STATO LIQUIDO

PROPRIETA TIPICHE DEI LIQUIDI

- hanno volume ma non forma propria

- hanno maggiore densita rispetto ai gas

- sono incomprimibili

- hanno capacita di fluire (forze di Van der Waals)

EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPORE
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Tra fase liquida e fase vapore si instaura un equilibrio
dinamico quando il numero di particelle che evaporano
e uguale al numero di particelle che condensano:

in queste condizioni si dice che il vapore é saturo.

TENSIONE DI VAPORE (p)

La tensione di vapore ¢ la pressione esercitata dal vapore
saturo in equilibrio col suo liquido (o solido), ad una certa
temperatura (p o< T)

EQUAZIONE di CLAUSIUS - CLAPEYRON

Inep, - INepy = Q/R (1/T1-1/T))

Q = calore mol. di vaporizzazione (supposto costante/medio)

R = costante universale dei gas perfetti
PUNTO DI EBOLLIZIONE o




PUNTO DI LIQUEFAZIONE

Temperatura alla quale la tensione di vapore di un liquido
uguaglia la pressione esterna P (oc P)

PUNTO DI FUSIONE o
PUNTO DI INIZIO CONGELAMENTO

Temperatura alla quale la tensione di vapore del solido
uguaglia la tensione di vapore del liquido in equilibrio
con esso

SOLUZIONI LIQUIDE

Miscele omogenee a composizione non unitaria costituite
da un solvente liquido (presente in maggior quantita) e
da uno o piu soluti (solidi o liquidi)

SOLUBILITA’

Concentrazione, ad una data temperatura, di una soluzione
satura, cioe di una soluzione in equilibrio con il proprio
soluto

CONCENTRAZIONE di una SOLUZIONE

Quantita di soluto presente in una determinata quantita
di soluzione (o solvente)
MODI di ESPRIMERE la CONCENTRAZIONE



- Concentrazione % in peso
Numero di parti in peso di soluto disciolte in 100 parti
in peso di soluzione

- Concentrazione % in volume
Numero di parti in volume di soluto disciolte in 100 parti
in volume di soluzione

- Concentrazione molare o Molarita (M, [ ])
Numero di moli di soluto in un litro di soluzione

- Concentrazione molale o0 Molalita (m)
Numero di moli di soluto in un chilo di solvente

- Concentrazione normale 0 Normalita (N)
Numero di grammoequivalenti di soluto in un litro
di soluzione

Con grammoequivalente si indica la guantita in grammi
di un elemento e/o composto pari al suo
PESO EQUIVALENTE (P.E.)

g/P.E.=NUMERO DI GRAMMOEQUIVALENT]I
di un elemento o composto

P.E. di un ELEMENTO = P.A./ “valenza”
P.E. di un ACIDO = P.M./ numero di H (acidi)
P.E. di una BASE = P.M./ numero di OH

P.E. di un SALE = P.M./ X “valenze” metalliche
PROPRIETA’ COLLIGATIVE DELLE SOLUZIONI



Proprieta che dipendono unicamente dal numero e non
dalla natura delle particelle di soluto

1) Abbassamento della tensione di vapore
2) Abbassamento della temperatura di congelamento
3) Innalzamento della temperatura di ebollizione
4) Pressione osmotica
1) LEGGE DI RAOULT
(1885)

Tale legge si riferisce all’ abbassamento della tensione
di vapore di una soluzione (P) rispetto a quella del solvente

puro (Po)

= numero moli di solvente
= numero moli di soluto (non volatile)

(PO'P)/PO - n/(n+N) = X soluto

Condizioni di validita

e Tensione di vapore del solvente >> di quella del soluto
e Soluzione sufficientemente diluita
e Interazioni nulle soluto-solvente

e Assenza di fenomeni associativi - dissociativi del soluto
(non sono presenti ioni in soluzione)
2-3) CRIOSCOPIA ed EBULLIOSCOPIA

AT, = k. m AT, = K. (g/PM)



