carbonato basico di Bi,
(BiO,)CO;, si usa come antiacido gastrico.



Gruppo VIA: gruppo dell'Ossigeno (o dei Calcogeni)
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La maggior parte sono non metalli (O, S e Se), il Tellurio & un metalloide, il
Polonio & un metallo. Hanno due elettroni in meno del gas nobile successivo e cio

provoca un'elevata affinita elettronica ed elettronegativita.

I non metalli reagiscono facilmente con la maggior parte dei metalli dando
composti binari con una bassa solubilita in acqua.

- Ossigeno (O)

E' l'elemento pit abbondante della crosta terrestre, dell'acqua ed il secondo
dell'aria.

L'ossigeno elementare dell'atmosfera ha origine biologica e deriva dal processo
della fotosintesi clorofilliana.

L'O, & un gas incolore ed inodore, paramagnetico, che bolle a -183 °C. Piu
solubile in acqua di idrogeno ed azoto.

Industrialmente si ottiene dalla distillazione frazionata dell'aria liquida.

In laboratorio puo essere ottenuto dall'elettrolisi dell'acqua oppure per

decomposizione termica di sali ossigenati, perossidi e alcuni ossidi:

2KClIO;, ——2KCl+30, 2Ba0,——2Ba0O +0, 2PbO, ——2Pb0O + O,



Una forma allotropica dell'ossigeno é |'ozono, O,.
Si forma nella stratosfera (15-25 km di quota) per effetto della luce solare

sull'o,.
2 oz luce solare %ZO

0,+0——0,

Protegge la terra dalle radiazioni ultraviolette da 220 a 290 nm assorbendole. Si
forma anche negli strati bassi per effetto di scariche elettriche. E' usato come
antisettico. E' un fortissimo ossidante.

- Composti dell'ossigeno

- perossido d'idrogeno o acqua ossigenata, H,O,. Liquido con Tfus e Teb piuttosto
simili all'acqua. E' un acido debolissimo. E' un forte ossidante (si riduce ad acqua)
soprattutto in ambiente acido, ma agisce anche in ambiente basico. Puo agire
anche da riducente (si ossida ad ossigeno elementare).

Viene commercializzato in soluzione acquosa a diverse concentrazioni (dal 3% fino
al 30% p/p). Usi principali: ossigenazione dei capelli, ossidante per reflui,

antisettico per uso esterno.



- Ossidi

Gli ossidi degli elementi dei gruppi principali possono essere suddivisi in due gruppi
divisi da una linea diagonale che parte tra Be e B e termina a destra del Bi.

6li ossidi che stanno a destra sono gli ossidi acidi, la maggior parte (N, P, S,

alogeni) a struttura molecolare, che per azione dell'acqua formano ossiacidi:

Altri a struttura polimerica con ponti di ossigeno (B, Si, 6e) che reagiscono con
basi per formare ossianioni:

Si0, + 20H ——Si0? +H,0

Gli ossidi che stanno a sinistra sono gli ossidi basici. Alcuni reagiscono in acqua

formando gli idrossidi, altri reagiscono solo con acidi a caldo (es. Al).

Gli ossidi degli elementi di transizione sono prevalentemente basici o anfoteri per
i numeri di ossidazione piu bassi, acidi per numeri di ossidazione elevati (> 5).
Esempio: Cr e Mn.



- Zolfo (S)

E' un elemento indispensabile alla vita presente principalmente nella crosta
terrestre allo stato elementare e in forma combinata come solfato o come solfuro
(pirite FeS,, calcopirite CuFeS,, blenda ZnS, galena PbS,..).

Lo zolfo elementare & una materia prima importante e di basso costo e si ottiene
dal prodotto naturale o per ossidazione di H,S presente in molti gas naturali.

Lo zolfo elementare €& un solido molecolare giallo costituito da unita Sg;. La forma
allotropica piu stabile € la forma rombica. Riscaldando lo zolfo si ottiene un
liquido poco viscoso che riscaldando ancora diventa pit denso (formazione di
catene di atomi di zolfo) per poi ritornare fluido a T ancora superiori per la

formazione di unita S, e S;.




