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Introduzione

Abbiamo deciso di proporre un nuovo testo di esercizi di chimica, ispirati dalla esperienza di
insegnamento presso vari corsi di studio universitari. Col passar del tempo, ci siamo resi conto che
gli studenti acquistano disinvoltura nello svolgere gli esercizi e maturano competenza nell’affrontare
problemi inediti solo attraverso un allenamento graduale, costante e accuratamente guidato. Gradua-
le, perché, a partire da conoscenze semplici e ben dosate, possano prendere confidenza con la disci-
plina, per elaborare a poco a poco un patrimonio personale di strumenti. Costante, perché la ripetizio-
ne di concetti-chiave, attraverso pitt punti di vista, aumenta 1'elasticita del ragionamento e affina la
mente verso scenari via via pit articolati. Guidato, perché la complessita della chimica puo intimidire
gli studenti alle prime armi, e un accompagnamento mirato li sostiene e li rafforza.

Contemporaneamente, talvolta abbiamo avvertito il loro disagio di fronte a passaggi matematici
che, se non ben digeriti, scoraggiano lo studio proficuo.

Pertanto, abbiamo immaginato un allenamento fatto di pratica nell'inquadrare il contesto del
problema, esprimerne i concetti, scrivere le relative formule, riepilogare in schemi, risolvere numeri-
camente con ordine. Cosi, ciascun problema e svolto esplicitando tutti i passaggi logici e i relativi
calcoli, con un corredo di spiegazioni e richiami alla teoria. La ripetizione di questi rimandi rende
ciascun esempio indipendente dai precedenti, e quindi immediatamente fruibile. La trama del testo
& decorata da fumetti che bisbigliano quelle sfumature, quegli incisi ai quali un docente fa cenno
durante le spiegazioni: non sono necessari per la risoluzione dell’esercizio, ma ribadiscono concetti e
relazioni.

Gli esercizi svolti sono seguiti da un congruo numero di problemi da risolvere, ricchi di circostan-
ze tipiche della pratica quotidiana di un laboratorio scientifico.

Siamo persuasi che I'insieme di accorgimenti messi in atto sara utile a un’ampia platea studente-
sca: a chi desidera allargare il panorama di esercizi per rafforzare le competenze, a chi vuole costrui-
re la propria preparazione mediante un approccio metodico e rassicurante, a chi cerca un manuale di
pronta consultazione per risolvere un dubbio sporadico.
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Le soluzioni
e la loro concentrazione

PER RIPASSARE

Le soluzioni

In questo capitolo affronteremo il calcolo della concentrazione delle soluzioni.

Le soluzioni sono sistemi omogenei a due o piti componenti. Esse possono essere solide, gassose o
liquide. Un esempio di soluzione solida & dato dalle leghe metalliche mentre i miscugli gassosi, che
abbiamo gia trattato nel Capito 4, costituiscono sempre delle soluzioni perché i gas sono miscibili in
tutte le proporzioni. Le soluzioni liquide possono essere formate da due o pitt componenti liquidi o da
un componente liquido in cui vengono sciolti uno o pitt componenti solidi o uno o piti componenti
gassosi.

Quando si parla di soluzioni, bisogna distinguere tra soluto e solvente. Se la soluzione ¢ formata
mescolando piti liquidi, il componente presente in quantita maggiore viene detto solvente, mentre
tutti gli altri si chiamano soluti. Se invece la soluzione & formata per dissoluzione di uno o pit solidi
in un liquido, allora il solvente & il liquido (cioe il componente che mantiene il suo stato di aggrega-
zione) mentre tutti i solidi sono soluti. Nel linguaggio comune e nei casi trattati in questo libro si
considera come solvente 1’acqua liquida, a meno che non venga specificato diversamente.

Prima di parlare delle soluzioni liquide & bene ricordare che i liquidi sono dotati di volume pro-
prio ma si presentano privi di forma, assumendo quella del recipiente che li contiene.

