Scritto Chimica Generale 17.02.2022 Testo A
1  Spiegate perchè dovreste aspettarvi che una reazione rappresentata dall'equazione:

AB(g) = A(g) + B(g)

sia sempre spontanea ad alte temperature anzichè a basse temperature.

Nella reazione in questione si ha la rottura di un legame senza che se ne formino altri: e' quindi logico aspettarsi che la reazione sia endotermica (H > 0). D'altro canto, siccome da una molecola se ne producono due, la variazione di entropia per la reazione deve essere positiva. Ci si trova dunque nel caso:

H > 0

S > 0

Dalla relazione:    G = H -TS

si deduce che, per temperature sufficientemente alte, si avra':G < 0 e la reazione sara' spontanea. Viceversa, a temperatura sufficientemente bassa, si avra': G > 0 e la reazione non sara' spontanea.

2. Dalla reazione di 124 g di fosforo bianco P4(s) con 325 g di Cl2(g) si ottiene PCl3(l). 
Calcolare la quantità di prodotto che dovrebbe formarsi e calcolare la resa percentuale della reazione se si isolano 350 g di prodotto. 


P4(s) + 6Cl2(g)  4PCl3(l); 

moli P4 = 124 (g) /124 (g/mole)= 1.00 mole; moli Cl2 = 325 (g) /70,90 (g/mole)= 4,58 moli. Rapporto stechiometrico Cl2/P4 = 6/1; rapporto dato 4,58/1.00. Quindi Cl2 è il reagente limitante. 
da 4,58 moli di Cl2 si possono formare 4,58x(4/6) = 3,05 moli di PCl3, pari a 3,05 (moli) x137,35 (g/moli)= 418,9 g
Resa percentuale = (350/418,9)x100 = 83,5%
3.   Si introducono in 100.0 ml di acqua 10.0 mmoli di AgNO3 e 10.0 mmoli di Na2CrO4. Sapendo che per Ag2CrO4 Kps = 1.0 x 10 –12, a) indicare se si forma precipitato; b) in caso affermativo indicare quante mmoli precipitano e quante sono le mmoli residue del reagente in eccesso; c) calcolare le concentrazioni di tutti gli ioni in soluzione.

Ag2CrO4   (    2Ag+ (aq) + CrO42- (aq)
a) Considerato che Kps = [Ag+]2 [CrO42-], dobbiamo verificare se le concentrazioni attuali danno un prodotto ionico maggiore di Kps. Le concentrazioni sono [Ag+] = 10.0 mmol/ 0.1000 l = 1.00 10-1 M e [CrO42-] = 10.0 mmol/ 0.1000 l = 1.00 10-1 M. Quindi (1.00 10-1)2 1.00 10-1= 1.00 10-3 >> 1.0 10 –12. Si forma precipitato.

b) Per calcolare quante mmol di precipitato si formano dobbiamo scrivere la reazione e considerare i rapporti stechiometrici tra i reagenti: 2 Ag+ + CrO42-  Ag2CrO4 (s). Il rapporto stechiometrico Ag+/CrO42- è 2:1, mentre il rapporto attuale tra le mmoli dei reagenti è 10.0/10.0 cioè 1:1, quindi lo ione argento è in difetto. Le mmol di precipitato sono determinate dalle mmol di Ag+ che consumano 5.0 mmol di CrO42-. Essendo il rapporto stechiometrico Ag+/Ag2CrO4 è 2:1, le mmol di precipitato sono 5.0. Restano 5.0 mmol di CrO42- in eccesso, pari a [CrO42-] = 5.0 10-2 M. 
c) Gli ioni spettatori hanno concentrazioni pari alle loro concentrazioni iniziali, cioè [Na+] = 2.00 10-1 M; [NO3-] = 1.00 10-1 M. Per gli altri bisogna tener conto che il precipitato si deve riequilibrare con la soluzione. Indicando con x M la concentrazione di ioni CrO42- dovuta alla ridissoluzione del precipitato, questa genererà 2x M di Ag+. [CrO42-] sarà la somma del CrO42- in eccesso (5.0 10-2 M) più quello generato dalla dissoluzione del sale (x). L’equazione risolutiva sarà quindi 
Kps = [Ag+]2 [CrO42-]; da cui 1.0 10 –12 = (2x)2 (5.0 10-2+x). Trascurando x nella somma si trova x =2.2 10 –6 M. Questa concentrazione era effettivamente trascurabile rispetto a quella dell’eccesso di [CrO42-] cioè 5.0 10-2 M. Infine [Ag+] = 2x = 4.48 10 –6 M.
4.  
2,7 litri di soluzione acquosa contengono disciolti 7,00 g di NH3. Sapendo che per l’ammoniaca la Kb è uguale a 1,79(10-5, calcolare il pH della soluzione e le concentrazioni di tutte le specie presenti.   