- Composti dello zolfo

- composti con l'idrogeno:

Acido solfidrico, H,S, & un gas velenoso il cui odore & quello delle uova marce,
dove si forma a seguito della decomposizione delle proteine solforate. Lo stesso
odore lo si riscontra anche nelle fonti di acqua sulfurea.

In acqua, H.,S si scioglie intorbindandosi lentamente per l'ossidazione a zolfo.

E' un acido debole biprotico.

- composti con |'ossigeno:
Biossido di zolfo, SO,, si forma dalla combustione dello zolfo. E' un gas tossico,
incolore, presente nell'atmosfera a causa di processi di decomposizione della
vegetazione, emissioni vulcaniche, inquinamento. In acqua é in equilibrio con I'acido
solforoso:

SO, +H,0 2 H,S0;
L'SO, viene anche usata come conservante per la frutta e come sbiancante per

tessuti.



Triossido di zolfo, SO,, si puo formare per ossidazione di SO, con O,, O;, H,0,
o anche radicali -OH.

Nell'atmosfera reagisce con l'acqua per formare H,SO, diluito:

SO; +H,O0 - H,S0,
che contribuisce all'acidita delle piogge.
- ossiacidi:
Acido solforico, H,50,, € un liquido oleoso incolore, corrosivo.
E’' un acido forte nella prima dissociazione ed anche la seconda dissociazione ha un

valore di K  di poco inferiore a 1.

Si produce industrialmente attraverso il processo di contatto:
S+0,—2%¢ 550,
250, + 0, —¢ 250,
SO, +H,50,——H,50, oleum
H,S,0, + HLO——2H,S0,

E' una delle sostanze chimiche piu prodotte nel mondo. Viene ampiamente usato

nell'industria (soprattutto per la produzione di solfato di ammonio, fertilizzante

azotato).



Gruppo VIIA: gruppo degli Alogeni
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E' di nuovo un gruppo omogeneo. Tutti i membri sono non metalli. Avendo un solo
elettrone in meno rispetto alla configurazione otteziale hanno elevata affinita
elettronica ed elettronegativita.

Allo stato elementare formano molecole biatomiche. In condizioni standard fluoro
e cloro sono gassosi, bromo é liquido e iodio & solido (effetto della
polarizzabilita).

- Fluoro (F)

E' presente in alcuni minerali come la criolite o la fluoroapatite.

E' il pid forte ossidante tra gli elementi. Gas tossico

Mostra solo numero di ossidazione -1.

Si puo ottenere per elettrolisi di KF e HF fusi (a circa 75°C). E' un gas reattivo
che viene usato per preparare idrocarburi fluorurati (teflon, freon,..).

Tra i composti principali I'acido fluoridrico, HF, acido debole con alta T,, per la
sua capacita di formare legami a idrogeno. E' capace di attaccare il vetro per la
sua reazione con la silice:

SiO, + 4HF—— SiF, + 2H,0



- Cloro (Cl)

E' il pit abbondante degli alogeni in natura.

Si trova soprattutto sotto forma di cloruro di sodio nelle acque salate e nei
depositi salini.

Gas di colore giallo, si puo preparare per elettrolisi di cloruro di sodio in soluzione
acquosa o nella produzione di sodio e magnesio metallici.

Reagisce con tutti i metalli, forte ossidante.

utilizzato per produrre sostanze plastiche, solventi, pesticidi, come sbiancante
per carta e tessuti e anche come disinfettante delle acque.

Tra i principali composti:

- acido cloridrico, HCl, gas incolore molto solubile in acqua dove si comporta da

acido forte. Si prepara da cloruro di sodio e acido solforico:

2NaCl +H,50, ——>Na,S0, +2HCI

- acido ipocloroso e ipocloriti, HCIO e CIO-.
Il cloro in acqua reagisce dismutando:

CL+HO=HCIO+H" +CI

Ma la soluzione risultante non é stabile e lentamente libera ossigeno:

HCIO — 2HCI + O,



L'HCIO e un acido debole ossidante.

I suoi sali possono essere ottenuti facendo reagire il Cl, in presenza di basi:

Cl, + 2NaOH — NaClO + H,0 + NaCl

L'ipoclorito di sodio é utilizzato come sbiancante per il suo potere ossidante in
ambiente basico.