Inoltre, i liquidi, cosi come i solidi, possiedono una superficie, che presenta delle caratteristiche
molto diverse da quelle che si riscontrano all’interno della loro massa. Questo fa si che alcune parti-
celle possano passare dallo stato liquido o dallo stato solido allo stato aeriforme. Entrambi i fenome-
ni sono caratterizzati da una grandezza che dipende dalla temperatura e che ¢ chiamata tensione di
vapore. Di essa si parlera nel prossimo Capitolo 6.

Concentrazione di una soluzione

Si intende per concentrazione di una soluzione la quantita di un componente rispetto a un altro.
In genere si considera la concentrazione del soluto o le concentrazioni dei soluti rispetto al solvente.
E molto importante notare che, man mano che un soluto viene aggiunto a un solvente, la sua concen-
trazione nella soluzione risultante va aumentando. Molto spesso esiste un limite massimo di soluto
che pud solubilizzarsi nel solvente. Questo valore massimo si chiama solubilita e la soluzione risul-
tante si dice soluzione satura. Superato questo limite ci troveremo con un sistema bifasico. Vediamo
adesso i modi di esprimere la concentrazione delle soluzioni.

Molarita, normalita e peso equivalente

La concentrazione puo essere espressa come numero di moli di soluto solubilizzate (sciolte) in un
volume di soluzione uguale a 1 litro. Questa unita ¢ definita molarita e si indica con la lettera M



158 Capitolo 5 - Le soluzioni e la loro concentrazione

(Figura 5.1): L'unita di misura della mo-

mol larita € mol/L che spesso
T] viene indicata come M. In
questo testo, le concentra-
zioni molari saranno quindi

espresse indifferentemente
\ usando mol/L o M.
“t |

Aggiungere acqua fino

molarita (M) . numero di moli di soluto
volume di soluzione espresso in litri

Pesare e trasferire 1 a sciogliere tutto il solido.
1,00moldi = Quindiaggiungere altra —|<— iw
NaCl (58,44 g). : acqua fino a raggiungere
? lataccadilL.
2

Mescolare

|

Soluzione 1,00 molare di NaCl
Figura 5.1 Preparazione di una soluzione 1 M di NaCl.
Un altro modo per esprimere la concentrazione & quello di indicare la quantita di soluto come

numero di equivalenti sciolti in un volume di soluzione uguale a 1 litro. Questa unita & definita nor-
malita e si indica con la lettera N:

&q

L

Il numero di equivalenti di una specie chimica viene calcolato facendo il rapporto tra la massa
della specie e il suo peso equivalente (PE):

normalita (N) _ _ numero di equivalenti di soluto

volume di soluzione espresso in litri

massa della specie (g)
PE[i]
eq

Il concetto di peso equivalente & nato prima di quello di peso atomico ed & basato sull’osservazio-
ne sperimentale fatta dal chimico tedesco J. Richter (1762-1807), che si pud riassumere in questo
modo: se due elementi reagiscono tra di loro, le stesse quantita relative reagiscono con un terzo elemento.
Storicamente, il peso equivalente di una specie ¢ definito come la quantita in grammi di quella specie
che interagisce (direttamente o indirettamente) con 1 grammo di idrogeno. Da questa definizione
deriva che una stessa specie puo presentare piti pesi equivalenti. Infatti, nel caso di specie che pren-
dono parte a reazioni di ossido-riduzione, il PE viene calcolato dividendo la massa molare per il
numero di moli di elettroni che interagiscono con 1 mole di quella specie nella semireazione che pud

numero di equivalenti (eq)=
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essere di riduzione o di ossidazione. Cosi, ad esempio, considerando le due semireazioni bilanciate
dell’Esercizio svolto 3.6, che riportiamo nuovamente di seguito:

HNO, + 3 e+ 3 H* —> NO + 2 H,0

P,+16 H,O —> 4 H,PO,+20 H"+20 ¢

il peso equivalente dell’acido nitrico &:

g
M 63,018
PEHNOs _ 3l—[NO; — emol — 21,00 i
3¢9 eq
mol
e quello dell’acido fosforico:
g
mM 98,00—=—
PEHapob _ 5H;P04 — emol =19,60 i
59 eq
mol

Dalla semireazione bilanciata vediamo che 4 mol
di H,PO, interagiscono con 20 elettroni e quindi 1

20
mol di H,PO, interagira con Vit 5 elettroni.