Moli di NH3 = massa / PM = 7.00 (g) / 17.00 (g/mol) = 0.412 moli

[NH3] iniziale = moli / volume = 0.412 moli / 2.7 litri = 0.153 M

NH3   +   H2O   (   NH4+    +   OH-
Ci
0.153 

Ceq 
0.153-x

x
     x

Kb= [NH4+] [OH-]/ [NH3] = x2 / (0.153-x) = 1,79(10-5
Si può risolvere esattamente o poiché Kb è piccola e Ci abbastanza grande  0.153-x = x 

Risulta sempre che 

x = 1,65(10-3mol/l

(NH4+(=(OH-(=1,65(10-3mol/l

Poichè

(H3O+((OH-(=Kw =10-14 

(H3O+( = Kw / (OH-(=10-14 (mol2 / l2)/ / 1,65(10-3mol/l = 6.06(10-12mol/l

pH = -log (H3O+( = 11.2
5.   Descrivere la geometria di PCl3 con la VSEPR e discutere la formazione dei legami con la teoria del legame di valenza.   

PCl3 

P atomo centrale con 5 elettroni di valenza , 3 elettroni dai 3 Cloruri (ciascuno considerato come monoelettrondatore) = 8 elettroni = 4 coppie strutturali 

Geometria coppie strutturali tetraedrica, Sistema AX3E geometria piramide trigonale.

P si ibrida sp3  

P [Ne] 3s2p3   

Cl [Ne] 3s2p5   
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in quanto doppio legame maggiore densità elettronica


6.  300 mg. di un composto organico di formula C4H10O sciolti in 30 g. di benzene formano una soluzione che congela a 3.82 °C. Determinare il peso molecolare di una sostanza incognita, sapendo che se si sciolgono 200 mg. di essa in 30 g. di benzene, la soluzione risultante congela a 4.97 °C. (Il benzene puro congela a 5.2 °C)    








trattiamo sostanze organiche che non si dissociano, quindi la molalità effettiva delle due sostanze si ricava dal numero di moli di sostanza perenti in 1000 g di solvente. 

Moli di C4H10O = massa / PM = 0.300 (g )/ 74.04 (g/mole ) = 0.0405 moli

Molalità = 0.0405 moli / 0.030 Kg  =  0.135 moli/Kg

Sappiamo che la relazione che lega l’abbassamnento crioscopico è T = Kr * m 

Sappiamo che T = (5.2 +273 K) – (3.82 +273 K) = 1.38 K

Quindi Kcr = T / m  = 1.38 K / 0.135 moli /Kg  = 10.22 K * Kg / mol

Per la seconda soluzione so che 

T = (5.2 +273 K) – (4.97+273 K) = 0.23 K

quindi so che m = T / Kcr  = 0.23 K / 10.22 K * Kg / mol  = 0.0225 mol / Kg

quindi in 30 g di benzene ho sciolto le seguenti moli di composto incognito

moli = molalità * massa solvente = 0.0225 mol / Kg * 0.030 Kg  = 6.75 10-4 moli 

poiche so che avevo utilizzato 200 mg di sostanza incognita

allora Peso Molecolare = massa / numero di moli = 0.200 g / 6.75 10-4 moli = 296.23 g/mole
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1. Una certa quantità di PCl5 viene posta, alla temperatura di 300 °C, in un recipiente chiuso di 5.0 litri ove si instaura il seguente equilibrio:

