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Raggi ionici e idratati di diversi ioni. Gli ioni piccoli e con carica maggiore coordinano le molecole 
d’acqua più stabilmente, perciò si comportano come una singola specie idratata di dimensioni maggiori.

Gli ioni e le molecole in soluzione sono circondati da un “involucro” di molecole di solvente. 
Quando si parla di soluzioni acquose bisogna tenere presente che l’atomo di ossigeno della mo-
lecola d’acqua dispone di una parziale carica negativa e ogni atomo di idrogeno dispone di una 
parziale carica positiva, di intensità pari alla metà di quella dell’ossigeno.
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L’acqua lega i cationi attraverso l’atomo di ossigeno. Nel caso di Li1, la prima sfera di coordi-
nazione è costituita da circa 4 molecole d’H2O, disposte ai vertici di un tetraedro*.1 Nel caso del 
Cf 31 (elemento 98, californio), ione di dimensioni maggiori, la sfera di coordinazione è costi-
tuita da circa 8 molecole d’H2O e forma un antiprisma quadrato.2 Lo ione Cl2 lega invece circa 
6 molecole d’H2O, in questo caso, attraverso l’atomo di idrogeno.1,3 Le molecole d’H2O del 
solvente si scambiano rapidamente tra la massa del solvente e i siti di coordinazione degli ioni.

I raggi ionici nell’immagine soprastante sono stati misurati tramite diffrazione dei raggi X 
nei cristalli. I raggi idratati sono invece stimati attraverso i coefficienti di diffusione degli ioni 
in soluzione e attraverso la loro mobilità in un campo elettrico.4,5 Gli ioni piccoli e con carica 
maggiore coordinano un maggior numero di molecole d’acqua e, di conseguenza, in soluzione 
si comportano come specie di maggiori dimensioni. L’attività degli ioni acquosi, che verrà trat-
tata in questo capitolo, è in relazione alle dimensioni della specie idratata.

* Al cui centro si trova lo ione Li1. [NdC]

Stima del numero di molecole 
d’acqua di idratazione

Molecola
H2O saldamente 
legate

CH3CH2CH3 0
C6H6 0
CH3CH2Cl 0
CH3CH2SH 0
CH3 O O O CH3 1
CH3CH2OH 1
(CH3)2C P O 1,5
CH3CH P O 1,5
CH3CO2H 2
CH3C q N 3
	 O
	 B
CH3CNHCH3 4
CH3NO2 5
CH3CO2

2 5
CH3NH2 6
CH3SO3H 7
NH3 9
CH3SO3

2 10
NH4

1 12

S. Fu e C.A. Lucy, “Prediction of 
Electrophoretic Mobilities”, Anal. 
Chem. 1998, 70, 173.
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Nel Capitolo 6, avevamo scritto la costante di equilibrio per una reazione nella forma

	 Fe31 1 SCN2
∆ Fe(SCN)21  K 5

[Fe(SCN)21]

[Fe31][SCN2]
� (8.1)

	 Giallo pallido	 Incolore	 Rosso

La Figura 8.1, la Dimostrazione 8.1 e la Tavola a colori 3, mostrano che il rapporto di concen-
trazioni nell’Equazione 8.1 diminuisce se si aggiunge alla soluzione il sale “inerte” KNO3. Vale 
a dire che la “costante” di equilibrio non è realmente costante. Questo capitolo spiega perché 
nell’espressione della costante di equilibrio le concentrazioni dovrebbero essere sostituite dalle 
attività e come queste vanno utilizzate.

8.1  �L’effetto della forza ionica sulla solubilità 
dei sali

Considera una soluzione satura di CaSO4 in acqua distillata

	 CaSO4(s) ∆ Ca21 1 SO22
4     Kps 5 2,4 3 1025� (8.2)

La Figura 6.1 mostra che la solubilità è 0,015 M. Le specie disciolte sono principalmente Ca21 
(0,010 M), SO4

22 (0,010 M) e la coppia ionica CaSO4(aq) (0,005M).
Tuttavia, quando si aggiunge alla soluzione un sale come KNO3, si osserva un fenomeno 

apparentemente strano. Né K1 né NO3
2 reagiscono con Ca21 o SO4

22. Se però si aggiunge KNO3 
0,050 M alla soluzione satura di CaSO4, si scioglie una quantità maggiore di solido fino a che le 
concentrazioni di Ca21 e SO4

22 non aumentano di circa il 30%.
Generalmente si verifica che aggiungendo un sale “inerte” (come KNO3) a un sale scarsa-

mente solubile (come CaSO4) aumenta la solubilità di quest’ultimo. Per “inerte” si intende un 
sale i cui ioni non reagiscono con gli altri ioni. Quando si aggiunge un sale a una soluzione, si 
afferma che la forza ionica della soluzione aumenta. Richiameremo brevemente la definizione 
di forza ionica.

8.1.1  �La spiegazione dell’aumento di solubilità
Come si spiega che la solubilità aumenta quando si aggiungono dei sali alla soluzione? Considera 
un particolare ione Ca21 e un particolare ione SO4

22 presenti nella soluzione. Lo ione SO4
22 nella 

soluzione è circondato da cationi (K1, Ca21) e anioni (NO3
2, SO4

22). Tuttavia, per un anione vi 
saranno mediamente più cationi che anioni vicino a esso perché i cationi vengono attratti dall’a-
nione, mentre gli anioni vengono respinti. Queste interazioni creano intorno a ciascun anione 
una regione di carica positiva netta. Essa viene denominata atmosfera ionica (Figura 8.2). Gli 
ioni diffondono continuamente dentro e fuori l’atmosfera ionica. La carica netta nell’atmosfera, 
mediata nel tempo, è inferiore alla carica dell’anione al centro. In maniera analoga, un’atmosfe-
ra di carica negativa circonda ogni catione in soluzione.

L’atmosfera ionica attenua (diminuisce) l’attrazione tra gli ioni. Il catione insieme alla sua 
atmosfera ionica negativa possiede una carica positiva inferiore a quella del catione da solo. 
L’anione insieme alla sua atmosfera ionica positiva possiede una carica negativa inferiore a 
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8.1 I dati ottenuti 
dagli studenti mostrano che 
il quoziente delle concentrazioni 
di equilibrio per la reazione 
Fe31 1 SCN2

∆ Fe(SCN)21 
diminuisce mano a mano che 
il nitrato di potassio viene 
aggiunto alla soluzione. 
La Tavola a colori 3 mostra 
la scomparsa del colore rosso 
del Fe(SCN)21 dopo che è stato 
aggiunto KNO3 [dati tratti da R. 
J. Stolzberg, “Discovering a 
Change in Equilibrium Constant 
with Change in Ionic Strength”, 
J. Chem. Ed. 1999, 76, 640].

Figura

Dimostrazione 8.1	 Effetto della forza ionica sulla dissociazione ionica6

Questo esperimento mostra l’effetto della forza ionica 
sulla dissociazione del complesso tiocianato di ferro(III) 
rosso:

Fe(SCN)21  ∆   Fe31   1   SCN2

	 Rosso	 Giallo pallido	 Incolore

Prepara una soluzione di FeCl3 1 mM sciogliendo 0,27 
g di FeCl3 ? 6H2O in 1 L d’acqua contenente 3 gocce 
di HNO3 15  M (concentrato). La funzione dell’acido è 
quella di rallentare la precipitazione di Fe(OH)3, che av-
verrebbe nell’arco di pochi giorni, rendendo necessaria 
la preparazione di una nuova soluzione per effettuare la 
dimostrazione.

Per mostrare l’effetto della forza ionica sulla reazione di 
dissociazione, mescola 300 mL di una soluzione di FeCl3 
1 mM con 300 mL di NH4SCN o KSCN 1,5 mM. Dividi la 
soluzione, di colore rosso chiaro, in due parti uguali e ag-
giuingi 12 g di KNO3 a una delle due per aumentare la for-
za ionica fino a 0,4 M. Mano a mano che KNO3 si scioglie, 
il complesso Fe(SCN)21 si dissocia e il colore si attenua 
notevolmente (vedi Tavola a colori 3).

L’aggiunta di pochi cristalli di NH4SCN o KSCN a una 
delle soluzioni sposta la reazione verso la formazione di 
Fe(SCN)21, intensificando il colore rosso. Questa reazione 
dimostra il principio di Le Châtelier, cioè che aggiungendo 
un prodotto si forma una maggiore quantità di reagente.

L’aggiunta di un sale 
“inerte” aumenta la solubilità 
di un composto ionico.

Un anione è circondato 
da un numero maggiore di cationi 
che di anioni. Un catione 
è circondato da un numero 
maggiore di anioni che di cationi.
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8.2 Un’atmosfera 
ionica, rappresentata come 
una nuvola sferica di carica 
d1 o d2, circonda gli ioni 
in soluzione. La carica 
dell’atmosfera è minore 
della carica dello ione centrale. 
Maggiore è la forza ionica 
della soluzione, maggiore è 
la carica in ciascuna atmosfera 
ionica.

Figura
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quella dell’anione da solo. L’attrazione netta tra il catione con la sua atmosfera ionica e l’anio-
ne con la sua atmosfera ionica è inferiore a quella che si avrebbe tra un catione e un anione in 
assenza delle rispettive atmosfere ioniche. Maggiore è la forza ionica di una soluzione, tanto 
maggiore è la carica dell’atmosfera ionica. Ciascuno ione, più la sua atmosfera, contiene meno 
carica netta e vi è una minore attrazione tra un determinato catione e anione.

Aumentando la forza ionica si riduce perciò l’attrazione tra ogni ione Ca21 e ogni ione SO4
22, 

rispetto all’attrazione esistente tra i due ioni in acqua distillata. L’effetto è di ridurre la loro 
tendenza ad aggregarsi, aumentando quindi la solubilità di CaSO4.

Aumentando la forza ionica si favorisce la dissociazione in ioni. Quindi, ognuna delle se-
guenti reazioni si sposta verso destra se la forza ionica aumenta, per esempio, da 0,01 M a 
0,1 M:

Fe(SCN)21
∆ Fe31 1 SCN2

	 Tiocianato

OH   T——

Fenolo Fenolato

O21–H1

HO2CCHCHCO2K(s)—T—HO2CCHCHCO2–1–K1
å

HO
å
OH

å
HO
å
OH

2
Idrogeno tartrato di potassio

La Figura  8.3 mostra l’effetto dell’aggiunta di sali sulla solubilità dell’idrogeno tartrato di 
potassio.

8.1.2  Cosa si intende per forza ionica?

La forza ionica, m, è una misura della concentrazione totale degli ioni in soluzione. Maggiore 
è la carica di uno ione, più grande è il suo contributo.

Forza ionica:	 m 5
1

2
(c1z2

1 1 c2z2
2 1 p ) 5

1

2ai ciz
2
i � (8.3)

dove ci è la concentrazione della specie i-esima e zi la sua carica. La somma si estende a tutti 
gli ioni in soluzione.

Esempio	 Calcolo della forza ionica

Calcola la forza ionica di (a) NaNO3 0,10 M; (b) Na2SO4 0,010 M; (c) KBr 0,020 M più Na2SO4 
0,010 M.

Soluzione
(a)	 m 5 1

2 {[Na1] ? (11)2 1 [NO2
3 ] ? (21)2}

 5 1
2 {0,10 ? 1 1 0,10 ? 1} 5 0,10 M

(b)	 m 5 1
2 {[Na1] ? (11)2 1 [SO22

4 ] ? (22)2}

 5 1
2 {(0,020 ? 1) 1 (0,010 ? 4)} 5 0,030 M

Come puoi notare [Na1] 5 0,020 M poiché vi sono due moli di Na1 per mole di Na2SO4.

(c)	  m 5 1
2 {[K1] ? (11)2 1 [Br2] ? (21)2 1 [Na1] ? (11)2 1 [SO22

4 ] ? (22)2}

 5 1
2 {(0,020 ? 1) 1 (0,020 ? 1) 1 (0,020 ? 1) 1 (0,010 ? 4)} 5 0,050 M

Autotest
Qual è la forza ionica di CaCl2 1 mM? (Risposta: 3 mM)

NaNO3 è chiamato elettrolita 1:1 perché sia il catione sia l’anione possiedono una carica pari a 
1. Per gli elettroliti 1:1, la forza ionica uguaglia la molarità. Per ogni altra stechiometria (come 
nel caso dell’elettrolita 2:1 Na2SO4), la forza ionica è maggiore della molarità.

Il calcolo della forza ionica di una soluzione qualsiasi, a eccezione di quelle più diluite, è 
complicato perché i sali con carica $2 non sono completamente dissociati. Come mostra il 
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8.3 La solubilità 
dell’idrogeno tartrato 
di potassio aumenta quando 
si aggiunge un sale come 
MgSO4 o NaCl. Non si 
verifica alcun effetto quando 
si aggiunge un composto 
neutro come il glucosio. 
L’aggiunta di KCl diminuisce 
la solubilità (perché?) [da C. 
J. Marzzacco, “Effect of 
Salts and Nonelectrolytes on 
the Solubility of Potassium 
Bitartrate”, J. Chem. Ed. 1998, 
75, 1628].

Figura

Elettrolita 
(Rapporto 
stechio­
metrico)

Mola­
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Forza 
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Nel Capitolo 6, avevamo scritto la costante di equilibrio per una reazione nella forma

	 Fe31 1 SCN2
∆ Fe(SCN)21  K 5

[Fe(SCN)21]

[Fe31][SCN2]
� (8.1)

	 Giallo pallido	 Incolore	 Rosso

La Figura 8.1, la Dimostrazione 8.1 e la Tavola a colori 3, mostrano che il rapporto di concen-
trazioni nell’Equazione 8.1 diminuisce se si aggiunge alla soluzione il sale “inerte” KNO3. Vale 
a dire che la “costante” di equilibrio non è realmente costante. Questo capitolo spiega perché 
nell’espressione della costante di equilibrio le concentrazioni dovrebbero essere sostituite dalle 
attività e come queste vanno utilizzate.

8.1  �L’effetto della forza ionica sulla solubilità 
dei sali

Considera una soluzione satura di CaSO4 in acqua distillata

	 CaSO4(s) ∆ Ca21 1 SO22
4     Kps 5 2,4 3 1025� (8.2)

La Figura 6.1 mostra che la solubilità è 0,015 M. Le specie disciolte sono principalmente Ca21 
(0,010 M), SO4

22 (0,010 M) e la coppia ionica CaSO4(aq) (0,005M).
Tuttavia, quando si aggiunge alla soluzione un sale come KNO3, si osserva un fenomeno 

apparentemente strano. Né K1 né NO3
2 reagiscono con Ca21 o SO4

22. Se però si aggiunge KNO3 
0,050 M alla soluzione satura di CaSO4, si scioglie una quantità maggiore di solido fino a che le 
concentrazioni di Ca21 e SO4

22 non aumentano di circa il 30%.
Generalmente si verifica che aggiungendo un sale “inerte” (come KNO3) a un sale scarsa-

mente solubile (come CaSO4) aumenta la solubilità di quest’ultimo. Per “inerte” si intende un 
sale i cui ioni non reagiscono con gli altri ioni. Quando si aggiunge un sale a una soluzione, si 
afferma che la forza ionica della soluzione aumenta. Richiameremo brevemente la definizione 
di forza ionica.

8.1.1  �La spiegazione dell’aumento di solubilità
Come si spiega che la solubilità aumenta quando si aggiungono dei sali alla soluzione? Considera 
un particolare ione Ca21 e un particolare ione SO4

22 presenti nella soluzione. Lo ione SO4
22 nella 

soluzione è circondato da cationi (K1, Ca21) e anioni (NO3
2, SO4

22). Tuttavia, per un anione vi 
saranno mediamente più cationi che anioni vicino a esso perché i cationi vengono attratti dall’a-
nione, mentre gli anioni vengono respinti. Queste interazioni creano intorno a ciascun anione 
una regione di carica positiva netta. Essa viene denominata atmosfera ionica (Figura 8.2). Gli 
ioni diffondono continuamente dentro e fuori l’atmosfera ionica. La carica netta nell’atmosfera, 
mediata nel tempo, è inferiore alla carica dell’anione al centro. In maniera analoga, un’atmosfe-
ra di carica negativa circonda ogni catione in soluzione.

L’atmosfera ionica attenua (diminuisce) l’attrazione tra gli ioni. Il catione insieme alla sua 
atmosfera ionica negativa possiede una carica positiva inferiore a quella del catione da solo. 
L’anione insieme alla sua atmosfera ionica positiva possiede una carica negativa inferiore a 
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8.1 I dati ottenuti 
dagli studenti mostrano che 
il quoziente delle concentrazioni 
di equilibrio per la reazione 
Fe31 1 SCN2

∆ Fe(SCN)21 
diminuisce mano a mano che 
il nitrato di potassio viene 
aggiunto alla soluzione. 
La Tavola a colori 3 mostra 
la scomparsa del colore rosso 
del Fe(SCN)21 dopo che è stato 
aggiunto KNO3 [dati tratti da R. 
J. Stolzberg, “Discovering a 
Change in Equilibrium Constant 
with Change in Ionic Strength”, 
J. Chem. Ed. 1999, 76, 640].

Figura

Dimostrazione 8.1	 Effetto della forza ionica sulla dissociazione ionica6

Questo esperimento mostra l’effetto della forza ionica 
sulla dissociazione del complesso tiocianato di ferro(III) 
rosso:

Fe(SCN)21  ∆   Fe31   1   SCN2

	 Rosso	 Giallo pallido	 Incolore

Prepara una soluzione di FeCl3 1 mM sciogliendo 0,27 
g di FeCl3 ? 6H2O in 1 L d’acqua contenente 3 gocce 
di HNO3 15  M (concentrato). La funzione dell’acido è 
quella di rallentare la precipitazione di Fe(OH)3, che av-
verrebbe nell’arco di pochi giorni, rendendo necessaria 
la preparazione di una nuova soluzione per effettuare la 
dimostrazione.

