EQUILIBRI ACIDO(BASE NELL’OCEANO

L’acqua di mare dal punto di vista chimico è una soluzione di elettroliti per cui la presenza di particelle cariche (cationi ed anioni) dà origine, nella soluzione, a forze elettrostatiche di attrazione e di repulsione che causano forti deviazioni dal comportamento ideale, rappresentato da una soluzione diluita.

Una grandezza chimico−fisica che tiene conto della presenza o assenza di interazioni a livello di ioni è il coefficiente di attività che ha valore unitario, per ciascun ione, in una soluzione molto diluita. In soluzioni elettrolitiche non diluite (concentrazioni ≥ 0,1M), il coefficiente di attività di ogni ione devia significativamente dall'unità.
Per un dato ione "i" avente carica zi, il coefficiente di attività è funzione della forza ionica I.

Se la soluzione elettrolitica in esame contiene ioni A, B,... i….ciascuno di carica zA, zB,….. zi, e di concentrazione molare cA, cB,….. ci, la forza ionica si esprime secondo l’equazione:

I = (1/2)(cAzA2 + cBzB2 +…..+ cizi2)

Esempi di calcolo della forza ionica:
0,01M KCl     I = (1/2)(0,01 + 0,01) = 0,01M
0,01M CaCl2  I = (1/2)(4×0,01 + 0,02) = 0,03M
0,1M MgSO4   I = (1/2)(4×0,1 + 4×0,1) = 0,4M
Forza ionica dell’oceano
I = (1/2)([Na+] + 4[Mg2+] + 4[Ca2+] + [K+] + 4[Sr2+] + [Cl−] + 4[SO42−] + [HCO3−] + [Br−] + [F−] = 0,700075M

Nella tabella vengono riportate le costanti acide, alla temperatura di 25°C, per coppie acido/base presenti nell’oceano. Le costanti si riferiscono a scala di attività unitaria e solo per alcuni sistemi sono disponibili a forza ionica 0,7M.
   Acido                      Formula         pKA(I = 0)      pKA(I = 0,7M)

Bromidrico                   HBr                 − 8

Cloridrico                     HCl                 − 7
Solforico                      H2SO4             − 3
Nitrico                          HNO3             − 1,35
Solfato acido                HSO4−                1,99

Fosforico                      H3PO4                2,15

Fluoridrico                   HF                      3,18

Carbonico                    H2CO3                6,37                   6,04

Solfidrico                     H2S                    6,99

Fosfato biacido            H2PO4−               7,21                   6,36

Borico                          B(OH)3               9,00                   8,80

Ammonio                     NH4+                  9,25                   9,35

Silicico                         Si(OH)4             9,91                   9,47

Carbonato acido           HCO3−              10,33                  9,54

Silicato acido               SiO(OH)3−        11,81                  12,60

Fosfato monoacido      HPO42−             12,36

Acqua                          H2O                   14,00                  13,70
Solfuro acido               HS−                   19 ± 2
Il valore medio di pH dell’oceano, misurato, è:

pH = 8,1 ( 0,2

In termini di componenti principali presenti nell’oceano che, inoltre, presentano comportamento acido−base si può affermare che sono responsabili il sistema H2CO3 e H3BO3 di concentrazione rispettivamente 2,3mM e 0,43mM.

Le specie predominanti, per questo valore di pH, sono HCO3− per il sistema H2CO3 e BO2− per il sistema H3BO3 infatti:
KA2 = ([H3O+][CO32−])/[HCO3−]
[HCO3−]/[CO32−] = [H3O+]/KA2 = 10−8,1/10−9,54 = 101.44 = 27,5
Con dimostrazione analoga si può dimostrare la predominanza, per il sistema H3BO3, della specie BO2−.

Calcolare il pH di una soluzione di HCO3− 2,3mM (trascurando la concentrazione di H3BO3).
Dalla condizione protonica si ha:

[H3O+] + [H2CO3] = [OH−] + [CO32−]

Se risulta che [HCO3−] = CA = 0,0023M, [OH−] non si può trascurare rispetto a [CO32−] quindi si ha:
[H2CO3] = [OH−] + [CO32−]

[H3O+][HCO3−]/KA1 = KW/[H3O+] + KA2[HCO3−]/[H3O+]

da cui si ha:
[H3O+] = (KA1(KA2 + KW/[HCO3−]))1/2

L’oceano possiede una elevata capacità tamponante, cioè si verificano minime variazioni di pH quando si aggiunge base forte o acido forte.

