Equilibrio Chimico

aA+hB = cC+dD

Se A, B, C, D =sono tutti nella stessa fase (gas, soluzione), 1’'equazione rappresenta un sistema omogeneo.

Lo stato di1 equilibrio viene raggiunto quando 1" energia libera dei prodotti e uguale all’energia libera de1
reagentl (AG = 0), e quindi le pressioni parziali (o le concentrazioni) dei reagenti e de1 prodottt non variano piu.

Questo e un equilibrio dinamico, cioe v(—2) =v(<) e viene rappresentato con  «——

aA+bhB = cC+dD

eszendo

BB
AG = AG°+R-TInQ, dove T (B (P detto quoziente di reazione.




All’equilibrio
A(_;f — (_-) — _TD — R_ T ll].ﬁl].

K, viene chiamata costante di equilibrio.

Questa relazione, trovata sperimentalmente da Guldberg e Waage (1879), rappresenta la legge dell equilibrio
chimico, detta anche legge d azione delle masse.

Il prodotto delle pressioni parZiali delle sostanze di destra (prodotti), elevate ai rispettivi coefficienti
stechiometrici, diviso il prodotio delle pressioni parZiali delle sostanze di sinistra (reagenti), elevate
ai rispettivi coefficienti stechiometrici, é costante a temperatura costante.

Nel caso di sistemi in soluzione sostituire le

pressioni parziali con le concentrazioni.

Essendo PV=#wRT =—>» P = (nw/INRT =—> P = ¢RT

K, - (Fe) (Pﬂ)b (ce)(cp)” (RT /™ - K _(RT " |
(P, ) ( P,) (CA) (CB) dove Av =(¢ +d)—(a+ b)




esempio

3Hy(g) + Ny(g) +— Z2ZNHi(g) H)(g)+1,(g) = 2HI(g)

Av=(2)—(3+1)=-2 Av=(2)—(1+1)=0

K,=K.(RT)? K,=K.(RT) =K,




I1 valore della costante di equilibrio s1 puo determinare dal AG®
oppure conoscendo le pressiont parziali (o concentraziont) all’equilibrio (misure sperumentali).

E=.
Hi(g) + I:(g) «— 2HI(g)

Se mettiamo areagire 1 molH; e 2 mol I; inun recipiente di Volume =1 litro a T=458 “C, e misuriamo
all’equilibrio una concentrazione [HI] = 1.868 mol I'! otteniamo:



i valore della costante di equilibrio e legato a1 coefficient: stechiometrict dell’equazione chimica:

.
K S0y

SOx(g)+1204g) <« S04(g) » (P )(P. )"
so, '\ o,

()’
" (Py)? ()

250,(g) + Oy(g) +—=  2804(2) K

A e
KP —Kp



(a) interpretaZione qualitativa della costante di equilibrio
K, 0 K, => 1 favoriti 1 prodott1

K, o0 K, =< 1 favoriti 1 reagenti
K, 0 K, = 1non favoriti né reagenti ne prodotti

(D) Previsione della direZione di una reaZione

O = K = pm prodotti che reagenti = la reazione procede verso sinistra
O < K = pm reagenti che prodottit = la reazione procede verso destra
O =K - lareazione e all'equilibrio

(¢c) Calcolare le concentraZioni all’equilibrio

Conoscendo 1 valori delle concentrazioni imiziali, s1 possono determinare le concentrazioni all’equilibrio.



Esempio (b) Previsione della direZione di una reaZione

3Hi(g) + Na(g) == ZNHi(g)
il AG°=-33kJ mol'! =-RT nk, > K, = eCt¥KD
R=8314TK!mol! T=25°C+273=298K

K,= 2[33/(0.008314-298)] — ¢ () . 105




Es (¢) Calcolare le concentrazioni all’ equilibrio

Hi(g) + I(g) &— 2HI(g)

Dati iniziali ~ [H;] = 1,0 mol '
[I;] = 1.0 mol I!

K.=49.6 (T=458°C) =

i LHIT

’ [Hz]*[fz]




Equilibrio eterogeneo
Reagent1 e prodotti s1 trovano i fas1 diverse.

Esempio:

4
K = [H 2]
Fe(s) + 4HL0(g) = FesOu(s) +4Hy(g) " [H,0]

Le concentrazioni (o le pressiont parziali) dei solidi e det liquidi puri (a T=cost) sono costanti, e quindi
vengono iglobate nella costante di equilibrio (K).

Altro esempio

CaCO; (8) = CaO(x) +COy(g)

EP:PCGE . K, =[CO,]




Principio dell’ equilibrio mobile di Le Chatelier

Un sistema in equilibrio che viene perturbato dall’esterno mediante unda variazione di concentrazione,
di pressione o di temperatura, modifica la propria composiZione in modo da opporsi all’avveniito
cambiamento.

a)Variazione di concentrazione

Ac reagenti Ac prodotti Spostamento equilibrio
Aumento Diminuzione Verso destra (=—")
Diminuzione Aumento Verso smustra (e )

CO(g)+3H:g) +— CHy(g) + H;O(g) _
Se l'acqua viene fatta condensare

sulle pareti, diminuisce la sua

CH | H O
= [ j‘(g)] [ 2 (g)! T — costant concentrazione in fase gassosa e
[(' ()(g)] ‘ [Hz(g)] LSttt quindi I'equilibrio viene spostato a
destra

K




b)Variazione di pressione

Lo spostamento dell’equilibrio dipende da Av, cioe se la reazione avviene con variazione di numero di

moli.
aA+bB &= cC+dD
Av=(c+d)—(a+Db)

AP

Spostamento equilibrio

0 Verso smistra  ( «===)

Aumento =0 Nessuno (=)
<0 Verso destra (<=7)
=0 Verso destra (=)

Diminuzione =0 Nessuno (=)
0 Verso simstra (e )

'__/___.——V

0,317 atm

<>

Co,

[a)

0.317 atm

<l»

0. o

0,317 atm

CaQ
B, CaCoO,

CaCO; (5) —— CaO(s) + COx(g)
Kr = P(coy) ; Av=1




Esempi

3Hy(g) + Ny(g) = 2NHyg) Av=2-3-1=-2

ko)
P (Py) (B,

Se st raddoppia la pressione (ad es dimezzando il volume repentinamente)
si raddoppiano tutte le pressioni parziali:

o CPu) AP 1 Bw)
PR P, 2By SRy ARy (B

Ni(g) + Oxg) <

_ (Py)’
7 (Py,)(Fy,)

2NO(g)

seraddoppiamo la pressione

- 2
o - 2o

4(Py)

L’equilibrio si sposta verso destra

Av=2-1-1=10

(Pyp)”

TP 2Py )(2B,) 4(Py)(Po) (Py)(B) F

['equilibrio non viene alterato.




¢) Variazione di temperatura

Consideriamo una reazione esotermica (AH® < () all’equilibrio.

