DISSOLUZIONE

Lo studio della dissoluzione o della precipitazione di solidi da
una soluzione acquosa puo essere affrontato usando 1l modello
dell’equilibrio chimico:

Si0,(s) + 2H,0(1) < H,Si0,°

Assumendo che S10,(s) sia un solido puro e che la soluzione sia
diluita:

Ky = (H4Si040) = [H4SiO40]

Se in una soluzione [H,Si0,°] > K ,, essa ¢ sovrasatura e se la
cinetica lo consente H,S10,° dovrebbe precipitare; se [H,SiO,]
< Kyj, 1a soluzione ¢ sottosatura.



PRODOTTO DI SOLUBILITA’

Nel caso della specie neutra H,SiO," 1a solubilita ¢ governata unicamente
dalla concentrazione di questa specie.

La concentrazione di H,SiO,° non dipende dalla quantita totale di
S10,(s), fino a quando 1l solido € presente in condizioni di equilibrio.

Un sale generico s1 dissolve secondo la reazione:
A, B, (s) <= mA™+nB™
da cui si ricava il podotto di solubilita (assumendo il solido puro):

K = [A™]™[B]"

In questo caso la solubilita ¢ governata dal prodotto delle due
concentrazioni. Quindi sono possibili infinite combinazioni per le due
concentrazioni.



ALTRI EQUILIBRI INFLUENZANO LA SOLUBILITA’

La solubilita di FeS(s) non dipende solo dall’equilibrio:
FeS(s) <= Fe?* + S*
Ma anche dagli equilibri :
Fe?* + H,O <= FeOH" + H*
S?-+ H,O <= HS-+ OH-
HS-+ H,O <= H,S + OH-
Fe’* + HS- <= FeHS*
FeS(s) + S?- <= FeS,”, etc.
Solubilita = XFe = [Fe?"] + [FeOH*] + [FeHS*] + [FeS,*]

* La solubilita totale del composto ¢ data dalla somma di tutte le
specie solubili in cui questo e presente



LA SOLUBILITA’ E' COMPLICATA DALLA
METASTABILITA’

Un composto metastabile ¢ un composto che non ha raggiunto
le condizioni di equilibrio.

Un composto metastabile “attivo” pud come prima cosa
formare una soluzione fortemente sovrasatura.

La forma *“attiva” puo allora essere convertita nella forma
stabile o “invecchiare” molto lentamente.

Forme attive metastabili hanno una solubilita superiore
rispetto alle forme stabili.

Molti studi sperimentali trattano con forme “attive anche se
in natura le forme stabili sono piu importanti.



Figura 5.2 da Stumm & Morgan: Solubilita e saturazione.
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SOLUBILITA" DEI SALI /@

* Esempio 1. Determinare la solubilita del minerale anidrite in
acqua pura.

CaSQ,(s) <= Ca?* + SO,*
K, =[Ca* ][50} ] =10

e Assumendo che I'anidrite & la sola fonte di Ca?* e SO,* e che
entrambi questi ioni non siano coinvolti in altri equilibri si ha:
[Ca?*] = [SO,*] =.
) Kyo = [CaZ*][SO,2] = s2 = 1045
l/[o“”g = §=10222=5,62-1023 mol-L1

5.62:103 mol L1 -136.14 g/mole =0.766 g L*
0
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SOLUBILITA’ DEI SALI

* Esempio 2. Determinare la solubilita del sale Al,(SO,);(s) assumendo che
gli ioni AI’** e SO, non siano coinvolti in altri equilibri.

AL(SO,)4(s) < 2AP* +3S0,>  K,=69.19

la solubilita s (in mol-L-!) di Al,(SO,);(s) disciolto, si determina
considerando che la dissociazione di s moli di Al,(SO,), produce 2s moli di
AP* e 3s moli di SO,

[A] = 2s; [SO,2]=3s
Ky = [APT]P[SO*]° = (25)*(3s)? P
— (452)(27s%) = 1085 = 69.19 s= \[15

Solubilita Al,(SO,);(s) = 0.915 mol-L-!-
0.915 mol/L - 342.15 g/mol = 313 g-L.!