In SW si trova che ( ( 1,0molH+/l
Tale capacità elevata non è spiegabile con la bassa concentrazione del sistema H2CO3. Quindi il pH dell’oceano non può essere definito dal sistema carbonato. Da studi effettuati sui sedimenti marini risulta che i silicati intervengano negli equilibri acido−base.

EQUILIBRI DEI SILICATI E

pH DELL’OCEANO

Hemley ha studiato alla temperatura di 200°C la reazione:
1,5Al2Si2O5(OH)4(s) + K+ = 

                                  (caolinite)
KAl3Si3O10(OH)2(s) + 1,5H2O + H+
                         (K−mica)
La costante di equilibrio della reazione è:
K = [H+]/[K+]

I dati ottenuti da Hemley estrapolati a 25°C danno un valore di costante di equilibrio logK = 6,4.
Poichè in SW si trova che [K+] = 0,01M si ha:

[H+]/[K+] = 10−8,1M/0,01M = 10−6,1
valore abbastanza vicino al quello di equilibrio.

In soluzioni in equilibrio con entrambe le fasi, caolinite e mica, il rapporto K/H è ben determinato e, inoltre, se la concentrazione di ioni potassio è costante allora anche il pH resterà costante.
Un altro tipo di equilibrio che coinvolge silicati è quello in cui la caolinite reagisce con il quarzo secondo la reazione:
3Al2Si2O5(OH)4(s) + 4SiO2(s) + 2K+ + 2Ca2+ + 9H2O = 
2KCaAl3Si5O16(H2O)6(s) + 6H+
la costante di equilibrio si scrive:
K = [H+]6/([K+]2[Ca2+]2)
che contribuisce a determinare il pH di SW.

Ci sono, inoltre, equilibri di scambio ionico che regolano le concentrazioni di specie come Na+, K+, Ca2+ e Mg2+.
Il fatto, sperimentale, che K+ sia più legato a fasi solide di quanto non lo sia Na+, si riflette nel rapporto Na/K = 10−0,14 nei solidi mentre è pari a 101,67 in SW. Lo stesso vale per lo ione Ca2+ che è trattenuto più nei solidi che in SW rispetto allo ione Mg2+.
L'acido carbonico, H2CO3, oltre al primo stadio di protolisi, partecipa anche all'equilibrio di idratazione della CO2. L'acido carbonico, quindi, esiste in acqua in parte come diossido di carbonio disciolto e in parte come diossido di carbonio idratato in accordo alla reazione:
CO2(aq) + H2O = H2CO3           Kh = [H2CO3]/[CO2]

H2CO3 + H2O = HCO3− + H3O+
KA = [HCO3−][H3O+]/[H2CO3]
La concentrazione totale di acido carbonico è la somma di due contributi: [H2CO3] e [CO2] per cui è più pratico scrivere:
[HCO3−][H3O+]/([H2CO3] + [CO2]) = KAh = 
KAKh/(1 + Kh)
La grandezza KAh è comunemente indicata con il nome di prima costante acida dell'acido carbonico e si indica come KA1.
La costante KAh è più piccola della costante KA.

Mentre KA1 = KAh ed è dell'ordine di 10−7, mentre KA è dell'ordine di 10−4.

Dunque l'acido carbonico appare più debole di quello che è in realtà perchè una grossa parte del diossido di carbonio totale è presente in forma non idratata.

VALUTAZIONE DEI COEFFICIENTI DI ATTIVITA’

Per forza ionica inferiore o al massimo eguale a 0,1M il coefficiente di attività di uno ione è funzione della sua carica zi e di I. In acqua alla temperatura di 25°C vale, approssimativamente, la relazione di Debye e Huckel (1923):
logyi = − 0,51zi2I0,5/(1 + I0,5)

Per valori di forza ionica più elevati i coefficienti di attività, oltre che da zi e I, sono funzione di altre grandezze che risentono del comportamento specifico degli ioni costituenti la soluzione.

In calcoli di equilibri applicati alle condizioni dell'oceano dove la forza ionica è circa 0,7M si usa approssimare i coefficienti di attività di ioni a carica 1, y1, e di ioni a carica 2, y2, con le eguaglianze:
logy1 = − 0,2

logy2 = − 0,8

TOSSICITA’ DELL’AMMONIACA NELL’OCEANO

L’equilibrio acido−base da considerare nell’oceano è:
NH4+ + H2O = NH3 + H3O+                     KA= 10−9,35

La concentrazione media totale dell’ammoniaca è:

C = [NH4+] + [NH3] = 3×10−5M (0,42mg N/l)

Ricavando il rapporto NH3/NH4+ e noto il valore del pH dell’oceano, si ha:

[NH3]/[NH4+] = 10−9,35M/10−8,1M = 10−1,25 = 0,056

C = 3×10−5M = [NH3] + [NH3]/0,056 = [NH3](1 + 1/0,056)

da cui si ha: [NH3] =1,6×10−6M
COMPOSTI DI COORDINAZIONE

Un composto di coordinazione si ottiene quando uno ione metallico o un atomo neutro accetta una coppia di elettroni da un atomo o gruppo che si definisce, perciò, donatore.