A+B+2C+D . AH°=

PerAeB
Ntnt(Tl} ~ Ntnt'[TZ}

ESOTERMICO
AH = Hy-H; <0

Fornire calore = aumentare la temperatura
Maggior numere di C e D che possono
trasformarsi in A e B,

+ energia potenziale , - energia cinetica =
diminuzione temperatura

E

T, <T,

{statn eccitato)
(A%+ B =(C*+D*)

PerCeD
Niot(T1) = Nigi(T2)

n{E)

A + B (reagenti) I AF <10 ¥

C + D (prodotty)

n{E)




Dipendenza della costante di equilibrio dalla temperatura:

AG® = -R-T-IK,

da cui, essendo AG® = AH” - AS°T, assumendo che AH® e AS® della reazione siano costanti al

variare della temperatura, allora noto 1l valore della Ky alla
1 ( i ) AG* AH®  AS© temperatura Ty, alla temperatura T; sara:
1 =——

=— +
RT RT R

_i‘xH o _\‘S' [
In( K = — +
(Kp) R R
A-H [ 5151' 0
In( K = — +
Eray) RT, R
. . AH® AH® AH°(1 1)
(K )~ (K, )= - Mnili \ ‘

RT, R, R \L, T,,

(1T

hl(Kp(:) ): hl(Kp(l) )‘l‘ R | ;TiT_, |




Spostamento

equilibrio
Aumento
Es Endotermico: Kpm = Ky Verso destra
B _ _ AH = () <
CO(g) + 3Hy(g) == CHy(g) +H,O(g) : AT 0
AHC = 22062 k. . i i i o
AH® =-206.2 kI Esotermico; Ky = Ky Verso smistra
A dH"::: 0 ....... »
Ny(g) + 3Ha(g) +== 2NHy
o = - r o 5 o
AH I18 kI Diminuzione
_ _ Endotermico; K, < K Verso smistra
Ny(g) + Oy(z) *+* 2NO(g) P PO T X
AH® = 180.9 kJ AT< 0
Esotermico, Ky = Ky Verso destra
AE < 0 R

Per le prume due (esotermici, AH® < 0) 1 prodotti sono favoriti a basse temperature.

Per 1'ultuma (endotermica, AH > () 1 prodottt sono favorifi ad alte temperature.




Equilibri in Soluzione

Eret >> Ego (insolubile es. PbS, CuS, CaCOs, ecc)

Equilibri di solubilita Erec> Esan (endotermico, es. NH.NO)
Eret < Egoy (€sotermico, es. CaCl, o MgS0O,)

o 90 o0 ° - " Zam
® ® o0 ~ ‘
2
ioniallostato @ _° " % % - )
\ [/ 2ASSOSO o 03¢ s I 4 acqua
:0 0.9 [
2 2 LA
: { .... 2 ®e
, oo % o° 1§ .
() (b) (©) \ o2 LY 3

insatura quasi satura AH,, AH,, i
satura = % . -
= acqua = & ).
‘g' ' E"t Esolv
Se un sale poco solubile (o insolubile) € posto in =~ =
. .q: oqadg s . soluto
acqua, s1 stabilisce un equilibrio secondo cui la solido '
s A ; : : : ; : 5B A
velocita di dissoluzione del solido m 1om e - AHy,

uguale alla velocita con cui gl 1on1 precipitano

dalla soluzione passando nuovamente alla fase solida (sale).



Esempio

~ - — ™ ) - + - )
*%g{'l(ﬂ)—i_HE{}(ﬂq) -+ ‘_‘Eg{"l(ﬂq} + HE{}(ﬂq) -+ 45;‘% (ﬂil) + Cl (ﬂil) +H2{}(ﬂq)

AgClig)#* Ag'(aq) + Clag)

e o]

K= : do | trazione di g 12 [ ot 1.1
[42C] essendo la concen K -[4gCl| =K, =[4g*]-[CI ]

un solido puro costante

K s1 chiama prodotto di solubilita

Nel caso diuna solnzione satura di (orfo )fosfato di calcio

Cas(POy) (5) += 3 Ca¥(yq) +2 PO

(aq (aq)

Il prodotio di solubilita €

K, =[Ca™7] -[PO; T



da questi due esempi si evidenzia che:

Il prodotto delle concentraZioni ioniche, elevate ai rispettivi coefficienti
stechiometrici, di una soluzione satura di un sale poco solubile, a temperatura

costante ¢ costante.

5.,6-10-10

2.6-10-*

5.0-10-

6.8-10-5

-— o .
R R,
Hagfal

Flriorir Carbonail
MeF, 7 4-10-11 SrC0,
CaF; 1.5-10-10 BaCO,
SrF; 4.3-10-7 CaCy
BaF, 1.8-10-7 Me(C'O5
He. Cl, 1.4-10-18 BasSO,
AeCl 1.7-10-10 PbS0O,
PL(Cl, 1.2-10-° Sra0y

Cas0y

He-Br, 6.4-10-= Tdrossidi
AgPr 5,3-10-13 Fe(OH);
PbBr; 6.6-10-5 Al(OH),
R 7 (O1);
Hel, 5,3-10% Mn(OH),
Agl 8.,5-10-17 Mg(OH),
PbL 8,5-10-7 Fe(OH),

1,1-10-10
1,8-10-%

3.4-10-7

7,1-10-°

1,5-10-*
1,510~
1,5-10-%
1,5-10-12
1,5-10-12
1,5.10-

Bas(PO,), 1.5-10-=
Cas(POy), 1.5:-10-5
Sra(PO,), 1,5-10-3
AIPO, 1.5-10-=1
solfiirt

HgS 1,5-10-%
AgS 1,5-10-%
CusS 1.5-10-%
PbS 1.5-10-=

SnS 1.5-10-=
ns 1.5-10-
FeS 1.5-10-18
MnS 1,5-10-13
o atl

PLCrO, 1,5-10-10
Ag,CrOy 1.5-10-10
BaCrO, 1,5-10-10

Prodotto di
Solubihita (K;) a
25 °C d1 alcum
compostl poco
solubili




Le concentrazioni molari degh 1oni comnvolti nel prodotto di solubilita sono collegate alla
solubilita molare del composto (mumero di1 moli di composto che 1 gciolgono in un litro di di
soluzione).

Se indichiamo con § la solubilitd (mol//) di un sale poco solubile, allora:

+
Al = A2 g T (ag)
Eq: -5 +5 +S

cioe 1n soluzione avremo che le concentrazion [Ag'] =5 (mol//) ; [I7] =S (mol/])
K, = [Ag']-[I7] =S (mol1) -§ (mol1) = 5% (mol1)? = 8.5 10-17
S=(K;)*=(8.510")==9.2 10" (mol1)

Pa(Ag)=108
Pa(l)=127 pf(Agl)=235 ->  S(g/l) =S(m/1) x pf =9.2x10° x235 =2162x10°
= 2.16 x 108 (g/I)




Nel caso del fosfato di calcio

(:133(]_:){:}4)2 (H) —3 (:jﬂz-i-(aq) +2 P{:}43_ (H'L]_)
Eq: -5 +35 128
. - o FTA e 1 2+ Yy 1 ~ e 12 15
Il prodotto di solubilitae K =[Ca 1 -[F O, 1P=(35)"-(25)*=27S"-4S5° =108 S

) 5.10°% 107107 1/ come si puo notare la relazione tra solubilita (S)
A (mol /1) e il prodotto di solubilita (K;) dipende dai

coefficienti stechiometrici della reazione di

Ag(Cl

equilibrio (cioe numero di ioni in cui s1 dissocia
Nel caso 1 cu1 sali poco solubili diano 1n soluzione il sale).
lo stesso numero di 10mn1,

cAgBr o Agl: CaS0, ; 51504 1 BaSOy |

In base al prodotto di solubilita 1 puo stabilire chi e pm
0 meno solubile.

KS(CaSDg KS{SrSDg KS(BaSDg
quandi

Stcaso,) = S(Ers0,) — S(Baso,)

Questo confronto non e possibile farlo nel caso di sal che s1
digsociano m un numero diverso di 1oni.




Effetto ione comune

La golubilita (.5) diun sale poco solubile diminuisce per I'aggiunta di uno ione comune.

Ad esempio consideriamo una soluzione satura di

AgClgy) + A§+(aq\J T Cag)
Bq  -S S+

K,=1710 =JAg"] ' [CI']=5* = S= (Ks)lf’i =1.1:10” mol/l
Se a questa soluzione viene aggiunto del cloruro di sodio (NaCl), solubile,

Nﬂ(::l(ﬂ) — Na+(ﬂt]) + CI- (ﬂi])

La concentrazione di [CI"] aumenta rispetto a quella in cui era presente solo AgCl, e per |l
principio di Le Chatelier l'equilibrio si sposta a sinistra.

