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Capitolo IV

EQUILIBRI ETEROGENEI E 

TITOLAZIONI DI PRECIPITAZIONE

Un equilibrio si dice eterogeneo quando coinvolge specie che si trovano in fasi, stati fisici, differenti. Un semplice equilibrio eterogeneo è quello in cui una sostanza è distribuita tra una fase solida ed una liquida.

SOLUBILITA’ E PRODOTTO DI SOLUBILITA’

Se in soluzione un composto poco solubile è in equilibrio con la fase liquida, tale soluzione si dice satura. In condizioni di pressione e temperatura fissate, la concentrazione di equilibrio della sostanza si dice solubilità. Se la concentrazione è maggiore di quella di equilibrio, la soluzione si dice soprasatura.

Esempio:
Solubilità di alcuni composti ionici

Sali:

NH4NO3 (10.8M); NH4Cl (5.44M); NaCl (5.4M);

Acidi:

HCl (11.3M); HNO3 (16.0M); H2SO4 (18.0M);

HClO4 (11.6M); CH3COOH (17.4M);

Basi:

NaOH (20.1M); KOH (14.5M);

NH4OH (14.3M); Ca(OH)2 (0.022M);

La solubilità di una sostanza dipende anche dalle dimensioni delle particelle. Per particelle con diametro maggiore di 10(m, non si notano più variazioni di solubilità al variare del diametro.

Considerando un solido ionico poco solubile come BaSO4, il fenomeno di dissoluzione del sale coinvolge i seguenti due equilibri:

BaSO4(s) = BaSO4(aq)                   K’ = (BaSO4(aq)(
BaSO4(aq) = Ba2+ + SO42(            K’’ = (Ba2+((SO42((/(BaSO4(aq)(
Combinando le due reazioni si ottiene, “al netto” la reazione:

BaSO4(s) = Ba2+ + SO42(
la cui costante di equilibrio è data dall’espressione:

K’’(BaSO4(aq)( = K’K’’ = (Ba2+((SO42(( = KS°

La costante KS° si chiama prodotto di solubilità del composto.

In termini di concentrazioni si avrà:

KS° = [Ba2+][SO42(](yBaySO4) = KS(yBaySO4)

Per semplicità saranno trascurate le variazioni dei coefficienti di attività, per ciò ponendo yBa = ySO4 = 1 si avrà:

KS = [Ba2+][SO42(]

La concentrazione libera del catione o dell’anione in soluzione è relazionata direttamente alla solubilità del sale. Noto il valore di KS° e da semplici considerazioni stechiometriche sulla composizione chimica del sale poco solubile, è possibile calcolare la solubilità del composto.
Esempio:
Calcolare la solubilità di AgCl(s) in acqua sapendo che il cloruro di argento ha pKs = ( logKs = 9.75 e P.M.(AgCl) = 143.32g/mol.

La reazione da considerare è:

AgCl(s) = Ag+ + Cl(
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Ag+ o, in maniera equivalente, di Cl(, s, presente in soluzione, si avrà:

Ks = [Ag+][Cl(] = s(s = s2
da cui si ottiene:

s = [Ag+] = [Cl(] = (10(9.75M2)1/2 = 1.33(10(5M

g(AgCl) = 1.33(10(5M(143.32g/mol = 1.91mg/dm3
Per preparare una soluzione satura di AgCl basta sciogliere 1.91mg del sale in 1dm3 di acqua.

Esempio:
Calcolare la solubilità di Pb(IO3)2(s) in acqua sapendo che lo iodato di piombo(II) ha pKs = ( logKs = 12.6 e P.M.(Pb(IO3)2) = 557.00g/mol.

La reazione da considerare è:

Pb(IO3)2(s) = Pb2+ + 2IO3(
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Pb2+, s, o, in maniera equivalente, di IO3(, 2s, presente in soluzione, si avrà:

Ks = [Pb2+][IO3(]2 = s((2s)2 = 4s3
da cui si ottiene:

s = [Pb2+] = [IO3(]/2 = (10(12.6M3/4)1/3 = 3.97(10(5M

g(Pb(IO3)2) = 3.97(10(5M(557.00g/mol = 22.11mg/dm3
Per preparare una soluzione satura di Pb(IO3)2 basta sciogliere 22.11mg del sale in 1dm3 di acqua.

Esempio:
Calcolare la solubilità di Ag2CrO4(s) in acqua sapendo che il cromato di argento ha pKs = ( logKs = 11.9 e P.M.(Ag2CrO4) = 331.74g/mol.