Per mostrare l’effetto della forza ionica sulla reazione di 
dissociazione, mescola 300 mL di una soluzione di FeCl3 
1 mM con 300 mL di NH4SCN o KSCN 1,5 mM. Dividi la 
soluzione, di colore rosso chiaro, in due parti uguali e ag-
giuingi 12 g di KNO3 a una delle due per aumentare la for-
za ionica fino a 0,4 M. Mano a mano che KNO3 si scioglie, 
il complesso Fe(SCN)21 si dissocia e il colore si attenua 
notevolmente (vedi Tavola a colori 3).

L’aggiunta di pochi cristalli di NH4SCN o KSCN a una 
delle soluzioni sposta la reazione verso la formazione di 
Fe(SCN)21, intensificando il colore rosso. Questa reazione 
dimostra il principio di Le Châtelier, cioè che aggiungendo 
un prodotto si forma una maggiore quantità di reagente.

L’aggiunta di un sale 
“inerte” aumenta la solubilità 
di un composto ionico.

Un anione è circondato 
da un numero maggiore di cationi 
che di anioni. Un catione 
è circondato da un numero 
maggiore di anioni che di cationi.
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ionica, rappresentata come 
una nuvola sferica di carica 
d1 o d2, circonda gli ioni 
in soluzione. La carica 
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della carica dello ione centrale. 
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la carica in ciascuna atmosfera 
ionica.

Figura

08txt.indd   181 10/05/17   07:59

Emanuela
Casella di testo
Daniel C. Harris, Chimica analitica quantitativa 3E © Zanichelli 2017



182    Capitolo 8  L’attività e il trattamento sistematico dell’equilibrio © 978-8808-82105-8

Box 8.1, per MgSO4 a una concentrazione formale di 0,025 M, il 35% di Mg21 è legato nella 
coppia ionica solubile MgSO4(aq). Maggiori sono la concentrazione e la carica ionica, maggio-
re sarà la frazione di coppie ioniche. Quindi, non esiste un modo semplice per determinare la 
forza ionica di MgSO4 0,025 M.

8.2  �Coefficienti di attività

L’Equazione 8.1 non prevede alcun effetto della forza ionica su una reazione chimica. Per te-
nere conto dell’effetto della forza ionica, le concentrazioni dovrebbero essere sostituite dalle 
attività:

Attività di C:	 A C  5  [C]gC � (8.4)

	 	 	
	 Attività	 Concentrazione	 Coefficiente di
	 di C	 di C	 attività di C

L’attività della specie C è data dalla sua concentrazione moltiplicata per il suo coefficiente di at­
tività. Il coefficiente di attività misura la deviazione dal comportamento ideale. Se il coefficiente 
di attività fosse uguale a uno, allora il comportamento sarebbe ideale e la forma della costante 
di equilibrio nell’Equazione 8.1 sarebbe corretta. L’attività è una grandezza adimensionale. Puoi 
infatti ricordare dal Paragrafo 6.1, che [C] è un rapporto adimensionale dato dal rapporto tra la 
concentrazione e lo stato standard. La concentrazione di C nell’Equazione 8.4 significa in realtà 
[C]/(1 M) se C è un soluto; nel caso C sia un gas si avrà (pressione di C)/(1 bar). Per definizione, 
l’attività di un solido o di un liquido puro è 1.

La forma corretta della costante di equilibrio è

Espressione generale  
della costante di equilibrio:	 K 5

A c
CA d

D

A a
AA b

B

5
[C]cgc

C[D]dgd
D

[A]aga
A[B]bgb

B

� (8.5)

Box 8.1	 Sali di ioni con carica $|2| non sono completamente dissociati in acqua7

I sali composti da cationi e anioni con carica pari a 61, si 
dissociano quasi completamente quando vengono disciolti 
a bassa concentrazione (,0,1 M). I sali contenenti cationi 
o anioni con una carica $2 sono dissociati in quantità net-
tamente inferiore, anche in soluzione diluita. L’Appendice J 
riporta le costanti di formazione per le coppie ioniche:
Costante  
di formazione  
per la coppia  
ionica:

� Mn1 (aq) 1 Lm2(aq) ∆ Mn1Lm2(aq)
	 Coppia ionica

	 K 5
[ML]gML

[M]gM[L]gL

dove con gi si indicano i coefficienti di attività. Utilizzando 
le costanti dell’Appendice J, i coefficienti di attività 
dall’Equazione 8.6 e l’approccio del foglio di calcolo nel 
Paragrafo 8.5, sono state calcolate le seguenti percentuali 
di coppie ioniche in soluzioni 0,025 F:

Per esempio, la tabella indica che a una concentrazione 
formale 0,025 F, NaCl è associato soltanto al 6% (come 
Na1Cl2) e Na2SO4 è associato al 9% come NaSO4

2. Per 
MgSO4, il 35% è presente come coppia ionica e non come 
ioni liberi. Una soluzione di MgSO4 0,025 F contiene Mg21 
0,016 M, SO4

22 0,016 M e MgSO4(aq) 0,009 M. La forza 
ionica di MgSO4 0,025 F non è 0,10 M, ma solo 0,065 M. 
Il Problema 8.30 ti insegnerà come calcolare la frazione di 
coppia ionica.

La formazione di coppie ioniche non è un fenomeno de-
finito e preciso.

Una definizione è che due ioni sono presenti in forma di 
coppia ionica se rimangono entro una data distanza per un 
tempo maggiore di quello che impiegherebbero a percorre-
re la stessa distanza per diffusione.

Percentuale di ioni metallici legati come coppie ioniche in 
una soluzione 0,025 F di MxLy

a

LM Cl2 SO4
22

Na1    0,6%   9%

Mg21 8% 35%
a Per il calcolo del coefficiente di attività è stata considerata una 
dimensione di ML pari 500 pm.

Non confondere il termine 
attività con coefficiente 
di attività.
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L’Equazione 8.5 tiene conto dell’effetto della forza ionica su un equilibrio chimico poiché i 
coefficienti di attività dipendono dalla forza ionica.

Per la Reazione 8.2, la costante di equilibrio è

Kps 5 ACa21ASO4
22 5 [Ca21]gCa21[SO22

4 ]gSO 4
22

Se le concentrazioni di Ca21 e SO4
22 vengono aumentate quando si aggiunge un secondo sale 

per aumentare la forza ionica, i coefficienti di attività devono diminuire con l’aumentare della 
forza ionica.

A valori bassi della forza ionica, i coefficienti di attività tendono a diventare unitari e la co-
stante termodinamica di equilibrio (vedi Equazione 8.5) si avvicina alla costante di equilibrio 
espressa in termini di “concentrazioni” (vedi Equazione 6.2). Un modo per misurare una co-
stante termodinamica di equilibrio consiste nel misurare il rapporto tra le concentrazioni (vedi 
Equazione 6.2) a valori di forza ionica sempre più bassi per poi estrapolare a forza ionica zero. 
Generalmente, le costanti di equilibrio tabulate non corrispondono alle costanti termodinamiche 
ma semplicemente al rapporto tra le concentrazioni (vedi Equazione 6.2), misurato in determi-
nate condizioni.

Esempio	 Esponenti dei coefficienti di attività

Scrivi l’espressione del prodotto di solubilità per La2(SO4)3(s) ∆ 2La31 1 3SO22
4  con i 

coefficienti di attività.

Soluzione
Gli esponenti dei coefficienti di attività sono gli stessi che si utilizzano quando si usano le 
concentrazioni:

Kps 5 A 2
La31A 3

SO4
22 5 [La31]2g2

La31[SO22
4 ]3g3

SO4
22

Autotest
Scrivi l’espressione della costante di equilibrio per Ca21

ˇˇ 1 2Cl2ˇˇ ∆ CaCl2(aq) utilizzando i 
coefficienti di attività.

(Risposta: K 5
A CaCl2

A Ca21A 2
Cl2

5
[CaCl2]gCaCl2

[Ca21]gCa21[Cl2]2g2
Cl2

)

8.2.1  Coefficienti di attività degli ioni

L’analisi approfondita del modello dell’atmosfera ionica conduce all’equazione estesa di 
Debye-Hückel, che mette in relazione i coefficienti di attività con la forza ionica:

Equazione estesa  
di Debye-Hückel:	 log g 5

20.51z21m

1 1 (a1m/305)
    (a 25 °C)� (8.6)

Nell’Equazione 8.6, g è il coefficiente di attività di uno ione di carica 6z e dimensioni a (pi-
cometri, pm) in una soluzione acquosa di forza ionica m. L’equazione funziona abbastanza 
bene per m # 0,1 M. Per calcolare i coefficienti di attività a valori di forza ionica maggiori di 
0,1 M (fino a molalità di 2-6 mol/kg per molti sali), si utilizza di solito l’equazione di Pitzer, 
più complicata.8

La Tabella 8.1 elenca le dimensioni e i coefficienti di attività di molti ioni. Tutti gli ioni 
con le stesse dimensioni (a) e la stessa carica fanno parte dello stesso gruppo e posseggono i 
medesimi coefficienti di attività. Per esempio, Ba21 e lo ione succinato [2O2CCH2CH2CO2

2, 
riportato come (CH2CO2

2)2] hanno un raggio dello ione idratato di 500 pm e sono elencati tra gli 
ioni di carica 62. In una soluzione di forza ionica pari a 0,001 M, entrambi questi ioni hanno 
un coefficiente di attività di 0,868.

La dimensione ionica a nell’Equazione 8.6 è un parametro empirico che mette in relazione i 
coefficienti di attività con forze ioniche fino a 0,1 M circa. In linea teorica a rappresenta il dia-
metro dello ione idratato,9 ma i valori di questa costante, riportati nella Tabella 8.1, non sono da 
prendere alla lettera. Per esempio, il diametro dello ione Cs1 in un reticolo cristallino è 340 pm. 
Lo ione Cs1 idratato dovrebbe essere di diametro maggiore rispetto allo stesso ione nel cristallo, 
ma nella Tabella 8.1 è riportata una dimensione di 250 pm.

L’Equazione 8.5 è l’espressione 
“reale” della costante 
di equilibrio. L’Equazione 6.2 
dà come risultato il quoziente 
di concentrazione, Kc, che non 
include i coefficienti di attività:

	 Kc 5
[C]c[D]d

[A]a[B]b
� (6.2)

1 pm 5 10212 m

Le dimensioni degli ioni 
e degli ioni idratati sono riportate 
all’apertura di questo capitolo.
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Anche se le dimensioni degli ioni nella Tabella 8.1 sono parametri empirici, gli andamenti 
sono ragionevoli. Ioni piccoli, con alta carica legano il solvente con più forza e hanno una di-
mensione effettiva maggiore degli ioni più grossi o con carica minore. Per esempio, nonostante 
l’ordine dei raggi cristallografici sia Li1 , Na1 , K1 , Rb1, l’ordine delle dimensioni nella 
Tabella 8.1 è Li1 . Na1 . K1 . Rb1.

8.2.2  �Effetto della forza ionica, della carica e delle dimensioni 
dello ione sui coefficienti di attività

Nell’intervallo di forza ionica da 0 a 0,1 M, l’effetto di ogni variabile sui coefficienti di attività 
è il seguente.

1.	Con l’aumentare della forza ionica, il coefficiente di attività diminuisce (Figura 8.4). Il co-
efficiente di attività (g) si avvicina all’unità mano a mano che la forza ionica (m) si avvicina 
a zero.

2.	Mano a mano che la carica dello ione aumenta, il coefficiente di attività si allontana sempre 
più dall’unità. Le correzioni alle attività sono molto più rilevanti nel caso di uno ione di ca-
rica 63 che in quello di uno ione di carica 61 (vedi Figura 8.4).

3.	Minore è il raggio dello ione idratato, più importanti divengono gli effetti dell’attività.

8.1  �Coefficienti di attività per soluzioni acquose a 25 °C

Ione
Dimensioni 

(a, pm)

Forza ionica (m, M)

0,001 0,005 0,01 0,05 0,1

Carica 5 61

H1   900 0,967 0,933 0,914 0,86 0,83

(C6H5)2CHCO2
2, (C3H7)4N

1   800 0,966 0,931 0,912 0,85 0,82
(O2N)3C6H2O

2, (C3H7)3NH1, CH3OC6H4CO2
2   700 0,965 0,930 0,909 0,845 0,81

Li1, C6H5CO2
2, HOC6H4CO2

2, ClC6H4CO2
2, C6H5CH2CO2

2, 
CH2PCHCH2CO2

2, (CH3)2CHCH2CO2
2, (CH3CH2)4N

1, (C3H7)2NH2
1

  600 0,965 0,929 0,907 0,835 0,80

Cl2CHCO2
2, Cl3CCO2

2, (CH3CH2)3NH1, (C3H7)NH3
1   500 0,964 0,928 0,904 0,83 0,79

Na1, CdCl1, ClO2
2, IO3

2, HCO3
2, H2PO4

2, HSO3
2, H2AsO4

2, 
Co(NH3)4(NO2)2

1, CH3CO2
2, ClCH2CO2

2, (CH3)4N
1, 

(CH3CH2)2NH2
1, H2NCH2CO2

2

  450 0,964 0,928 0,902 0,82 0,775

1H3NCH2CO2H, (CH3)3NH1, CH3CH2NH3
1   400 0,964 0,927 0,901 0,815 0,77

OH2, F2, SCN2, OCN2, HS2, ClO3
2, ClO4

2, BrO3
2, IO4

2, MnO4
2, 

HCO2
2, H2citrato2, CH3NH3

1, (CH3)2NH2
1

  350 0,964 0,926 0,900 0,81 0,76

K1, Cl2, Br2, I2, CN2, NO2
2, NO3

2   300 0,964 0,925 0,899 0,805 0,755
Rb1, Cs1, NH4

1, Tl1, Ag1   250 0,964 0,924 0,898 0,80 0,75
Carica 5 62

Mg21, Be21   800 0,872 0,755 0,69 0,52 0,45
CH2(CH2CH2CO2

2)2, (CH2CH2CH2CO2
2)2   700 0,872 0,755 0,685 0,50 0,425

Ca21, Cu21, Zn21, Sn21, Mn21, Fe21, Ni21, Co21, C6H4(CO2
2)2, 

H2C(CH2CO2
2)2, (CH2CH2CO2

2)2

  600 0,870 0,749 0,675 0,485 0,405

Sr21, Ba21, Cd21, Hg21, S22, S2O4
22, WO4

22, H2C(CO2
2)2, (CH2CO2

2)2, 
(CHOHCO2

2)2

  500 0,868 0,744 0,67 0,465 0,38

Pb21, CO3
22, SO3

22, MoO4
22, Co(NH3)5Cl21, Fe(CN)5NO22, C2O4

22, 
Hcitrato22

  450 0,867 0,742 0,665 0,455 0,37

Hg2
21, SO4

22, S2O3
22, S2O6

22, S2O8
22, SeO4

22, CrO4
22, HPO4

22   400 0,867 0,740 0,660 0,445 0,355
Carica 5 63

Al31, Fe31, Cr31, Sc31, Y31, In31, lantanidia   900 0,738 0,54 0,445 0,245 0,18
citrato32   500 0,728 0,51 0,405 0,18 0,115
PO4

31, Fe(CN)6
32, Cr(NH3)6

31, Co(NH3)6
31, Co(NH3)5H2O

31   400 0,725 0,505 0,395 0,16 0,095
Carica 5 64

Th41, Zr41, Ce41, Sn41 1100 0,588 0,35 0,255 0,10 0,065

Fe(CN)6
42   500 0,57 0,31 0,20 0,048 0,021

a I lantanidi sono gli elementi 57-71 della tavola periodica. Fonte: J. Kielland, J. Am. Chem. Soc. 1937, 59, 1675.

Tabella
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Forza ionica (μ)
0,010,001

0,0

0,2

0,4

0,6

0,8 M±

M2±

M3±

M4±

8.4 Coefficienti 
di attività per ioni a diversa 
carica, con un raggio dello ione 
idratato costante pari a 500 pm. 
A forza ionica zero, g 5 1. 
Maggiore è la carica dello ione, 
più rapidamente g diminuisce 
con l’aumentare della forza ionica. 
Nota che l’ascissa è logaritmica.

Figura
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Esempio	 Utilizzo della Tabella 8.1

Trovare il coefficiente di attività di Ca21 in una soluzione 3,3 mM di CaCl2.

Soluzione
La forza ionica è

 m 5
1

2
 {[Ca21] ? 22 1 [Cl2] ? (21)2}

 5
1

2
 {(0,0033) ? 4 1 (0,0066) ? 1} 5 0,010 M

Nella Tabella  8.1, Ca21 è riportato sotto la carica 62 e ha dimensioni di 600 pm. Quindi 
g 5 0,675 quando m 5 0,010 M.

Autotest
Trova g per Cl2 in CaCl2 0,33 mM. (Risposta: 0,964)

8.2.3  Come interpolare
Se stai cercando il coefficiente di attività per una forza ionica compresa tra i valori riportati nella 
Tabella 8.1, puoi utilizzare l’Equazione 8.6. Alternativamente, in assenza di un foglio di calcolo, 
non è difficile interpolare tra i dati della Tabella 8.1. In un’interpolazione lineare, si assume che i 
valori tra due dati di una tabella giacciano su una linea retta. Per esempio, si consideri una tabella 
in cui y 5 0,67 quando x 5 10 e y 5 0,83 quando x 5 20. Qual è il valore di y quando x 5 16?

Valore x Valore y

10 0,67

16 ?

20 0,83
    

Intervallo x,
noto

Dy
y = 0,83
y = ?

y = 0,67

Intervallo y, incognito

x = 10 x = 16 x = 20

Dx

Per interpolare un valore di y, si può impostare una proporzione:

Interpolazione:	
Intervallo y incognito

¢y
5

intervallo x noto

¢x
� (8.7)

0,83 2 y

0,83 2 0,67
5

20 2 16

20 2 10
1 y 5 0,766

Per x 5 16, la stima di y è 0,766.