Ipoclorito di sodio

- clorati, ClO;".

Si possono ottenere per dismutazione del Cl, a caldo con una base debole:
6Mg(OH), + 6Cl, - BMgCl, + Mg(CIO,), + 6H,0

I clorati sono impiegati come agenti ossidanti. Il KCIO; viene usato come scorta
di ossigeno nei fuochi d'artificio o nei fiammiferi. La loro ossidazione porta ad
ottenere i perclorati, ClO,".



- Bromo (Br)
Allo stato elementare é un liquido corrosivo di colore rosso bruno ed odore
penetrante.

Lo si ottiene per estrazione dagli ioni Br- (che accompagnano i cloruri) con cloro:

Cl, +2Br- — 2CI" +Br,

Gli ioni Br- vengono usati in diversi settori (sostanze ignifughe, pesticidi, emulsioni
fotografiche,..)

- Todio (TI)
Lo si puo ottenere dalle salamoie e da alcune alghe marine che contengono elevate
quantita di ioni ioduro, I-:

Cl,+2I" - 2CI" +1,
Allo stato elementare é un solido molecolare biatomico lucente blu-nero che puo
essere facilmente sublimabile (vapori violetti).
Si scioglie poco in acqua a meno che non si aggiungano ioni ioduro che con lo iodio
molecolare formano la specie solubile I;-.
Sciolto in alcol diventa un blando antisettico (tintura di iodio).
E' necessario in tracce per gli organismi viventi (costituente degli ormoni tiroidei)

per cui viene a volte viene aggiunto agli alimenti (Es. uso del sale iodato).



Gruppo VIIIA: gruppo dei Gas Nobili
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La configurazione elettronica otteziale (per He il duetto) conferisce ai gas nobili
una notevole inerzia chimica. Possiedono energie di ionizzazione molto elevate.
Sono presenti nell'atmosfera come gas monoatomici, il pit abbondante & I'Argon.
Si ottengono dalla distillazione dell'aria liquida (eccetto He e Radon).

L'Elio & il 2° elemento piu abbondante nell'universo, ma é piuttosto raro sulla
terra poiché é cosi leggero che tende a sfuggire dall'atmosfera. Se ne puo
trovare intrappolato nelle rocce delle zone ad alto tasso di materiale radioattivi
a-emittenti.

Usato per gonfiare i dirigibili o come fluido criogenico (T,, 4.2 K)

Il Ne viene ampiamente utilizzato nelle insegne luminose poiché, anche in miscela
con Ar, emette radiazioni visibili a seguito di una scarica elettrica. Analogamente
anche il Kr (illuminante delle piste aereoportuali) e lo Xe (fari alogeni e flash
fotografici) vengono utilizzati in virtd delle loro capacita di emettere radiazioni se
attraversati da una scarica elettrica.

Il Radon ¢ la fonte principale della radioattivita dell'atmosfera, fa anche parte

della serie radioattiva di 238U.



I gas nobili formano pochissimi composti. Il gas nobile piu reattivo & lo Xe che
possiede I'Energia di ionizzazione piu bassa.

Forma diversi composti con F ed O (XeF,, XeO/*).

I primi si usano come agenti fluoruranti cioé composti capaci di fissare il fluoro

su altre sostanze:

Pt + XeF, — Xe + P1F,



Blocchi d ed f: metalli di transizione
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Sono tutti metalli capaci di formare composti in cui cedono prima gli elettroni di
valenza s e poi eventualmente anche gli elettroni di valenza d.
Sono detti di transizione perché rappresentano la transizione dai metalli molto
reattivi del blocco s a quelli molto meno reattivi del blocco p.

- Principali proprieta fisiche

Sono quasi tutti buoni conduttori di elettricita, malleabili, duttili, lucenti, di
colore bianco-argenteo.

Hanno T

e T, elevate. Eccezioni: Hg ha T, basso (¢ liquido a 25°C), Cu ed Au

fus us

sono rosso-bruno e giallo.