Ks=1.7101=[Ag"] /[Cl7] con ([C] T e quindi [Ag*] 1)



Esempio

1] Determinare la solubilita (S) di CaF; (K; = 1.5-10-'%) in:
a) acqua pura,

{'131:‘2(1‘4) — Cﬂz-l-(aq} + 2F _(1:-1'[_1}

-S

+5

1
+2i

(S=3.3-10%



2] Se =1 aggiungono 70 ml di soluzione di CaCl; 0.017 M a 500 m/ di una soluzione di NazSOy4 0.020 M
g1 oszervera la formazione di un precipitato di CaSO,4 (Ks =7.1-10)?

CaCl, + Na, SO, = CaSO4(s)l +2 NaCl



Effetto del pH

+ Anche il pH puo influenzare la solubilita
di un sale poco solubile. E cio dipende se
il sale si idrolizza o meno quando passa in
soluzione. Piu avanti vedremo tale
effetto



Autoionizzazione dell acqua

(4 $)=(%, )~ *)

2H,O == H,O"+ OH" AH® >> ()

La quantita [H,O] rimane costante quindi la s1 puo mglobare nella X

_lmo} o] - /

K- [0 =k, = |z,0* | lor -]

[7,0]

K,, chiamato prodotio ionico dell acquia
eda25°Cvale - K,=10-10"

[H:O"] = [OH]

essendo 1l AH® > 0 la costante di equilibrio
(K) all’aumentare della temperatura aumenta.

Ad esempio a 50 °C vale > K, =547 101




Detimizione di acido (Arthenius 1859-1927):

gli acidi sono sostanze che dissociandosi in soluzione acquosa liberano ioni H*, mentre le basi sono
sostanze che, nelle stesse condizioni, liberano ioni OH-.

HCl + H,0 =H;0" + CI acldo di Arrhenius

NaOH(aq) =Na* + OH base di Arthenius

Le proprieta acide o basiche diuna soluzione sono connesse a un eccesso di 1on1 H;O* o di 1on1 OH- .
Una soluzione acquosa st dice:

acida se [H-O*] = [OHT]

neutra se [H;O0*] = [OH] (acqua pura)

basica se [H:0*] <= [OH]



Un acido e forte quando, 1n soluzione, € completamente dissociato.

Un acido e debole quando, in soluzione, € parzialmente dissociato, cioe esiste un equilibrio tra la frazione
indissociata € la frazione dissociate.

HClay = Hfay + Cliag acido forte
NaOHpyy, =2 Na‘g+ OHyy base forte
CH;COOHy, <+  Hfay + CH3COO 4y acido debole

La neutralizzazione di un acido con una base porta alla formazione di un sale.
HCI + NaOH = NaCl + H,0

In forma 1onica

Hf gy + Clagy + Na‘agy + OH gy = Natagy + Clpagy + H3O

acido +  base = sale

equazione 1onica netta: H* .y + OHaqy = H;O
Acido+ base = acqua



L ammoniaca (NHs), m acqua libera 1one OH |, quindi puo essere considerata come una base di
Arrhenius se s1 ammette che m acqua siforma I'idrossido di ammonio

NH; + H;O - NH,OH
Che da luogo all’equilibrio

NH;OH, += NH g + OHyay Base debole

pH e pOH
per evitare il problema di esprimere le concentraziont di [H;0*] e di [OH'] come potenze di 10, si
utilizza la scala logaritmica in base 10:

defimizione di pH (e di pOH):

pH = -log;[H;0*] = - log[H;07] (pOH = - log[OH] ) (p indica Jlogy)

cioe 1l negativo del logaritmo decimale della concentrazione degli 1oni 1drogeno (opp. idronio). =



In base a questa definizione se facciamo 1l logaritmo del prodotto 1onico dell’acqua K, cambiato di segno

-log(Ky) = pK, = -log([H:0"]-[OHT]) = -log([H;07]) - log([OH]) = pH + pOH

pK., = pH +pOH

a T=25°C
Ke=1.0-10" = pK, =14

In acqua pura
[H;0]=[OH]=1.0 107 = pH=pOH="7

una soluzione acquosa (a T=25 °C) puo essere, quindi, definita acida, neutra o basica in funzione della

scala del pH:
< acidita crescente ]
acida se pH=<7 soluzioni acide
neutra se pH=7 . a X
basica se pH =7

Ul o 1 2 3RS ¢ 9 10 11 12 13794
torll14 13 12 11 10 9 8 5 4 321

. =4

soluzioni basiche

basicita crescente >




definizione di acido e base secondo Brénsted € Lowry:
Un acide ¢ una sostanza che cede protoni trasformandosi nella sua base coningata:

AH «+<— H" + A~

acido base coniugata
dell’acido AH

mentre una base ¢ una sostanza che acquista profoni trasformandosi nel suo acide coningato:

B + H* «* BH
base acido coniugato
della base B

Il protone H* ¢ una particella molto piccola che pud avvicinarsi molto alle NUVole ettroniche delle
molecole, risultando quindi molto reattivo.

Processi Acido-Base

AH + B = A~ + BHf
Acido(l) + base(2) = base(l) + acido(2)



HCI + H,O0O = CCIr + H;0
H,O + NH: = OH~ + NH4*

Le reazioni acido-base sono quindi reazioni di trasferimento di protont, € 1 sistemu acido-base sono
chiamati sistemi protolitici.

Le sostanze che, come H;O, a seconda del casi s1 comportano o da acido o da base sono dette
anfiprotiche.

I solventi wnert1 al trasterimento di protomt (CgHg, CCly, ..) sono detti aprotici.
Dal confronto tra le defimzione di acido (e di base) di Bronsted e di Arrhenius, s1 vede come gl acidi (e
le bast) di quest’ultima definizione siano compresi in quella, pia generale, di Bronsted.

In analogia con le reazioni ox-red, s1 evidenzia che con la definizione di acido di Bronsted, un acido si
comporta come tale se ¢ in presenza di (e quindi reagisce con) una base.

Infatti H;O, come abbiamo visto st comporta da acido o da base a seconda del composto con cul
reagisce. (reazioni acido-base)



Forza degli acidi e delle basi

un acido e tanto piu forte (base conmgata tanto piu debole) quanto pia ’equilibrie

AH = H" + A
e spostate a destra, ed ¢ tanto piu debole (base coniugata tanto piu forte) quanto pi /equilibrio é
spostato a sinistra.

Essendo per definizione 1 processi di tipo Acido-Base

AH + B — A~ + BHf
Acido(1) + base(2) +* Dbase(l) + acido(2)

La forza di un acido e strettamente correlata alla base con la quale reagisce:
e un acido é tanto pill forte quanto pii forte é la base con cui reagisce;
e una base é tanto piil forte quanto pit forte é ['acido con cui reagisce.

Per poter confrontare la forza relativa tra 1 vart acidi (basi) s1 fa riferimento al solvente pin comune,
I'acqua (anfiprotica).



acidi forti
actdo 1odidrico
acido

bromidrico

acido solforico

acido nitrico

Barsi forti Basi deboli

acido clordrico

acido perclorico

Alcuni acidi e basi di Bronsted-Lowry

acidi deboli

HCI1O4 Ione idronio H;0O"

HI acido nitroso HINO,

HBr acido acetico  CH;COOH
HCl acido solfidrico  H,S

H;SO,  acido ipocloroso HC1O
HNO;  acido cianidrico HCN

ione ossido 04 Ammoniaca NH-
ione idruro H ione perclorato  C104~
1one idrosside OH- 1one nitrato NO;~
ione carbonato  (C(3%~  ione cloruro Cl-
B + H,0O <<% BH* + OH

b

_ [BH')-[OH]
[B]

Per stabilire in modo quantitativo la forza degli acidi
(basi) s1usa la costante di equilibrio dell’acido (base) n
acqua:

-y

AH +

H,O A + H-O"

[47][5:07]
[AH ] [#,C]

E=

dato che la concentrazione [HyO] puo essere ritenuta
costante anziche la costante di equilibrio K, si riportano 1
valonn di K, =K' [H;0] =

o A0
a [4F]

analogamente per una base:

K, e K, sono chiamate costante di dissociazione acida e
basica, rispettivamente, e tanto piu piccolo e 1l valore di
queste costanti tanto piu 1'equilibrio € spostato a sinistra
(tanto piti deboli).