M Fe ;ﬁ%mM 4
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SOLUBILITA’ DEI SALI
— o= s

Esempio 3. Si consideri la wulfenite PbMoO,. Una soluzione contiene
2:108 mol L di Pb*" ¢ 3-1077 mol L-! MoO,*. In queste condizioni,
sapendo che pK ,=16.0, la wulfenite dovrebbe precipitare?

In soluzione, 1l prodotto delle concentrazioni ¢:
PC = [Pb*"][M0O,*] = (2:10%)(3-107) = 6-10°15
K,=10"10 = Q=PC/K,=6x10"1/10-109= 60

(2 =indice di saturazione) _ T <
Kss
Quindi la soluzione ¢ sovrasatura di wulfenite e dovrebbe precipitare




EFFETTO DELLO IONE COMUNE

Esempio 4. Una soluzione ¢ contemporaneamente satura di
wulfenite (PbMoO,) con pK ,=16.0 e powellite (CaMoO,) con

pK,,=7.94. Determinare la composizione della soluzione.

1L
PbMoO, <> Pb*" + MoO,* Ks = Lo

-+.94

CaMoO, <= Ca*" + MoO,* Ks= W&

Soluzione. Entrambe le reazioni danno un contributo in 1oni
MoO,?* alla soluzione, ma la concentrazione finale di MoO,*- deve
essere la stessa per 1 due equilibri. Le due espressioni del prodotto

s
di solubilita saranno: B gy e
{Rad [ —
[Pb*"][MoO,*]= 1010 /? ] The of)

- —7\‘4 /7 j
Ca2t1MMoO .21 = 10-7-% (A = Lo
[Ca*][MoO,] [
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eliminando [MoO,*] si ottiene:

[Pb2+]/[Ca2"] = 10°16/10°7-94 = 10806

Quindi la concentrazione di [Pb*'] sara ~8.7-10° volte inferiore
rispetto alla concentrazione di [Ca**].

Per determinare le concentrazioni si parte dal bilancio:
[Pb>"] + [Ca?"] = [MoO,*]

Valido ovviamente se la wulfenite e la powellite sono le sole font1 di

b2+ CaZ+eMOO 2- - Sastityende [Ply2+] e hnz+
ot Ce e ate dal prodotto di solubilita:

[Pb2] = 1076/[Mo0, ] Ks ~T7E"1T104]
[Ca2*] = 10794/[M00,2]+ V¢ -[677) ]

10
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— + — =[MoO;]
[MoO,"] [MoO,"]

* Poiche 1l primo termine ¢ trascurabile rispetto al secondo si1 puo
scrivere:

[MOO42-]2 — 10-7.94
[M00O,2] = 10397 = 1.072:10* M
[Pb2*] = 10-16/10-397 = 9.33-10-1> M
[Ca2*] = 10-794/10397 = 10397 = 1.072:10* M

quindi, [Ca?*] & decisamente superiore rispetto’a [Pb>*].
* Da notare che in assenza di powellite: — 4 ﬂ,ooq,

[Pb2+] — [MOO42']; [Pb2+]2 — KsO — 10-16.0; [Pb2+] = 10-8-0

[Pb>*] = 1030 M; circa 4 ordini di grandezza maggiore che in
presenza di powellite.
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TAH2

~ \

D’altra parte in assenza di wulfenite,
[Ca2+] — [MOO42']; [Caz+]2 — 10-7.94; [Ca2+] = 10397
Quindi [Ca?*] = 1037 M, come in presenza della wulfenite!

L’ effetto dello ione comune si ha quando la presenza di un sale piu solubile
diminuisce la solubilita di un sale meno solubile che contiene uno ione

catione 0 anione) comune.
( ) O MO

Abbiamo visto in precedenza che in una soluzione satura di powellite e
wulfenite a 25°C si ha: [Pb>]/[Ca2*] = 10506 o Og

DoOg . . . ‘ L .
Se! Ha’ sbluzione. in. cui questo rapporto ¢ superiore riSpetto a quello di
equilibrio (e.g., 104) incontra una roccia-contenente powellite, quest’ultima
si scioglie mentre precipita la vﬁjff%e%ite. Questo portera alla sostituzione di
powellite con wulfenite. Questo ¢ i1l meccanismo con cui si sono formati
alcuni depositi di minerali.
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SOLUBILITA’ DI OSSIDI E IDROSSIDI