PCl5(g) (PCl3(g) + Cl2(g)

per il quale Kc = 7.38.10-2 moli l-1. Ad equilibrio raggiunto sono presenti nella miscela di reazione 14.32 g. di Cl2. Trovare la composizione della miscela di reazione all'equilibrio.

PCl5(g) (PCl3(g) + Cl2(g)

Moli di Cl2 all’equilibrio = massa / PM = 14.32 (g) / (2* 35.453 g/mol) = 0.202 moli

[ Cl2] = moli / volume = 0.202 moli / 5.0 l = 0.0404 M

All’equilibrio sarà che [PCl3] = [Cl2] = 0.0404 M

So che Kc = [PCl3][ Cl2]/[PCl5] = 7.38.10-2 moli l-1
Quindi 

[PCl5] = [PCl3][ Cl2] / 7.38.10-2 moli l-1 = 0.0404 moli l-1 * 0.0404 moli l-1  / 7.38.10-2 moli l-1 
[PCl5] = 2.21.10-2 M  

2. Calcolare quanti g di solfato di calcio si sciolgono in 0.500 L di una soluzione 1.00 x 10-3 M di CaCl2. Si consideri trascurabile la variazione di volume dovuta all'aggiunta del sale. Il prodotto di solubilità del solfato di calcio vale 7.10 x 10-5 mol2 / L2.
CaCl2 (s) ( CaCl2 (aq) ( Ca2+ (aq)   +   2 Cl- (aq)     
sale molto solubile ed elettrolita forte e  quindi completamente disciolto

Ci                    1.00 x 10-3 M


Ce                         0                                 1.00 x 10-3 M       2.00 x 10-3 M
CaSO4 (s) ( CaSO4 (aq) ( Ca2+ (aq)  + SO42- (aq)   
sale poco solubile ed elettrolita forte e quindi solo parzialmente disciolto

Kps = [Ca2+][SO42-]

[Ca2+] =[Ca2+]CaCl2 + [Ca2+]CaSO4 = 1 x 10-3 + x
[SO42-] = X

7.1 x 10-5 = (1 x 10-3 + x) X

X2 + 1 x 10-3 X - 7.1 x 10-5  = 0

X = 7.94 x 10-3
[SO42-] = concentrazione di CaSO4 che va in soluzione

in 0.500 L    ho quindi che si sciolgono 0.500 litri x 7.94 x 10-3 moli/litro = 3.97 x 10-3 moli

g di CaSO4   = moli X PM g/mole = 3.97 x 10-3 moli x 136,137 g/mol = 0.54 g

3. Una soluzione acquosa contiene 0.025 mol/dm3 di acido nitrico e 0.040 mol/dm3  di acido acetico ( Ka =1.76 x 10-5). Calcolare il pH della soluzione.

HNO3  è un acido forte e quindi è completamente dissociato. 

HNO3  +  H2O ( H3O+ (aq)      +     NO3- (aq)   

Ci
0.025 mol/l

Ce
0

0.025 mol/l         0.025 mol/l
Il calcolo del pH richiede l'analisi dell'equilibrio di dissociazione dell'acido acetico. Nell'impostazione di tale analisi si deve tenere conto della concentrazione di ioni idrogeno provenienti dall'acido forte. Considerando che la concentrazione di ioni idrogeno provenienti dalla dissociazione dell'acido debole è uguale a quella di acetato, si ha:


CH3COOH      +       H2O (          H3O+ (aq)      +     CH3COO- (aq)