Esempio	 Interpolazione dei coefficienti di attività

Calcolare i coefficienti di attività di H1 quando m 5 0,025 M.

Soluzione
H1 si trova all’inizio della Tabella 8.1.

m g per H1

0,01 0,914

0,025 ?

0,05 0,86

L’interpolazione lineare viene impostata nel modo seguente:

 
Intervallo g incognito

¢g
5

intervallo m noto

¢m

 
0,86 2 g

0,86 2 0,914
5

0,05 2 0,025

0,05 2 0,01

 g 5 0,894

L’interpolazione è la stima 
di un numero che si trova tra due 
valori in una tabella. La stima 
di un numero che si trova oltre 
i valori di una tabella è chiamata 
estrapolazione.

Questo calcolo equivale a dire:
“poiché 16 rappresenta il 60% 
del tratto che va da 10 a 20, 
allora il valore di y sarà il 60% 
del tratto da 0,67 a 0,83”.
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Soluzione
Un calcolo più corretto e meno tedioso utilizza l’Equazione 8.6, con un raggio dello ione idra-
tato a 5 900 pm riportato nella Tabella 8.1 per H1:

 log gH1 5
(20,51)(12)10.025

1 1 (90010,025/305)
5 20,05498

 gH1 5 1020,05498 5 0,881

Autotest
Trova per interpolazione g per H1 quando m 5 0,06 M. (Risposta: 0,854)

8.2.4  Coefficienti di attività dei composti non ionici
Le molecole neutre, come il benzene e l’acido acetico,* non sono circondate da un’atmosfera ionica 
poiché non hanno alcuna carica. Con un’approssimazione corretta, i loro coefficienti di attività sono 
unitari quando la forza ionica è inferiore a 0,1 M. In questo testo, si porrà g 5 1 per le molecole 
neutre, ossia l’attività di una molecola neutra sarà considerata uguale alla sua concentrazione.

Per i gas come H2, l’attività si scrive

A H2
5 PH2

gH2

dove PH2
 è la pressione in bar. L’attività di un gas prende il nome di fugacità e il coefficiente di 

attività è detto coefficiente di fugacità. La deviazione del comportamento di un gas dalla legge 
dei gas ideali ha come conseguenza la deviazione del coefficiente di fugacità dall’unità. Per i 
gas a una pressione pari o inferiore a 1 bar, g < 1. Quindi, per tutti i gas si porrà A 5 P (bar).

8.2.5  Forze ioniche elevate
Con valori di forza ionica approssimativamente superiori a 1 M, i coefficienti di attività del-
la maggior parte degli ioni aumentano, come avviene per H1 in soluzioni di NaClO4 nella 
Figura 8.5. Non ci si dovrebbe sorprendere che i coefficienti di attività in soluzioni concentrate 
di sali non siano gli stessi di quelli in soluzioni acquose diluite. Il “solvente” non è più H2O ma, 
piuttosto, una miscela di H2O e NaClO4. Qui di seguito, si concentrerà l’attenzione su soluzioni 
acquose diluite.

Esempio	 Utilizzo dei coefficienti di attività

Determina la concentrazione di equilibrio di Ca21 in una soluzione satura di CaF2 e in presenza 
di NaF 0,050 M. La solubilità del CaF2 è sufficientemente bassa per ritenere che la concentra-
zione di F2 in soluzione sia 0,050 M, vale a dire data solo dalla presenza di NaF.

Soluzione
Puoi calcolare al concentrazione di Ca21 dall’espressione del prodotto di solubilità, tenendo 
conto dei coefficienti di attività. La forza ionica di NaF 0,050 M è, anch’essa, 0,050M. Nella 
Tabella 8.1, per m 5 0,050 M, puoi trovare che gCa21 5 0,485 e gF2 5 0,81.

 Kps 5 [Ca21]gCa21[F2]2g2
F2

 3,2 3 10211 5 [Ca21](0,485)(0,050)2(0,81)2

 [Ca21] 5 4,0 3 1028 M

Autotest
Trova la concentrazione di equilibrio di Hg2

21 in una soluzione satura di Hg2Cl2 e in presenza di 
KCl 0,010 M. (Risposta: 2,2 3 10214)

8.3  �Una rivisitazione della definizione di pH

La definizione di pH data nel Capitolo 6, pH < 2log[H1], non è esatta. La definizione reale è:

	 pH 5 2logA H1 5 2log[H1]gH1 � (8.8)

* Trascurando la dissociazione in ioni. [NdC]

Per specie indissociate, 
si imposterà A C < [C]. 
Una relazione più accurata 
è log g 5 km, dove k < 0 
per le coppie ioniche, k < 0,11 
per NH3 e CO2, e k < 0,2 
per le molecole organiche. 
Per un valore di forza ionica pari 
a 0,1 M, risulterà per le coppie 
ioniche g < 1,00, per NH3 
g < 1,03 e per le molecole 
organiche g < 1,05.
Per i gas, A < P (bar).

Quando la forza ionica è elevata, 
g aumenta con l’aumentare di m.
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8.5 Coefficiente 
di attività di H1 in soluzioni 
contenenti HClO4 0,0100 M 
e quantità variabili di NaClO4 
[dati tratti da L. Pezza, M. 
Molina, M. de Moraes, C. B. 
Melios e J. O. Tognolli, Talanta 
1996, 43, 1689]. Una fonte 
autorevole sulle soluzioni 
elettrolitiche è il testo H. 
S. Harned e B. B. Owen, 
The Physical Chemistry of 
Electrolyte Solutions (New 
York: Reinhold, 1958 e.).

Figura

Il valore di Kps è stato preso 
dall’Appendice F . Nota che gF2 
è elevato al quadrato.
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Quando si misura il pH con un pHmetro, si sta misurando il logaritmo negativo dell’attività 
dello ione idrogeno e non della sua concentrazione.

Esempio	 pH dell’acqua pura a 25 °C

Calcola ora il pH dell’acqua pura utilizzando correttamente i coefficienti di attività.

Soluzione
L’equilibrio relativo è

	 H2O ∆
Kw

 H1 1 OH2� (8.9)

	 Kw 5 A H1 A OH2 5 [H1]gH1[OH2]gOH2� (8.10)

La stechiometria della reazione indica che H1 e OH2 vengono prodotti in un rapporto molare 
1:1, quindi le loro concentrazioni devono essere uguali. Chiamando ciascuna concentrazione 
con x, si può scrivere

Kw 5 1,0 3 10214 5 (x)gH1 (x)gOH2

Tuttavia, la forza ionica dell’acqua pura è così piccola che è ragionevole aspettarsi che 
gH1 5 gOH2 5 1. Utilizzando questi valori nell’equazione precedente, si ottiene

1,0 3 10214 5 (x)(1)(x)(1) 5 x2
1 x 5 1,0 3 1027 M

Le concentrazioni di H1 e OH2 sono entrambe 1,0 3 1027 M. Anche le loro attività sono en-
trambe 1,0 3 1027 perché ciascun coefficiente di attività è molto vicino a 1,00. Il pH è

pH 5 2log[H1]gH1 5 2log(1,0 3 1027)(1,00) 5 7,00

Esempio	 pH dell’acqua contenente un sale

Prova ora a calcolare il pH dell’acqua contenente KCl 0,10 M a 25 °C.

Soluzione
La Reazione 8.9 indica che [H1] 5 [OH2]. La forza ionica di KCl 0,10 M è 0,10 M. Per questo 
valore della forza ionica, nella Tabella 8.1 i coefficienti di attività di H1 e OH2 sono rispettiva-
mente 0,83 e 0,76. Introducendo questi valori nell’Equazione 8.10 si ottiene

 Kw 5 [H1]gH1[OH2]gOH2

 1,0 3 10214 5 (x)(0,83)(x)(0,76)

 x 5 1,26 3 1027 M

Le concentrazioni di H1 e OH2 sono uguali ed entrambe maggiori di 1,0 3 1027 M. Le attività 
di H1 e OH2 non sono uguali in questa soluzione:

 AH1 5 [H1]gH1 5 (1,26 3 1027)(0,83) 5 1,05 3 1027

 AOH2 5 [OH2]gOH2 5 (1,26 3 1027)(0,76) 5 0,96 3 1027

Infine si può calcolare il pH 5 2log A H1 5 2log(1,05 3 1027) 5 6,98.

Autotest
Calcola la concentrazione di H1 e il pH di una soluzione 0,05 M di LiNO3. (Risposta: 
1,20 ? 1027 M; 6,99)

Quando si aggiunge KCl 0,10 M il pH dell’acqua cambia da 7,00 a 6,98. KCl non è un acido 
o una base. Il pH cambia perché KCl influenza le attività di H1 e OH2. La variazione di pH 
di 0,02 unità è al limite dell’accuratezza delle misurazioni di pH ed è raramente importante. 
Tuttavia, la concentrazione di H1 in KCl 0,10 M (1,26 3 1027 M) è maggiore del 26% rispetto 
a quella in acqua pura (1,00 3 1027 M).

8.4  �Trattamento sistematico dell’equilibrio

Il trattamento sistematico dell’equilibrio fornisce uno strumento per trattare tutti i tipi di 
equilibrio chimico, indifferentemente dalla loro complessità. Dopo aver stabilito le equazioni 

Per un approfondimento sul 
significato reale di pH e su come 
è misurato il pH degli standard 
primari, consulta: B. Lunelli 
e F. Scagnolari, “pH Basics”, J. 
Chem. Ed. 2009, 86, 246.
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generali, si introducono spesso delle condizioni specifiche oppure delle approssimazioni ap-
propriate che permettono di semplificare i calcoli. Nonostante le semplificazione il trattamen-
to di questi calcoli rimane lungo e ripetitivo; per questo motivo si utilizza liberamente il foglio 
di calcolo per cercare soluzioni tramite calcoli numerici. Una volta appreso il trattamento 
sistematico dell’equilibrio chimico dovresti riuscire a esplorare il comportamento di sistemi 
complessi.

Il procedimento di base del trattamento sistematico consiste nello scrivere tante equazioni 
algebriche quante sono le incognite (specie) del problema. Le equazioni si ottengono scrivendo 
tutte le condizioni dell’equilibrio chimico più due: il bilancio di carica e il bilancio di massa. 
Per una data soluzione, sebbene vi sia un unico bilancio di carica, possono esservi molti bilanci 
di massa differenti.

8.4.1  Bilancio di carica

Il bilancio di carica esprime algebricamente la condizione di elettroneutralità, ossia affer-
ma che in una soluzione, la somma delle cariche positive è uguale alla somma delle cariche 
negative.

Si supponga che una soluzione contenga le seguenti specie ioniche: H1, OH2, K1, H2PO4
2, 

HPO4
22 e PO4

32. Il bilancio delle cariche si scrive:

	 [H1] 1 [K1] 5 [OH2] 1 [H2PO2
4] 1 2[HPO2

4
2] 1 3[PO32

4 ]� (8.11)

Tale espressione indica che il contributo totale in termini di carica, fornito da H1 e K1, è uguale 
a quello fornito da tutti gli anioni del termine a destra dell’equazione. Il coefficiente davanti a 
ciascuna specie è sempre uguale all’ammontare della carica sullo ione. Questa affermazione è 
valida poiché, per esempio, una mole di PO4

32 fornisce tre moli di carica negativa. Se [PO4
32] 5 

0,01 M, la carica negativa è 3[PO4
32] 5 3 (0,01) 5 0,03 M.

L’Equazione di bilancio di carica 8.11 potrebbe apparirti non bilanciata. Una possibile os-
servazione potrebbe essere che “il termine destro dell’equazione ha una carica maggiore del 
termine sinistro!” Questa affermazione non è corretta.

Considera, per esempio, una soluzione preparata pesando l’equivalente di 0,0250 mol di 
KH2PO4 più 0,0300 mol di KOH e diluendo i soluti a 1,00 L. Le concentrazioni calcolate per le 
specie in condizioni di equilibrio sono

 [H1] 5 5,1 3 10212 M      [H2PO2
4 ] 5 1,3 3 1026 M

 [K1] 5 0,0550 M   [HPO22
4 ] 5 0,0220 M

 [OH2] 5 0,0020 M   [PO32
4 ] 5 0,0030 M

Questi calcoli, che dovresti essere in grado di eseguire una volta terminato lo studio degli acidi e 
delle basi, tengono conto della reazione di OH2 con H2PO4

2 per dare HPO4
22 e PO4

32. Le cariche 
sono bilanciate?

Certamente! Infatti, inserendo i valori nell’Equazione 8.11 si ottiene

 [H1] 1 [K1] 5 [OH2] 1 [H2PO2
4 ] 1 2[HPO22

4 ] 1 3[PO32
4 ]

 5,1 3 10212 1 0,0550 5 0,0020 1 1,3 3 1026 1 2(0,0220) 1 3(0,0030)

 0,0550 M 5 0,0550 M

La carica positiva totale è 0,0550 M, così come la carica negativa totale è 0,0550 M (Figura 8.6). 
Le cariche presenti in soluzione devono essere per forza bilanciate, altrimenti un becher con 
eccesso di carica positiva scivolerebbe lungo il bancone da laboratorio attirato da un becher 
contente un eccesso di carica negativa.

La forma generale del bilancio di carica, valida per ogni soluzione, è

Bilancio di carica:	 n1[C1] 1 n2[C2] 1 p 5 m1[A1] 1 m2[A2] 1 p � (8.12)

dove [C] è la concentrazione di un catione, n è la carica del catione, [A] è la concentrazione di 
un anione e m è il valore della carica dell’anione.

Esempio	 Come si scrive il bilancio di carica

Scrivi il bilancio di carica per una soluzione contenente H2O, H1, OH2, ClO4
2, Fe(CN)6

32, CN2, 
Fe31, Mg21, CH3OH, HCN, NH3 e NH4

1.

Le soluzioni devono avere carica 
totale zero.

Il coefficiente di ciascun termine 
nel bilancio di carica è uguale 
alla carica di ciascuno ione.

∑[cariche positive] 5 ∑[cariche 
negative]

0,06

Carica (M)
–0,06

PO3
4

–

–0,04 –0,02 0,00 0,02 0,04

HPO2
4

–

H2PO4
–

OH–

K+

H+

8.6 Contributo 
di carica di ogni ione 
in 1,00 L di soluzione contenente 
0,0250 mol KH2PO4 più 0,0300 
mol KOH. La carica totale 
positiva eguaglia la carica totale 
negativa.

Figura

I coefficienti di attività non 
compaiono nel bilancio di carica. 
Il contributo di H1 0,1 M 
alla carica è esattamente 0,1 M. 
Rifletti su questo punto.
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Soluzione
Le specie neutre (H2O, CH3OH, HCN e NH3) non contribuiscono alla carica, quindi il bilancio 
risulta:

[H1] 1 3[Fe31] 1 2[Mg21] 1 [NH1
4 ] 5 [OH2] 1 [ClO2

4 ] 1 3[Fe(CN)32
6 ] 1 [CN2]

Autotest
Quale sarebbe il bilancio di carica, se si aggiunge MgCl2 alla soluzione e MgCl2 dissocia 
in Mg21 1 2Cl2? (Risposta:  [H1] 1 3[Fe31] 1 2[Mg21] 1 [NH4

1] 5 [OH2] 1 [ClO4
2] 1 

3[Fe(CN)6
32] 1 [CN2] 1 [Cl2])

8.4.2  Bilancio di massa

Il bilancio di massa, detto anche bilancio di materia, è un’espressione della conservazione 
della materia. Esso afferma che la quantità di tutte le specie in una soluzione contenenti un de-
terminato atomo (o gruppo di atomi) deve essere uguale alla quantità di quegli atomi (o gruppi 
di atomi) introdotta in soluzione. Ciò si comprende più facilmente mediante alcuni esempi, che 
non attraverso un’enunciazione generale.

Supponi di preparare una soluzione sciogliendo 0,050 mol di acido acetico in acqua per dare 
un volume totale di 1,00 L. L’acido acetico si dissocerà parzialmente in acetato:

CH3CO2H ∆ CH3CO2
2 1 H1

	 Acido acetico	 Acetato

Il bilancio di massa afferma che la quantità di acido dissociato e non dissociato in soluzione 
deve essere uguale alla quantità di acido portata in soluzione.

Bilancio di massa per 	 0,050 M 5 [CH3CO2H] 1 [CH3CO2
2 ]

l’acido acetico in acqua:	 Quantità introdotta	 Prodotto	 Prodotto
	 in soluzione	 indissociato	 dissociato

Quando un composto si può dissociare in vari modi, il bilancio di massa deve comprendere tutti 
i prodotti. Per esempio, l’acido fosforico (H3PO4) può dissociarsi in H2PO4

2, HPO4
22 e PO4

32. 
Il bilancio di massa per una soluzione preparata sciogliendo 0,0250 mol di H3PO4 in 1,00 L è

0,0250 M 5 [H3PO4] 1 [H2PO2
4 ] 1 [HPO22

4 ] 1 [PO32
4 ]

Esempio	 Bilancio di massa quando è nota la concentrazione totale

Scrivi il bilancio di massa per K1 e per il fosfato in una soluzione ottenuta mescolando 0,0250 
mol di KH2PO4 più 0,0300 mol di KOH e diluendo a 1,00 L.

Soluzione
La concentrazione totale di K1 è 0,0250 M 1 0,0300 M, quindi il bilancio di massa è

[K1] 5 0,0550 M

La concentrazione totale di tutte le forme di fosfato è 0,0250 M, quindi il bilancio di massa per 
il fosfato è

[H3PO4] 1 [H2PO2
4 ] 1 [HPO22

4 ] 1 [PO32
4 ] 5 0,0250 M

Autotest
Scrivi i due bilanci di massa per 1,0 L di soluzione contenente 0,100 mol di acetato di sodio. 
(Risposta: [Na1] 5 0,100 M; [CH3CO2H] 1 [CH3CO2

2] 5 0,100 M)

Ora considera una soluzione preparata sciogliendo La(IO3)3 in acqua.