* Le reazioni principali nel caso di metalli divalenti sono:

- Q/%
idrossidi:  Me(OH),(s) <> Me? + 20H- He = HeT=

ossidi MeO(s) + H,O(l) <= Me?* + 20H-
in entrambi i casi: _e¢Ky=[Me2*][OH]?
dove pero si ricorda che 1 prodotti di solubilita °K, hanno valori

diversi

* E’possibile anche scrivere gli equilibri come:

 q = T
— Me(OH),(s) +2H* <> Me?" + 2H,0(l) W = B o)
— MeO(s) + 2H* <= Me?" + H,0(])

definendo le costanti come C*Kso = =
[H"] K

13
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SOLUBILITA’ DI OSSIDI E IDROSSIDI

* Per un ossido di un metallo trivalente, ¢.g., goethite

3+
+ FeOOH(s) + 3H" <> Fe’* + 2H,0(]) “K , = [[1;;]3]

e |n generale:
MeO,,, + zH" <> Me?* + z/2H,0(l)
Me(OH), + zH* <= Me?* + zH,O(l)
~ [M€Z+]
[H*'T - oo dan?

22
Log [Me?**] = log K, - z pH:

C*
KSO

14



Figura 5.3 da Stumm & Morgan. Solubilita di ossidi e idrossidi.
Concentrazione di acquoioni in soluzione in equilibrio con 1’ossido o
I’1drossido. Non viene considerata la formazione di complessi.

Si nott come all’aumentare della carica aumenti la dipendenza della
solubilita dal pH.
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NECESSITA DI INCLUDERE | COMPLESSI DEGLI
IONI METALLICI

Come visto nel capitolo precedente per determinare correttamente la
solubilita € necessario considerare anche 1 complessi degli 1oni

metallici (equilibri di idrolisi). Per esempio:

Zn** + H,0O(1) <= ZnOH* + H*
Al(OH)** + H,O(l) <= AI(OH)," + H*

La solubilita totale di un idrossido o ossido metallico in assenza di altri
leganti ¢ data dalla somma di tutte le specie solubili in cui questo é

presente:

n

Me, =[Me™" ]+ ¥ [Me(OH);™ ]



IDROLISI E SOLUBILITA’ DEGLI IDROSSIDI
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Figura 6-6 da
Stumm & Morgan:
Correlazione tra 1l
prodotto di
solubilita ossido/
idrossido e la prima
costante di 1drolisi.
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RAPPRESENTAZIONE GRAFICA DELLA SOLUBILITA’ DI
Zn0O

) (6, = L2712
A 25°Ce l bar

ZnO(s) + 2H" <= Zn?* + H,0(]) log "K,=11.2 45
ZnO(s) + H" <= ZnOH* ‘K, =2.2
ZnO(s) + 2H,0O(1) <= Zn(OH)," + Hflog 'K ; =-16.9
ZnO(s) + 3H,0(1) <= Zn(OH),>+2H" | log 'K, =-29.7

Un’altra possibile reazione che dovrebbe essere considerata ¢:
ZnO(s) + H,O(1) <= Zn(OH),"
anche se 1l valore della cost. di equilibrio (K,,) € scarsamente conosciuto.

Zn; = [Zn**] + [ZnOH*] + [Zn(OH); ] + [Zn(OH),*] + [Zn(OH),"]

18
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Per calcolare 1l diagramma di solubilita:

Zn?*] ="K [H*]? = log[Zn*"]=log 'K,,- 2pH

ZnOH*] ="K [H'] = log [ZnOH*]=1log 'K ,— pH
Zn(OH),’] ="K, = log [Zn(OH),’] = log K,

Zn(OH),] =K [H]' = log [Zn(OH),] = log *K,, + pH
Zn(OH),>] ="K,[H']? = log[Zn(OH),*]=log 'K, + 2pH

Sostituendo le espressioni di K, 'K_,, "K.., e 'K_, nell’equazione sopra:
sO sl s3 s4

Zn; ="K [H']? + 'K ,[H"] + "K,[H*]! + 'K ,[H*]"
Il risultato € una curva a forma di U con la solubilita che aumenta ai

bordi € ha un minimo al centro. Questa curva ¢ caratteristica per tutti gli
ossidi e gli idrossidi anfoteri.