Ci
0.040 mol/l

Ce
0.040 mol/l –x


x + 0.025 mol/l         x

Ka = [H3O+][CH3COO-] / [CH3COOH]  = [x][ x + 0.025 mol/l] / [ 0.040 mol/l –x]

A questo punto osserviamo che la presenza degli ioni idrogeno provenienti da HNO3 reprime la dissociazione dell'acido acetico. Possiamo quindi assumere in prima approssimazione che la concentrazione di ioni acetato all'equilibrio sia trascurabile rispetto alle concentrazioni iniziali di acido acetico e ioni idrogeno:

Ka = 1.76 x 10-5 = [x][ 0.025 mol/l] / [ 0.040 mol/l ]

X = 2.85 x 10-5

[H3O+] = 0.025 + 2.85 x 10-5  = 0.025 M

pH = -log [H3O+] = 1.60

4. Una soluzione 0.5 mol/l di un acido debole è isotonica con una soluzione contenente 15 g di zucchero (massa molare 180 g/mol) in 165 ml alla stessa temperatura; determinare il grado di dissociazione dell'acido debole ( = acido dissociato / acido iniziale).

Il fatto che la soluzione dell'acido debole sia isotonica con quella dello zucchero significa che le due soluzioni hanno la stessa pressione osmotica nelle condizioni date. Si tratta quindi di esprimere la pressione osmotica della soluzione acida in termini del grado di dissociazione e di uguagliare tale pressione osmotica a quella della soluzione dello zucchero. Tale uguaglianza dovrà contenere il grado di dissociazione come unica incognita.

Dalla definizione di pressione osmotica per la soluzione acida si ha:

= CRT

Poiché lo zucchero non si dissocia,  si ha che 

= CRT = (15 g / 180 g /mol ) / 0.165 (l) R T

Nel caso della soluzione acida si ha la dissociazione acida secondo:

HA      +        H2O (           H3O+  (aq)      +     A- (aq)

Ci
0.5

Ce
0.5 –x


           x

x

Quindi la concentrazione effettiva delle specie in soluzione sarà

C = [HA]  +  [H3O+]  +  [A-]  = 0.5 – x + x + x = 0.5 + x

quindi

= (0.5 + x) R T

Eguagliando le due pressioni osmotiche

(15 g / 180 g /mol ) /  0.165 (l) R T = (0.5 + x) R T

x = 0.0050

 = acido dissociato / acido iniziale = [A-] / [HA]  = 0.0050 / 0.5 = 0.01

5. Calcolare quanti chilogrammi di monossido di carbonio e di diossido di zolfo si possono ottenere dalla combustione di una tonnellata  di un carbone che contiene il 93.0% di carbonio e lo 0.99% di zolfo, se la resa e' pari al 95%. Determinare inoltre quanti chilogrammi di ossigeno sono necessari.


Le due reazioni sono


C +  ½ O2 (  CO      e   S +  O2 (  SO2
In una tonnellata ci sono 

93.0 / 100 * 10-6 g  di carbone = 0.93 * 10-6 g        e

0.99 / 100 * 10-6 g  di S  = 9.9 * 10-3 g        

la stechiometria ci dice che per 1 mole di C formo 1 mole di CO

quindi le moli di CO, tenuto conto che la resa è del 95% sono

moli CO = massa C / PA C *  resa  = 0.93 * 10-6 g  / 12 g /mol  *  95 /100 =   73625 moli

massa CO = moli * PM CO = 73625 moli *28 g / moli = 2061 Kg

le moli di SO2, tenuto conto che la resa è del 95% sono

moli SO2 = massa S / PA S *  resa  = 9.9 * 10-3 g  / 32.07 g /mol  *  95 /100 =   293,3 moli

massa SO2 = moli * PM SO2 = 293,3 moli *28 g / moli = 18.79 Kg

e le moli di O2 utilizzate sono uguali alla somma della metà delle moli di C + le moli di S

n O2  = ½ n C + n S = ½ massa C / PA C   +  massa S / PA S  = ½ * 77500  +  308.7 = 39058.7 moli

massa O2  = moli O2  * PM O2  = 39058.7 moli * 32 g/mole = 1249 Kg

6. Descrivere la geometria della molecola COCl2  e descrivere la formazione dei legami con la teoria del legame di valenza.