Hanno dimensioni atomiche abbastanza simili poiché si basano sull'equilibrio tra
I'attrazione nucleo-elettroni e la repulsione elettrone-elettrone negli orbitali d.
La similitudine nelle dimensioni giustifica la facilita con cui questi metalli possono
formare leghe combinandosi. Un'altra caratteristica é la contrazione lantanoidea
per cui i metalli del blocco d del 6° periodo hanno dimensioni pressoché uguali a
quelli del 5° periodo, che invece sono pit grandi di quelli del 4° periodo. Questo
effetto, dovuto alla presenza della serie lantanoidea, giustifica |'elevata densita

degli elementi del 6° periodo e la scarsa reattivita di Au e Pt.
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Alcuni dei metalli di transizione hanno elettroni spaiati e mostrano comportamenti
paramagnetici o ferromagnetici (in particolare Fe, Co e Ni).

Campo magnetico assente Campo magnetico presente

Paramagnetismo

Ferromagnetismo



- Principali proprieta chimiche

Gli elementi alle estremita di ogni periodo tendono a mostrare un unico N. Ox.
(oltre a zero) mentre quelli piu centrali possiedono pit numeri di ossidazione (per
es. il Mn ne possiede 7, da +1 a +7).

Questi elementi mostrano quindi interessanti proprieta redox.

Per quanto riguarda le proprieta acido-base il carattere acido aumenta
all'aumentare del numero di ossidazione.

Es:

CrO => ossido basico

Cr,0, => ossido anfotero

CrO; => ossido acido dal quale si possono ottenere i cromati CrO,3-

La facilita di riduzione degli elementi di transizione a metalli & maggiore per quelli
vicini al blocco p (Cu) rispetto a quelli centrali (Fe) o vicini al blocco s (Ti).
Questo si riflette nella storia: eta del bronzo antecedente a quella del ferro,

mentre il titanio fu disponibile in quantita elevata solo nel xx secolo.



- Titanio (Ti)

Metallo forte e leggero, resiste alla corrosione. Si ottiene dai suoi minerali (TiO,
e FeTiO;) per riduzione.

Principali composti: TiO, (colore bianco delle vernici e carta, semiconduttore),
BaTiO; (materiale piezoelettrico, cioé si carica elettricamente a seguito di una

distorsione meccanica).

- Vanadio (V)

Metallo tenero. Si ottiene per riduzione da V,O5 o VCl, oppure per elettrolisi di
VCl, fuso. Si usa per produrre acciai robusti per la fabbricazione di molle.
L'ossido di vanadio(v) si usa come catalizzatore per la sintesi di H,SO,.

- Cromo (Cr)

Metallo resistente alla corrosione, lucente. Lo si ottiene per riduzione della
cromite (FeCr,0,).

Si usa per acciai e per la cromatura.

L'ossido di Cr(iv), CrO,, € un materiale ferromagnetico che si usa per i nastri da
registrazione (migliori rispetto a quelli al ferro, Fe,0,).

Il cromo forma numerosi composti di colore diverso (Cr,0,%- arancione, CrO,2-

giallo, Cr3* verde).



- Titanio (Ti)

Metallo grigio poco resistente alla corrosione. Si usa nelle leghe (acciai, con I'Al
nelle lattine,..). Si ottiene dalla pirolusite (MnO,) per riduzione.

Il composto piu importante ¢ il biossido, MnO,, che si usa nelle batterie a secco

o per decolorare il vetro.

- Manganese (Mn)

Metallo grigio poco resistente alla corrosione. Si usa nelle leghe (acciai, con I'Al
nelle lattine,..). Si ottiene dalla pirolusite (MnO,) per riduzione.

Il composto pit importante é il biossido, MnO,, che si usa nelle batterie a secco

o per decolorare il vetro.

- Ferro (Fe)

E' il pit usato tra i metalli del blocco d. E' diffuso come ematite (Fe,O,),
magnetite (Fe;O,) e pirite (FeS,).

Si usa soprattutto per fabbricare l'acciaio, a partire dalla ghisa che si ottiene
dalla riduzione dei minerali di ferro.

Il ferro é un elemento essenziale per la nostra vita € contenuto nell'emoglobina.
Carenza di ferro => anemia, insufficiente trasporto di O, nell’'organismo.