La reazione da considerare è:

Ag2CrO4(s) = 2Ag+ + CrO42(
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Ag+, 2s, o, in maniera equivalente, di CrO42(, s, presente in soluzione, si avrà:

Ks = [Ag+]2[CrO42(] = (2s)2(s = 4s3
da cui si ottiene:

s = [Ag+]/2 = [CrO42(] = (10(11.9M3/4)1/3 = 6.80(10(5M

g(Ag2CrO4) = 6.80(10(5M(331.74g/mol = 22.56mg/dm3
Per preparare una soluzione satura di Ag2CrO4 basta sciogliere 22.56mg del sale in 1dm3 di acqua.

Il prodotto di solubilità consente di stabilire il punto di inizio per la precipitazione di un solido.
E’possibile, tuttavia, nota la solubilità di un sale poco solubile risalire al valore di Ks.

Esempio:
Sapendo che la solubilità di AgCl(s) in acqua è di 1.91mg/dm3, calcolare il Ks del cloruro di argento sapendo che P.M.(AgCl) = 143.32g/mol.

La reazione da considerare è:

AgCl(s) = Ag+ + Cl(
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Ag+ o, in maniera equivalente, di Cl(, s, presente in soluzione, si avrà:

Ks = [Ag+][Cl(] = s(s = s2
Conoscendo la solubilità in mg/dm3, bisogna convertire quest’ultima in M, quindi si avrà:

s = [Ag+] = [Cl(] = (1.91(10(3g/dm3)/(143.32g/mol) = 1.33(10(5M

Ks = (1.33(10(5M)2 = 1.77(10(10M2
Esempio:
Sapendo che la solubilità di Ag3PO4 in acqua è di 20.58mg/dm3, calcolare il Ks del fosfato di argento sapendo che P.M.(Ag3PO4) = 418.37g/mol.

La reazione da considerare è:

Ag3PO4(s) = 3Ag+ + PO43(
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Ag+, 3s, o, in maniera equivalente, di PO43(, s, presente in soluzione, si avrà:

Ks = [Ag+]3[PO43(] = (3s)3(s = 27s4
Conoscendo la solubilità in mg/dm3, bisogna convertire quest’ultima in M, quindi si avrà:

s = [Ag+]/3 = [PO43(] = (20.58(10(3g/dm3)/(418.37g/mol) = 4.92(10(5M

Ks = 27(4.92(10(5M)4 = 1.58(10(16M4
Esempio:
Data una soluzione di AgNO3 4mM (1mM = 10(3M), calcolare la concentrazione di Cl( necessaria affinché abbia inizio la precipitazione di AgCl, sapendo che il cloruro di argento ha pKs = ( logKs = 9.75.

La reazione da considerare è:

AgCl(s) = Ag+ + Cl(
Affinché inizi la precipitazione di AgCl deve essere verificata la condizione imposta dal Ks, vale a dire:

Ks = [Ag+][Cl(]

ovvero:

[Cl(] = Ks/[Ag+] = (10(9.75M2)/(4.0(10(3M) = 4.45(10(8M
Esempio:
Discutere sull’ordine di precipitazione degli ioni Cl(, Br(, I( e CrO42( presenti in una soluzione in concentrazione pari a 0.01M ciascuno, per aggiunta di una soluzione di AgNO3 0.1M.

Sapendo che per i quattro sali è verificata la condizione:

Ks = [Ag+][Cl(] = 10(9.75M2
Ks = [Ag+][Br(] = 10(12.27M2
Ks = [Ag+][I(] = 10(16.09M2
Ks = [Ag+]2[CrO42(] = 10(11.9M3
Per stabilire l’ordine di precipitazione bisogna valutare la solubilità dei quattro precipitati. In accordo alle equazioni di equilibrio, relative al processo di dissoluzione, si ottiene:

AgCl: s = 1.33(10–5M

AgBr: s = 7.33(10–7M

AgI: s = 9.02(10–9M

Ag2CrO4: s = 6.80(10–5M

Quindi l’ordine di precipitazione dei quattro sali è:

AgI, AgBr, AgCl, Ag2CrO4
E’ importante notare che considerazioni più immediate sulla solubilità dei sali possono essere fatte direttamente confrontando i valori numerici dei Ks. Ciò è possibile solo nel caso in cui i Ks abbiano le stesse dimensioni. Confrontando, infatti, nell’esempio precedente, i valori numerici dei Ks dei tre alogenuri si perviene all’ordine di precipitazione ottenuto. Poiché il Ks del cromato non ha le stesse dimensioni dei Ks dei tre alogenuri bisogna assegnare l’ordine di precipitazione calcolando, per ciascuno, la solubilità.