AT, = ke m ATe = Ke (g/PM)

k. € la costante crioscopica del solvente (H,O = 1,86 °C/mol)

k. € la costante ebullioscopica del solvente (H,0=0,51°C/mol

per Pym = 1
atm)
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Quando T = T, tutto il liquido (solvente puro) solidifica
e, raffreddando, la temperatura resta costante fino
a solidificazione completa del solvente

Quando T = T’ inizia a solidificare parte del solvente, cioé
la soluzione si concentra. Raffreddando, la temperatura
diminuisce con separazione di altro solvente solido, fino alla
temperatura alla quale si separano soluto e solvente entrambi
solidi

4) PRESSIONE OSMOTICA
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La membrana semipermeabile permette la diffusione solo
del solvente

Si definisce PRESSIONE OSMOTICA (IT) la pressione P
che occorre esercitare sulla soluzione per impedire il
fenomeno dell’osmosi del solvente verso di essa

Se la pressione applicata P risulta maggiore di IT si verifica il
fenomeno dell” OSMOSI INVERSA e si concentra
ulteriormente la soluzione

IT dipende dalla temperatura e, a temperatura costante, €
funzione della concentrazione della soluzione (moli di soluto
n / volume V della soluzione)

Si pu0 quindi esprimere IT nel seguente modo:
IV=nRT Imnv =(g/PM)RT
con R =0,082 atm | / K mol

DISSOCIAZIONE ELETTROLITICA
(S. Arrhenius 1887)



Si definisce elettrolita una sostanza che, disciolta in acqua,
Si
dissocia in ioni (positivi = cationi, negativi = anioni)

Gli acidi, le basi e i sali sono ELETTROLITI

Mentre i metalli sono conduttori elettrici di prima specie
(migrazioni di elettroni), le soluzioni di elettroliti sono
conduttori elettrici di seconda specie (migrazioni di ioni)

Poiché la ionizzazione aumenta il numero di particelle in
soluzione proporzionalmente con I’aumento della
temperatura e della diluizione, Ap, AT, AT, e IT di
soluzioni di elettroliti assumono valori superiori rispetto a
quelli in analoghe soluzioni di non elettroliti

ACIDI e BASI

Gli ACIDI secondo Arrhenius sono sostanze (HA) che,
disciolte in H,O, liberano ioni H' (protoni)

Le BASI secondo Arrhenius sono sostanze (BOH) che,
disciolte in H,O, liberano ioni OH" (ossidrili)

Gli ACIDI secondo Bronsted-Lowry sono sostanze in grado
di cedere protoni alle basi

Le BASI secondo Bronsted-Lowry sono sostanze in grado di
acquistare protoni dagli acidi
ESEMPIO DI COPPIE CONIUGATE ACIDO - BASE

HO" + NH; <= H,0 + NH/



Acido + Base «— =— Base + Acido
piu forte  piu forte piu debole  piu debole
di NH," di H,O di NH; di H;0"

Gli ACIDI secondo Lewis sono sostanze elettrofile, in grado
cioe di accettare una coppia di elettroni, come le molecole
con ottetto elettronico incompleto; ad esempio BF; e AICl;

Le BASI secondo Lewis sono sostanze nucleofile, in grado
cioe di donare una coppia di elettroni non impegnata in un
legame, come, ad esempio H,O e NH;

REAZIONI DI DISSOCIAZIONE DI ACIDI E BASI

HA—> H + A acido monoprotico forte
(HCI, HCIO,, HNO:3...)

BOH — B" + OH’ base monobasica forte
(NaOH, KOH...)

La dissociazione in ioni di un elettrolita debole é una
reazione omogenea di EQUILIBRIO la cui K, ¢ la costante
di ionizzazione K;

HA == H + A acido monoprotico debole
Ke = Ki = K,

BOH == B'+ OH base monobasica debole
KC = Ki = Kb

HA+H,0 == H, 0"+ A

lone idronio o idrossonio



ACIDI POLIPROTICI (H,SO4, H3PO,...)