La(IO3)3(s) ∆
Kps

La31 1 3IO2
3

	 Iodato

Non si conosce quanto La31 o quanto IO3
2 è disciolto, ma si sa che in soluzione devono essere 

presenti 3 ioni iodato ogni ione lantanio disciolto. Questo significa che la concentrazione di 
iodato dovrà essere tre volte quella di lantanio. Se La31 e IO3

2, derivanti da La(IO3)3, sono le 
uniche due specie presenti, il bilancio di massa è:

[IO3
2] 5 3[La31]

Il bilancio di massa 
è un’espressione 
della conservazione della materia 
e si riferisce, precisamente, 
alla conservazione di atomi, non 
alla massa.

I coefficienti di attività non 
compaiono nel bilancio di massa. 
La concentrazione di ciascuna 
specie esprime esattamente 
il numero di atomi della specie 
stessa.
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Se la soluzione contiene anche la coppia ionica LaIO3
21 e il prodotto d’idrolisi LaOH21, il bi-

lancio di massa sarà:

 [Iodato totale] 5 3[lantanio totale]

 [IO2
3 ] 1 [LaIO21

3 ] 5 3{[La31] 1 [LaIO21
3 ] 1 [LaOH21]}

Esempio	 Bilancio di massa quando non è nota la concentrazione totale

Scrivi il bilancio di massa per una soluzione satura del sale poco solubile Ag3PO4, che, quando 
si scioglie, produce PO4

32 e 3Ag1.

Soluzione
Se il fosfato rimane in soluzione come PO4

32, si può scrivere

[Ag1] 5 3[PO4
32]

poiché per ogni ione fosfato vengono prodotti tre ioni argento. Ma, dato che il fosfato reagisce 
con l’acqua dando HPO4

22, H2PO4
2 e H3PO4, il bilancio di massa corretto è

[Ag1] 5 3{[PO32
4 ] 1 [HPO22

4 ] 1 [H2PO2
4 ] 1 [H3PO4]}

Ossia, il numero di atomi di Ag1 deve essere uguale a tre volte il numero totale di atomi di 
fosforo, indipendentemente dal numero di specie contenenti fosforo.

Autotest
Scrivi il bilancio di massa per una soluzione satura di Ba(HSO4)2 se le specie in soluzione sono 
Ba21, BaSO4(aq), HSO4

2, SO4
22 e BaOH1. (Risposta: 2 3 bario totale 5 solfato totale, oppure 

2{[Ba21] 1 [BaSO4(aq)] 1 [BaOH1]} 5 [SO4
22] 1 [HSO4

2] 1 [BaSO4(aq)])

Atomi di Ag 5 3 (atomi di P). 
Il Box 8.2 illustra l’operazione 
di un bilancio di massa in acque 
naturali.

Box 8.2	 Il bilancio di massa del carbonato di calcio nei fiumi

Ca21 è il catione più comune nelle acque dei fiumi e dei 
laghi. Deriva dalla dissoluzione del minerale calcite (car-
bonato di calcio) per azione della CO2. La reazione produ-
ce due moli di HCO3

2 per ogni mole di Ca21:

CaCO3(s) 1 CO2(aq) 1 H2O ∆ Ca21 1 2HCO2
3   (A)

	 Calcite	 Idrogenocarbonato 
		  (o bicarbonato)

In condizioni di pH vicino alla neutralità, la quasi totalità del 
prodotto è costituita da idrogenocarbonato e non da CO3

22 o 
H2CO3. Il bilancio di massa per la dissoluzione della calcite 
è quindi [HCO3

2] < 2 [Ca21]. Questo bilancio di massa è 
confermato da misurazioni di Ca21 e HCO3

2 in vari fiumi, 
come illustrato dalla linea retta nel grafico. Fiumi quali il 
Danubio, il Mississippi e il Congo, che si trovano sulla linea 
[HCO3

2] 5 2 [Ca21], risultano saturi di carbonato di calcio. 
Se l’acqua del fiume è in equilibrio con CO2 atmosferica 

(PCO2
 5 1023,4 bar), la concentrazione di Ca21 dovrebbe es-

sere 21 mg/L (vedi Problema 8.34). I fiumi che contengono 
più di 21 mg di Ca21 per litro hanno una concentrazione 
maggiore di CO2 disciolta, prodotta dalla respirazione o 
dall’immissione d’acqua freatica con alto contenuto di CO2. 
Fiumi quali il Nilo, il Niger e il Rio delle Amazzoni, per i 
quali 2[Ca21] , [HCO3

2], non sono saturi di CaCO3.
Nel periodo tra il 1960 e il 2013, il contenuto di CO2 

nell’atmosfera è aumentato del 27%, in gran parte a causa 
della combustione di combustibili fossili. Questo incre-
mento sposta la reazione A verso destra con la conseguen-
za di minacciare l’esistenza delle barriere coralline,10 che 
sono enormi strutture viventi costituite principalmente di 
CaCO3. Le barriere coralline sono un habitat unico per 

numerose specie acquatiche. Il continuo incremento della 
CO2 atmosferica minaccia alcuni tipi di plancton e altre 
forme di vita marittima che dispongono di un guscio di 
CaCO3.

11 La perdita di queste specie, di conseguenza, mi-
naccia i membri più alti della catena alimentare.

1
1

10

100

10 100

Congo

Fraser

San Lorenzo
Mississippi

Reno
Danubio

Don

Rio Grande
Mackenzie

Dvina
Yukon

Columbia
Terra

Nilo

Niger

Parana
Pechora

R. Amazzoni
Orinoco

Uruguay

2[
Ca

2+ ] =
 [H

CO
− ]

3

[Ca2 +] = 21 mg/L
per l’atmosfera
normale
PCO2

 = 10 − 3,4 bar

[Ca2 +] (mg/L)

[H
C

O
−
] (

m
g

/L
)

3

Le concentrazioni di idrogenocarbonato e calcio di numerosi 
fiumi sono in accordo con il bilancio di massa per la reazione (A): 
[HCO3

2] < 2[Ca21] [dati tratti da W. Stumm e J. J. Morgan, 
Aquatic Chemistry, 3a ed. (New York: Wiley-Interscience, 1996), 
p. 189; H. D. Holland, The Chemistry of the Atmosphere and 
Oceans (New York: Wiley-Interscience, 1978)].
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8.4.3  Trattamento sistematico dell’equilibrio chimico
Ora che sono stati presi in considerazione i bilanci di massa e di carica, si è pronti per un tratta-
mento sistematico dell’equilibrio.12 Di seguito è riportata la procedura:

Passo 1	 Scrivi tutte le reazioni chimiche pertinenti.
Passo 2	 Scrivi l’equazione di bilancio di carica.
Passo 3	 Scrivi le equazioni di bilancio di massa. Potrebbero essere più di una.
Passo 4	 Scrivi la costante di equilibrio per ciascuna reazione chimica. Questo è l’unico stadio in 

cui compaiono i coefficienti di attività.
Passo 5	 Conteggio delle equazioni e delle incognite. A questo punto si dovrebbero avere tante 

equazioni quante sono le incognite (specie chimiche). Altrimenti, è necessario aggiun-
gere altri equilibri o fissare i valori di alcune concentrazioni.

Passo 6	 Risolvi per determinare i valori di tutte le incognite.

I passi 1 e 6 costituiscono generalmente il nocciolo del problema. Scoprire quali equilibri chi-
mici esistono in una data soluzione richiede un certo grado di intuizione chimica. In questo 
testo, generalmente, sarai aiutato nell’affrontare il passo 1. A meno che non si conoscano tutti 
gli equilibri rilevanti, non è possibile calcolare correttamente la composizione di una soluzione. 
Poiché non si conoscono tutte le reazioni chimiche, si tende inevitabilmente a semplificare 
in modo eccessivo molti problemi di equilibrio. Il passo 6 (risolvere le equazioni) costituisce 
probabilmente la maggiore sfida. Il problema può essere sempre risolto, perlomeno dal punto di 
vista teorico, quando si hanno n equazioni contenenti n incognite. Nei casi più semplici questo 
può essere fatto manualmente; ma per molti problemi vengono fatte delle approssimazioni op-
pure viene impiegato un foglio di calcolo.

8.5  �Applicare il trattamento sistematico 
dell’equilibrio

Per imparare ad applicare il trattamento sistematico dell’equilibrio, si prendono in esame alcuni 
esempi, utili anche a illustrare quali casi possono essere affrontati manualmente e quali richie-
dono l’ausilio del foglio di calcolo.

8.5.1  Una soluzione di ammoniaca
Determiniamo le concentrazioni delle specie presenti in una soluzione acquosa contenente NH3 
0,0100 mol in 1,000 L. L’equilibrio primario è

	  NH3 1 H2O ∆
Kb

 NH1
4 1 OH2    Kb 5 1,76 3 1025 a 25 °C� (8.13)

Un secondo equilibrio, presente in ogni soluzione acquosa è:

	  H2O ∆
Kw

 H1 1 OH2     Kw 5 1,0 3 10214 a 25 °C� (8.14)

L’obiettivo è di determinare le concentrazioni di NH3, NH4
1, H1 e OH2.

Passo 1	 Reazioni pertinenti. 8.13 e 8.14.
Passo 2	 Bilancio di carica. La somma delle cariche positive deve eguagliare la somma di quelle 

negative:

	 [NH1
4 ] 1 [H1] 5 [OH2]� (8.15)

Passo 3	 Bilancio di massa. Tutta l’ammoniaca presente in soluzione è in forma NH3 o NH4
1. La 

somma delle concentrazioni delle due specie deve essere 0,0100 M.

	 [NH3] 1 [NH1
4 ] 5 0.010 0 M ; F� (8.16)

dove F indica una concentrazione formale.
Passo 4	 Espressioni dell’equilibrio

	  Kb 5
[NH1

4 ]gNH1
4

[OH2]gOH2

[NH3]gNH3

5 1024,755
� (8.17)

	  Kw 5 [H1]gH1[OH2]gOH2 5 10214,00 � (8.18)

Questo è l’unico passaggio in cui i coefficienti di attività sono coinvolti nel problema.

Il simbolo ; significa “è definito 
come”.

Nel foglio di calcolo 
della Figura 8.7 è utilizzato 
il valore pK. pK è il logaritmo 
della costante di equilibrio 
cambiato di segno.  
Per Kb 5 1024,755, pKb 5 4,755.
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Passo 5	 Conteggio delle equazioni e delle incognite. Sono presenti quattro equazioni, da 8.15 a 
8.18, e quattro incognite ([NH3], [NH4

1], [H1] e [OH2]). Ci sono informazioni sufficien-
ti per risolvere il problema.

Passo 6	 Risolvi il problema.

Questo “semplice” problema è in realtà complicato. Si può cominciare ignorando i coefficienti 
di attività; saranno ripresi nell’esempio dell’Mg(OH)2. L’approccio è di eliminare le variabili 
una alla volta, finché non rimane una sola incognita. Per un problema acido-base si sceglie di 
esprimere ogni concentrazione in termini di concentrazione di H1. Una sostituzione che, in 
questo caso, può essere sempre operata è [OH2] 5 Kw/[H1]. Sostituendo quest’espressione nel 
bilancio di carica 8.15, si ottiene:

[NH1
4 ] 1 [H1] 5

Kw

[H1]

che si può riordinare per trovare la concentrazione di NH4
1

	 [NH1
4 ] 5

Kw

[H1]
2 [H1]� (8.19)

Il bilancio di massa indica che [NH3] 5 F 2 [NH4
1]. In questo bilancio si può sostituire il ter-

mine [NH4
1] con l’Equazione 8.19, in modo da esprimere la concentrazione di NH3 in termini 

di concentrazione di H1:

	 [NH3] 5 F 2 [NH1
4 ] 5 F 2 a Kw

[H1]
2 [H1]b� (8.20)

L’Equazione  8.19 fornisce la concentrazione di NH4
1 in termini di concentrazione di H1. 

L’Equazione 8.20 fornisce la concentrazione di NH3 in termini di concentrazione di H1.
Sostituendo le espressioni per [NH4

1], [NH3] e [OH2] nell’espressione della Kb, è possibile 
generare un’equazione in cui l’unica incognita è la concentrazione di H1 (continuando a igno-
rare i coefficienti di attività):

	 Kb 5
[NH1

4 ][OH2]

[NH3]
5

a Kw

[H1]
2 [H1]ba Kw

[H1]
b

aF 2
Kw

[H1]
1 [H1]b

� (8.21)

L’Equazione 8.21 è terribile da risolvere, ma [H1] è l’unica incognita. Excel dispone di una 
procedura preimpostata chiamata “Ricerca obiettivo”, che può essere utilizzata per risolvere 
equazioni con un’incognita. Imposta un foglio di calcolo come quello nella Figura 8.7. Nelle 
celle B9 e B11 utilizza le Equazioni 8.19 e 8.20 per [NH4

1] e [NH3]. Nella cella B10 imposta l’e-
quazione [OH2] 5 Kw/[H1]. La cella B5 contiene la concentrazione formale di ammoniaca, F 
5 0,01 M. La cella B7 contiene una stima (una congettura in questo caso) del pH da cui la con-
centrazione di H1 è calcolata nella cella B8. L’ammoniaca è una base, quindi si può supporre 
un pH 5 9. La cella B12 valuta il quoziente di reazione Q 5 [NH4

1][OH2]/[NH3] per qualsiasi 
concentrazione (anche scorretta) inserita nelle celle da B9 a B11. La cella B13 mostra la diffe-
renza Kb 2 [NH4

1][OH2]/[NH3]. Se le concentrazioni B9:B11 sono corrette, allora Kb 2 [NH4
1]

[OH2]/[NH3] sarà uguale a zero. Prima di eseguire la “Ricerca obiettivo” in Excel 2010, apri 

Per trovare il valore di n 
incognite, sono necessarie n 
equazioni.

8.7 Foglio di calcolo 
per la determinazione 
delle specie presenti 
un una soluzione acquosa 
di NH3 utilizzando 
la funzionalità “Ricerca 
obiettivo” di Excel. La cella 
B3 contiene la formula pKb 
5 – log Kb. Se pKb 5 4,755, Kb 
5 1024,755.

Figura

1 Utilizzo di “Ricerca obiettivo” per l’equilibrio dell’ammoniaca
A

2
3 pKb = 1,76E-05

1,00E-14

Kb =

pKw = Kw =
F =

pH =
[H+] =

[NH4
+] = Kw/[H+] – [H+] =

[NH3] = F – Kw/[H+] + [H+] =
[OH_] = Kw/[H+] =

Q = [NH4
+][OH_]/[NH3] =

Kb – [NH4
+][OH_]/[NH3] =

4,755
14,00

0,01

9 Il valore iniziale è una stima
1,00E-09
1,00E-05
1,00E-05
9,99E-03
1,00E-08
1,76E-05

 = 10^-B7

 = 10^-B3

 = 10^-B4

 = D4/B8-B8
 = D4/B8

 = B9*B10/B11
 = B5-D4/B8+B8

 = D3-B12

4
5
6
7
8
9
10
11
12
13

B C D E
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il menù “File”, clicca “Opzioni” e seleziona “Formule”. Nelle “Opzioni di calcolo” imposta lo 
“Scarto massimo” a 1E-14 e clicca “OK”. Hai appena impostato la precisione del calcolo. Torna 
al foglio di calcolo, seleziona il menù “Dati” e clicca su “Analisi di simulazione” selezionando 
“Ricerca obiettivo”. Nella finestra della “Ricerca obiettivo” (Figura 8.8a), imposta la cella B13 
al valore 0, cambiando la cella B7.

Clicca “OK” ed Excel varierà i valori nella cella B7 fino a che il valore in B13 sia prossimo 
allo zero. Il pH finale apparirà nella cella B7 (Figura 8.8b). Le concentrazioni di tutte le specie ap-
pariranno nelle celle B8:B11. Una volta impostato il foglio di calcolo, il lavoro è piuttosto facile!

Nella Figura 8.8b, i valori delle concentrazioni di NH4
1 e di NH3 determinati con la “Ricerca 

obiettivo”, si trovano nelle B9 e B11. Questi valori confermano che l’ammoniaca è una base 
debole, infatti la frazione che ha reagito con l’acqua è solo del 4,1%.

Frazione reagita 5
[NH1

4 ]

[NH3] 1 [NH1
4 ]

5
[4,11 3 1024 M]

[9,59 3 1023 M] 1 [4,11 3 1024 M]
5 4,1%

Come avrai notato, applicare il trattamento sistematico dell’equilibrio non è facile, nemmeno 
sui problemi più semplici. Per questo motivo, nella maggior parte dei problemi di equilibrio si 
procede attraverso semplificazioni che permettano di ottenere una buona risposta con uno sforzo 
ragionevole. Tuttavia, una volta risolto il problema, è necessario verificare se le approssimazioni 
effettuate sono valide.

Di seguito è descritta un’approssimazione per semplificare il problema precedente, riguar-
dante l’ammoniaca. L’ammoniaca è una base, perciò è lecito aspettarsi che la concentrazione 
di OH2 sia molto maggiore della concentrazione di H1. Per esempio, puoi supporre che il pH 
sia 9. Quindi [H1] 5 1029 M e [OH2](5 Kw/[H1]) 5 10214/1029 5 1025 M. Che significa 
appunto che [OH2] W [H1]. Nel primo termine del numeratore dell’Equazione 8.21 si può 
considerare la concentrazione di H1 trascurabile rispetto al termine Kw/[H1]. Tramite queste 
approssimazioni, l’Equazione 8.21 diventa:

	 Kb 5

a Kw

[H1]
2 [H1]ba Kw

[H1]
b

aF 2
Kw

[H1]
1 [H1]b

5

a Kw

[H1]
ba Kw

[H1]
b

aF 2
Kw

[H1]
b

5
[OH2]2

F 2 [OH2]
� (8.22)

L’Equazione 8.22 è di secondo grado e a una sola variabile, la concentrazione di OH2; è quindi 
possibile risolverla algebricamente. Nel prossimo capitolo, riguardante acidi e basi, sarà facile 
incontrare equazioni del genere.