Acidi deboli

2o

HF + H,0 == F + H;0* K, = F] 6.6-107
CN™ | |H.0 o
HCN + H,0 +2 CN- + H;0t &= | [L,l( N 1710

Base deboli

NH,* | {oH"
NH; + H;0 == NH,* + OH" }“b_l [i?[fg] ]—1f<.10-5

Per semplicita anche le K, e Ky, vengono riportate in scala
logaritmica:

PK. = -log(Ky) . pKy = -log(Ky)

Ka(HF) = 1.610*% pK,=3.18
Kb(NH3;) = 1.810°  pK,=4.75



Per ogni acido (o base) esiste la sua base (o acido) coniugata

111 acqua sara
K - [4 ]'[H:C7] K, = [AH][OF]
[AH] [4A7]

Il prodotto delle costante di dissociazione K. Ky, per tutte le coppia acido-base coniugate nello stesso
solvente ha sempre lo stesso valore.

Infatti

o _ [AT11H,0"] [4H][OH "]

Lk [AH] [A7]

=[H.O"] [OCH ]=K,

KyKy=K,=10-10"% — inscala logaritmica —— pK, + pK;=pK, =14

quindi nota la costante di dissociazione acida il valore della costante di dissociazione basica della sua
base coniugata sara:

pK =14 - pK, e viceversa pK, =14 — pK;




Nome Acido Base K, pK, Nome Acido Base K, pK,

coniugata coniugata
Acido perclorico HCIO, ClO; molto grande Acido azdlidrico il ] Ns 49510 g2
Ackio lodickico HI I molto grande Acido acetico CH,COOH CH,COO 1,76-10°5 4,75
Acido bromidiico HBr Br- molto grande Acido carbonico H,CO,;, CO,(aq) HCO; 43-107 6,35
Acido cloridrico HCI CI- molto grande fone: vegencsoliiio HS0s SOF 10251027 ©.91
2 iats - : -8
Acido clorico HCIO, ClO; molto grande AGdo; SoNIdiIco g2 b= 119 7,08
Aol solforico H,SO, HSO; molto grande lone diidrogenofosfato H,PO; HPO; 6,2-10°% 7.21
TR : .10-8
Aclds nitrico HNO, NO; molto grande Acido ipocloroso HCIO ClO 3,0-10 7,53
A0 lodico HIO 1O- 16-10-" 0.80 Acido cianidrico HCN CN- 6,17-10°1° 9,21
3 3 ’ ’
3 ; o
Acido solforoso H,SO,, SO,(aq) HSO; 1,54-102 1,85 jste ammonio NS ks 5,810 92>
lone idrogenosolfato HSO; SOz 1,2:102 1,92 Acide borico F805 t1,0 BOH): 810 el
Acido cloroso HCIO, ClO; 1,1-10°2 1,94 Eenolo Ot Ot CeHO~  10:10°° 10,90
elio tostorico H.PO, H,PO; 76-10-2 212 lone idrogenocarbonato HCO4 CO% 48-10" 10,32
Acido cloroacetico ~ CH,CICOOH  CH,CICOO- 1,4-10- 2,85 lone mettammoniol I iChiaiitls OftNH, &340 19,54
Ao Tuordeico HE o 6.6-10- 318 Perossido di idrogeno  H,O, HO; 2,4-10'? 11,62
o0 Tios0 HNO NO- 46-10-4 334 lone idrogenofosfato HPOZ- PO} 2,1-10°1 12,68
2 2 , ;
Acido formico HCOOH HCOO-  1,77-104 375 lone idrogenosoifro.  HS- S 1.2-10% 12,92
Acido benzoico C.H.COOH CH.COO 6,46-10°5 4,19 Etanolo Cat1s O G105 moita piecola
Ammoniaca NH, NH; molto piccola
Idrogeno H H- molto piccola
Tabella 12.4 °g 2
: s s A > s Vengono riportati solo i valori di K, e pK, relativi alla costante di dissociazione acida,
Costanti dl dlSSO(,laZIOIlC aClda perché K, e pK, sono facilmente ricavabili tramite le relazioni: K,-K, =10"'* e
in acqua a 25 °C. RIS Epe=14.

A causa dell'effetto Livellante dell'acqua la costante degli acidi forti non puo essere
determinata (valori negativi dai dati fermodinamici )



Acidi poliprotici e basi poliprotici:
sono gl acidi (basi) che possono cedere (accettare) pin protoni.
La dissociazione avviene a stadi, e per ognuno di questi si instaura un equilibrio:
H;PO4 + H;O = H;PO4, + H;O" (pruna dissociazione)
H.PO, + H,O == HPO.,+ + H;O" (seconda dissociazione)
HPO.4& + H,O = PO+ H;O" (terza dissociazione)
A questi tre equilibrt vengono associate tre costanti di dissociazione acida Ky, Ky e Kas.

_ [H,P0, 1 [H:07] _

~ s 10-3
Ko Fro] 6-10 pKa =212
I’acido fosforico € quindi:
e [EPO, | [H0"] 6108 o medio-forte per la pruna dissociazione,
al [H,PO; ] = pKy=7.21 debole per la seconda (diidrogenofosfato) e
debolissimo per la terza (idrogenofosfato).
K., - [PO," 1 [H,0"] 5 110 pKas =12.68

[HPO,” ]



Questo comportamento € spiegabile i termini elettrostatict: rimuovere ed allontanare un protone
(carta +1) da una molecola neutra e pi facile che rimuoverlo da uno 1one negativo.

In generale, per tutti gli acidi poliprotici s1 ha che:
K,; = K, ed eventualmente K,, > K,;
E per molti acidi poliprotici inorganici st ha

K/ K, » =108 (ed eventualmente Ko/ K3 =~ 10°)

Per cui la concentrazione degli 1om idronio, [H;07], nelle soluziom acquose di acidi poliprotici ¢
dovuta essenzialmente alla prima dissociazione.




Esempi

Acido solforico

H;SO4 + H;O == HSO,~ + H;0F Ky >> 12 forte

HSO4 + H,O = SO+ + H;01 Kay = 1.2-10% medio-forte
Acido solfidrico

H.S + H;O == HS™ + H;0" Ki =9.1:10% debole
HS™ + H;0O == S*+ H;0* I =1.0-10" debolissimo

Basi poliprotiche

CO5+ + H;O & HCO5 + OH" Iy =2.1-10%
HCO;~ + H,O «—% H.,CO;+ OH" Ky =2.31078



Correlazione struttura molecolare — forza degli acidi e delle basi

Composti binart (1druri):
la tendenza a cedere un protone (carica +1) e tanto piu alta quanto piu I'elemento a cui € legato
'tdrogeno

1) ¢ elettronegativo

2) ed ha raggio atomico grande (anione carica -)

— elettronegativita

— ——* Raggio atomico




lungo un periodo prevale I'elettronegativita, quindi 1l carattere acido aumenta lungo un periodo
LiH < BEHQ < {_11—14 < NH3 < Hg{:} =< HF

Lungo un gruppo prevale la dunensione dell’anione, quindi il carattere acido aumenta scendendo lungo
un gruppo