Esempio:
Scrivere l’espressione della solubilità per:

a) AgCN(s) (pKs = 15.8) in acqua;

b) CaF2(s) (pKs = 10.5) in acqua;

Per quanto riguarda AgCN(s) oltre a considerare l’equilibrio di solubilità:

AgCN(s) = Ag+ + CN(
bisogna considerare anche l’equilibrio acido(base:

CN( + H2O = HCN + OH(
in quanto l’anione del sale viene coinvolto in un equilibrio acido(base in acqua. Quindi l’espressione della solubilità sarà:

s = [Ag+] = CCN = [CN(] + [HCN]

Per quanto riguarda CaF2(s) oltre a considerare l’equilibrio di solubilità:

CaF2(s) = Ca2+ + 2F(
bisogna considerare anche l’equilibrio acido(base:

F( + H2O = HF + OH(
in quanto l’anione del sale viene coinvolto in un equilibrio acido(base in acqua. Quindi l’espressione della solubilità sarà:

s = [Ca2+] = (1/2)CF = 1/2([F(] + [HF])

Si può dimostrare che tutte le volte che per un sale poco solubile è possibile scrivere, oltre all’equilibrio di dissoluzione, altri equilibri (acido(base, complessazione o redox) nei quali viene coinvolto o l’anione o il catione o entrambi, la solubilità del sale aumenta rispetto a quella in acqua pura.

La solubilità di un sale poco solubile dipende da diversi fattori. In particolare la solubilità di un sale poco solubile diminuisce nelle soluzioni ove è presente il catione o l’anione di cui è costituito il sale. Questo va sotto il nome di effetto dello ione in comune.

Esempio:
Calcolare la solubilità di BaSO4(s) in acqua pura e in una soluzione 0.01M di BaCl2 sapendo che Ks del solfato di bario è 1.1(10(10M2.

La reazione da considerare è:

BaSO4(s) = Ba2+ + SO42(
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Ba2+, s, o, in maniera equivalente, di SO42(, s, presente in soluzione, in acqua pura si avrà:

Ks = [Ba2+][SO42(] = s(s = s2
da cui si ottiene:

s = [Ba2+] = [SO42(] = (1.1(10(10M2)1/2 = 1.05(10(5M
Nella soluzione di BaCl2 bisogna considerare che la concentrazione di SO42( resta sempre s, mentre quella di Ba2+ risentirà, ovviamente, della quantità proveniente dalla dissoluzione del cloruro di bario.

Quindi all’equilibrio si avrà:

[Ba2+] = (s + 0.01)M

[SO42(] = sM

Quindi l’espressione del Ks sarà data da:

KS = [Ba2+][SO42(] = (s + 0.01)s

Trascurando, per approssimazione, s rispetto a 0.01 si avrà:

s = [SO42(] = Ks/0.01 = 1.1(10(10M2/0.01M = 1.1(10(8M
Segue, naturalmente, che la quantità di Ba2+ che passa in soluzione a seguito della dissoluzione del sale è, in accordo alla stechiometria del composto, uguale a quella di SO42( che si può trascurare rispetto a 0.01M proveniente dalla dissoluzione di BaCl2. Confrontando i risultati ottenuti in acqua pura e in BaCl2 si evince che la solubilità diminuisce per effetto dello ione a comune.

CALCOLO DELLA SOLUBILITA’ IN PRESENZA DI EQUILIBRI ACIDO(BASE

In accordo a quanto detto in precedenza se di un sale poco solubile il catione o l’anione o entrambi partecipano, oltre all’equilibrio di dissoluzione del sale, ad altri equilibri (acido(base, complessazione o redox), la solubilità, rispetto a quella in acqua pura, sarà differente in particolare aumenta. Infatti per confermare ciò si può calcolare la solubilità del sale prima in acqua pura e poi confrontarla con quella ottenuta considerando l’opportuno equilibrio.

Esempio:
Calcolare la solubilità di AgCN(s) (pKs = 15.8, pKa(HCN) = 9.32) in una soluzione 10(3M di HClO4.

In acqua pura l’unica reazione da considerare è:

AgCN(s) = Ag+ + CN(
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Ag+, s, o, in maniera equivalente, di CN(, s, presente in soluzione, si avrà:

Ks = [Ag+][CN(] = s(s = s2
da cui si ottiene:

s = [Ag+] = [CN(] = (1.58(10(16M2)1/2 = 1.26(10(8M
Essendo HClO4 un acido forte segue che [H3O+] = 10(3M.