C 1s2 2s2 2p2 
4e- (C) + 2e- (2 Cl) + 2e- (O) - 2e- (1)

6 = 3 coppie = AX3  
geometria trigonale planare
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Esercizio 1. Il tetraossido di diazoto è un gas che a 100°C instarura un equilibrio di dissociazione con formazione di biossido di azoto, anche esso gassoso. La costante di questo equilibrio vale 11.0 atm a tale temperatura. Prevedere la direzione in cui avverrà la reazione per raggiungere l’equilibrio partendo da 0.10 moli di tetraossido di diazoto e 0.20 moli di biossido di azoto in un contenitore del volume di 2.00 litri.

Soluzione:

Per determinare la direzione con cui avverrà la reazione devo confrontare il quoziente di reazione (Q) con la costante di equilibrio (K)

Scrivo la reazione di equilibrio e bilancio

N2O4(g) = 2 NO2(g)   

K = P(NO2)2 / P(N2O4)
È un equilibrio = indica doppia freccia!!

Sono tutti gas e quindi la costante di equilibrio e il quoziente di reazione si esprimono in termini di pressioni parziali.

Q = P(NO2)2 / P(N2O4)
Dove le pressioni parziali sono quelle iniziali e non quelle di equilibrio.

Calcolo le pressioni parziali dei due gas all’inizio
T = 100 °C = 373 K
P(NO2) = nRT/V = 0.200 (moli) 0.0821 (L atm / mol K) 373 (K) /2.00 (L) = 3.06 atm
P(N2O4) = nRT/V = 0.100 (moli) 0.0821 (L atm / mol K) 373 (K) /2.00 (L) = 1.53 atm

Q = P(NO2)2 / P(N2O4) = (3.06 atm)2/ (1.53 atm) = 6.12 atm

Poichè Q<K la reazione procede da sinistra verso destra in maniera da far aumentare Q fino a raggiungere il valore di K.
Esercizio 2. Calcolare il punto di congelamento di una soluzione di nitrato di cromo (III), ottenuta sciogliendo 47.602 g di sale in un litro di acqua (densità dell’acqua 1.000 g/mL), sapendo che la costante crioscopica dell’acqua vale 1.86 °C Kg/moli. 
Soluzione:

Cr(NO3)3 → Cr3+ + 3 NO3-
Sale solubile ed elettrolita che da luogo a 4 ioni pertanto

T =4 kcr * m

Calcolo la molalità : m = moli / Kg (solvente)

Moli Cr(NO3)3 = massa (g) / PM (g / mole) = 47.602 (g) / 238.008 (g/mole) = 0.20000 moli

m = 0.20000 moli / 1.000 Kg = 0.2000 moli/Kg

T =4 kcr * m = 4 * 1.86 (°C Kg/moli)* 0.2000 (moli/Kg) = 1.49 °C

T = T solvente –T soluzione
T soluzione= T solvente –T

Poiché l’acqua congela a 0 gradi in condizioni standard  T solvente = 0 °C 

T soluzione-1.49 °C
Esercizio 3. 835 mL di soluzione di varechina sono stati preparati sciogliendo 12.0 g di ipoclorito di sodio in acqua. Sapendo che l’acido ipocloroso ha una costante di acidità di 2.78 *10-8 moli/litro calcolare il pH della soluzione di varechina. 
Soluzione:

L’ ipoclorito di sodio (NaClO) è un sale solubile che si dissocia in ioni Na+ (che non danno idrolisi) e ioni ipoclorito ClO- che, essendo la base coniugata di un acido debole, hanno una certa basicità e quindi danno idrolisi basica. 
ClO- + H2O = HClO + OH-          (il simbolo = indica la doppia freccia di un equilibrio!!)