VI gruppo H;O < HjS < HySe < HjTe
VII gruppo HF < HCI < HBr < HI

Comportamento inverso per le basi

Lungo 1l pertodo Lungo un gruppo
Carattere basico Carattere basico
NH; > H;0 > HF O =8+

NH;- = OH = F

N* = QO+ =F




:(li : :(]i :
:O—N—O—H :0—Cl—-O—H  H—0—S$—0—H

Per gli ossoacidi 4 'y e
Formula di struttura generalizzata R - O -H ‘ . ’

HNO HCIO, H,SO,
ido nitrico acido perclorico acido solforico

Il carattere acido dipende essenzialmente dall elettronegativita del gruppo R che:
1) quando R € composto da un solo elemento aumenta salendo lungo un gruppo

es R= Cl, Br, I —+  CIOH >BrOH > IOH
(HCI0) (HBrO) (HIO)

2) quando R € composto da piti elementi,
a) aumenta all’aumentare del numero di atonu fortemente elettronegativi (ossigeno o cloro)

H-0-Cl < H-0-ClIO < H-0-CIO; = H-0-ClO;
Acido - 1pocloroso cloroso clorico perclorico

HONO) < HONO,) (HO),SO < (HO),80;

Acido - nitroso nitrico solforoso  solforico



b) per effett1 di risonanza

CO-Cl—0) «—»

(O+—Cl - O7) 2 forme risonanti

)

T

O<«—Cl

—
p—

O~

O

O+«—ClI—0O

()

T

O«—Cl—0O

0=




Acidi e basi secondo Lewis:

una base € una specie, atomo, molecola o 10ne, che, possedendo una coppia elettronica non condivisa,
puo formare un legame covalente (dativo) con un atomo una melecola o uno 1one, 1in grado di accettare
un doppietto elettronico. Un acide € mvece una specie che puo formare un legame covalente accettando
una coppia elettronica da una base.

F H F H
F—E|§ + :ILI—H - F g llI H
P Eon

acido base addotto

gli acidi di Lewis sono detti elettrofili (accettano coppie elettroniche);
le basi sono dette nucleofili (cedono coppie elettroniche).



Sono acidi di Lewis

(a) molecole € atomi che hanno ottetti incompleti

OH i oH |
HO — E|§ + OH = HO — ]|3 — OH
{|:}H {|:}H
acido base i addotto )

B(OH); , acido borico, anche se non rientra nella classe di acido secondo Brénsted, libera 10om H;O*
dall’acqua con cul reagisce.

B(OH); + H;0 = H;0* + [B(OH),]~ Ka.=7.310"0 pK,=9.27

S +8% =[8

S|+~ 1one disolfuro

S + SO+ =[S8,0:]* 1one tiosolfato



(b) cation1 metallici, atomi metallici e 1l protone
Agt + 2CN- =[Ag(CN),]~

Cu? +4NH; =[Cu(NH;)4]*
Ni  +4CO = [Ni(CO)]
(¢) composti che, accettando coppie elettroniche, espandono la stera di valenza:
SiF, + 2F~ = SiFg*
Basi di Lewis:

(a) tutti gli ioni negativi come O , S* | F~ | ecc.

. : . Per le Basi: Bronsted = lewis |
(b) molecole e 10n1 che hanno coppie solitarie (da donare):
Per gli Acidi:

- per Brinsted ¢ la molecola che
perde 1l protone,

mentre

- per Lewis ¢ 1l protone stesso (che
(c) sostanze con doppi legamu capaci di donare elettron . accetta coppie elettroniche).

p—

H-O-H., H-Q-CH;, :C==Ct, :C==N", :NH; . :PH;




a T=25°C
Ky =1.0-10" - pK,=14

In acqua pura
[H:O"]=[OH]=1.0-107 - pH=pOH=7

una soluzione acquosa (a T=25 °C) puo essere, quindi, definita acida, neutra o basica in funzione della
scala del pH:

acida se pH<7
neutra se pH=7
basica se pH =7

Soluzione neutra




La costante del prodotto 1onico dell’acqua K, alla temperatura di 10, 25
e 40 °C risulta 3.0x101°, 1.0x10-*4 e 3,0x1014, rispettivamente.

Determinare la concentrazione di ioni idronio, [H;O7], alle temperature
Indicate.

2 H,0 =— H,O* + OH -

K,, = [H:0*]*[OH] [H;O*]=[ OH]

Ky = [H30*2

v T°C | K, |[H:0
10 3.0x101> | 5.5x10°
25 1.0x10%4 | 1.0x10°
40 3.0x104 | 1.7x107

[H:0%] = (K, )”




Il valore del K, aumenta quando la temperatura dell’acqua viene
aumentata.
a) Quale effetto avra sul pH un aumento della temperatura dell’acqua
pura? (il pH aumenta, diminuisce o rimane invariato?)
b) Quando la temperatura dell’acqua aumenta, 1’acqua diverra piu acida,
piu basica o rimarra neutra?

T°C KW [H30+] pH=-log,,[H"]
10 3.0x10%> | 5.5x108 7.26

25 1.0x10%4 | 1.0x10° 7.00

40 3.0x1014 | 1.7x10°7 6.77




Calcolare il pH di una soluzione acquosa 0,2 M di acido
ESEMPIO cloridrico a 25 °.

HCI & un acido forte

HCI + H,O —» H;O* + Cl -
Per ogni mole di HCI si produce 1 mole di H;O0* e 1 mole CI -
2 H,O— H;O*"+ OH -
[H30+]totale: [HBO+]acqua + [HBO+]acido

[H3O ligtale= ~10°7 + 0.2

0,2

pH = —log,,[H;0"] = -log,4(0,2) = 0,699



Calcolare il pH di una soluzione acquosa 0,2 M di
ESEMPIO idrossido di potassio a 25 °.

KOH e una base forte KOH —» K*+ OH -

Per ogni mole di KOH si produce 1 mole di K* e 1 mole OH -
[OH _]totale: [OH _]acqua t [OH _]base
[OH o= <<107  + 02 = 0.2
Ky = [H0*] - [OH -] = 1024

[H,0% = K,,/ [OH -] = 104/0,2
pK,, = pH + pOH = 14 =510

pPOH = -log,(,[OH -] = —log,,(0,2) = 0,699

oH =14 —pOH =14-0,699 = 13,301  PH=—100;0[H;0"] = -10g,4(5-10°)
= 13,301



Calcolare il pH di una soluzione acquosa 0,2 M di acido
ESEMPIO cianidrico a 25 °. (K, = 6,17-1010)

HCN e un acido debole: cioe si instaura un equilibrio
tra forma dissociata e forma indissociata

K — [H;O"]-[CN7]

a [HCN] Iniziale: 0,2 0,0 0,0
Variazione -X +X +X
Equilibrio 0,2 —x +X +X

[H30+]totale: [H30+]acqua + [H30+]acido

K =[H30+].[CN_]: X-X [H30+]totale: ~1O-7 + X = X
2 [HCN] 0,2—X

pH = —log,[H;0%] = -log,,(1,11:10°)
= 4,95




Equilibri idrolitici o idrolisi
Gli equilibri idrolitici sono particolari equilibri che interessano le proprieta

acido-basiche degli ioni, provenienti dalla dissociazione dei sali, a seguito
della loro reazione con ’acqua (idrolisi).

Per ogni acido (o base) esiste la sua base (o acido) conmgata

AH+H,0 & A~ + H,O* La cui reazione di equilibrio A+ H,0 += AH + OIF
In acqua sara

o _ AEOY]

a

v [AFT[OH]
b — _
[AH] [A7]

Il prodotto delle costante di dissociazione K, Ky, per tutte le coppia acido-base coniugate nello stesso
solvente ha sempre lo stesso valore.