Poiché l’anione del sale poco solubile è, inoltre, l’anione di un acido debole, HCN, segue che le reazioni da considerare in HClO4 per calcolare la solubilità sono:

AgCN(s) = Ag+ + CN(
CN( + H2O = HCN + OH(
per cui l’espressione della solubilità sarà:

s = [Ag+] = [CN–]TOT = [CN(] + [HCN]

A pH = 3, è verificata la condizione:

[HCN]/[CN(] = [H3O+]/Ka(HCN) = 10(3M/10(9.32M = 2.09(106
In queste condizioni si può, con buona approssimazione, ritenere che in termini dell’anione del sale la solubilità è data da:

s = [HCN] + [CN(] = 2.09(106[CN(] + [CN(] = 2.09(106[CN(]

quindi:

[CN(] = (s/2.09(106)M

Ks = [Ag+][CN(] = s(s/2.09(106)

s = 1.82(10(5M
CALCOLO DELLA SOLUBILITA’ IN PRESENZA DI EQUILIBRI DI COMPLESSAZIONE

Esempio:
Stabilire se in una soluzione che contiene AgNO3 0.01M e NH3 1M è possibile la precipitazione di AgCl, sapendo che pKs = 9.75 e inoltre per la reazione di complessazione: Ag+ + 2NH3 = Ag(NH3)2+, log(2 = 7.24.

In acqua pura l’unica reazione da considerare è:

AgCl(s) = Ag+ + Cl(
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Ag+, s, o, in maniera equivalente, di Cl(, s, presente in soluzione, si avrà:

Ks = [Ag+][Cl(] = s(s = s2
da cui si ottiene:

s = [Ag+] = [Cl(] = (10(9.75M2)1/2 = 1.33(10(5M
Poiché il catione del sale poco solubile in presenza di NH3 si complessa segue che le reazioni da considerare in NH3 per calcolare la solubilità sono:

AgCl(s) = Ag+ + Cl(
Ag+ + 2NH3 = Ag(NH3)2+
Dato il valore elevato della costante di formazione del complesso, si può ritenere, con buona approssimazione, che tutto l’argento viene complessato formando la specie Ag(NH3)2+, quindi si può ritenere, in queste condizioni, che [Ag(NH3)2+] = 0.01M e poiché [NH3] = 1M, segue che:
[Ag+] = [Ag(NH3)2+]/([NH3]2(2) = (0.01M)/(1M2(107.24M(2) = 5.75(10(10M

Il cloruro di argento precipiterà solo se è verificata la condizione:

Ks = [Ag+][Cl(]

ovvero:

[Cl(] = Ks/[Ag+] = (10(9.75M2)/(5.75(10(10M) = 0.31M
La precipitazione di AgBr (Ks = 10(12.27M2) e di AgI (Ks = 10(16.09M2) richiedono concentrazioni più basse di reattivo precipitante e di conseguenza condizioni più drastiche per la loro dissoluzione.

Esempio:
Calcolare la concentrazione di NH3 necessaria per sciogliere 0.01 moli di AgCl(s) contenute in un litro di soluzione.

Per sciogliere tutto il cloruro di argento con NH3 deve accadere che in soluzione CAg = [Ag(NH3)2+] = 0.01M. La concentrazione di argento libero sarà quindi:

[Ag+] = KS/[Cl(] = 10(9.75M2/0.01M = 1.78(10(8M

Dalla costante di formazione si ha:

(2= [Ag(NH3)2+]/([Ag+][NH3]2) = 107.24M(2 = (0.01M)/(1.78(10(8M[NH3]2)

da cui si ottiene:

[NH3] = 0.18M
Con procedura analoga si può dimostrare che per la dissoluzione completa di AgBr (Ks = 10(12.27M2), si richiede una concentrazione di NH3 pari a 3.27M, per cui il bromuro di argento sarà parzialmente solubile in una soluzione di NH3 1M. A maggior ragione per AgI, che sarà ancor meno solubile (Ks = 10(16.09M2). Infatti si stima che in una soluzione di NH3 di concentrazione 10M si ha [I(] = 10(3.4M.

SEPARAZIONE MEDIANTE PRECIPITAZIONE FRAZIONATA

E’ un metodo di separazione che interviene tutte le volte che si ha un campione nel quale, col reattivo precipitante di impiego, precipiterebbero più di una specie in esso presenti. Bisogna tuttavia evitare la presenza di fenomeni secondari (coprecipitazione per occlusione, adsorbimento, formazione di soluzioni solide) che conducono alla formazione di precipitati non puri.

Esempio:
Stabilire se è possibile separare il Ba(II) dallo Sr(II) partendo da una soluzione che contiene BaCl2 0.01M e Sr(NO3)2 0.01M, mediante precipitazione con Na2SO4 1M, sapendo che per BaSO4 Ks = 1.1(10(10M2 e per SrSO4 Ks = 2.8(10(7M2.

Sia il Ba(II) che lo Sr(II) in presenza di Na2SO4 precipitano formando i corrispondenti solfati poco solubili. Bisogna considerare le seguenti due reazioni:

BaSO4(s) = Ba2+ + SO42(
SrSO4(s) = Sr2+ + SO42(
Per ciascuna reazione è verificata la condizione:

Ks = [Ba2+][SO42(] = 1.1(10(10M2
Ks = [Sr2+][SO42(] = 2.8(10(7M2
Poiché i due valori di Ks hanno le stesse dimensioni è possibile confrontarli direttamente per stabilire chi dei due sali precipita per prima.