Nel prossimo paragrafo è introdotto un metodo che sfrutta il foglio di calcolo, e che non 
richiede di ridurre il problema di equilibrio fino a ottenere una equazione a un incognita.

8.5.2   ​ Solubilità e idrolisi della tallio azide
Considera la dissoluzione della tallio azide, seguita da idrolisi basica dell’azide:

	  TlN3(s) ∆
Kps

 Tl1 1 N2
3      Kps 5 1023,66 � (8.23)

	 Tallio(I) azide	 Azide

	  N2
3 1 H2O ∆

Kb
 HN3 1 OH2   Kb 5 1029,35 � (8.24)

	 Acido idrazoico

	  H2O ∆
Kw

 H1 1 OH2   Kw 5 10214,00� (8.25)

L’obiettivo è trovare le concentrazioni di Tl1, N3
2, HN3, H

1 e OH2.

8.8 (a) Finestra 
della “Ricerca obiettivo”. 
(b) Le concentrazioni dopo 
l’esecuzione della “Ricerca 
obiettivo”.

Figura

Imposta la cella: B13

(a) (b)

OK Cancel

Al valore: 0

Cambiando la cella: B7

7

A

8

9

pH =

[H+] =

[NH4
+] = Kw/[H+] – [H+] =

[NH3] = F – Kw/[H+] + [H+] =

[OH
_
] = Kw/[H+] =

Q = [NH4
+][OH

_
]/[NH3] =

Kb – [NH4
+][OH

_
]/[NH3] =

10,61339622

2,44E-11

4,11E-04

4,11E-04

9,59E-03

1,76E-05

5,14E-18

10

11

12

13

B
Ricerca obiettivo

La soluzione dell’Equazione 
quadratica 8.22 è 
[OH2] 5 4,11 3 1024 M. 
In questo modo si ottiene 
H1 5 Kw/[OH2] 5 2,44 3 10211, 
confermando l’approssimazione 
[OH2] W [H1].

L’azide è uno ione lineare con 
due legami N P N equivalenti:

�N £ N £ N�� :
:

:
:

Azide

�N £ N £ N
�:

:

:

H
å

Acido idrazoico
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Passo 1	 Reazioni pertinenti. Le tre reazioni in questione sono dalla 8.23 alla 8.25.
Passo 2	 Bilancio di carica. La somma delle cariche positive deve eguagliare la somma delle 

cariche negative:

	 [Tl1] 1 [H1] 5 [N3
2] 1 [OH2]� (8.26)

Passo 3	 Bilancio di massa. La dissoluzione di TlN3 genera un egual numero di ioni Tl1 e N3
2. 

Parte dell’azide diventa acido idrazoico

	 [Tl1] 5 [N2
3 ] 1 [HN3]� (8.27)

Passo 4	 Espressioni dell’equilibrio

	  Kps 5 [Tl1]gTl1[N2
3 ]gN2

3
5 1023,66� (8.28)

	  Kb 5
[HN3]gHN3

[OH2]gOH2

[N2
3 ]gN2

3

5 1029,35� (8.29)

	  Kw 5 [H1]gH1[OH2]gOH2 5 10214,00 � (8.30)

Passo 5	 Conta il numero di equazioni e di incognite. Sono presenti cinque equazioni, dalla 8.26 
alla 8.30, e cinque incognite ([Tl1], [N3

2], [HN3], [H
1] e [OH2]), quindi ci sono infor-

mazioni sufficienti per risolvere il problema.
Passo 6	 Risolvi il problema. Ora sarà introdotto un metodo di utilizzo del foglio di calcolo con 

ampie possibilità di applicazione nei problemi di equilibrio.13 Anche se in alcune oc-
casioni sarà necessario avere a che fare con i coefficienti di attività, per il momento si 
continuerà a ignorarli.

Con cinque incognite e tre equilibri, dall’8.28 all’8.30, il metodo del foglio di calcolo comincia 
con una stima di due delle cinque concentrazioni incognite.

	 Numero di concentrazioni da stimare 5 (numero di incognite) – (numero di equilibri)

	 5 5 – 3 5 2� (8.31)

Quindi verrà scritta un’espressione per le rimanenti tre concentrazioni, espresse in termini delle 
due concentrazioni stimate. È utile scegliere di stimare le concentrazioni che compaiono in due 
o più equilibri, in questo caso, nelle Equazioni dalla 8.28 alla 8.30, le specie OH2 e N3

2 com-
paiono ognuna due volte, quindi si è scelto di stimare queste concentrazioni. Da queste stime è 
possibile ricavare le concentrazioni rimanenti tramite le espressioni di equilibrio:

	  [Tl1][N2
3 ] 5 Kps 1  [Tl1] 5 Kps/[N

2
3 ] � (8.32)

	  
[HN3][OH2]

[N2
3 ]

5 Kb  1  [HN3] 5
Kb[N2

3 ]

[OH2]
� (8.33)

	  [H1][OH2] 5 Kw  1  [H
1] 5 Kb/[OH2]� (8.34)

La Figura 8.9 mostra nelle celle C6:C10, la compilazione del foglio di calcolo impostata per 
ricavare le concentrazioni incognite. Nel foglio di calcolo le celle B12:B14 contengono le co-
stanti necessarie per il problema e le formule sono nelle celle C6:C10, F6:F8 e D12:D14.

Ora è necessario stimare le concentrazioni di N3
2 e OH2. Le concentrazioni di diverse specie 

in equilibrio possono coprire intervalli di diversi ordine di grandezza, questo può creare diffi-
coltà all’aritmetica del computer. Per questo motivo si è scelto di esprimere le concentrazioni 

I coefficienti di attività 
continueranno a essere trascurati 
fino al prossimo esempio.

8.9 Foglio di calcolo 
per la determinazione 
della solubilità della tallio 
azide senza i coefficienti 
di attività. Le stime iniziali 
pN3

2 5 2 e pOH2 5 4 sono 
riportate nelle celle B6 
e B7. Da questi due valori 
il foglio di calcolo determina 
le concentrazioni nelle celle 
C6:C10. Il “Risolutore” varia 
pN3

2 e pOH2 nelle celle B6 
e B7 finché i bilanci di carica 
e di massa nella cella F8 sono 
soddisfatti.

Figura
1 Equilibrio della tallio azide

Bilanci di massa e di caricaSpecie pC

1. Stima i valori pC = –log[C] per N3
_ e OH_ nelle celle B6 e B7

2. Utilizza il “Risolutore” per regolare i valori di pC fino a minimizzare la somma nella cella F8

A

2
3

pKps =  3,66 Kps =
Kb =pKb =  9,35

OH_
N3

_

HN3

H+

Tl+

b1 = 0 = [Tl+] – [N3
_] – [HN3] =

b2 = 0 = [Tl+] + [H+] – [N3
_] – [OH_] =

�bi
2 =

bi

0,01

1E-10

0,0001
0,021877616

2
4

C8 = D12/C6
4,46684E-08 C9 = D13*C6/C7

C10 = D14/C7
F6 = C8-C6-C9

1,19E-02
1,18E-02
2,80E-04

F7 = C8+C10-C6-C7
F8 = F6^2+F7^2

 = 10^-B120,000218776
4,46684E-10

1E-14
 = 10^-B13

KW =pKw =  14,00  = 10^-B14

C6 = 10^-B6
C (= 10^-pC)   

C7 = 10^-B7

4
5
6
7
8
9
10
11
12
13
14

B C D E F
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di N3
2 e OH2 come logaritmi negativi della concentrazione (celle B6 e B7). Come stima di una 

concentrazione 1022 M di N3
2, si digiterà 2 nella cella B6.

Proprio come pH 5 2log[H1], si definiscono pC i logaritmi negativi delle concentrazioni.

	 pC ; –log C� (8.35)

dove C è la concentrazione. Similarmente pK è il logaritmo negativo di una costante di equili-
brio. Per esempio, pKw 5 –log Kw. Se Kw 5 1,00 3 10214, pKw 5 14,00.

Come si possono stimare le concentrazioni di N3
2 e OH2? Il valore della Kps per TlN3 è 1023,66. 

Se N3
2 non fosse coinvolto nella reazione con l’H2O, le concentrazioni sarebbero [Tl1] 5 [N3

2] 5 1Kps 5 1023,66/2 5 1021,83 M. Per i fini del calcolo, al momento serve solo una stima della concen-
trazione di N3

2. Inserire pN3
2 5 2 nella cella B6 (in modo da ottenere [N3

2] 5 1022 M nella cella C6) 
è un buon inizio. Ma è noto che N3

2 reagisce con l’H2O per dare OH2 secondo la Reazione 8.24. 
Senza alcun calcolo è possibile stimare che in una soluzione moderatamente basica la concentrazio-
ne di OH2 potrebbe essere circa 1024 M. Quindi puoi digitare pOH2 5 4 nella cella B7. Dai valori 
[N3

2] e [OH2] ottenuti nelle celle C6 e C7 il foglio di calcolo determina i valori di concentrazione di 
Tl1, HN3 e H1 nelle celle C8:C10, sfruttando le Equazioni da 8.32 a 8.34. Nessuno di questi valori 
è corretto, si tratta solo di stime iniziali da cui Excel potrà calcolare valori migliori.

Il bilancio di carica (vedi Equazione 8.26) può essere riarrangiato nella forma

	 b1 ; [Tl1] 1 [H1] 2 [N2
3 ] 2 [OH2] 5 0� (8.26a)

così come il bilancio di massa può essere riarrangiato a

	 b2 ; [Tl1] 2 [N2
3 ] 2 [HN3] 5 0� (8.27a)

Se le concentrazioni determinate in precedenza fossero corrette, le somme nominate b1 e b2 
nelle Equazioni 8.26a e 8.27a, sarebbero zero. Ma queste somme, calcolate nelle celle F6 e F7 
non sono zero perché i valori [N3

2] e [OH2] non sono corretti.
Per trovare le concentrazioni corrette si è scelto di minimizzare la somma ∑bi

2 5 b1
2 1 b2

2, 
riportata nella cella F8. Il criterio scelto per determinare correttamente le concentrazioni è che 
i loro valori soddisfino i bilanci di carica e di massa (e allo stesso tempo anche le equazioni di 
equilibrio). La somma ∑bi

2 5 b1
2 1 b2

2 (sempre positiva) può essere minimizzata utilizzando lo 
strumento “Risolutore” di Excel. 

Lo strumento “Risolutore” si può trovare tra le opzioni del menù “Dati” di Excel 2010 (in un PC). 
Se così non fosse clicca sul pulsante “Opzioni di Excel” del menù “File”, seleziona “Componenti 
aggiuntivi” e cerca “Risolutore”. Selezionalo e clicca sul pulsante “Vai” e quindi su “OK” per carica-
re il “Risolutore”. In Excel 2011 per Mac, lo strumento “Risolutore” si trova nel menù “Strumenti”.

Ora, nel riquadro “Analisi” del menù “Dati”, clicca su “Risolutore”. Clicca ora su “Opzioni” 
nella finestra di dialogo del “Risolutore” (Figura 8.10a). Nel riquadro delle opzioni interessati 

La funzione p è il logaritmo 
negativo di una quantità:

pC 5 2log C    pK 5 2log K

se K 5 1023,66, pK 5 3,66.

8.10 Parametri 
del “Risolutore” e finestra 
delle opzioni del “Risolutore”.

Figura

Opzioni

GRG non lineare EvolutivoTutti i metodi

OK Annulla

1e-15Approssimazione vincoli:

Usa proporzioni automatiche

Mostra risultati iterazione

Ignora vincoli sugli interi

Ottimalizzazione interi (%):

Risoluzione con vincoli sugli interi

Risoluzione limiti

Tempo massimo (secondi):

Numero massimo
problemi secondari:

Numero massimo
soluzioni realizzabili:

Vincoli evolutivi e sugli interi:

Iterazioni:

0,1

100

200

(b)

Parametri Risolutore

Imposta obiettivo:

A: Max

Modificando le celle variabili:

Rendi non negative le variabili senza vincoli

Selezionare un metodo di risoluzione:

Metodo di risoluzione

Selezionare il motore GRG non lineare per i problemi lisci non lineari del Risolutore.
Selezionare il motore Simplex LP per i problemi lineari e il motore evolutivo
per i problemi non lisci.

Soggette ai vincoli:

Valore di:Min

Aggiungi

Guida Risolvi Chiudi

Cambia

Elimina

Reimposta tutto

Carica/Salva

Opzioni

$F$8

0

$B$6:$B$7

GRG non lineare

(a)
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solo all’impostazione dei parametri per “Tutti i metodi”. Imposta il “Risolutore” come segue: 
“Precisione” 5 1e-15, spunta la voce “Usa scala automatica”, “Tempo massimo” 5 100 s e 
“Iterazioni” 5 200. Lascia non spuntato “Ignora i vincoli sugli interi” e tieni “Ottimizzazione 
interi” al suo valore preimpostato. Ora la tua finestra di dialogo dovrebbe essere come quella 
della Figura 8.10b. Clicca su “OK”. 

Ora clicca su “Risolutore”, compila come segue i “Parametri del risolutore”. “Imposta obiet-
tivo” F8 “Uguale a” “Min” “Modificando le celle” B6:B7 (vedi Figura 8.10a). Se non è già 
preimpostato, seleziona come “Metodo di risoluzione” il metodo “GRG non lineare”. Tramite 
questi comandi hai appena indicato al “Risolutore” di variare pN3

2 e pOH2 nelle celle B6:B7 
finché la combinazione dei bilanci di massa e di carica nella cella F8 sia il più prossima a zero 
possibile. Cliccando su “Risolvi” il “Risolutore” restituirà come valori di pN3

2 e pOH2 rispetti-
vamente 1,830038 e 5,58969 (celle B6:B7). Con questi valori si ottiene ∑bi

2 < 10230 (cella F8; 
Figura 8.11). Le concentrazioni che soddisfano le condizioni di equilibrio e i bilanci di carica 
e di massa sono riportate nelle celle C6:C10. Costruisci un foglio di calcolo come quello nella 
Figura 8.9 e prova questa procedura. Vedrai che ti darà soddisfazioni.

I valori di concentrazione di N3
2 e OH2 stimati inizialmente erano rispettivamente 1022 e 

1024 M. Il “Risolutore” ha restituito i valori [N3
2] 5 0,0148 M e [OH2] 5 2,57 3 1026 M. 

Quando si utilizza il “Risolutore” è una buona idea tentare di risolvere il problema utilizzando 
diversi valori iniziali di pN3

2 e pOH2, questa procedura permette di verificare se il “Risolutore” 
produce sempre gli stessi risultati. Più i valori di stima iniziali sono vicini ai risultati corretti, 
più il risultato finale dato dal “Risolutore” si avvicinerà a sua volta ai valori corretti. Nella 
Figura 8.11 si può vedere che [HN3] 5 2,57 3 1026 M; questo valore è quasi identico alla con-
centrazione di OH2. Non si tratta di un errore, infatti l’idrolisi (vedi Reazione 8.24) produce in 
quantità equimolari HN3 e OH2. La frazione di azide che idrolizza è [HN3]/([N3

2] 1 [HN3]) 5 
0,017%. Questa frazione è ragionevole, infatti N3

2 è una base debole con Kb 5 1029,35.
Riassumiamo ora la procedura nella quale ci siamo appena cimentati.

1.	Abbiamo elencato tre reazioni chimiche che si pensa possano avvenire quando TlN3(s) viene 
disciolta in acqua. Per ogni reazione è stata scritta l’espressione della costante di equilibrio.

2.	Abbiamo scritto i bilanci di carica e di massa.
3.	Abbiamo controllato di avere tante equazioni quante incognite.
4.	Abbiamo stimato due concentrazioni applicando la regola (numero di incognite) – (numero 

di equilibri) 5 5 – 3 5 2. Per questa stima sono state scelte le concentrazioni di N3
2 e OH2, 

perché compaiono entrambe in più di un equilibrio. Le concentrazioni stimate sono state 
espresse come pC 5 –log C, in modo da aiutare le procedure aritmetiche del calcolatore.

5.	Tramite le concentrazioni di N3
2 e OH2 e le espressioni di equilibrio, sono state calcolate le 

concentrazioni di Tl1, HN3 e H1.
6.	Quindi abbiamo scritto il bilancio di carica nella forma b1 ; [Tl1] 2 [N3

2] 2 [HN3] 5 0 e il 
bilancio di massa nella forma b2 ; [Tl1] 1 [H1] 2 [N3

2] 2 [OH2] 5 0.
7.	Infine, abbiamo chiesto al “Risolutore” di variare i valori [N3

2] e [OH2] fino a ottenere la 
somma b1

2 1 b2
2 il più possibile vicina a zero. A questo punto, le concentrazioni ottenute, 

dovrebbero essere corrette.
8.	Per eseguire un controllo è una buona idea variare i valori iniziali di [N3

2] e [OH2] per veri-
ficare che il “Risolutore” fornisca sempre gli stessi risultati.

8.11 Il foglio 
di calcolo relativo al problema 
di solubilità della tallio azide, 
dopo che il “Risolutore” ha 
svolto il suo lavoro.