Infatti

_ [471[H:0"] [4H][CH )

b by [4H] [47]

=[H;0"]-[OH 1=K,

KyK;=K,=1.0-10"% — inscala logaritmica ——— pK,+ pK;=pK, =14



(a) loni negativi provenienti dalla dissociazione di acidi forti sono basi coniugate
molto deboli = non reagiscono con I’acqua (Cl-, Br-, ClO,~, HSO,")

(b) loni negativi provenienti dalla dissociazione di acidi deboli sono basi coniugate
moderatamente forti = reagiscono con I’acqua (CN-, CH,COO-, CIO~, NO,")

CN-+H,O = HCN+ OH- Idrolisi basica

La costante di equilibrio viene chiamata costante di idrolisi (K;)

_ [HCN]-[OH ]
[CN"]

Ki :Kb > KW:Ka'Kb:Ka'Ki



(c) loni positivi provenienti dalla dissociazione di basi forti sono acidi coniugati
debolissimi = non reagiscono con I’acqua (Na*, K*, Ca?*, Ba?*, etc)

(d) loni positivi provenienti dalla dissociazione di basi deboli sono acidi coniugati
deboli = reagiscono con I’acqua.

NH,”+ H,O =/ NH;+ H;0* Idrolisi acida

_[NH3]-[H;0']_
[NH ;]

K.

K

a P> Ky=Ki -Ky=Kj-Ky



I Sali

sono elettroliti forti e vengono formalmente ottenuti dalla reazione di

un acido con una base .
Acido + Base — Sale

HCl + NaOH —» NacCl + H,0

. _ _ Sel il sale e formalmente ottenuto da:
Proprieta acido-basiche 2cido . o

delle soluzioni saline: — |,

forte forte neutro
 forte debole acido
 debole forte basico

« debole debole dipende




Nome Acido Base K, pK

. coniugata
Esem plo Acido perclorico HCIO, ClO; molto grande n= m — 8 2 — O l mo I I
Acido iodidrico HI I~ molto grande .
Ag g I u n g I a Acido bromidrico HBr Br~ molto grande ’etato pf
dl SOd |O . C Acido cloridrico HCI Cl™ molto grande i_ d -
_ Acido clorico HCIO, ClO3 molto grande a cul
(pf_ 8 2) Acido solforico H,SO, HSO; molto grande I
Acido nitrico HNO, NO3 molto grande C — n mo _ O 1 mo I / I
Acido iodico HIO, 105 1,6 107! 0,80 S | itro
C H CO Acido solforoso H,S0,,S0,(aq) HSOj3 1,54 -1072 1,85
3 Ione idrogenosolfato HSO; SO%‘ 12-1072 1,92
Acido cloroso HCIO, clo; 1,1-1072 194 [C H 3)CC)C)'] = [ N a"‘] =C
Acido fosforico H,PO, H,POj 7.6-1073 2,12
Acido cloroacetico CH,CICOOH CH,CICOO™ 1,4 - 1073 2,85
Acido fluoridrico HF F~ 6,6-107¢ 3,18
Acido nitroso HNO, NO; 46-107 334 aOH non succe d € nu l l a
Acido formico HCOOH HCOO™ 1,77 - 1074 3,75
Acido benzoico C¢H;COOH C¢HCOO™ 6,46 - 10-3 4,19
(C_Acido azotidrico HN, N; 191073 12 QH- si ha idrolisi
Acido acetico CH,;COOH CH,COO~ 1,76-107° 4,75
I ACIdo carbomnico H,CO;,CO,(aq) HCO, 3310 6,35 O
Ione idrogenosolfito HSO;3 8023_ 1,02-1077 6,91 [ ] . [ — ]
Acido solfidrico H,S HS™ 9,1-1078 7,04 K. = CH 3COOH OH
V Ione diidrogenofosfato  H,POj HPO, 62-1078 721 +X I CH COO —
Acido ipocloroso HCIO ClO~ 30-1078 7,53 [ 3 ]
E Acido cianidrico HCN CN~™ 6,17 -10710 9,21 +X
Ione ammonio NH} NH, 56-10710 9,25
Acido borico H,BO; - H,O B(OH), 73-10710 9,27
Fenolo CgH;OH CH.O™ 1,0-1071° 10,00
X = [O H _] —  lone idrogenocarbonato HCOj coy 48-1071 10,32
Ione metilammonio CH,NH} CH;NH, 23-107! 10,64 2
Perossido di idrogeno  H,0, HO; 24-10712 11,62 6-10 -10 X-X " X
pOH - Iog[ Ione id.ogenofosfato HP024_ PO':_ 2,1-1078 12,68 515 ’ = ~
Ione idrogenosolfuro ~ HS™ 5 19-1079 19,00 s X CS
p K pH -+ Etanolo C,H,OH CH.O™ molto piccola

OH 14— p( oo B oo 55610 1% =/0,1-5,56 1010 = 7,46 -10°

Vengono riportati solo i valori di K, e pK, relativi alla costante di dissociazione acida, perché

K, e pK, sono facilmente ricavabili tramite le relazioni: K, Ky = 107 He pK, + pK, = 14



PbS K, =15-102

PbS == Pb%* + S>-

Acido solfidrico

H,S + H,O == HS" + H:O" Ka=9.1-108 debole
HS  + H,O0 = S+ +H;0°" K3 =1.010"" debolissimo

S? + H,0 == HS-+ OH -

HS- + H,0== H,S + OH -



Soluzioni Tampone

Calcoliamo adesso il pH di una soluzione 0,1 M di acido acetico. (K,=1,8-10")

CH,COOH + H,0 = CH,COO" + H,0O*

I C, 0 0
V -X +X +X
E C,-X +X +X

Avevamo visto che per una soluzione 0,1 M di acetato di sodio il pH risulta




Acido acetico 0,1 M Acetato di sodio 0,1 M

CH,COOH CH;COONa
pH =2,87 pH =8,87
ApH =2,87-1,99=0,88 ApH =8,87-5,70=317

Se ad 1 litro di queste soluzioni aggiungo 0,01 mol di HCI la variazione del pH sara:

CH,COOH + H,0 «— CH,COO" + H;QH,COO +H,0 +—= CH;COOH + OH-

I 0,1 0 10,01 0,09 0,01 0
\Y -X +X Vigx X X *X
E 0,1-x +x &01+x 0,09-x 0,01 +x +X
« _[CHCOOJ-[Hs0"] o 455 _X-(0CK;= pOHA:NIog[(.)H 1=— |og<x>_§‘;§“xx)
pH==log[H;0"]==log(x+0,0)= 1oy __|0y(504.1079)=8,30
—10g(0,01+1,8-10™")=—1log(0,01018 55 B

138-10 =

— = =18-10 " ——=138-1(
Y 0,01 oH =14 — pOH =14 -8,30=5,7



Se la nostra soluzione e costituita da 1 litro di acqua con aggiunta di 0,1 Mol di
acido acetico (C,) e 0,1 mol di acetato di sodio (C,) il pH sara:

pH = 4,745
CHSCOONa(aq) —> CHSCOO-(aq) + Na+(aq)

0,1 0,1
Se a questa soluzione aggiungo
CH,COOH + H,0 = CH,COO" + H,0* 0,01 mol di HCI la variazione del

| C, C, 0 pH sara:
V -X +X +X
E C,-X C.+X +X

Ka:[CH3COO_][H3O ]:1’810_5:X(CS +X)

[CH,COOH] C, —X
i s l(Gy B Gl Ui pH =—log[ H;0"]=—log(1,8-107°)=4,745
1,8-10—5=X'CS —> x:1,8-1o—5ﬁ=1,8-1o—5

a CS



Se la nostra soluzione e costituita da 1 litro di acqua con aggiunta di 0,1 Mol di
acido acetico (C,) e 0,1 mol di acetato di sodio (C,) il pH sara:

pH = 4,745
CHZCOONa,, — CH,COO,, + Na*

0,1 0,1

(aq)