Dal confronto si osserva che precipita prima il BaSO4.

Considerando il rapporto ionico [Ba2+]/[Sr2+] = (Ks(BaSO4)/Ks(SrSO4) = 4.0(10(4, si può asserire che quando inizia a precipitare Sr(II) la concentrazione di Ba(II) in soluzione sarà:

[Ba2+] = [Sr2+](4.0(10(4 = 0.01M(4.0(10(4 = 4.0(10(6M
Ciò permette di asserire che è possibile prima precipitare “quantitativamente” il Ba(II) dalla soluzione riuscendo, così, a separarlo e poi si procede alla precipitazione dello Sr(II).

Più in generale la separazione, per precipitazione frazionata, di due o più specie presenti in un campione è tanto migliore, ovvero “quantitativa” quanto più le specie formano sali poco solubili con valori di Ks differenti tra loro.

Esempio:
In una soluzione contenente Tl+ 0.01M, Pb2+ 0.02M, Ag+ 0.03M, viene aggiunto NaCl 0.1M. Stabilire quale cloruro insolubile precipiterà per primo. Stabilire, inoltre, se è possibile separare gli elementi mediante precipitazione frazionata, sapendo che per TlCl Ks = 10(3.46M2, per PbCl2 Ks = 10(4.08M3 e per AgCl Ks = 10(9.75M2.

Le reazioni da considerare sono:

TlCl(s) = Tl+ + Cl(
PbCl2(s) = Pb2+ + 2Cl(
AgCl(s) = Ag+ + Cl(
Di conseguenza è verificata per ciascuna reazione la condizione:

Ks = [Tl+][Cl(] = 10(3.46M2
da cui [Cl(] = Ks/[Tl+] = 10(3.46M2/0.01M = 3.47(10(2M
Ks = [Pb2+][Cl(]2 = 10(4.08M3
da cui [Cl(] = (Ks/[Pb2+])1/2 = (10(4.08M3/0.02M)1/2 = 6.45(10(2M
Ks = [Ag+][Cl(] = 10(9.75M2
da cui [Cl(] = Ks/[Ag+] = 10(9.75M/0.03M = 5.93(10(9M
In base alla concentrazione di Cl(, si osserva che si formeranno nell’ordine: AgCl, TlCl, PbCl2.

Quando inizia la precipitazione di TlCl, risulta che:

[Ag+] = 10(9.75M2/3.47(10(2M = 5.12(10(9M, che corrisponde a 2(10(5% dell’argento iniziale.

Quando inizia la precipitazione di PbCl2, risulta che:

[Tl+] = 10(3.46M2/6.45(10(2M = 5.37(10(3M, che corrisponde al 54% del tallio iniziale.

Infatti confrontando i valori dei tre Ks, si osseva che il cloruro di tallio e il cloruro di piombo hanno valori vicini di Ks per cui la separazione risulta non favorita a differenza del cloruro di argento il cui Ks è molto differente dagli altri due.

PRECIPITAZIONE DEI SOLFURI

Numerosi cationi metallici formano solfuri insolubili.

Valore del prodotto di solubilità di alcuni solfuri insolubili

	Solfuro poco solubile
	pKs

	MnS
	12.6

	CoS
	20

	NiS
	19

	FeS
	17

	ZnS
	22

	CdS
	26

	PbS
	27

	SnS
	25

	HgS
	52

	CuS
	35

	As2S3
	28

	Sb2S3
	26.5


PRECIPITAZIONE DEGLI IDROSSIDI

La maggior parte dei cationi metallici forma idrossidi poco solubili; alcuni di questi possono solubilizzarsi con un eccesso dello ione idrossido.

Considerando come esempio lo ione Fe3+, si avrà:

Fe(OH)3(s) = Fe3+ + 3OH(
di conseguenza è verificata per la reazione la condizione:

Ks = [Fe3+][OH(]3
Poiché la solubilità del sale è legata alla quantità di Fe3+, s, o, in maniera equivalente, di OH(, 3s, presente in soluzione, si avrà:

Ks = [Fe3+][OH(]3 = s((3s)3 = 27s4
Passando ai logaritmi, si avrà:
log[Fe3+] = logs = 3pOH ( pKs = 3pKw – 3pH – pKs

La relazione ricavata ci fornisce informazioni su come varia la solubilità del sale, logs, con il pH.

Gli elementi che formano idrossidi poco solubili sono: Al(III), Cr(III), Zn(II), Co(II), Ni(II), Mn(II), Mg(II).