Figura

1 Equilibrio della tallio azide

Bilanci di massa e di caricaSpecie pC

1. Stima i valori pC = –log[C] per N3
_ e OH_ nelle celle B6 e B7

2. Utilizza il “Risolutore” per regolare i valori di pC fino a minimizzare la somma nella cella F8

A

2
3

pKps =  3,66 Kps =
Kb =pKb =  9,35

OH_
N3

_

H+

TI+

HN3

b1 = 0 = [Tl+] – [N3
_] – [HN3] =

b2 = 0 = [Tl+] + [H+] – [N3
_] – [OH_] =

�bi
2 =

bi

0,0147898

2,56834E-06
3,88768E-09

2,57223E-06
0,014792368

1,830038
5,58969

C8 = D12/C6
C9 = D13*C6/C7
C10 = D14/C7

F6 = C8–C6–C9

–1,42E-15
–1,29E-15

3,67E-30

F7 = C8+C10-C6-C7
F8 = F6^2+F7^2

 = 10^-B120,000218776
4,46684E-10

1E-14
 = 10^-B13

KW =pKw =  14,00  = 10^-B14

C6 = 10^-B6
C (= 10^-pC)   

C7 = 10^-B7

4
5
6
7
8
9
10
11
12
13
14

B C D E F

Un controllo importante: 
in una cella vuota 
della Figura 8.11, calcola 
il quoziente  
Kb 5 [HN3][OH2]/[N3

2] 5 
C9*C7/C6. Indipendentemente 
dal valore delle celle C9, C7 
e C6, il quoziente deve essere 
Kb 5 4,467E-10. Se così non 
fosse, controlla le formule 
di ogni concentrazione.
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8.5.3  �  ​ La solubilità dell’idrossido di magnesio considerando 
i coefficienti di attività

In questo paragrafo verranno determinate le concentrazioni delle specie in una soluzione satura 
di Mg(OH)2, secondo le seguenti reazioni chimiche. In questo esempio saranno inclusi i coef-
ficienti di attività.14

	  Mg(OH)2(s) ∆
Kps

Mg21 1 2OH2  Kps 5 [Mg21]gMg21[OH2]2g2
OH2 5 10211,15� (8.36)

	  Mg21 1 OH2
∆

K1
MgOH1  K1 5

[MgOH1]gMgOH1

[Mg21]gMg21[OH2]gOH2

5 102,6 � (8.37)

	  H2O ∆
Kw

H1 1 OH2  Kw 5 [H1]gH1[OH2]gOH2 5 10214,00 � (8.38)

Passo 1	 Le reazioni pertinenti sono elencate sopra.
Passo 2	 Bilancio di carica:

	 2[Mg21] 1 [MgOH1] 1 [H1] 5 [OH2]� (8.39)

Passo 3	 Bilancio di massa. In questo caso è un po ingannevole; infatti dalla Reazione 8.36 si 
potrebbe affermare che le specie contenenti OH2 sono il doppio di tutte le specie di ma-
gnesio. Bisogna però considerare che la Reazione 8.38 genera OH2; uno per ogni H1. Il 
bilancio di massa, tenendo conto di entrambe le fonti di OH2 è:

	 [OH2] 1 [MgOH1] 5 2{[Mg21] 1 [MgOH1]} 1 [H1]� (8.40)
	 8	 8
	 Specie contenenti OH2	 Specie contenenti Mg21

dopo tutto questo lavoro, l’Equazione 8.40 è uguale all’Equazione 8.39!
Passo 4	 Le espressioni delle costanti di equilibrio sono nelle Equazioni 8.36, 8.37 e 8.38.
Passo 5	 Conteggio delle equazioni e delle incognite. Sono presenti quattro equazioni e quattro 

incognite: [Mg21], [MgOH1], [H1] e [OH2].
Passo 6	 Risolvi. Anche per questo esempio, come già introdotto in precedenza per TlN3, verrà 

utilizzato il foglio di calcolo. Avendo quattro incognite e tre equilibri, si stimerà una sola 
concentrazione:

Numero di concentrazioni da stimare 5 (numero di incognite) – (numero di equilibri)

	 5 4 – 3 5 1

La strategia è di stimare una concentrazione e lasciare che il “Risolutore” di Excel ottimizzi le 
concentrazioni per noi. La forza ionica corretta è un coprodotto del processo di ottimizzazione.

Mg21 compare in due equilibri e OH2 in tre. È corretto stimare l’una o l’altra concentra-
zione, l’autore, in questo caso, ha scelto di stimare quella di Mg21. Allo scopo di stimare la 
concertazione di Mg21 considera solo l’equilibrio di solubilità 8.36, trascurando i coefficienti 
di attività. La Reazione 8.36 genera 2OH2 per ogni Mg21. Se x 5 [Mg21], allora [OH2] 5 2x. 
L’espressione della Kps dà:

Kps < [Mg21][OH2]2 5 7,1 3 10212

	 x	 2x

(x)(2x)2 5 4x3 5 7,1 3 10212
1 x 5 a7,1 3 10212

4
b

1/3

5 1,2 3 1024 M

Quindi la soluzione è x 5 [Mg21] 5 1,2 3 1024 M, oppure pMg21 5 2log(1,2 3 1024) 5 3,9. 
In questo caso si è scelto di stimare pMg21 5 4 come valore iniziale per il calcolo.

Prepara il foglio di calcolo della Figura  8.12 con il valore 0 nella cella B5 e pMg21 5 
4 nella cella B8. La cella C8 contiene il valore della concentrazione di Mg21 calcolato da: 
[Mg21] 5 10^‑B8. Le formule sono elencate in basso a destra nel foglio di calcolo. Le celle 
C9:C11 calcoleranno le concentrazioni di OH2, MgOH1 e H1, tramite le espressioni di equili-
brio che vanno dalla 8.36 alla 8.38, includendo i coefficienti di attività.

Ora sarebbe necessario calcolare la forza ionica (nella cella B5), a partire dalle concentrazio-
ni nelle celle C8:C11, però le concentrazioni dipendono dalla forza ionica. Questa situazione, in 
cui le concentrazioni in soluzione dipendono dalla forza ionica e la forza ionica dipende dalle 
concentrazioni, può essere definita un riferimento circolare. Bisogna abilitare Excel a operare 
con questo tipo di problemi. In Excel 2010, seleziona il menù “Opzioni” dal menù “File” e sce-
gli l’opzione “Formule”. Nelle “Opzioni di calcolo” spunta “Abilita calcoli iterativi” e imposta 

Come puoi notare, K1
 è 

la stessa costante di equilibrio, 
riportata come b1 nel Box 6.2 
e nell’Appendice I.
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“Numero massimo” 1E-15”. Clicca su “OK” e il tuo foglio di calcolo sarà pronto per i calcoli 
iterativi. Ora cambia il valore “0” nella cella B5, inserendo la formula “50,5*(E8^2*C81E9^
2*C91E10^2*C101E11^2*C11)”, mostrata in fondo al foglio di calcolo.

Puoi trovare le dimensioni degli ioni Mg21, OH2 e H1 nella Tabella 8.1, ma le dimensioni 
di MgOH1 non sono note; tuttavia si possono stimare partendo da valori noti. Una probabi-
le rappresentazione di Mg21 in soluzione è Mg(OH2)6

21 e MgOH1 potrebbe trovarsi in forma 
Mg(OH2)5(OH1). Mg(OH2)6

21 potrebbe essere di dimensioni simili a Mg(OH2)5(OH1), ma il pri-
mo ha una carica 21, mentre il secondo 11. Ricorda che tanto maggiore è la carica di uno ione, 
tanto più fortemente attrarrà molecole di solvente. Ciò che ne risulta sarà un maggiore raggio 
idratato. Le dimensioni idratate di Mg21 (5 Mg(OH2)6

21), da Tabella 8.1, sono di 800 pm. Si può 
presupporre che Mg(OH2)5(OH1) sia più piccolo, per esempio 500 pm. Alla fine del problema 
puoi variare questo valore per valutare l’effetto di questo parametro sul risultato (non è sensibile).

La colonna F della Figura 8.12 contiene i valori di log g, ricavati tramite la legge di Debye-
Hückel (vedi Equazione 8.6) con la formula nella cella H22. La colonna G contiene i valori dei 
coefficienti di attività, calcolati tramite la formula g 5 10^(log g). Questi valori dei coefficienti 
di attività compaiono nelle espressioni delle costanti di equilibrio utilizzate per determinare le 
concentrazioni nelle celle C9:C11, tramite le formule nelle celle H18:H20.

Il bilancio di carica nella cella H14 è b1 5 2[Mg21] 1 [MgOH1] 1 [H1] 2 [OH2]. In questo 
caso il bilancio di massa e il bilancio di carica sono identici, quindi il bilancio di massa non 
verrà utilizzato. La funzione da minimizzare, nella cella H15 è:

Funzione da minimizzare:	 ob2
i 5 b2

1 1 b2
2

In questo caso in particolare, non c’è un bilancio di massa quindi ∑bi
2 5 b1

2.
Infine ci siamo! Compila il foglio di calcolo della Figura 8.12. Utilizza una stima iniziale di 

pMg21 5 4 nella cella B8; nel menù “Dati” selezioni “Risolutore”, quindi “Opzioni”. Stabilisci 
le impostazioni nella finestra delle opzioni come nella Figura 8.10 e clicca “OK”. Imposta i 
“Parametri del risolutore” come segue: “Imposta la cella” H15, “Al valore” Min, “Cambiando 
la cella” B8. Clicca su “Risolvi”. Il “Risolutore” varierà i valori di pMg21 nella cella B8 finché 
il quadrato del bilancio di carica nella cella H15 non raggiunge un minimo. Il “Risolutore” 
fornisce i risultati m 5 0,000379 M e pMg21 5 3,9115 nelle celle B5 e B8. Con questi valori 
∑bi

2 < 10227 (cella H15).
I risultati, riportati nella Figura 8.12 sono:

 [Mg21] 5 1,23 3 1024 M    [OH2] 5 2,57 3 1024 M

 [MgOH1] 5 1,15 3 1025 M    [H1] 5 4,07 3 10211 M

 m 5 3,79 3 1024 M

8.12 Foglio 
di calcolo relativo al problema 
di solubilità dell’idrossido 
di magnesio con i coefficienti 
di attività, dopo il lavoro svolto 
dal “Risolutore”.

Figura
1 Equilibrio dell’idrossido di magnesio

Carica

Coefficiente

Bilanci di massa e di carica

Debye-Hückel
estesa
log g g

di attività
m

pCSpecie

1. Stima pMg in cella B8
2. Utilizza il “Risolutore” per regolare B8 fino a minimizzare la somma nella cella H15
Forza ionica

Stima delle dimensioni ioniche:

A

2
3

pKps =  11,15
pK1 =  –2,60
pKw =  14,00

Kps =  7,08E-12
K1 =  3,98E+02
Kw =  1,00E-14

bi

OH_
Mg2+

MgOH+

H+

2
–1

–3,780E-02

9,779E-01
9,781E-01
9,786E-01

9,166E-01 G8 = 10^F8

H15 = H14^2
C8 = 10^-B8

C10 = D14*C8*G8*C9*G9/G10
C11 = D15/(C9*G9*G11)

F8 = –0,51*E8^2*RADQ($B$5)/(1+D8*RADQ($B$5)/305)

C9 = RADQ(D13/(C8*G8))/G9

B5 = 0,5*(E8^2*C8+E9^2*C9+E10^2*C10+E11^2*C11)

–9,715E-03
–9,625E-03
–9,392E-03

2,29E-27
–4,79E-14

H14 = 2*C8+C10+C11-C9

1
1

Sbi
2 =

C (M) a (pm)
1,226E-04
2,567E-04
1,148E-05
4,071E-11

3,9115263

3,793E-04

350
500
900

Dimens.

800

4
5
6
7
8
9
10
11
12
13
14
15
16
17
18
19
20
21
22
23

B C D E F G H

b1 = 0 = 2[Mg2+] + [MgOH+] + [H+] – [OH–] =

Dimensioni di MgOH+   500 pm

Valore iniziale:

4pMg =
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Circa il 10% del Mg21 subisce idrolisi a MgOH1. Il pH della soluzione è:

pH 5 2log[H1]gH1 5 2log(4,07 3 10211)(0,979) 5 10,40

Il foglio di calcolo nella Figura 8.12 è uno strumento con cui puoi affrontare una varietà di 
semplici problemi di equilibrio che includono i coefficienti di attività.

Il “Risolutore” funziona meglio quando le stime iniziali sono vicine ai valori reali e quando 
non si richiede al “Risolutore” di determinare troppe variabili in una volta sola. Prova sempre 
diversi valori di stime iniziali per verificare che il “Risolutore” trovi sempre gli stessi risultati. 
Successivamente puoi inserire i valori finali al posto delle stime iniziali e lanciare nuovamen-
te il calcolo con il “Risolutore”. Il risultato migliora tanto più ∑bi

2 si avvicina a zero. Se il 
“Risolutore” non riesce a trovare due o più variabili in un problema complesso, puoi risolvere il 
problema una variabile o due alla volta, lasciando le altre fisse. Una buona soluzione è indicata 
da un valore molto basso e costante di ∑bi

2 in cicli successivi.

8.5.4  �  ​ Solubilità del solfato di calcio considerando 
i coefficienti di attività

In questo esempio si calcolerà la concentrazione delle specie predominanti in una soluzione 
satura di CaSO4.

Passo 1	 Reazioni pertinenti. Anche in un sistema così semplice, ci sono diverse reazioni:

	  CaSO4(s) ∆
Kps

 Ca21 1 SO22
4    pKps 5 4,62 � (8.41)

	    CaSO4(s) ∆
Kcoppia ionica

 CaSO4(aq)   pKcoppia ionica 5 2,26*� (8.42)

	  SO22
4 1 H2O ∆

Kbase

 HSO2
4 1 OH2    pKbase 5 12,01 � (8.43)

	  Ca21 1 H2O ∆
Kacido

 CaOH1 1 H1   pKacido 5 12,70 � (8.44)

	  H2O ∆
Kw

 H1 1 OH2   pKw 5 14,00 � (8.45)

Non ci si può aspettare che uno studente per la prima volta alle prese con la chimica 
analitica possa subito conoscere tutte queste reazioni. Per questo motivo, in questo libro, 
sarai aiutato in questo passaggio.

Passo 2	 Bilancio di carica. Eguaglia le cariche positive e quelle negative

	 2[Ca21] 1 [CaOH1] 1 [H1] 5 2[SO4
22] 1 [HSO4

2] 1 [OH2]� (8.46)

Passo 3	 Bilancio di massa. La Reazione 8.41 genera una mole di solfato ogni mole di calcio. 
Non ha importanza cosa accade successivamente a questi ioni, la concentrazione totale 
di tutte le specie contenenti solfato deve essere uguale a tutte le specie contenenti calcio:

 [calcio totale] 5 [solfato totale]

	  [Ca21] 1 [CaSO4(aq)] 1 [CaOH1] 5 [SO22
4 ] 1 [HSO2

4 ] 1 [CaSO4(aq)]� (8.47)

Passo 4	 Espressioni delle costanti di equilibrio: una per ogni reazione chimica.

	  Kps 5 [Ca21]gCa21[SO22
4 ]gSO22

4  5 1024,62 � (8.48)

	  Kcoppia ionica 5 [CaSO4(aq)] 5 1022,26 � (8.49)

	  Kbase 5
[HSO4

2]gHSO4
2[OH2]gOH2

[SO4
22]gSO4

22

5 10212,01 � (8.50)

	  Kacido 5
[CaOH1]gCaOH1[H1]gH1

[Ca21]gCa21

5 10212,70� (8.51)

	  Kw 5 [H1]gH1[OH2]gOH2 5 1,0 3 10214 � (8.52)

Il passo 4 è l’unico che coinvolge i coefficienti di attività.

* La reazione CaSO4(s) ∆
Kcoppia ionica

CaSO4(aq) è la somma delle reazioni CaSO4(s) ∆
Kps

Ca21 1 SO22
4  

(vedi Appendice F) e Ca21 1 SO22
4 ∆ CaSO4(aq) (vedi Appendice I). La notazione Kcoppia ionica viene 

solitamente abbreviata in Kip, dove “ip” al pedice sta per “ion pairs” che significa coppia ionica in inglese.

Caveat emptor! (Stia in guardia 
il compratore!). In tutti 
i problemi di equilibrio, si è 
limitati dal livello di conoscenza 
della chimica del sistema. Se non 
si conoscono tutti gli equilibri 
rilevanti si possono commettere 
errori o possono essere omesse 
specie in realtà presenti.

Poiché ogni mole di Ca21 
e SO4

22 porta due moli di carica, 
moltiplica le concentrazioni 
di entrambe le specie per 2.

Il coefficiente di attività 
di CaSO4(aq) è 1.
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Passo 5	 Conta il numero di equazioni e di incognite. Ci sono sette equazioni, da 8.46 a 8.52, e 
sette incognite: [Ca21], [SO4

22], [CaSO4(aq)], [HSO4
2], [CaOH1], [H1] e [OH2].

Passo 6	 Risolvi. Per risolvere questo esercizio verrà ricreato lo stesso tipo di foglio di calcolo 
utilizzato per Mg(OH)2 della Figura 8.12. Il numero di concentrazioni che dobbiamo 
stimare sono (numero di incognite) 2 (numero di equilibri) 5 7 2 5 5 2.

Prepara un foglio di calcolo come quello nella Figura 8.13, impostando una forza ionica iniziale 
0, nella cella B5. Come per l’esercizio della Figura 8.12, abilita i riferimenti circolari. Quindi 
cambia la cella B5, inserendo la formula “50,5*(E8^2*C81E9^2*C91E10^2*C101E11^2*
C111E12^2*C121E13^2*C131E14^2*C14)”, che è mostrata in fondo al foglio di calcolo. 
In questo caso è necessario stimare due concentrazioni iniziali, per cui si inseriranno i valori di 
pCa21 e pH nelle celle B8 e B9. Tra le concentrazioni da stimare non è stata scelta la concentra-
zione di SO4

21 perché è ricavabile dalla concentrazione di Ca21 tramite la Kps. Le celle C10:C14 
contengono le concentrazioni delle altre specie, calcolate tramite le espressioni delle costanti di 
equilibrio, comprendenti i coefficienti di attività. Le dimensioni degli ioni sono riportate nella 
colonna D, il valore 500 pm è una stima delle dimensioni di CaOH1. In colonna E sono riportate 
le cariche e, infine, i coefficienti di attività sono calcolati nelle colonne F e G.