Altoforno

Minerale,
calcare,

Gas in
uscita

Uscita

Uscita sCora

ferro
fuso Ferro fuso

Formazione degli agenti riducenti
C+HO0—=2% ,CO+H,
2C + 0, —%¢_,2¢0

Riduzione del minerale di Fe

Fe,O, +3CO—2%¢ ,2Fe +3CO,

Fe,O, + 3H, —*“ 32Fe + 3H,0

Formazione della scoria

CaCO, —222%¢ a0 + CO,

CaO + Si0, —2%¢_, CaSiO,,

3€a0 +P,0, —2¢ ,Ca, (PO, )y



- Cobalto (Co)

Metallo usato negli acciai, per fabbricare magneti. L'ossido, CoO, viene usato
come colorante (colore blu).

E' un componente della vit. B12.

- Nickel (Ni)
Metallo bianco-argenteo che si usa per produrre l|'acciaio inossidabile e diverse

leghe. Si usa anche come catalizzatore.

- Rame (Cu)

Metallo poco reattivo. Si puo trovare in natura come tale anche se lo si ottiene
principalmente dalla calcopirite (CuFeS,) attraverso processi metallurgici seguiti
da una raffinazione elettrolitica.

E' un ottimo conduttore elettrico, forma l'ottone (con Zn) e il bronzo (con Sn).
All'aria umida diventa carbonato basico di rame di colore verde.

Allo stesso gruppo appartengono Ag e Au, entrambi piuttosto inerti. L'Au &
particolarmente malleabile.

1 g di Au => 1 lamina di 1 m? oppure un filo di oltre 2 Km.



- Zinco (Zn)

Si trova soprattutto come blenda (ZnS) da cui si ottiene per riduzione. Viene
protetto da una pellicola di carbonato basico. Mostra un comportamento anfotero.
Simile, ma pit metallico, & il cadmio che & particolarmente tossico.

Allo stesso gruppo appartiene anche il mercurio che si usa nei termometri, nelle
pompe ad alto vuoto. I composti del mercurio sono molto velenosi, soprattutto

quelli organici.



Complessi metallici

Gli elementi del blocco d (ed f) sono eccellenti acidi di Lewis, cioé sono capaci di
accettare coppie di elettroni per formare un particolare tipo di legame covalente
polare, detto legame di coordinazione o legame dativo.

I composti risultanti (adotti di Lewis) sono detti composti di coordinazione o
complessi metallici hanno la caratteristica che il metallo sotto forma di ione puo
formare un numero di legami superiore al numero dei suoi elettroni di valenza
dato che in realta questi non vengono coinvolti dal legame. Infatti, nei composti
di coordinazione il legame si forma tra lo ione metallico che mette a disposizione
orbitali vuoti e molecole o ioni (detti ligandi) che fungono da basi di lewis
fornendo il doppietto elettronico:

Cu® + 4NH, ——[Cu(NH,), T Tone complesso tetraamino rame(II)

Fe®" + 6N ——[Fe(CN), I* Ione complesso esacianoferrato(II)

I complessi metallici possiedono importanti proprieta chimico-fisiche che li
rendono molto importanti in ambito biologico (emoglobina, clorofilla,
metalloenzimi,...).



Gruppo porfirinico dell’'emoglobina...

CH

(|:H3 c|:H_.
CH,COOH CH,COOH

CH,4 CH=CH,
C,H; CH,4
..e della clorofilla
CH,4 CH,

0=C——CH CH,CH,COOC,,Hyq

|
COOCH,



I composti di coordinazione possono essere specie neutre o ioniche.
Il numero di legami tra lo ione metallico centrale ed i ligandi & detto numero di
coordinazione ed & una caratteristica dello ione metallico.

Altre importanti caratteristiche dei complessi solo il loro colore e le loro

proprieta magnetiche.

Fe3* Co* Ni** Cu®* Zn?* Diversi complessi di Ni2*
Soluzioni concentrate di ioni metallici idrati.

[Co(NO,)NH;)5I(NOy),
[Col(NH;)5](NO4),
[CoBr(NH,)](NO,), [Co(SO,)(NH;)<INO,
[CoCI(NH,)s1(NO,), [Co(CO,)(NH,):INO,




I ligandi tendono a disporsi intorno allo ione metallico in modo da minimizzare la
loro repulsione.
Cosi la struttura tridimensionale dei complessi & funzione del numero di

coordinazione:

@@ 9

Lineare Planare quadrato

Tetraedrico Oitaedrico



Ci sono ligandi che possiedono pit di un atomo donatore nella stessa molecola.