Valore del prodotto di solubilità di alcuni idrossidi insolubili

	Idrossido poco solubile
	pKs

	Al(OH)3
	31

	Cr(OH)3
	30

	Zn(OH)2
	16

	Co(OH)2
	15

	Ni(OH)2
	15

	Mn(OH)2
	12.8

	Mg(OH)2
	9.2

	Ca(OH)2
	5.4


TITOLAZIONI DI PRECIPITAZIONE

Sono titolazioni in cui si frutta la formazione di un composto poco solubile. Il reagente più utilizzato è lo ione Ag+, che forma sali insolubili con numerosi anioni.

ARGENTIMETRIA

Rappresenta il metodo di precipitazione più utilizzato. Si impiega con anioni che formano sali insolubili con lo ione argento (Ag+) (aggiunto come soluzione di AgNO3).

Reazioni sfruttate in Argentimetria e relativi valori di pKs

	Reazione
	pKs

	Ag+ + Cl( = AgCl(s)
	9.75

	Ag+ + Br( = AgBr(s)
	12.27

	Ag+ + I( = AgI(s)
	16.09

	2Ag+ + S2( = Ag2S(s)
	49.2

	Ag+ + SCN( = AgSCN(s)
	12.0

	2Ag+ + CrO42( = Ag2CrO4(s)
	11.9

	3Ag+ + AsO43( = Ag3AsO4(s)
	22.0

	3Ag+ + PO43( = Ag3PO4(s)
	15.8

	2Ag+ + C2O42( = Ag2C2O4(s)
	11.0

	3Ag+ + MoO43( = Ag3MoO4(s)
	11.6

	3Ag+ + VO43( = Ag3VO4(s)
	24.0


ALTRI METODI DI PRECIPITAZIONE

Titolazione con Pb(NO3)2
Pb2+ + CrO42( = PbCrO4(s)                pKs = 15.7

3Pb2+ + 2AsO43( = Pb3(AsO4)2(s)      pKs = 35.4

3Pb2++ 2PO43( = Pb3(PO4)2(s)           pKs = 43.5

Pb2+ + C2O42( = PbC2O4(s)                pKs = 11.1

Pb2+ + 2IO3( = Pb(IO3)2(s)                pKs = 12.6

Pb2+ + SO42( = PbSO4(s)                   pKs = 7.8

Pb2+ + S2( = PbS(s)                           pKs = 27.1

Titolazione con Hg(NO3)2
Hg2+ + 2Cl( = HgCl2(s)                 pKs = 14.2

Hg2+ + 2Br( = HgBr2(s)                 pKs = 19.0

Hg2+ + 2I( = HgI2(s)                      pKs = 28.4

Hg2+ + 2IO3( = Hg(IO3)2(s)           pKs = 12.5

Hg2+ + S2( = HgS(s)                      pKs = 51.5

Titolazione con Th(NO3)4
Th4+ + 4F( = ThF4(s)                         pKs =25.3

Titolazione con K4Fe(CN)6
Fe(CN)64( + Zn2+ = K2Zn3(Fe(CN)6)2(s)         pKs = 95

CURVA DI TITOLAZIONE DI PRECIPITAZIONE

La curva di titolazione rappresenta l’andamento della concentrazione del generico alogenuro X( (come – log[X(]) in funzione del volume di titolante, VT, oppure della frazione titolata, f, definita come:

f = CT/C = C0TVT/C0V0
Si consideri la precipitazione dell’alogenuro con una soluzione di AgNO3. Prelevando un volume V0 del titolando, contenente un generico alogenuro X(, con concentrazione iniziale C0, si esegue la titolazione aggiungendo volumi crescenti, VT, della soluzione di Ag+ di concentrazione C0T, in genere 0.1M.

Per un generico punto della titolazione si avrà:

Ag+ + X( = AgX(s)
di cui:

C = [X(] + n(AgX)/VTOT
CT = [Ag+] + n(AgX)/VTOT
dove n(AgX) sono le moli di precipitato e VTOT = V0 + VT
Esempio:
Tracciare la curva di titolazione per una soluzione di Cl(, impiegando come reattivo precipitante una soluzione di AgNO3, sapendo che per AgCl(s) pKs = 9.75.

Utilizzando come variabile indipendente pX = ( log[Cl(], ponendo V0 = 100cm3, C0 = 0.1M e C0T = 0.1M, si costruisce la relativa curva di titolazione.

Inizio titolazione:
[Cl(] = C0 = 0.1M

pX = 1

Prima del p.e.:
[Cl(]>>[Ag+]

[Cl(] = (C0V0 ( C0TVT)/VTOT
pCl = ( log((C0V0 ( C0TVT)/VTOT)

dove VT = f(C0(V0/C0T
Es.: aggiunta di VT = 50cm3       pCl = 1.48

       aggiunta di VT = 90cm3       pCl = 2.28

Al p.e.:

CT = C
f = 1

[Ag+] = [Cl(] = (Ks)1/2 = (10(9.75M2)1/2 = 10(4.87M

pCl = 4.87

Dopo il p.e.:
[Ag+]>>[Cl(]

[Ag+] = (C0TVT ( C0V0)/VTOT
[Cl(] = Ks/[Ag+]

pCl = pKs + log((C0TVT ( C0V0)/VTOT)

Es.: aggiunta di VT = 101cm3
f = 1.01

pCl = 6.45
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METODO DI MOHR

E’ classificato come metodo diretto di analisi nonché il più utilizzato nella determinazione dei cloruri.