Ora osserva i valori delle costanti di equilibrio. Kbase e Kacido sono otto ordini di grandez-
za inferiori a Kps, quindi, con buona approssimazione, le reazioni acido-base 8.43 e 8.44 
avranno un effetto minore sulla composizione della soluzione. Puoi inizialmente stimare che 
[Ca21] < 1Kps 5 1022,3 M (equivale a pCa21 5 2,3). Fintanto che gli equilibri acido-base 
saranno trascurabili, il pH sarà 7. Questi valori corrispondono alle stime nelle celle B8 e B9.

I bilanci di massa e di carica nelle celle J17 e J18 si avvicineranno a zero per valori di con-
centrazioni corretti. Utilizza il “Risolutore” per minimizzare ∑bi

2 5 b1
2 1 b2

2 nella cella J19, 
modificando i valori di pCa21 e pH nelle celle B8 e B9. Prima di utilizzare il “Risolutore” 
impostane le opzioni come mostrato nella Figura 8.10b. A una prima esecuzione è probabile 
ottenere pCa21 5 2,01335 e pH 5 7,00005. Il tuo foglio di calcolo potrebbe dare risultati di-
versi, a seconda delle opzioni che hai impostato. Questi valori p sono sufficientemente buoni, 
ma puoi provare un’ulteriore ottimizzazione. Prova a variare solo pCa2+, tenendo costante pH e 
viceversa. Il “Risolutore” porta a una lieve variazione del valore ∑bi

2 nella cella J19, ma, come 
puoi vedere, variare il pH non porta a effetti significativi. In questo esempio in particolare puoi 
constatare che cambiare manualmente il valore di pH alla terza cifra decimale, incide su ∑bi

2 
nella cella J19. Procedendo in questo modo puoi risalire velocemente al valore di pH 5 6,995, 
che permette di minimizzare il valore nella cella J19. I valori nelle celle B8, B9 e J19 della 
Figura 8.13, sono stati ottenuti fissando il pH al valore 6,995 e ottimizzando il valore di pCa21 
con il “Risolutore”. È improbabile che il tuo foglio di calcolo fornisca esattamente gli stessi 

8.13 Foglio 
di calcolo relativo al problema 
di solubilità del solfato 
di calcio con i coefficienti 
di attività, dopo il lavoro svolto 
dal “Risolutore”.

Figura

a
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risultati, in ogni caso le concentrazioni che determini dovrebbero essere in accordo con quelle 
riportate nella Figura 8.13 fino alla seconda o terza cifra decimale.

I risultati nella Figura 8.13 sono:

 [Ca21] 5 9,70 3 1023 M   [SO22
4 ] 5 9,70 3 1023 M

 [CaOH1] 5 1,35 3 1028 M   [HSO2
4 ] 5 4,92 3 1028 M

 [CaSO4(aq)] 5 5,50 3 1023 M  [OH2] 5 1,38 3 1027 M

 m 5 0,0388 M   [H1] 5 1,01 3 1027
 

 M

Queste concentrazioni confermano che il fenomeno chimico principale è la dissoluzione del 
CaSO4(s) per dare Ca21(aq), SO4

22(aq) e la coppia ionica CaSO4(aq). Le idrolisi di Ca21 e di 
SO4

22 a CaOH1 e HSO4
2 sono reazioni minoritarie.

8.5.5  �In questo testo i coefficienti di attività verranno 
solitamente omessi

Nonostante sia corretto scrivere le costanti di equilibrio in termini di attività, la complessità nel 
manipolare questi sistemi è una seccatura! I coefficienti di attività verranno omessi nella maggior 
parte del libro; verranno utilizzati solo se necessario ai fini delle spiegazioni. Occasionalmente 
puoi incontrare problemi che ti ricorderanno come utilizzare i coefficienti di attività.

Concentrazione totale 
di solfato disciolto 5 [SO4

22] 
1 [CaSO4(aq)] 1 [HSO4

2] 5 
0,0097 1 0,0055 1 5 3 1028 5 
0,0152 M.
Congratulazioni Dan Harris! 
I tuoi calcoli corrispondono 
al risultato sperimentale 
nella Figura 6.1!

Termini da capire

atmosfera ionica
attività
bilancio di carica

bilancio di massa
coefficiente  

di attività

equazione  
di Debye-Hückel estesa

forza ionica

pH
pK

Riassunto

La costante di equilibrio termodinamica vera per la reazione 
aA 1 bB ∆ cC 1 dD è K 5 A c

CA d
D/( A a

AA b
B) dove 

A i è l’attività della specie i-esima. L’attività è il prodot-
to della concentrazione (c) e del coefficiente di attività (g): 
A i 5 cigi. Per composti non ionici e gas, gi < 1. Per specie 
ioniche, il coefficiente di attività dipende dalla forza ionica, 
definita come m 5 1

2ociz
2
i , dove zi è la carica dello ione. Il 

coefficiente di attività diminuisce all’aumentare della forza 
ionica, almeno per valori bassi di forza ionica (#0,1 M). La 
dissociazione dei composti ionici aumenta con la forza io-
nica perché l’atmosfera ionica di ciascuno ione diminuisce 
l’attrazione degli ioni l’uno per l’altro. Si dovrebbe riuscire 
a effettuare i calcoli dell’equilibrio con le attività invece che 
con le concentrazioni, stimando i coefficienti di attività per 
interpolazione nella Tabella  8.1. Il pH è definito più reali-
sticamente in termini di attività di H1 che di concentrazione: 
pH 5 2log A H1 5 2log[H1]gH1.

Nel trattamento sistematico dell’equilibrio si scrivono tut-
te le espressioni pertinenti dell’equilibrio, nonché i bilanci di 
carica e di massa. Il bilancio di carica afferma che la somma 
di tutte le cariche positive in soluzione è uguale alla somma 
di tutte le cariche negative. Il bilancio di massa dice che la 
somma delle moli di tutte le forme di un elemento in soluzio-
ne deve essere uguale alle moli dello stesso elemento intro-
dotte nella soluzione. Accertati, innanzitutto, di disporre dello 
stesso numero di equazioni e di incognite. Successivamente 
calcola la concentrazione di ciascuna specie avvalendoti 
dell’algebra, di approssimazioni, oppure del foglio di calcolo 
utilizzando l’algoritmo “Risolutore”. In primo luogo stima un 
numero iniziale di pC incognite dato da (numero di incognite) 
– (numero di equilibri). Quindi lascia che il “Risolutore” trovi 
i valori di pC (e la forza ionica) che minimizza la somma dei 
quadrati dei bilanci di massa e di carica. La forza ionica è un 
coprodotto del processo di ottimizzazione.

Esercizi

8.A  Assumendo completa la dissociazione dei sali, calcola la 
forza ionica di:
(a)  KNO3 0,2 mM; 
(b)  Cs2CrO4 0,2 mM; 
(c)  MgCl2 0,2 mM più AlCl3 0,3 mM.

8.B  Trova l’attività (non il coefficiente di attività) dello ione 
(C3H7)4N

1 (tetrapropilammonio) in una soluzione contenente 
(C3H7)4N

1Br2 0,0050 M più (CH3)4N
1Cl2 0,0050 M.

8.C  Utilizzando le attività, trova [Ag1] in una soluzione di 
KSCN 0,060M, saturata con AgSCN(s).

8.D  Utilizzando le attività, calcola il pH e la concentrazione 
di H1 in LiBr 0,050 M a 25 °C.

8.E  Una soluzione di 40,0 mL di Hg2(NO3)2 0,0400 M vie-
ne titolata con 60 mL di KI 0,100 M per precipitare Hg2I2 
(Kps 5 4,6 3 10229).
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(a)  Dimostra che sono necessari 32,0 mL di soluzione di KI 
per raggiungere il punto di equivalenza.

(b)  Quando si aggiungono 60,0 mL di KI, virtualmente tutto 
l’Hg2

21 è precipitato insieme a 3,20 mmol di I2. Considerando 
tutti gli ioni rimasti in soluzione, calcola la forza ionica a se-
guito dell’aggiunta di 60,0 mL di KI.

(c)  Utilizzando le attività calcola pHg2
21 (5 2log A Hg2

21) 
per (b).

8.F  (a)  Scrivi il bilancio di massa per una soluzione di CaCl2 
in acqua, dove le specie presunte sono Ca21 e Cl2.

(b)  Scrivi il bilancio di massa se le specie sono Ca21, Cl2, 
CaCl1 e CaOH1.

(c)  Scrivi il bilancio di carica per il punto (b).

8.G  Scrivi il bilancio di carica e di massa per CaF2 in acqua 
se le reazioni sono

 CaF2(s) ∆  Ca21 1 2F2

 Ca21 1 H2O ∆  CaOH1 1 H1

 Ca21 1 F2 ∆  CaF1

 CaF2(s) ∆  CaF2(aq)

 F2 1 H1 ∆  HF(aq)

 HF(aq) 1 F2 ∆  HF2
2

8.H  Scrivi il bilancio di carica e di massa per una soluzio-
ne acquosa di Ca3(PO4)2, se le specie presenti sono Ca21, 
CaOH1, CaPO4

2, PO4
32, HPO4

22, H2PO4
2 e H3PO4.

8.I   ​ (a) Utilizzando le attività, trova le concentrazioni 
delle specie in una soluzione 0,1 M di NaClO4, saturata con 
Mn(OH)2. Modifica il foglio di calcolo nella Figura 8.12 fis-
sando m 5 0,1 nella cella B5 e cambiando sia le costanti 
di equilibrio sia le dimensioni degli ioni. Supponi che per 
MnOH1 il raggio sia 400 pm e che le reazioni chimiche 
siano

 Mn(OH)2(s) ∆
Kps

 Mn21 1 2OH2  Kps 5 10212,8

 Mn21 1 OH2 ∆
K1

 MnOH1   K1 5 103,4

 H2O ∆
Kw

 H1 1 OH2   Kw 5 10214,00

(b)  Risolvi il problema in assenza di NaClO4.

(c)  Perché la solubilità di Mn(OH)2 è maggiore quando nella 
soluzione è presente NaClO4? Trova il rapporto ([Mn21] in 
NaClO4 0,1 M)/([Mn21] in assenza di NaClO4).

Problemi

Forza ionica

8.1  Spiega perché la solubilità di un composto ionico aumen-
ta all’aumentare della forza ionica della soluzione (almeno al 
di sopra di ,0,5 M).

8.2  Quali affermazioni sono vere? Nell’intervallo di forza 
ionica 0-0,1 M, i coefficienti di attività diminuiscono (a) au-
mentando la forza ionica; (b) aumentando la carica ionica; 
(c) diminuendo il raggio dello ione idratato.

8.3  La Tavola a colori 4 mostra che il colore dell’indicatore 
acido-base verde di bromo cresolo (H2BG) vira quando si ag-
giunge NaCl a una soluzione acquosa di (H1)(HBG2). Spiega 
il motivo per cui il colore vira (da verde chiaro a blu chiaro) 
quando viene aggiunto NaCl.

Il controione H� non è mostrato
Un controione è lo ione necessario

per la neutralità di carica in soluzione
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8.4  Calcola la forza ionica di (a) KOH 0,0087 M e (b) La(IO3)3 

0,0002 M (assumendo che vi sia una dissociazione completa 
a questa bassa concentrazione e che non abbia luogo una rea-
zione di idrolisi con formazione di LaOH21).

8.5  Trova il coefficiente di attività di ciascuno ione alla forza 
ionica indicata:

(a)  SO4
22	 (m 5 0,01 M)

(b)  Sc31	 (m 5 0,005 M)

(c)  Eu31	 (m 5 0,1 M)

(d)  (CH3CH2)3NH1	 (m 5 0,05 M)

8.6  Interpola i dati della Tabella 8.1 per trovare il coefficiente 
di attività di H1 quando m 5 0,030 M.

8.7  Calcola il coefficiente di attività di Zn21 quando m 5 
0,083 M utilizzando (a) l’Equazione 8.6 e (b) l’interpolazione 
lineare con la Tabella 8.1.

8.8  Calcola il coefficiente di attività di Al31, quando m 5 
0,083 M, per interpolazione lineare nella Tabella 8.1.

8.9  La costante di equilibrio per la dissoluzione in acqua di un 
composto non ionico, come il dietil etere (CH3CH2OCH2CH3), 
può essere scritta

etere(l) ∆ etere(aq)   K 5 [etere(aq)]getere

A bassa forza ionica, g < 1 per tutti i composti non ionici. 
A elevata forza ionica, l’etere e la maggior parte delle altre 
molecole neutre possono separarsi (effetto salting out) dalle 
soluzioni acquose. Vale a dire, quando viene aggiunto a una 
soluzione acquosa un sale come NaCl in concentrazione ele-
vata (tipicamente .1 M), le molecole neutre diventano di so-
lito meno solubili. Il coefficiente di attività, getere, aumenta o 
diminuisce quando la forza ionica è elevata?

8.10  Includendo i coefficienti di attività, calcola la concen-
trazione di Hg2

21 in una soluzione satura di Hg2Br2 e KBr 
0,00100 M.
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8.11  Includendo i coefficienti di attività, calcola la concentra-
zione di Ba21 in una soluzione di (CH3)4NIO3 0,100 M satura 
di Ba(IO3)2.

8.12  Trova il coefficiente di attività di H1 in una soluzione 
contenente HCl 0,010 M e KClO4 0,040 M. Qual è il pH della 
soluzione?

8.13  Utilizzando le attività, calcola il pH di una soluzione 
contenente NaOH 0,010 M e LiNO3 0,0120 M. Quale pH ri-
sulterebbe trascurando le attività?

8.14  La dipendenza dalla temperatura dell’equazione di 
Debye-Hückel estesa (vedi Equazione  8.6) si esprime nel 
modo seguente:

log g 5
(21,825 3 106)(´T)23/2z21m

1 1 a2m/ (2,002´T)

Dove ´ è la costante dielettrica* dell’acqua (adimensio-
nale), T è la temperatura in Kelvin, z è la carica dello ione, 
m è la forza ionica (mol/L) e a è il parametro dimensiona-
le dello ione (pm). La dipendenza di ´ dalla temperatura è

´ 5 79,755e(24,631023)(T2293,15)

Calcola il coefficiente di attività di SO4
22 a 50,00 °C quando 

m 5 0,100 M. Confronta il valore che ottieni con quello nella 
Tabella 8.1.

8.15  Coefficiente di attività di una molecola indissociata. 
Nel testo è stata utilizzato un coefficiente di attività (g) pari 
a 1,00 per le molecole indissociate. Tuttavia, questa è un’ap-
prossimazione. Una relazione più accurata è g 5 km dove m 
è la forza ionica e k < 0,11 per NH3 e CO2 e k < 0,2 per le 
molecole organiche. Utilizzando i coefficienti di attività per 
HA, A2 e H1, prevedi il valore del quoziente sottostante per 
l’acido benzoico (HA ; C6H5CO2H). Il quoziente osservato 
è 0,63 6 0,03.15

Quoziente di concentrazione 5

[H1][A2]

[HA]
 (a m 5 0)

[H1][A2]

[HA]
 (a m 5 0,1 M)

Trattamento sistematico dell’equilibrio

8.16  Enuncia il significato dell’equazione del bilancio di 
carica.

8.17  Perché i coefficienti di attività non compaiono nei bilan-
ci di carica e di massa?

* La costante dielettrica adimensionale, ´, misura la capacità di un 
solvente di separare ioni di carica opposta. La forza di attrazione 
(newton) tra ioni di carica q1 e q2 (coulomb) separate da una distanza 
r (metri) è:

Forza 5 218,988 3 1092q1q2

´r2

Maggiore è il valore di ´, minore è l’attrazione tra gli ioni. L’acqua 
con ´ < 80, separa gli ioni efficacemente. Riportiamo alcuni valori 
di ´: metanolo, 33; etanolo, 24; benzene, 2; vuoto e aria, 1. Composti 
ionici disciolti in sostanze meno polari dell’acqua sono presenti 
principalmente in forma di coppie ioniche e non di ioni separati. 

8.18  Scrivi il bilancio di carica per una soluzione contenente 
H1, OH2, Ca21, HCO3

2, CO3
22, Ca(HCO3)

1, Ca(OH)1, K1 e 
ClO4

2.

8.19  Scrivi il bilancio di carica per una soluzione di H2SO4 in 
acqua se H2SO4 si ionizza in HSO4

2 e SO4
22.

8.20  Scrivi il bilancio di carica per una soluzione acquosa 
di acido arsenico, H3AsO4, dove l’acido può dissociarsi per 
formare ioni H2AsO4

2, HAsO4
22 e AsO4

32. Cerca la struttura 
dell’acido arsenico nell’Appendice G e scrivi la struttura di 
HAsO4

22.

8.21  (a)  Scrivi i bilanci di carica e di massa per una soluzione 
acquosa preparata a partire da MgBr2, con conseguente for-
mazione di Mg21, Br2, MgBr1 e MgOH1.

(b)  Scrivi il bilancio di massa nel caso in cui la soluzione sia 
preparata sciogliendo 0,2 mol di MgBr2 in 1 L.

8.22  Cosa accadrebbe se non esistesse il bilancio di cari-
ca in soluzione? La forza tra due cariche è data nella nota 
a piè di pagina relativa al Problema 8.14. Determina la for-
za esistente tra due becher separati di 1,5 m se uno contiene 
250 mL di una soluzione con un eccesso di carica negativa 
1,0 3 1026 M e l’altro contiene 250 mL di eccesso di carica 
positiva 1,0  3  1026 M. Ci sono 9,648  3  104 coulomb per 
mole di carica. Converti la forza da newton a libbre tramite 
il fattore 0,2248 libbre/N. Credi che due elefanti potrebbero 
separare i due becher?

8.23  Per una soluzione acquosa di acetato di sodio, 
Na1CH3CO2

2, 0,1 M, un bilancio di massa è semplicemente 
[Na1] 5 0,1 M. Scrivi un bilancio di massa cui partecipi an-
che l’acetato.