Ecco quindi da dove deriva il 5 che si trova al de-
nominatore.

Per quanto riguarda gli acidi e le basi, di cui parleremo nel Capitolo 9, il peso equivalente & quel-
la quantita in grammi che pud cedere (acido) o acquistare (base) 1 mole di ioni H* (protoni).

Per calcolare il peso equivalente di un acido o di una base e sufficiente dividere la loro massa
molare per un numero intero uguale al numero di moli di protoni rispettivamente donati o accettati.

Cosl, ad esempio, nel caso dell’acido solforico, che quando disciolto in acqua pud cedere due
protoni, il peso equivalente e:

H,80, — 2 H* + SO
8
M 98,085
PEHZPQ _ 2H3P04 — emol — 49,04 i
5 d eq
mol

Bisogna notare che gli acidi poliprotici (cha possiedono piit protoni) possono avere diversi pesi
equivalenti a seconda del numero di protoni ceduti alla base che li accetta. Lo stesso acido solforico,
visto sopra, potrebbe avere anche un peso equivalente di 98,08 £ nel caso cedesse solo 1 protone
trasformandosi in HSOj. ¢

Nel caso dei sali, il peso equivalente & quella quantita in grammi che contiene una mole di carica
positiva o negativa e si ottiene dividendo la massa della mole del sale per un numero intero che cor-
risponde alla carica totale in valore assoluto dei cationi (o degli anioni) che si liberano per dissocia-
zione del sale in acqua. Cosi, ad esempio, nel caso del solfato(VI) di ferro(IIT) che quando disciolto in
acqua si dissocia come segue:

Fe,(SO,), — 2 Fe* + 3 SO
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il peso equivalente &:

mM 399,885
PE, o, = g = —— 0l — 6,65 B
69 eq

/ mol

Come si puo vedere, dalla dissociazione di 1 mole di sale si ottengo-
no 2 moli di ioni Fe3* (6 moli di cariche) e 3 moli di ioni SOz~ (6 moli
di cariche). Ecco quindi il 6 che trovi al denominatore.

Dalle definizioni di molarita e di normalita e dalle considerazioni fatte per calcolare il PE, possia-
mo ricavare una relazione che lega la molarita alla normalita; infatti:

msoluto (g) msoluto (g)
g| mM(g/mol) (eq) mu.(8)
N, e (€9) ol eq a(eq/mol) mol | mM (g/mol)
C(N) —_eq _ _ _ _
Vowione (L) Viwione (L) Viione (L) Vigusone (L)
&g .
_ a[mol] P (o) _ (ﬂ C m_"l]
 Vaww()  lmol) (L
e quindi:
Da questa relazione si evin-
ce che la normalita puo es-
C(N)= a[ﬂ]C(M) sere uguale alla molarita o a
mol un multiplo di essa.
Il termine “a” rappresenta, il numero per il quale abbiamo diviso la massa molare per ottenere il

peso equivalente. Quindj, ricapitolando, il termine “a” rappresenta: (1) il numero di moli di elettroni
che interagiscono con 1 mole di quella specie nella semireazione di riduzione o di ossidazione; (2) il
numero di moli di protoni donati o accettati rispettivamente da 1 mole di acido o 1 mole di base nel
caso di soluti che siano acidi o basi e (3) il numero di moli di cariche positive (cationi) o di cariche
negative (anioni) che si liberano per dissociazione di 1 mole di soluto in acqua nel caso di sali.

Da quanto visto sopra comprendiamo che alcuni soluti, quando disciolti in acqua, si possono
dissociare in ioni. Questi soluti si chiamano elettroliti per distinguerli da quelli che non si dissociano
e che sono detti non elettroliti. Nel Capitolo 6 studieremo le proprieta delle soluzioni di elettroliti e
di non elettroliti e vedremo inoltre la distinzione tra elettroliti forti ed elettroliti deboli.