CONDIZIONI DI TITOLAZIONE

Reattivo titolante utilizzato
Soluzione di AgNO3 (0.1M)

( Determinazione dei cloruri

Reazione sfruttata

Ag+ + Cl( = AgCl(s)                pKs = 9.75

Sistema di rivelazione del punto finale
Soluzione di K2CrO4 (5% p/p)

Reazione da evitare

2Ag+ + CrO42( = Ag2CrO4(s)     pKs = 11.9

La solubilità di AgCl(s) in accordo a quanto visto prima è data da:

s = (Ks)1/2 = 1.33(10(5M

che è inferiore a quella di Ag2CrO4(s) data, invece, da:

s = (Ks/4)1/3 = 6.80(10(5M

Precipita, quindi, prima AgCl di colore bianco poi inizia a precipitare Ag2CrO4 di colore rosso mattone.

Dal punto di vista operativo la titolazione si arresta quando si osserva una leggera colorazione rosso mattone.

Condizioni sperimentali
pH tra 6 e 9, condizione garantita per aggiunta di KHCO3(s), oppure di Na2B4O7(10H2O(s).

Per valori di pH inferiori si può avere la formazione di HCrO4( (Ka = 1.5(10(8M) e di Cr2O72( che forma con Ag+ un precipitato (pKs(Ag2Cr2O7) = 6.7) in accordo alle reazioni:

H3O+ + CrO42( = HCrO4( + H2O

2HCrO4( = Cr2O72( + H2O    K = 43

A pH più alcalini si forma AgOH(s) (pKs = 7.7).

La concentrazione di cromato di potassio ottimale da impiegare per cogliere bene il punto finale della titolazione è compresa nell’intervallo: 1.3(10(2M ( [CrO42(] ( 4.2(10(2M.

APPLICAZIONI

Il metodo si applica per la determinazione di tutti gli alogenuri, tranne che per gli ioduri e i tiocianati. Questi, infatti, vengono adsorbiti sul precipitato rendendo poco evidente il punto finale della titolazione.

METODO DI FAJANS

Questo metodo, come quello di Mohr, è classificato come metodo diretto di analisi.

CONDIZIONI DI TITOLAZIONE

Reattivo titolante utilizzato
Soluzione di AgNO3 (0.1M)

( Determinazione dei cloruri

Reazione sfruttata

Ag+ + Cl( = AgCl(s)
               pKs = 9.75

Sistema di rivelazione del punto finale
Impiego di indicatori di adsorbimento, composti organici (acidi deboli) che sono adsorbiti sul precipitato con conseguente variazione di colore.

Requisiti dell’indicatore:
1) Deve possedere carica opposta ad Ag+;

2) Deve legarsi al precipitato per adsorbimento secondario;
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3) La variazione di colore deve avvenire in corrispondenza del punto equivalente;

Composizione del precipitato
Il precipitato è formato da AgNO3 e NaCl

Prima del p.e.:

(AgCl(s))nCl(Na+
Dopo il p.e.:

(AgCl(s))nAg+NO3(
Aggiungendo l’indicatore di adsorbimento (In(), come ad esempio, la fluoresceina (Ka ( 10(8M) si avrà:

(AgCl(s))nAg+ + In( = (AgCl(s))nAgIn

                    giallo(verde     rosa

Il viraggio è reversibile

APPLICAZIONI

Le condizioni di pH per eseguire la titolazione dipendono dal tipo di indicatore di adsorbimento utilizzato.

Fluoresceina: pH = 7(10 (titolazione di tutti gli alogenuri e di SCN(). Viraggio dell’indicatore: giallo(verde ( rosa;

Diclorofluoresceina: pH ( 4 (titolazione di Cl( e Br(, mentre sia I( che SCN(, vengono fortemente adsorbiti).

Viraggio dell’indicatore: giallo(verde ( rosso;

Eosina (tetrabromofluoresceina): pH ( 4 (titolazione di Br(, I( e di SCN( mentre Cl( viene fortemente adsorbito).