Se a guesta soluzione aggiungo
CH,COOH + H,0 = CH,COO" + H,0* 0,01 mol di HCI la variazione del

| C,+0,01 C001 0 pH sara;
v X +X X ApH =4,745 — 4,658 =0,087
E C,+0,01-x C.-0,01+x +X
_[CH,CO0[HsO"]_ g 105 _ X(Cs ~0,01+X)
®  [CH, COOH] - C,+0,01—x
ma x<<(C, e C,) quindi pH =—log[ H;0" ]=-log( 2,2-107>)=4,658
18-107° = x-(C, ~001) x=18-105 200 404050 55000

%
(C, +0,01) 0,1-0,01 0,09



Quindi Iaggiunta d1 0,01 mol di acido cloridrico provoca una variazione del pH di:

ApH

5,00 in 1 litro acqua pura

3,14 in 1 litro di soluzione 0,1 M acetato di sodio

0,88 in 1 litro di soluzione 0,1 M acido acetico

0,087 in 1 litro di soluzione 0,1 M acido acetico e 0,1 M acetato di sodio

Come si vede la soluzione contenente acido acetico (acido debole) ed un suo
sale (acetato di sodio), e quella che fa variare meno (tampona) il pH.

Definizione: Sono dette soluzioni tampone quelle soluzioni il cui pH
subisce piccole variazioni per aggiunta moderata di acido o di base.

Una soluzione tampone e normalmente costituita da un acido debole in
presenza di un suo sale con una base forte oppure da una base debole In
presenza di un suo sale con un acido forte



Se aggiungo dell’acido (forte) che libera 1on1 H;O*

CH,COOH + H,0 = CH,COO" + H,O*

Se aggiungo della base (forte) che libera ioni OH-

CH,COO +H,0 = CH,COOH + OH-



Consideriamo una soluzione di un acido debole, HA, in presenza di un suo sale
con una base forte (MA).
Per I'acido si ha

[H*]-[A] Il sale che e un elettrolita forte
HA +— H*+ A 2~ [HA] e completamente dissociato.

MA — M"+A

All’equilibrio le concentrazioni [HA] ed [A"] saranno C, ed C, rispettivamente quindi:

 HIAT HIC ey Ca
[HA] C, o

Equazioni di Henderson e Hasselbach

C C C
pH :—Iog[Ka C—a] =—log(K,) —Iog[c—aj = pH =pK_ + IOg(C_Sj

S S a



Consideriamo una soluzione di un base debole, B, in presenza di un suo sale con
una acido forte (BHA).
Per la base si ha

[BH']-[OH"] 1l sale che & un elettrolita forte
— + - Kb - \ . .
B+H,O = BH"+OH [B] & completamente dissociato.

BHA — BH"+ A

All’equilibrio le concentrazioni [B] ed [BH*] saranno C, ed C, rispettivamente quindi:

Kb:[BH ]-[OH ]:[OH ]-C, N [OH‘]=Kb-&
[B] Cp Cs
pOH :—Iog(Kb &] =—log( K,) —Iog(&j = pPOH = pK, + Iog(&)
Cs Cs Cb

Equazioni di Henderson e Hasselbach

pK,=pH+pOH=14 — pH=14-pOH



Dalle equazioni di Henderson e Hasselbach si vede che se il rapporto C,/C,
o C./C, varia poco allora la variazione del pH sara quasi nulla> quindi la

quantita massima di acido o di base che si puo aggiungere ad una soluzione
tampone ~ (1/50 +1/100) di C, e C, (opp C, e C,).

Inoltre si dimostra che a parita di aggiunta di acido o base, quando il
Ca/Cs (o Cb/Cs ) =1 la variazione del pH & minima.

Quindi il miglior potere tamponante si ha per: pH = pK, (opp pOH = pK,).
In pratica si ha una capacita tamponante soddisfacente per:

pH=pK,*1 cio& per rapporti 1 _G

< < 10

S

Definizione: La Capacita (o Potere) Tamponante viene valutata in base al numero di
equivalenti di acido forte (o di base forte) che bisogna aggiungere perché il pH di 1 litro di
soluzione vari di 1 unita.



1) L'equilibrio di tamponamento e un equilibrio acido-base

2) Una soluzione tampone e una soluzione contenente un acido debole e la sua base
coniugata ( o base debole ed il suo acido coniugato) in concentrazioni (circa) uguali e
In ogni caso tali che 1/10 < C,/C, < 10;

3) Il campo di pH in cui una soluzione, come al punto 2), si comporta come tampone e

thamponamento = pKa 1

4) Perche una soluzione tampone mantenga soddisfacentemente costante (variazione
22 cifra decimale) il suo pH a seguito di aggiunta o sottrazione di ioni [H;O*] opp
[OH], e necessario che le quantita di questi sia almeno 50 volte minore della guantita
delle specie tamponanti



Base

Da quanto detto:

coniugata Un tampone costituito da:
Acido solforoso H,S0;.580,(aq)  HSO; 1,54 1072 185 1) Acido fluoridrico e ione fluoruro
Ione idrogenosolfato HSO, SO?{ 12+ 1072 1,92 pH — pK +1
Acido cloroso HCIO, ClO; 1,1-1072 1,94 tamp. a
Acido fosforico H,PO, H,PO; 7,6 - 1073 2,12 =3,18+%1
Acido cloroacetico CH,CICOOH  CH,CICOO~ 14 -1073 2,85 2,18 < thamp <418
Acido fluoridrico HF F~ 6,6 - 1074 3,18 _ _ _
Acido nitroso HNO, NO, 4,6-1074 334 2) Acido acetico e ione acetato
Acido formic.o HCOOH HCOO~ 1,77 10:: 3,75 thamp. =pK,t1
Acido benzoico C¢H;COOH CH;COO™ 6,46-10 419 _ 4 75 + 1
Acido azotidrico HN, N 1,9-107° 4,72 T
Acido acetico CH,COOH CH,COO~ 1,76 1075 4,75 3,75 < thamp_ <95,/5
Acido carbonico H,CO,,CO,(aq) HCO3 43-1077 6,35 ] S : )
lone idrogenosolfitc HSOX SO 102107 601 3) Acido solfidrico e ione idrogenosolfuro
Acido solfidrico H,S HS™ 9,1-1078 7,04 PHmp, = PK 1
Ione diidrogenofosfato  H,POj HPO, 6,2-1078 7,21 — 7,04 + 1
Acido ipocloroso HCIO ClO~ 3,0-1078 7,53

’ < <
Acido cianidrico HCN CN~ 6,17~ 10710 9,21 6,04 < thamp- < 8,04
I i NH} NH 6-10710 9,25 : - -
i Sl : il 4) Ammoniaca e ione ammonio
Acido borico H,BO, - H,0 B(OH), 7,3-107%¢ 9,27 _ -
Fenolo C¢H;OH C¢H,O™ 1,0-1071° 10,00 thampon. — pKa t1
Ione idrogenocarbonato HCOj3 go- 481071 10,32 — 9,25 +1
Ione metilammonio CH,;NHj CH,NH, 23 10‘i1 10,64 8,25 < thamp <10,25
Perossido di idrogeno  H,0O, HO; 2410712 11,62 _ '
. = +

Ione id.ogenofosfato HPO,~ PO 21+1071 12,68 opp pOHtamp- pr_ 1
Ione idroge'nosolfuro HS™ S~ 10-1079 19,00 = 4175 + 1

Etanolo C,H,;OH GH;0™ molto piccola 3,75 < pO Htamp. < 5,75



Acido Base

coniugata

ES . wra soluzione tampone a pH

Acido solforoso H,S0,,S0,(aq) HSO; 1,54 - 107 ,)
5.’(: Ione idrogenosolfato HSO; S04 1.2+ 1072 192 do ace“CO/acetatO SOdICO E S€
S1, Acido cloroso HCIO, ClO; 1,1-1072 194 acetico?