Molalita, frazione molare, percentuale in peso e percentuale in volume

Un’altra unita di misura della concentrazione, chiamata molalita e indicata con m, esprime il
numero di moli di soluto sciolte in 1 kg di solvente e viene calcolata come segue:

mol
kg

numero di moli di soluto

molalita (m) =

massa di solvente espressa in chilogrammi
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Un’altra unita, che abbiamo gia visto quando abbiamo introdotto la legge di Dalton delle pressio-
ni parziali (Capitolo 4), & chiamata frazione molare e viene indicata con x. Essa rappresenta il rappor-
to tra le moli di un componente e la somma delle moli di tutti i componenti.

Altre unita di misura della concentrazione sono la percentuale in peso e la percentuale in volume.

La percentuale in peso, indicata spesso come %,,, 0 %,,,,, ¢ definita come la massa in grammi di
soluto presente in una massa di 100 grammi di soluzione (Figura 5.2).

La percentuale in volume, indicata generalmente come %,,,, € il volume di soluto presente in 100
parti in volume di soluzione. Ad esempio, il volume in millilitri di soluto presenti in un volume di
100 millilitri di soluzione.

Dopo avere presentato le varie unita di misura utilizzate per esprimere la concentrazione, presen-
tiamo adesso alcuni esempi numerici.

Ticks.

 Kills Fleas Eggs » Waterproof
ACTIVE INGREDIENTS:

Figura 5.2 La composizione di questo spray antipulci per gatti & riportata come percentuale in peso.

|

@—) Esercizi svouTi

5.1 Calcolare i grammi di NaNO, che bisogna aggiungere a 45,0 g di acqua per ottenerne
una soluzione al 7,50% in peso.

La percentuale in peso (%, 0 %) & definita come la massa di soluto contenuta in 100 grammi di solu-

zione:
; — 9 msolmo(g) 100 La percentuale in peso e
Il pedice w €& l'iniziale della parola Owjw — _m ‘ g) adimensionale.
weight, che in inglese significa ap- soluzione
punto peso.

Ovviamente, la massa della soluzione ¢ pari alla massa del solvente pii1 quella del soluto.
Nel nostro caso, conosciamo la massa di solvente, I’acqua, che & 45,0 g, mentre la massa di soluto & la
nostra incognita. Per cui, possiamo sostituire questi dati nell’espressione:

Sottintendiamo l'unita di
misura (g) per semplifi-
m(NaNO, ) care I'espressione.

7,50 =————2—.100
45,04+ m(NaNO, )
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Ricaviamo quindi la massa di soluto:

0,0750-(45,0+m(NaNO, )| = m(NaNO,)

Sono tre cifre significative: lo | 3,38+0,0750-m(NaNO, ) = m(NaNO, )
zero finale va infatti considera-
to.

3,38

5.2 Si sciolgono 22,5 g di CuSO,-5H,0 in 420,0 g di acqua. Calcolare la percentuale in
peso di CuSO, nella soluzione risultante.

Per prima cosa, ricaviamo le moli di solfato di rame pentaidrato, attraverso I’espressione:

E un sale idrato, vale a dire che n(mol) _ m(g)
contiene molecole di acqua nel B g
solido cristallino. mM mol
n(mol) di CuSO, -5H,0 = —2228 _ _0,0901 mol
249,685
mol

Osservando la stechiometria del composto, possiamo affermare che 22,5 g di CuSO,5H,O contengono
0,0901 mol di CuSO, (accompagnate da 0,0901 - 5= 0,451 mol di acqua). I corrispondenti valori in massa
sono:

m(g) di CuSO, = n(CuSO, )-mM(CuSO, ) = 0,0901 mol-159,61 gl =14,4¢g

mo

Otteniamo la massa di ac-
qua per differenza tra quella
del sale idrato e quella del
solo CuSO,.

m(g) diH,0=22,5-14,4=8,1¢g

Quindi, riassumendo, sono presenti 14,4 g di CuSO, (0,0901 mol) in 420,0 + 8,1 = 428,1 g di acqua.

La percentuale in peso (%.,,,,) & definita come la massa di soluto contenuta in 100 grammi di soluzione:

wiw

%W/w — msolulo (g) 100
soluzione g
%, diCusO, = 248 109 3,36%

428, 1 g wiw
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5.3 Calcolare quanti grammi di HNO, sono sciolti in 2,25 L di una soluzione 2,55-10° M
dell’acido.