Sono detti chelanti mentre il termine di chelato si riferisce ai composti di

coordinazione che si formano tra uno ione metallico ed un chelante.
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Per poter spiegare fenomeni quali il colore e le proprieta magnetiche dei complessi
metallici & stata avanzata una teoria, detta del campo cristallino, per descrivere
il legame covalente nei complessi. Questa teoria é stata raffinata e completata
con la teoria del campo dei ligandi.

Secondo questa teoria, ogni ligando viene rappresentato come una carica negativa
puntiforme.

La struttura elettronica del complesso é percio definita sulla base delle
interazioni elettrostatiche tra le cariche dei ligandi e gli elettroni di valenza dello

ione metallico centrale negli orbitali d.

Per esempio in una struttura ottaedrica (coordinazione 6) i 6 atomi donatori
interagisco diversamente con i 5 orbitali d dello ione metallico. In particolare 2
orbitali d dello ione metallico (d,2 e dix2-y2y hanno i loro lobi rivolti verso i
vertici dell'ottaedro per cui le loro energie sono piu elevate rispetto a quella degli
altri 3 orbitali d (dyy, dyz, dyz).



Interazione ligando-metallo in un complesso ottaedrico.

/" Energia media degli
f - .
P orbitali & nel campo
- dei leganti : J

A

lone del lone complesso ottaedrico

E
N
E ’
R
G
I
A

metallo libero

La separazione di energia tra i due gruppi di orbitali, A,, & detta separazione del
campo dei ligandi.



Interazione ligando-metallo in un complesso tetraedrico.
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Gli elettroni dello ione metallico contenuti negli orbitali d vengono quindi distribuiti
negli orbitali + ed e secondo le usuali regole di Hund e Pauli.
Es: [Ti(H,0),]3*: lo ione Ti3* ha una configurazione 3d'. Quindi nel complesso

ottaedrico avra una configurazione t!

?

Il fenomeno del colore deriva proprio dall'assorbimento da parte del complesso

metallico di una radiazione elettromagnetica visibile che determina il passaggio
dell’'elettrone dall'orbitale t a quello e.

Cio significa che |'energia di tale radiazione dovra essere uguale a A,.

A parita di ione metallico, il valore di A, dipende dal tipo di ligando e su questa
base i ligandi vengono suddivisi in deboli e forti a seconda dell’entita del valore di
Ay che inducono.

Questo ordine definisce la serie spettrochimica dei ligandi che consente di
prevedere a grandi linee il colore e le proprieta magnetiche dei complessi dello
stesso ione metallico.

Ligandi forti: CN-, CO, NO,-, NH;

Ligandi deboli: alogenuri X-



Per quello che riguarda il paramagnetismo dei complessi e cioé il numero di
elettroni spaiati presenti, si tratta di valutare l'entita di A, (per i complessi
ottaedrici) ed il numero di elettroni dello ione metallico che devono essere
sistemati nei 5 orbitali.

Per gli ioni con configurazione d! (Ti3*), d? (Ti?*, V3*) e d3 (V?*, Cr3*) non ci sono

altre possibilita che riempire gli orbitali t.

Per gli ioni a configurazione d* (Mn3*) si possono verificare due diverse situazioni:

$ Quindi la serie spettrochimica, influenzando
il valore di A, influenza le proprieta
TR TR .
magnetiche del complesso.
Ao PICCOLO Ao GRANDE Questo effetto & ancora presente negli ioni
+oe! + d® (Mn?*, Fe3+*), d® (Fe?*, Co3*) e d’ (Co?),
4 ELETTRONI 2 ELETTRONI mentre per gli ioni metallici d® (Ni%*), d°
SPATATL SPATATI (Cu?*) e dl0 (Zn?*, Cu*) esiste nuovamente
COMPLESSO COMPLESSO una sola configurazione possibile.
AD ALTO SPIN A BAS50 SPIN