19
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[Zn?*] ="K [H"]> = log [Zn*'] =log 'K ,- 2pH

[ZnOHT] ="K4[H'] = log [ZnOH"] =log 'K ,— pH

[Zn(OH),°] ="K, = log [Zn(OH),] = log 'K, — = A= d"%/ w‘k)
[Zn(OH); ] ="KG[H]' = log [Zn(OH);] =log K ; + pH

[Zn(OH),*] ="K, [H*]? = log[Zn(OH)*]=log K, + 2pH

Sostituendo le espressioni di 'Ky, ‘'K, ‘K3, e ‘K, nell’equazione sopra:
Zng ="K [H']? + 'K, [H] + 'K [H]! + 'K [H]?
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Solubilita d1 ZnO 1n funzione del pH e speciazione dello
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Concentration (M)

Figura 6-8 da Stumm & Morgan. Solubilita degli 1drossidi di
A*, Fe** e Zn?* in funzione del pH.
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Figure 6.8. Effect of hydrolysis on solubility of (hydr)oxides: (a) solubility of a-Al(OH);(s)
(gibbsite), (b) solubility of amorphous FeOOH(s), and (c) solubility of amorphous Zn(OH),(s).
Data from Baes and Mesmer (1976). Multinuclear species are omitted.
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Figura 5.4 da Stumm

¢ Morgan: Solubilita

di Fe(OH), amorfo, ZnO
¢ CuO. La possibile

presenza di specie

polinucleari come
Fe,(OH),*" e Cu,(OH),**
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SOLUBILITA’ DI UN IDROSSIDO IN ACQUA PURA

* Esempio 4. Calcolare la composizione di una soluzione di Fe(IlI)
in equilibrio con dell’idrossido ferrico amorfo, date le costanti di
equilibrio:

Fe(OH),(s) + 3H" <= Fe*" + 3H,0 log 'K, =3.96
Fe(OH),(s) + H,O <= Fe(OH),  + H* log 'K, =-18.7
Fe’* + OH- <= Fe(OH)** pK,=-11.8
Fe’* + 20H- <= Fe(OH)," pp, =-22.3
2Fe** + 20H- <= Fe,(OH),* PPy, =-25.1

Fe’t; log [Fe**]=1og 'K, - 3pH _— =

Fe(OH),; log[Fe(OH),]=log'™K,+pH — _»
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SOLUBILITA’ DEI CARBONATI

+ In un sistema Me?*-H,0-CO, i carbonati sono spesso piu stabili
de1 corrispondenti ossidi o idrossidi. Quindi, nelle acque naturali la
concentrazione di alcuni metalli ¢ controllata dalla solubilita dei
carbonati.

* Nel caso dei sistemi Me**-H,0-CO, gli idrossidi sono in genere
piu stabili dei corrispondenti carbonati e la concentrazione di
questi metalli e controllata dalla solubilita degli idrossidi.

* L’equilibrio di solubilita di un carbonato puo essere completamente
definito da tre variabili, come ad esempio:

— [HCOy]. [Me?*] e [H*].
— Alk, [Me*] e [H].

— pCO,, [Me*] e [H'],

- pCO,, [Me>*] e [HCO;],
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« Il piu semplice processo di formazione di carbonati si ha per
precipitazione da acqua dolce ed e generalmente controllato dalla
perdita di CO, per fotosintesi.

+ In acqua dolce non e possibile in genere una elevata sovrasa-
turazione di carbonato. La fase che precipita € usualmente calcite,
la fase polimorfa di CaCOj caratterizzata dalla piu bassa solubilita.
In acqua marina la cinetica di precipitazione e complicata da una
piu elevata concentrazione di Mg?* ed ¢é piu facile la precipitazione
di forme metastabili (aragonite, dolomite ecc.)

* Nel trattare equilibri eterogenei per il sistema Me**-H,0-CO, si
considerano due modelli:
— sistemi chiusi all’atmosfera

— sistemi aperti all’atmosfera, e che quindi considerano la
presenza di CO, 1n fase gassosa.