Kb = Kw /Ka
Se non ricordo basta ricavare da 

Kb =  [HClO][OH-]/[ ClO-] = [HClO][OH-][H3O+]/[ ClO-][H3O+]





Moltiplicando per-[H3O+]/[H3O+] è come moltiplicare x 1

quindi

Kb =  = [HClO][OH-][H3O+]/[ ClO-][H3O+] =Kw [HClO]/[ClO-][H3O+] = Kw /Ka






Questo è l’inverso della costante di acidità essendo 






HClO + H2O = ClO- + H3O+     e    Ka = [ClO-][H3O+] / [HClO]
Pertanto calcolo la concentrazione dello ione ipoclorito
Moli ClO- = moli NaClO = massa NaClO / PM NaClO =12.0 g / 74.44 g/ moli = 1.61 moli

Quindi calcolo la concentrazione dello ione clorato

[ClO-] = moli / volume soluzione (L)= 1.61 (moli) / 0.835 (L) = 0.193 M

Quindi

ClO- + H2O = HClO + OH-          

C iniz

0.193

0
0

Variazione
-x

+x
+x

C iniz

0.193-x

x
x

Kb = Kw /Ka = 10-14 (moli2/L2) / 2.78 *10-8 (moli/L) = 3.60 *10-7 (moli/L)
Kb = [HClO][OH-]/[ ClO-] = x2/0.193-x =3.60 *10-7 
Assumendo che x sia trascurabile rispetto a 0.193 (conc iniziale abbstanza grande e costante di equilibrio piccola) allora 0.193-x circa uguale a 0.193 pertanto

x2/0.193 =3.60 *10-7 
x2/0.193 =3.60 *10-7 
x2 =6.94 *10-8 
x = 2.64*10-4 (moli/L)
x risulta effettivamente trascurabile rispetto a 0.193 !! e l’approssimazione fatta è giustificata.
pOH = -log10 [OH-] = -log10 [2.64*10-4] = 3.58

pH = 14-pOH = 14-3.58 = 10.42
Esercizio 4. Il monossido di carbonio reagisce in ambiente basico con il clorato di potassio per formare cloruro di potassio e nitrito di potassio. Bilanciare la reazione.
NO + ClO3– ======> NO2– + Cl– (AMB. BASICO)
I numeri di ossidazione sono i seguenti:
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L’azoto si ossida passando da +2 a +3 mentre Cl si riduce da +5 a -1.

Subisce ossidazione

N2+→N3+
Subisce riduzione

Cl5+→ Cl–
Passiamo ora alle semireazioni:

· Semireazione di ossidazione:

· NO + 2OH– → NO2– + e– + H2O
Per passare da NO a NO2– l’Azoto deve perdere 1e–. Siccome a destra abbiamo 2 atomi di O mentre a sinistra solo 1 O bisogna aggiungere una fonte di Ossigeno, siamo in ambiente basico quindi aggiungiamo OH–. Tra i prodotti dobbiamo aggiungere H2O così da bilanciare H. Mettiamo un 2 davanti ad OH– così da rendere pari il numero di H e avere una molecola di H2O tra i prodotti. A questo punto tornano sia gli atomi sia le cariche.

· Semireazione di riduzione:

· ClO3– + 3H2O + 6e– → Cl– + 6OH–
Lo ione ClO3– per passare a Cl– deve acquistare 6e–. ClO3– ha degli Ossigeni che Cl– non ha, per bilanciare aggiungiamo OH– tra i prodotti. L’aggiunta di OH– comporta la presenza di H e per bilanciarli bisogna mettere H2O tra i reagenti. Per bilanciare mettiamo un 6 davanti a OH– così le cariche negative a destra e sinistra sono uguali. Avendo aggiungo 6 OH– di conseguenza mettiamo un 3 davanti ad H2O così da bilanciare anche l’acqua.