H,SO, == H*+ HSO, Kqy
HSO, == H'+S0,” Ka
H3PO4 = H+ + H2PO4- Kal
H,PO, == H' + HPO,” Ka
HPO,” <= H'+PO,* Kas

Kal >> Ka2 > Ka3

Quanto piu alto e il valore della K, o della K, tanto piu
I’equilibrio dissociativo risulta spostato verso destra con
aumento della ionizzazione e, di conseguenza, della forza
dell’elettrolita

Si considerano, convenzionalmente elettroliti deboli quelli
la

cui K; & minore di 10™ ed elettroliti forti quelli la cui K; &
maggiore di 10

GRADO DI IONIZZAZIONE

Si definisce grado di ionizzazione o il rapporto tra il
numero

di molecole di soluto ionizzate e il numero di molecole
presenti prima della ionizzazione

E’ un numero adimensionato variabile tre O e 1
o aumenta all’aumentare della ionizzazione e I’equilibrio
dissociativo risulta spostato verso destra (prodotti)

o diminuisce al diminuire della ionizzazione e I’equilibrio




dissociativo risulta spostato verso sinistra (reagenti)

Espressione del coefficiente di Van’t Hoff

N = molecole iniziali

z = numero di ioni prodotti dalla ionizzazione di
una molecola

o N = molecole ionizzate
z oo N = ioni totali prodotti dalla ionizzazione
N - oo N = molecole non ionizzate

N-aN+zaN=N[l+a(z-1)]=Ni=particelle totali
(1oni e molecole non ionizzate) a ionizzazione avvenuta

I=[1+a(z-1)]= coefficiente di Van’t Hoff
(o “binomio dissociativo™)

PROPRIETA’ COLLIGATIVE DI SOLUZIONI
ELETTROLITICHE

1) (Py-P)/Py=(ni)/(ni+N)
2) AT, = k. m |

3) AT,

I
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4) TIV = niRT
LEGGE DELLA DILUIZIONE
(W. Ostwald 1887)

AB<2A" + B (elettrolita debole binario)



[A"]1[B’]

[AB]

Indicando con y il numero di ioni di una data specie presente
nell’unita formula di un elettrolita, si ha che la [ione]
espressa

in g ioni/litro vale...

[ione] =y o M epery=1

[A"]=[B ]=aM [AB]=M-aM
o M? o’ M

K = =
M-o M l1-a

Per acidi e basi la concentrazione molare degli ioni H" e OH"
viene espressa come:

[H]=yaM=aN [OH]=yaM=aN

essendo yM =N

Per un acido debole (a1) [H'] = a N
Per una base debole (a=1) [OH-] = a N
PRODOTTO IONICO DELL’ H,0O

HO == H" + OH



(elettrolita debolissimo)

[H] [OH]

Kit2o)y = O]
2

Kitzo) [H20] = Kw = [H'] [OH"]

Il prodotto ionico dell’acqua, costante per tutte le
soluzioni
acquose, a 25°C vale 1,0 - 10™ g ioni®/ litro®

DEFINIZIONE DI pH
Nell’acqua pura, a 25°C, si verifica che

[H]=[OH]=1,0-10"7 g ioni/litro
(condizione di neutralita)

Si definiscono soluzioni...
neutre quelle in cui [H] = [OH]=1,0- 107 g ioni/litro
acide quelle in cui [H']>[OHT] cioé [H*]>1,0-10" g ioni/litro

basiche quelle in cui [H]<[OH] cioé¢ [H']<1,0-10"
gioni/litro

L’acidita/basicita di una soluzione viene abitualmente
espressa con il suo pH che corrisponde all’espressione

pH = -logyo [H']
Soluzione neutra

[H] = 1,0- 107 g ionillitro | pH=7




Soluzione basica
[H] < 1,0-107gioni/lito  pH>7

Soluzione acida

[H] > 1,0- 107 g ioni/litto | pH<7

Dipendenza del pH dalla temperatura
1°C pH = 7,47

25°C pH = 7,00
99°C  pH = 6,15

Relazione tra pH e pOH

POH = -log,x[OH']

pH = -logo [H'] Ky=[H7[OH]=1,0-10"
[H]=1,0-10"/[OH]

pH = -logyo (1,0 - 10 [OH]) = 14 + logyo [OH]
pH =14 - pOH

pH + pOH = 14
IDROLISI

Interazione tra I’acqua ed un sale in essa disciolto che
talvolta produce una variazione del pH della soluzione



| sali possono formalmente derivare da:
1) Acido forte + Base forte (NaCl)
2) Acido forte + Base debole  (NH,CI)
3) Acido debole + Base forte  (NaCN)