8.24  Considera la solubilizzazione del composto X2Y3, il 
quale dà X2Y2

21, X2Y
41, X2Y3(aq) e Y22. Utilizza il bilancio 

di massa per trovare un espressione per [Y22] in termini delle 
altre concentrazioni. Semplifica il più possibile la risposta.

8.25  Scrivi un bilancio di massa per una soluzione di 
Fe2(SO4)3, se le specie in soluzione sono Fe31, Fe(OH)21, 
Fe(OH)2

1, Fe2(OH)2
41, FeSO4

1, SO4
22 e HSO4

2.

8.26   ​ Problema di equilibrio dell’ammoniaca da risol-
vere con la “Ricerca obiettivo”. Modifica la Figura 8.7 per 
trovare le concentrazioni delle specie presenti in una soluzio-
ne 0,05 M di NH3. L’unico dato da cambiare è il valore di F. 
Come cambiano il pH e la frazione di ammoniaca idrolizzata 
(5 [NH4

1]/([NH4
1] 1 [NH3])) quando la concentrazione for-

male di ammoniaca aumenta da 0,01 a 0,05 M?

8.27   ​ Problema di equilibrio dell’ammoniaca da risolve-
re con il “Risolutore”. Per questo problema puoi utilizzare il 
foglio di calcolo impostato nella Figura 8.9 per il calcolo del-
la solubilità di TlN3. Sfrutta il suddetto foglio di calcolo per 
determinare la concentrazione delle specie presenti in una so-
luzione di ammoniaca 0,01 M, trascurando i coefficienti di at-
tività. Nel trattamento sistematico dell’equilibrio riguardante 
l’idrolisi dell’NH3, si hanno 4 incognite ([NH3], [NH4

1], [H1] 
e [OH2]) e 2 equilibri (8.13 e 8.14), quindi si dovranno stimare 
le concentrazioni di (4 incognite) 2 (2 equilibri) 5 2 specie. 
In questo caso sono state scelte NH4

1 e OH2. Imposta il foglio 
di calcolo come mostrato nella pagina seguente. Le stime ini-
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ziali sono pNH4
1 5 3 e pOH2 5 3 (riportate nelle celle B6 e 

B7). (Queste stime derivano dalla Kb dell’Equilibrio 8.17, da 
cui [NH4

1] 5 [OH2] 5 1Kb[NH3] < 21024,755[0,01]1
pNH4

1 5 pOH2 < 3. Le stime non devono necessariamente 
essere precise perché il “Risolutore” lavori bene). La formula 
nella cella C8 è [NH3] 5 [NH4

1] ? [OH2]/Kb e la formula nella 
cella C9 è [H1] 5 Kw/[OH2]. Il bilancio di massa b1 è riporta-
to nella cella F6 e il bilancio di carica b2 è riportato nella cella 
F7. La cella F8 contiene la somma b1

2 1 b2
2. Ora apri la finestra 

del “Risolutore” e imposta le opzioni come descritto per TlN3 
nelle pagine 195-196. Quindi utilizza il “Risolutore” per im-
postare la cella F8 uguale a “Min” cambiando le celle B6:B7. 
Quali sono le concentrazioni delle specie? Quale frazione di 
ammoniaca (5  [NH4

1]/([NH4
1] 1 [NH3])) è idrolizzata? Le 

tue risposte dovrebbero essere in accordo con quelle ottenute 
utilizzando la “Ricerca obiettivo” nella Figura 8.8.

8.28   ​ Idrolisi dell’acetato di sodio da risolvere con il 
“Risolutore”, considerando i coefficienti di attività.

(a)  Seguendo l’esempio riportato per l’NH3 nel Paragrafo 8.5, 
scrivi i bilanci di carica e di massa necessari a trovare la 
composizione  di una soluzione di acetato di sodio 0,01 M 
(Na1A2). Includi i coefficienti di attività dove necessario. Le 
due reazioni coinvolte sono l’idrolisi (pKb 5 9,244) e la ioniz-
zazione dell’H2O.

(b)  Tenendo in considerazione i coefficienti di attività, impo-
sta un foglio di calcolo analogo a quello nella Figura 8.12 per 
determinare le concentrazioni di tutte le specie. Assegna un 
valore iniziale di forza ionica di 0,01. Dopo aver impostato il 
resto del foglio di calcolo, inserisci la formula per la determi-
nazione della forza ionica al posto del valore numerico 0,01. 
Questa operazione in due passaggi è necessaria a causa del 
riferimento circolare tra la forza ionica e la concentrazione. 
In questo problema ci sono quattro incognite e due equilibri, 
quindi utilizza il “Risolutore” per trovare 4 – 2 5 2 concen-
trazioni (utilizza i valori pC). In questo caso il “Risolutore” 
non riesce a calcolare in modo ottimale entrambi i valori pC 
allo stesso tempo. Nel primo passaggio determina i valori di 
pA e pOH per minimizzare ∑bi

2. Quindi varia solo pA per 
minimizzare ∑bi

2 e fai lo stesso per pOH. Continua a risol-

vere alternativamente per ogni valore finché ∑bi
2 continua a 

calare. Trova le concentrazioni di A2, OH2, HA e H1. Trova 
la forza ionica, il pH (5 2log([H1]gH1) e la frazione di idro-
lisi 5 [HA]/F.

8.29  (a)  Seguendo l’esempio dell’Mg(OH)2 nel Paragrafo 8.5, 
scrivi le equazioni necessarie per determinare la solubilità di 
Ca(OH)2. Includi i coefficienti di attività dove sono necessari. 
Puoi trovare le costanti di equilibrio nelle Appendici F e I.

(b)   ​ Supponi che la dimensione di CaOH1 5 
Ca(H2O)5(OH)1 sia 500 pm. Includendo i coefficienti di attività, 
calcola le concentrazioni di tutte le specie, la frazione di idrolisi 
(5 [CaOH1]/{[Ca21] 1 [CaOH1]}) e la solubilità di (CaOH)2 in 
g/L. L’Handbook of Chemistry and Physics riporta per Ca(OH)2 
una solubilità di 1,85 g/L a 0 °C e di 0,77 g/L a 100 °C.

8.30   ​ Trattamento sistematico dell’equilibrio per coppie 
ioniche.  Determina la frazione di coppie ioniche per i sali 
nel Box 8.1 a una concentrazione 0,025 F. I sali in questione 
sono: NaCl, Na2SO4, MgCl2 e MgSO4.  In ognuno di questi 
casi puoi trovare qualcosa di diverso. Tutte le soluzioni sa-
ranno vicine a un pH neutro perché le reazioni di idrolisi di 
Mg21, SO4

22, Na1 e Cl2 hanno costanti di equilibrio piccole. 
Quindi puoi assumere che [H1] 5 [OH2], e omettere queste 
specie dai calcoli. Di seguito puoi trovare come esempio la so-
luzione dell’esercizio per la specie MgCl2; procedi autonoma-
mente per risolvere i problemi relativi alle altre specie. Puoi 
trovare le costanti di equilibrio Kip, relative alle coppie ioni-
che nell’Appendice J.

Reazioni pertinenti:

Mg21 1 Cl2 ∆  MgCl1(aq)

Kipˇˇ 5 ˇˇ

[MgCl1(aq)]gMgCl1

[Mg21]gMg21[Cl2]gCl2
 log Kipˇˇ 5 ˇˇ0,6 pKipˇˇ 5 ˇˇ20,6�(A)

Bilancio di carica (puoi omettere H1 e OH2, le cui concentra-
zioni sono basse in confronto a quelle di Mg21, MgCl1 e Cl2):

	 2[Mg21] 1 [MgCl1] 5 [Cl2]� (B)

1 Equilibrio dell’ammoniaca in soluzione acquosa

Bilancio di massa e di caricaSpecie pC

1. Stima i valori di pC = –log[C] per NH4
+ e OH_ nelle celle B6 e B7

2. Utilizza il “Risolutore” per regolare i valori di pC in modo da minimizzare la somma nella cella F8

A

2
3

pKb =  4,755 Kb =  1,76E-05

KW =  1,00E-14pKw =  14,00

OH_
NH4

+

H+

NH3

b1 = 0 = F – [NH4
+] – [NH3] =

b2 = 0 = [NH4
+] + [H+] – [OH_] =

�bi
2 =

bi

1,00E-03

1E-11

0,001

0,056885293

3,00000000

3,00000000

C8 = C6*C7/D12

C9 = D13/C7 F6 = F2-C6-C8

–4,79E-02

0,01

1,00E-11

2,29E-03

F7 = C6+C9-C7

F8 = F6^2+F7^2

 = 10^-B12

 = 10^-B13

C6 = 10^-B6

F =

C7 = 10^-B7

4

5
6
7
8

9
10

11
12

13

B C D E F

Foglio di calcolo per il Problema 8.27.
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Bilanci di massa:

	 [Mg21] 1 [MgCl1] 5 F 5 0,025 M� (C)

	 [Cl2] 1 [MgCl1] 5 2F 5 0,050 M� (D)

solo due delle tre equazioni (B), (C) e (D) sono indipendenti, 
infatti se moltiplichi per due (C) e sottrai (D), otterrai (B). Per 
risolvere l’esercizio sono state scelte (C) e (D) come equazio-
ni indipendenti.

Espressioni delle costanti di equilibrio: Equazione (A)

Conteggio: tre equazioni (A, C, D) e tre incognite ([Mg21], 
[MgCl1] e [Cl2]).

Risolvi: verrà utilizzato il “Risolutore” per determinare le con-
centrazioni di (numero di incognite) 2 (numero di equilibri) 
5 3 2 1 5 2 incognite. Lo sviluppo dell’esercizio è mostrato 
nel foglio di calcolo in basso. La concentrazione formale F 5 
0,025 M è riportata nella cella G2. Nelle celle B8 e B9 sono 
riportate le stime di pMg21 e pCl2. La forza ionica nella cella 
B5 è data dalla formula nella cella H24. Per risolvere questo 
problema è necessario abilitare la risoluzione dei riferimenti 
circolari di Excel, come descritto nelle pagine 197-198. Le di-
mensioni di Mg21 e Cl2 sono riportate nella Tabella 8.1 mentre 
è necessario stimare la dimensione di MgCl1. I coefficienti di 
attività sono calcolati nelle colonne E e F. I bilanci di massa b1 
5 F 2 [Mg21] 2 [MgCl1] e b2 5 2F 2 [Cl2] 2 [MgCl1] sono 
riportati nelle celle H14 e H15, la somma dei quadrati b1

2 1 b2
2 

è nelle cella H16. Il bilancio di carica non è utilizzato perché 
non è indipendente dai due bilanci di massa. Il “Risolutore” 

ha il compito di minimizzare b1
2 1 b2

2 nella cella H16 variando 
pMg21 e pCl2 nelle celle B8 e B9. La frazione di coppia ionica 
[MgCl1]/F 5 0,0815 è calcolata nella cella D15 a partire dalle 
concentrazioni ottimizzate. Questa frazione è mostrata nella 
tabella del Box 8.1. Per verificare i risultati, controlla che nelle 
celle B24 e B25 siano riportati i valori 0,025 e 0,05 M (le con-
centrazioni totali rispettivamente di Mg e di Cl) e controlla che 
nella cella B26 compaia un valore corretto di Kip.

Il problema: prepara un foglio di calcolo come quello 
dell’MgCl2 per trovare le concentrazioni, le forze ioniche 
e la frazione di coppie ioniche in una soluzione 0,025 F di 
NaCl. La costante di formazione della coppia ionica, ricavata 
dall’Appendice J, per la reazione Na1 1 Cl2

∆ NaCl(aq) 
è log  Kip 5 1020,5. I due bilanci di massa sono [Na1] 1 
[NaCl(aq)] 5 F e [Na1] 5 [Cl2] (che è anche il bilancio di 
carica). Per iniziare, stima pNa1 e pCl2, Quindi minimizza la 
somma dei quadrati dei due bilanci di massa.

8.31   ​ Coppie ioniche. Come nel Problema 8.30, determi-
na le concentrazioni, le forze ioniche e la frazione di coppie 
ioniche in una soluzione 0,025 F di Na2SO4. Assumi che la 
dimensione di NaSO4

2 sia 500 pm.

8.32  (a)   ​ Coppie ioniche. Come nel Problema 8.30, de-
termina le concentrazioni, le forze ioniche e la frazione di 
coppie ioniche in una soluzione 0,025 F di MgSO4.

(b)  Le due possibili importanti reazioni che non sono state 
considerate sono l’idrolisi acida del Mg21 (Mg21 1 H2O ∆

MgOH1 1 H1) e l’idrolisi basica di SO4
22. Scrivi queste due 

1 Cloruro di magnesio per coppie ioniche in attività 

Carica

Coefficiente
estesa

Bilanci di massa:

Debye-Hückel

log g g

di attività
pCSpecie

1. Stima pMg2+ e PCI_ nelle celle B8 e B9
2. Utilizza il “Risolutore” per regolare B8 e B9 fino
    a minimizzare la somma nella cella H16
Forza ionica

Frazione di coppia ionica = [MgCI+(aq)]/F = 

Stima delle dimensioni ioniche:

Verifica:
Mg totale =

= C9+C10CI totale =

A

2

3

pKip =  –0,60

Kip =

Kip =  3,98E+00 bi

CI_
Mg2+

MgCI+(aq)

2
–1

–3,199E-01
0,780
0,804

0,479 G8 = 10^F8

H16 = H14^2 + H15^2
C8 =10^-B8
C9 =10^-B9

C10 = D13*C8*G8*C9*G9/G10
F8 = –0,51*E8^2*RADQ($B$5)/(1+D8*RADQ($B$5)/305)

B5 = 0,5*(E8^2*C8+E9^2*C9+E10^2*C10)

–1,076E-01
–9,455E-02

1,58E-25

2,11E-13
3,37E-13

H15 = 2*G2-C9-C10
H14 = G2-C8-C10

1

�bi
2 =

C (M) a (pm)
2,296E-02
4,796E-02
2,037E-03

1,638971597

7,093E-02

1,319093767 300
500

0,025 M

Dimens.

Conc. formale = F =

800

4
5
6
7
8
9
10
11
12
13
14
15
16
17
18
19
20
21
22
23
24
25
26

B C D E F G H

b1 = 0 = F – [Mg2+] – [MgCl+(aq)] =
b2 = 0 = 2F – [Cl_] – [MgCl+(aq)] =

[Mg2+] + [MgCI–(aq)] = F
[CI_] + [MgCI+(aq)] = 2F

MgCI+(aq) =
Valore iniziale:

500

0,0815

D15 = C10/G2 

1,7
1,4

0,02500
0,05000

3,981E+00

pMg2+ =
pCI_ =

=C10*G10/(C8*G8*C9*G9)

= C8+C10

Foglio di calcolo per il Problema 8.30. Potete trovare questo foglio di calcolo sul sito del libro. 
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reazioni e cerca le costanti di equilibrio nelle Appendici  I 
e G. Assumendo un pH vicino a 7,0 e trascurando i coef-
ficienti di attività, dimostra che entrambe le reazioni sono 
trascurabili.

8.33   ​ Solubilità e attività. Determina la concentrazione 
delle specie predominanti in una soluzione acquosa satura di 
LiF. Considera queste reazioni:

LiF(s) ∆ Li1 1 F2   Kps 5 [Li1]gLi1[F2]gF2

LiF(s) ∆ LiF(aq)   Kcoppia ionica 5 [LiF(aq)]gLiF(aq)

F2 1 H2O ∆ HF 1 OH2  Kb 5 Kw/Ka (per HF)

H2O ∆

Kw
H1 1 OH2  Kw 5 [H1]gH1[OH2]gOH2

(a)  Cerca le costanti di equilibrio nelle appendici e scrivi i 
rispettivi valori di pK. La reazione di formazione della cop-
pia ionica è la somma della reazione LiF(s) ∆ Li1 1 F2 
(dall’Appendice F) e della reazione Li1 1 F2

∆ LiF(aq) 
(dall’Appendice J). Scrivi le espressioni delle costanti di equi-
librio e i bilanci di carica e di massa.

(b)  Costruisci un foglio di calcolo che utilizzi le attività per 
calcolare le concentrazioni di tutte le specie e la forza ionica. 
Puoi utilizzare pF e pOH come variabili indipendenti da stima-
re. Nel caso tu scelga di stimare pF e pLi potrai constatare che 

il problema non potrà essere risolto perché entrambe le con-
centrazioni sono legate dalla relazione Kps 5 [Li1]gLi1[F2]gF2.

8.34  Equilibri eterogenei e solubilità della calcite. Se il fiume 
nel Box 8.2 fosse saturo di calcite (CaCO3), la concentrazione 
di Ca21 in soluzione sarebbe governata dai seguenti equilibri:

CaCO3(s) ∆  Ca21 1 CO22
3    Kps 5 4,5 3 1029

CO2(g) ∆  CO2(aq)   KCO2
5 0,032

CO2(aq) 1 H2O ∆  HCO2
3 1 H1  K1 5 4,46 3 1027

HCO2
3  ∆  CO22

3 1 H1   K2 5 4,69 3 10211

(a)  Combina queste reazioni per determinare la costante di 
equilibrio della reazione

CaCO3(s) 1 CO2(aq) 1 H2O ∆  Ca21 1 2HCO2
3 � (A)

K 5 ?

(b)  Il bilancio di massa per la reazione A è [HCO3
2] 5 

2[Ca21]. Trova la concentrazione di Ca21 (in mol/L e mg/L) 
in equilibrio con la CO2 atmosferica se PCO2

 5 4 3 1024 bar 
5 1023,4 bar. Colloca questo punto sulla linea nel Box 8.2.

(c)  La concentrazione di Ca21 nel fiume Don è di 80 mg/L. 
Quale valore effettivo di PCO2

 è in equilibrio con questa eleva-
ta concentrazione di Ca21? Come può il fiume contenere così 
tanta CO2?
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