Il numeri di elettroni non è uguale quindi bisogna moltiplicare X6 la semireazione di ossidazione per ottenere:

6NO + 12OH– → 6NO2– + 6e– + 6H2O
A questo punto possiamo sommare le 2 semireazione e otteniamo:

6NO + 12OH– + ClO3– + 3H2O + 6e– ======> 6NO2– + 6e– + 6H2O + Cl– + 6OH–
Semplifichiamo gli elettroni, H2O e OH– e otteniamo:

6NO + 6OH– + ClO3– ======> 6NO2– + 3H2O + Cl–
5. Una soluzione acquosa contiene 0.025 mol/dm3 di acido cloridrico e 0.040 mol/dm3  di acido acetico ( Ka =1.76 x 10-5). Calcolare il pH della soluzione.

HCl  è un acido forte e quindi è completamente dissociato. 

HCl  +  H2O ( H3O+ (aq)      +     Cl- (aq)   

Ci
0.025 mol/l

Ce
0

0.025 mol/l         0.025 mol/l
Il calcolo del pH richiede l'analisi dell'equilibrio di dissociazione dell'acido acetico. Nell'impostazione di tale analisi si deve tenere conto della concentrazione di ioni idrogeno provenienti dall'acido forte. Considerando che la concentrazione di ioni idrogeno provenienti dalla dissociazione dell'acido debole è uguale a quella di acetato, si ha:


CH3COOH      +       H2O (          H3O+ (aq)      +     CH3COO- (aq)

Ci
0.040 mol/l

Ce
0.040 mol/l –x


x + 0.025 mol/l         x

Ka = [H3O+][CH3COO-] / [CH3COOH]  = [x][ x + 0.025 mol/l] / [ 0.040 mol/l –x]

A questo punto osserviamo che la presenza degli ioni idrogeno provenienti da HCl reprime la dissociazione dell'acido acetico. Possiamo quindi assumere in prima approssimazione che la concentrazione di ioni acetato all'equilibrio sia trascurabile rispetto alle concentrazioni iniziali di acido acetico e ioni idrogeno:

Ka = 1.76 x 10-5 = [x][ 0.025 mol/l] / [ 0.040 mol/l ]

X = 2.85 x 10-5

[H3O+] = 0.025 + 2.85 x 10-5  = 0.025 M

pH = -log [H3O+] = 1.60

6. Una soluzione 0.5 mol/l di un acido debole è isotonica con una soluzione contenente 15 g di zucchero (massa molare 180 g/mol) in 165 ml alla stessa temperatura; determinare il grado di dissociazione dell'acido debole ( = acido dissociato / acido iniziale).

Il fatto che la soluzione dell'acido debole sia isotonica con quella dello zucchero significa che le due soluzioni hanno la stessa pressione osmotica nelle condizioni date. Si tratta quindi di esprimere la pressione osmotica della soluzione acida in termini del grado di dissociazione e di uguagliare tale pressione osmotica a quella della soluzione dello zucchero. Tale uguaglianza dovrà contenere il grado di dissociazione come unica incognita.

Dalla definizione di pressione osmotica per la soluzione acida si ha:

= CRT

Poiché lo zucchero non si dissocia,  si ha che 

= CRT = (15 g / 180 g /mol ) / 0.165 (l) R T

Nel caso della soluzione acida si ha la dissociazione acida secondo:

HA      +        H2O (           H3O+  (aq)      +     A- (aq)

Ci
0.5

Ce
0.5 –x


           x

x

Quindi la concentrazione effettiva delle specie in soluzione sarà

C = [HA]  +  [H3O+]  +  [A-]  = 0.5 – x + x + x = 0.5 + x

quindi

= (0.5 + x) R T

Eguagliando le due pressioni osmotiche

(15 g / 180 g /mol ) /  0.165 (l) R T = (0.5 + x) R T

x = 0.0050

 = acido dissociato / acido iniziale = [A-] / [HA]  = 0.0050 / 0.5 = 0.01