In tal senso anche gli ioni metallici solvatati rientrano nella definizione di composti di coordinazione. Un composto di coordinazione, generalmente, è formato da un atomo o ione metallico centrale A a cui sono legati altri atomi B o gruppi di atomi C in numero in eccesso rispetto alla classica valenza.

Esempi di composti di coordinazione:

Mg(H2O)62+, Cu(NH3)42+, HgCl42−, Al(OH)4−
Gli esempi riportati sono tutti riferiti a gruppi neutri o carichi che contengono un solo atomo donatore. Questi sono definiti leganti monodentati.

Se un gruppo, invece, contiene più di un atomo donatore, come lo ione ossalato o l’etilendiammina, questi è capace, contemporaneamente, di coordinare lo stesso atomo centrale. Questi leganti sono definiti multidentati o chelanti.

Il numero di coordinazione è definito come il numero massimo di atomi donatori coordinati dal metallo. Esso negli esempi citati è 4 per Al, Cu e Hg, mentre è 6 per il Mg. In acqua il massimo numero di coordinazione è 6.

Poiché l’oceano è ricco sia di metalli alcalini, alcalino−terrosi che di transizione così come sono presenti sia leganti monodentati che multidentati, inorganici ed organici, gli equilibri di coordinazione sono più numerosi e dipendono, naturalmente, da più fattori come ad esempio la forza ionica.

La formazione di un composto di coordinazione ha certamente un duplice effetto: le proprietà del metallo sono alterate, rispetto al caso di metallo isolato, così come sono alterate le proprietà chimiche del legante. Ad esempio l’ammoniaca è meno basica quando è coordinata ad un metallo. Lo ione cianuro è meno tossico quando è legato ad un centro di coordinazione. Inoltre molte delle attività catalitiche sono demandate a composti di coordinazione di metalli di transizione.

Alla luce della composizione di SW, sono presenti sia leganti semplici come gli alogenuri (Cl−, Br−, F−), l'acqua, lo ione ossidrile (OH−) che a pH circa 8 è presente in quantità apprezzabile, carbonati (CO32−) e solfati (SO42−).

Molti leganti nell'oceano sono agenti chelanti di struttura complicata. Tra gli altri si ricordano: amminoacidi, acidi carbossilici (citrico), vitamine, porfirine, acidi umici e tannini. Questo materiale organico, proveniente da fiumi e da escrementi di animali, è presente in quantità piccole, valutabili intorno a 10−5−10−4M, ma in quantità maggiori rispetto a quello incorporato negli organismi marini presente in un rapporto di circa 100:1.

Un complesso metallico può essere classificato come stabile, labile o inerte.

La stabilità di un complesso è una proprietà termodinamica descritta da un equilibrio del tipo:

M + nL = MLn         (n = {MLn}/{M}{L(n
La addizione del legante avviene a stadi secondo le reazioni semplici:

M + L = ML                 K1 = {ML}/{M}{L(
ML + L = ML2                 K2 = {ML2}/{ML}{L(
MLn−1 + L = MLn            Kn = {MLn}/{MLn−1}{L(
La stabilità di un complesso MLn è definita o dal valore della costante di formazione parziale, Kn, o dalla costante di formazione globale, (n.

Tra i due tipi di costanti esiste la relazione:

(n = K1×K2×(((((×Kn
Il reciproco della costante di stabilità è la costante di instabilità.

In contrasto alla stabilità, la labilità e l’inerzia di un composto di coordinazione sono due aspetti puramente cinetici.

Un complesso labile è una specie che si forma molto facilmente a seguito del semplice mescolamento dei reattivi.

Un complesso inerte, invece, presenta una velocità di formazione lenta in particolare è facilmente misurabile.

I complessi di interesse nell'oceano sono labili e alcuni sono stabili. E' ancora carente l'informazione su alcuni tipi di complessi con leganti come carbonato e fosfato.

La conoscenza delle costanti di stabilità, determinate in mezzo ionico costante relativo a SW o calcolate per la corrispondente forza ionica, consente di stabilire le entità di coordinazione più probabilmente presenti.