La molarita (M) & definita come le moli di soluto contenute in 1 L di soluzione:
n_,.(mol) L'unita di misura della mo-
C(M) === larita & mol/L
‘Isoluzione (L) ’

Nel nostro caso, conosciamo il volume di soluzione e la sua molarita, mentre la massa di soluto @ la

nostra incognita. Per cui possiamo sostituire questi dati nell’espressione inversa e ricavare le moli di soluto
(acido nitrico):
n(HNOs) =2,55-10" mTOlQ, 25L=5,74-10"° mol

Ora, per calcolare la massa di acido nitrico, basta applicare la formula inversa dell’equazione gia incon-
trata:

m(g)

mM| -8
mol

n(mol) =

Per cui la massa di acido nitrico sciolto in 2,25 L di soluzione &:

m(g)= n(mol)-mM[i]z 5,74-10° mol -63,01-8-=0,362 g
mol 1

mo

5.4 Una soluzione acquosa 15,8 M di ammoniaca ha una densita di 0,895 kg/L. Si deter-
mini il valore della molalita della soluzione. /\

Come abbiamo gia visto, la molaritia (M) & definita come le moli - -
|l passaggio da molarita a mo-

lalita richiede la conoscenza

L'unita di misura della mola- (M) n_,. (mol) della densita della soluzione.

rita € mol/L. L)

di soluto contenute in 1 L di soluzione:

soluzione (

mentre la molalita (m) & definita come le moli di soluto contenute in 1 kg di solvente:

Spesso, per risolvere gli esercizi partia-

mo da una quantita arbitraria e como- nsolmo(mol) ’unita di misura della mola-
o dauna C(m) = e T2
a di soluzione. msolwm(kg) lita & mol/kg.

Se consideriamo 1 L di soluzione:

- per definizione di molarita, vi sono sciolte 15,8 moli di ammoniaca, pari a (15,8 mol - 17,03 g/ mol) =269
g di ammoniaca;

— nota la densita, sappiamo anche che la massa di 1 L di soluzione & 0,895 kg. Quindi in 1 L di soluzione
vi sono 0,895 kg — 0,269 kg = 0,626 kg di acqua.

A

Sottraiamo la massa di ammoniaca (0,269 kg) a quella della soluzione (0,895 kg) per
ottenere la massa di solvente (0,626 kg).
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Combinando queste informazioni, ci rendiamo conto che in 0,626 kg di acqua (solvente) sono contenu-
te 15,8 moli di ammuoniaca (soluto). Possiamo sostituire questi valori nell’espressione della molalita:

(m) ~ 15,8 mol m_ol
0,626 kg " kg

5.5 Una soluzione acquosa 16,6 m di un composto con mM = 34,01 g/mol ha densita di
1,12 kg/L. Determinare il valore della molarita della soluzione.

Per definizione di molalita, in 1 kg di acqua sono sciolte 16,6 moli di soluto, pari a 16,6 mol - 34,01 g/
mol =565 g di soluto. Quindi 16,6 moli di soluto sono sciolte in (1 + 0,565) kg = 1,565 kg di soluzione.
Sapendo che la densita ¢ definita come:

Sommiamo la massa del solu-

d[g] — Mione (kB)
to a quella di solvente, in kg.

Vsoluzione ( L)

il volume di soluzione corrispondente a 1,565 kg di soluzione &:

Applichiamo la formula in-
o }> v _LSSkg 0
. soluzione kg
1,12 T

Combinando i dati, si evince che 16,6 moli di soluto sono sciolte in 1,40 L di soluzione, e possiamo ot-
tenere la molarita della soluzione:

(M)— 16,6 mol 11 9mol
T oL40L 0 T L

5.6 25,5 g di KBr sono sciolti in 1.500 g di acqua. Calcolare molalita, percentuale in peso,
frazione molare, molarita e normalita della soluzione risultante. La densita della solu-

zione & 1,03 g/mL.