Acido fosforico H,PO, H,PO; 7,6-1073 2,12

~v v o~~~ o~ -~ v e — e~ o~ — -n~n="1 -~

Essendo per I’Acido acetico/ione acetato

thamp. - pKa 1
=4,/5%x1
3,5 <pHmp. £9,75 — pH =5 ¢ compreso nell’intervallo
e quindi possibile impiegare
la coppia
(acido acetico/acetato sodico)
Ione diidrogenofosfato  H,POj HPO, 6,2-1078 721
Acido ipocloroso ClO~ 3,0-1078 7.53
Per, i%’f&t&n'narﬁdf rapportey 617-1071° 921
Ione ammonio C C
Acido borico — S — S
pH=pK, +logl —| —» 5=4,75+logl — | —>
Fenolo Ca Ca
Ione idrogenocarbonato
[one metilammonio C C
S 0,25
Perossido di idrogeno |Og C O 25 — C_ =10 =1178
Ione id.ogenofosfato a a
Ione idroge.nosolfuro HS™ S~ 10-1071° 19,00

Etanolo C,H,;OH GH;0™ molto piccola



Bisogna preparare 250 ml di una soluzione tamponata a pH 9,00. Quanti
grammi di clouro di ammonio devono essere aggiunti a 250 ml di NH;
0,200 M per ottenere il tampone desiderato. (assumere che V non varia)

pf(NH,CI) = 53,5

Avdummvmmthelpm]dpmmpla

Quindi il numero di moli n necessari sara:
n = 0,356 (mol/l) * 0,25 (I) = 0,089 mol di NH,ClI




Anfotere o Anfolitl = sostanze che a seconda delle condizioni si
comportano da donatori o accettori di protoni

(a) Anioni intermedi di un acido poliprotico;

H,PO,” + H,0O — HPO,* +H,0O%
(b) Idrossidi metallici, come ad esempio Al(OH),, Zn(OH),, Sn(OH),, Cr(OH);;
Zn(OH), + 20H ™ = [Zn(OH),]*
Zn(OH), + 2H,0* — Zn?* +4H,0

(c) Sostanze biologicamente importanti come gli amminoacidi



Consideriamo un acido biprotico debole, H,A.

HA = H"+HA HA® = H*+AZ
+ — + 2—

< [HTHAT] < [HTIA"]
[H,A] [HA']

Un suo Sale idrogenato, MHA, in soluzione si dissocia completamente

MHA - M + HA"

Lo ione M non reagisce con 'acqua, mentre HA™ instaura i sequenti equilibri

HA" + H,O — H,A + OH" HA" + H,O = A2+ H,0*

« _[H,AL-[OH ] < _[H1IA]
[HA] [HA™]




Ad esempio il pH di una soluzione di bicarbonato di sodio (NaHCO,) sara:

NaHCO, - Na* + HCO,"

K,, = 4,3%x107;
K., = 4,8 x1011.

[H*]=+/4,3x107 -48x10 ™ = /20,64 x10™® — 4,54 x10"°
pH =—log[ H*]1=—log(4,54x10°) =8,34
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Legge della Diluizione di “Ostwald”

Un elettrolita debole e tanto piu dissociato quanto pit la
soluzione ¢ diluita.

Quantita di acido (AH) ionizzato
lonizzazione Percentuale (IP) = x 100
Quantita di acido (AH) iniziale

In generale, per tutti gli acidi poliprotici s1 ha che:
K,; = K, > ed eventualmente K,, = K,3
E per molti acidi poliprotici inorganici 1 ha

K /K, =107 (ed eventualmente K,»/K,z =~ 10°)

Per cui la concentrazione degli 1oni idronio, [H;O%], nelle soluzioni acquose di acidi poliprotici ¢
dovuta essenzialmente alla prima dissociazione.




Determinazione sperimentale del pH

Con metodi potenziometrici

O con il metodo degli indicatori

Questo metodo si basa su sostanze
organiche con strutture complesse che
cambiano colore a seconda del pH

HIn+ H,0 —— H;0" + In~

rosso giallo



HIn + H,O —— H;O0" + In -

iy >10
[HINn]

[In]_,
[HIN]

[In7] P 1

[HIn] 10

Colore indicatore valore pH
Metilarancio

giallo pH > pK,, +1
arancio PH = pK,,
rosso pH < pK,, -1

_[In"]-[Hs07]
i [HIn]
[HINn]

[In"]

pH=pK, +log£[[:4nm]]j

[H3O+]:Kln'

Per pH compreso:
me -1< pH = pKIn< me +1

Colore arancio

Intervallo di viraggio



Indicatore Intervallo di

Viraggio
Fenolftaleina 9.4 | Incolore perpH <8.3| 8.3-10.0 | RossaperpH = 10,0

Tornasole = Rosso per pH < 5.0 0.0 —8,0 | Azzurro per pH = 8.0
Rosso Metile 5.1 Rosso per pH < 4.2 42-06.3

(iallo per pH = 6.3

Metilarancio 3.7 Rosso per pH < 3.1 3,1 —44 (riallo per pH = 4.4

Indicatore universale, costituito da
diversi indicatori che presenta
diversi colori al variare del pH

TR W —— e—




Titolazione acido-base

f—

La titolazione di un acido (o di una base) viene fatta aggiungendo, goccia a
goccia, ad un volume noto della soluzione da titolare una soluzione di una base
(o acido) a concentrazione nota (soluzione titolata) fino a raggiungere il punto
di equivalenza (punto di salificazione completa dell’acido o della base)

PH

Per stabilire il punto di equivalenza si
usano o degli indicatori (variazione del
colore) opp. dei

buretta

‘=ﬂillllr||=rlr1=T|':l

=

0

S
|
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Titolazione acido forte con base forte

i ]4 | | | | | | | | | l| | | ] | | | I | ]
esempio 13| : |
11 Punto di equivalenza l
HCI con NaOH 10 F
oF PH*7 7’\ Fenolftaleina =
8 - =t
pH 7t i
o = |
M =\r/] {:nfl} S5 n=M-V SH Metilarancio i
1Tr 4 J
36 | il
“ | ]
. . . 2 |
Al punto di equivalenza si ha 1 ! 1
— 1 1 1 1 1 1 1 1 1 l 1 1 1 1 1 1 1 1 1
nA — ntitolante 0 1 2

equivalenti di base aggiunti

Ma-Va=M, -V, — My= M\t/°vt Volume del titolante (ml)
A




Titolazione acido debole con base forte

- 14 ] I 1 1 I 1 1 1 ] | 1 ] ] 1 1 1 1 1 ]
Esempio 13 L | |
12 K g
= Punto di equivalenza ! -

CH,COOH con NaOH ]l(l) A, \
O 9 Fenolftaleina -
I |
pH 7 Punto di semi-equivalenza - i
6 pH = 4,75 : 1
5 i |
- [

- s i l
3 g | -
25 : i &
1§ - ; : |

1 1 1 1 l 1 1 1 1 | 1 1 1 1 1 1 1 1 1
0O ] 2

equivalenti di base aggiunti
opp. volume del titolante (ml)



Titolazione base debole con acido forte
14 | | | | | | | | [}

13
12 |5

11
NH, con HCI 10 L

Esempio

Punto di semi-equivalenza

\O
T

|
1
1
I —
1
1

e
L

- N W A, WO N
|
O-.

r : Punto di equivalenza -
» = pH =513

.
.
. I
— - - —
C 1
. 1
P - o=
. |
- .
: |
: 1
|
.

0 1 2
equivalenti di acido aggiunti

opp. volume del titolante (ml)
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