Viraggio dell’indicatore: rosa ( rosso(viola;

METODO DI VOHLARD

E’ un metodo di retrotitolazione per gli alogenuri che ne consente la determinazione in soluzioni acide (0.2(1M). La procedura è stata inizialmente applicata per la determinazione di ioni Ag+, mediante precipitazione con SCN(.
TITOLAZIONE DI Ag(I) COL METODO DI VOLHARD: CONDIZIONI SPERIMENTALI ED ERRORE DI TITOLAZIONE

CONDIZIONI DI TITOLAZIONE

Reattivo titolante utilizzato
Soluzione di KSCN (0.1M)

Reazione sfruttata

Ag+ + SCN( = AgSCN(s)                    pKs = 12.0

Sistema di rivelazione del punto finale
L’indicatore è costituito da una soluzione di Fe3+ (introdotto come allume ferrico Fe(NH4)(SO4)2(12H2O), in quantità tale che la concentrazione al punto finale CFe = [Fe3+] sia 0.01M.

Reazione da evitare

Fe3+ + SCN( = FeSCN2+                log(1 = 2.2

                         rosso

Il colore è già evidente quando [FeSCN2+] = 10(5M

TITOLAZIONE COL METODO DI VOLHARD DI CAMPIONI DI ALOGENURI: CONDIZIONI SPERIMENTALI ED ERRORE DI TITOLAZIONE

Il metodo, definito di retrotitolazione, consiste nell’aggiunta di un eccesso di una soluzione, a titolo noto, di AgNO3 al campione tale da garantire la totale precipitazione dell’alogenuro. L’eccesso di Ag+ viene determinato, retrotitolato, con una soluzione a titolo noto di SCN(, in accordo a quanto detto in precedenza. Nel caso di un campione di cloruri si avrà:

Ag+ + Cl( = AgCl(s) + Ag+(eccesso)

Ag+ + SCN( = AgSCN(s)
Durante la titolazione può avvenire la seguente reazione:

(titolazione di Cl(:

AgCl(s) + SCN( = AgSCN(s) + Cl(       K = Ks(AgCl)/Ks(AgSCN) = 180

(titolazione di Br( (e di I():

AgBr(s) + SCN( = AgSCN(s) + Br(      K = Ks(AgBr)/Ks(AgSCN) = 0.53

AgI(s) + SCN( = AgSCN(s) + I(      K = Ks(AgI)/Ks(AgSCN) = 8.13(10(5
Nel caso della determinazione di Cl(, si può o filtrare AgCl(s), o riscaldare il precipitato per farlo coagulare, oppure si può aggiungere un solvente organico, come nitrobenzene, che forma sul precipitato uno strato impermeabile agli ioni CNS( (operazione più facile).

Nel caso della titolazione di I(, si verifica la reazione:

2Fe3+ + 2I( = 2Fe2+ + I2
L’indicatore quindi va aggiunto alla fine della titolazione.

TITOLAZIONE DI MISCELE DI ALOGENURI

Nel caso si abbia una miscela, ad esempio del volume di 50cm3, 0.1M I( e 0.1M Br( titolata con AgNO3 0.1M, si ha la precipitazione, in accordo ai Ks dei due sali, prima di I(.

La specie AgI(s) continuerà a precipitare fino a quando la [Ag+] sarà:

[Ag+] = Ks(AgBr)/[Br(] = (10(12.27M2/0.1M) = 10(11.27M

A tal punto inizierà a precipitare AgBr(s), per cui si avrà:

[I(] = Ks(AgI)/[Ag+] = (10(16.09M2/10(11.27M) = 2.6(10(5M
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Considerando il punto A, riportato nel grafico in alto, si commette, in teoria un errore di 0.03% per la titolazione di I( (percentuale di ioduro non precipitata). Titolando, invece, una soluzione di I( 0.001M (sempre in miscela con Br( 0.1M), si commette un errore di 2.6%.

Analogamente per miscele di Cl( e Br( in concentrazione, entrambi, di 0.1M, in teoria, si commette un errore di 0.2%. In effetti le miscele di alogenuri non possono essere titolate commettendo un errore < 0.1%, a causa di fenomeni di coprecipitazione, con conseguente formazione di soluzioni solide: costituite dall’alogenuro più solubile in soluzione e con l’alogenuro meno solubile come corpo di fondo.

Per cui soltanto la somma di tutti gli alogenuri presenti nella miscela può essere determinata in modo accurato. Per la risoluzione di miscele bisogna ricorrere ad opportune tecniche di separazione oppure ricorrere a degli opportuni metodi strumentali.

Esempio:
Determinare la concentrazione di cloruro in una miscela di Cl( e Br(.

Aggiungendo alla miscela una soluzione di KMnO4 0.5N acida per H2SO4 in concentrazione 5M e portando all’ebollizione si ha l’ossidazione di Br( a Br2. Si continua l’ebollizione fino a quando la colorazione viola del bromo scompare. A questo punto si titola con una soluzione a concentrazione nota di AgNO3 per determinare Cl(.
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