4) Acido debole + Base debole

1) loni in soluzione: Na*, CI', H", OH

H,O == H"+ OH

[H][OH]=1,0-10" pH=7

NaCl non idrolizza e la soluzione rimane NEUTRA

2) loni in soluzione: NH,*, CI', H", OH"

NH,” + 2H,0 == NH,OH + H;0"

Acido Base Base Acido
piu debole pit debole piu forte piu forte
(1) (2) (1) (2)

Coppie coniugate di Bronsted (1)-(1) e (2)-(2)
L’idrolisi provoca I’aumento di NH,OH indissociato per
sottrazione di ioni OH" all’equilibrio dissociativo dell’acqua
H,O == H+O0H

con formazione di ioni H" in eccesso e conseguente



diminuzione del pH

NH,Cl idrolizza e la soluzione diventa ACIDA | pH <7

3) loni in soluzione: Na*, CN’, H*, OH

CN  + H,O <= HCN + OH

Base Acido Acido Base
piu debole  piu debole piu forte  piu forte
(1) (2) (1) (2)

Coppie coniugate di Bronsted (1)-(1) e (2)-(2)

L’idrolisi provoca I’aumento di HCN indissociato per
sottrazione di ioni H™ all’equilibrio dissociativo dell’acqua

H,O == H'+OH

con formazione di ioni OH" in eccesso e conseguente
aumento del pH

NaCN idrolizza e la soluzione diventa BASICA| pH>7

4) Si consideri il generico sale BA formalmente derivato
dall’acido debole HA e dalla base debole BOH

loni in soluzione: B, A", H", OH"

B* + 2H,0 == BOH + H0"

Acido Base Base Acido
piu debole  piu debole piu forte  piu forte
(1) (2) (1) (2)

Coppie coniugate di Bronsted (1)-(1) e (2)-(2)



A + H,0O = HA + OH’

Base Acido Acido Base
piu debole  piu debole piu forte  piu forte
(1) (2) (1) (2)

Coppie coniugate di Bronsted (1)-(1) e (2)-(2)

L’idrolisi provoca I’aumento o della base debole BOH o
dell’acido debole HA, per sottrazione, rispettivamente, di
ioni

OH o H all’equilibrio dissociativo dell’acqua

HO ==  H'+OH

in funzione della forza relativa dei due elettroliti deboli,
espressa dalle rispettive K;

Se K, <K, lasoluzione risulta BASICA pH >7

Se K, > K, lasoluzione risulta ACIDA pH <7

Se K, =K, lasoluzione risulta NEUTRA
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ELETTROLITI ANFOTERI

Specie chimiche che si comportano da basi deboli in
presenza
di acidi, o da acidi deboli in presenza di basi




Il piu comune elettrolita anfotero € I’acqua

H,O0 + HCN = H,O* + CN
(base)

H,O +  NH; = NH,” + OH
(acido)

| principali elementi che presentano comportamento anfotero
sono: Zn, Al, Sn, Pb
Zn(OH), + 2HCI — ZnCl, + 2H,0

Zn(OH)2 + 2NaOH — Na,Zn0O, + 2H,0

AI(OH); + 3HCI — AICI; + 3H,0

AI(OH)g + NaOH — NaAIOZ + 2H,0

Sn(OH), + 2HCI — SnCl, + 2H,0

Sn(OH)2 + 2NaOH — Na,Sn0O, + 2H,0

Pb(OH)z + 2NaOH — NaszOg + 2H,0