Per potere calcolare la molalita dobbiamo conoscere il numero di moli di KBr:

N, (mol)= m(g) B8 _ 0,214 mol
mM|-8_| 119,00 &
mo mol

Quindi la molalita sara:

n_,.(mol) 0,214 mol
m..(kg) 1,50 kg

C(m)= = 0,143 mol/kg

Dalla definizione di percentuale in peso (%) otteniamo:

wiw

%, — omn(8) o0 25510016 7

mSOluzione (g) 1.525 , 5 wiw

La massa di soluzione ¢ data dalla somma della massa del soluto e di quella
di solvente e quindi 25,5 g + 1.500 g = 1.525,5 g.
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Per il calcolo della frazione molare dobbiamo prima calcolare il numero di moli di solvente (I’acqua):

m
n, . (mol) = (g) = 1500 g = 83,24 mol
mM -8 18,028
mol mol
e quindi dalla definizione di frazione molare otteniamo:
o o Me 0,214 mol —256.10°

KBr

N, +7y, 0,214 mol + 83,24 mol

Per ottenere la molarita dobbiamo calcolare il volume di soluzione corrispondente alla massa di solu-
zione calcolata sopra (1.525,5 g) attraverso la conoscenza della densita:

\Y

soluzione

(mL) _ msolu&ione (g) _ 10525/5 g _ 1481 mL

8| 1,03-&
dsoluzione [ mL] 4 mL

Quindi calcoliamo la molarita utilizzando la formula gia vista:

n_,.(mol) 0,214 mol
L) 1481L

/

Ricorda che il volume espresso in (L) si ottiene dividendo per 1.000 il volu-
me espresso in mL.

C(M)= =0,144 M

soluzione (

Calcoliamo ora la normalita. Ricordando che essa ¢ data da:

numero di equivalenti di soluto

normalita = - - —
volume di soluzione espresso in litri

dobbiamo prima calcolare il numero di equivalenti, che come visto & dato da:

massa della specie( g)
PE[i]
€q

Per ottenere il numero di equivalenti & percio necessario calcolare il PE del KBr. Essendo KBr un sale
che in acqua si dissocia in K* e Br~ (da 1 mol di sale si ottengono 1 mol di cariche positive e 1 mol di cariche
negative), il suo PE viene calcolato dividendo la sua massa molare per il numero di cariche (positive o nega-
tive) che si liberano per dissociazione del sale in acqua, che in questo caso & uguale a 1. Quindi il PE (g/eq)
sara numericamente uguale alla massa molare e il numero di equivalenti sara uguale al numero di molj, e
di conseguenza la normalita sara uguale alla molarita.

numero di equivalenti (eq) =

m
Py (62) PR Y 02140
C (N) 7 soluto — soluto _ 9

= =0,144
Vsoluzione (L) Vsoluzione (L) 1’ 481 L O, N
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Possiamo calcolare subito la normalita anche applicando la relazione che avevamo visto prima e che
riportiamo di seguito:

C(N):a

ﬂ],c(M>

mol

Visto che in questo caso il termine “a” vale 1, la normalita coincide numericamente con la molarita.

5.7 Il contenuto di ioni Na* e CI" in un’acqua superficiale marina (Figura 5.3) & pari ri-
spettivamente a 1,07% e 1,93%,,,,. Calcolare la molarita dei due ioni, ipotizzando che la
densita dell’acqua marina sia 1,0 g/mL.

[ Spesso, per risolvere gli esercizi partiamo da una quantita arbitraria e comoda di soluzione. J

In 100 g di soluzione saranno contenuti:

1,07 g di Na"e

1,93 g di CI-

Inoltre, sapendo che la densita della soluzione ¢ pari a 1,0 g/ mL possiamo dire subito che 100 g di so-
luzione occuperanno un volume pari a 100 mL corrispondenti a 0,100 L.

/A

massa(g)

1)

Ricordando che volume(mL) =

Per calcolare le molarita dei due ioni dobbiamo trasformare le loro masse nel rispettivo numero di

moli:
n_ . (mol)= mlg) __LOTE 465 mol
mM i] 22,99 &
mol mol
n.. (mol): m(g) = 1,938 =0,0544 mol
mM[i] 35,45 5
mol mol
E quindi la concentrazione molare dello ione Na* sara:
0,0465 mol
CNa*( ):W:0,465M
e quella dello ione CI:
0,0544 mol
CCI'( ):WZO,SLIALM
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