CS7Etm JFERTo £2C05(s)=(0,14)— th ©

* L’interazione della CO, con 1 carbonati, principalmente CaCO; ¢ di
fondamentale importanza per la regolazione della composizione delle
acque naturali. E’ quindi importante determinare la composizione di
un’acqua in equilibrio con CaCO; solido e CO, gassosa con Pcy,
costante

* Per determinare tale composizione e sufficiente aggiungere alle
equazioni gia considerate per il carbonio inorganico 1n un sistema aperto
’equilibrio governato dal prodotto di solubilita di CaCOjy

CaCO; — Ca* + CO* K, = [Ca**][CO;*]
e modificare I’equaz. per il bilancio di carica aggiungendo lo ione Ca**

2[Ca?] + [H'] = [HCO;] + 2[CO,>] + [OH]



Biossido di carbonio disciolto e minerali di carbenato di calcio

L’equilibrio tra biossido di carbonio disciolto e minerali di carbonato di
calcio € importante per la determinazione di alcuni rilevanti parametri chimici
delle acque naturali, come ’alcalinita, il pH e la concentrazione di calcio di-
sciolto (Figura 3.4). Per le acque dolci, I’ordine di grandezza tlplcamente ac-
cettato per le concentrazioni di HCO; e di Ca** ¢ di 1,00x10° M. Si puo
dimostrare che questi sono dei valori ragionevoli quando 1’acqua ¢ in equili-
brio col calcare, CaCOs3, e con la CO, atmosferlca La concentrazione della
CO; nell’acqua in equilibrio con ’aria € 1,146 10°M come ¢ gia stato calco-
lato. Le altre costanti necessarie per calcolare [HCOs] e [Ca?*] sono la costante
di dissociazione acida di CO,:
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Diagramma logC — pH sistema aperto /
oK, T=25°CeP=1atm.

pK PK,
= B T e pCO2 = 10-3.5 atm.
H,CO, pKH=1.5
* 3 | pKal=63

& pKa2 =10.25
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log Concentration

EQUILIBRIO CON | CARBONATI
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HCO; »'OH™ — “COZ H* \Ca2+

ol e

Poo,z = 10_3'5 atm
1=25°C

|

\/

Equibrilibrium composition of
CaCOs(s) Peo, = 1023 atm.

-10

-12

Figura 4.14 da Stumm & Morgan:
diagramma logC-pH di una
soluzione di CO,/HCO,-/CO,%/
Ca%* in un sistema aperto.

Per un sistema costituito da H,O
in equilibrio con CO,(g) e CaCO4(s)
si ha:

pH = 8.3; [H,CO,*] = 105 M
[HCO,] = 103 [CO32‘] =1.6x10~
[CaZ*] = 5x10*

I1 bilancio di carica si semplica a 2[Ca?**] = [HCOj5T]



SISTEMI APERTI: CaCO,(s)-CO,(g)-H,0

* Poiche il sistema & aperto all’atmosfera, [Ca’*] # C;; quest’ultimo infatti
dipende anche dalla CO, che s1 discioglie.

m specie CO,(g),
H,CO;*, HCOy, CO,>, Ca**, H*, OH", a cui sono associate le corrispondenti
equazioni:

CO,(g) + H,0 — H,COy’
H,CO, .
Ky = [A,C0] [H,CO;] = K::rpco2
Pco,

H,CO,” — HCO; + H*

o = treo1= ") _Ruico Stabe.
= = = [HCO;]==¢ ~ g g
@ = [H,C0 ] [HCO; ] a HCO; —




SISTEMI APERTI: CaCO,(s)-CO,(g)-H,0

HCO, — CO,>+H*

_ [CO] 1[H™] . [cor)- K ,[HCO;] (o™= KoK 1Ky Peo,
“ [HCO, ] ’ [H*] ’ 1+
CaCO;,(s) — Ca* + CO,*

KSO

K o KlH'T
coy] Tl

K., =[Ca®][CO;] = [Ca*]= _
K KayKyPeos

H*+ OH — H,0

K, =[H"][OH™]

Bilancio di carica

2[Ca2*] + [H*] = [HCO;] + 2[CO.2] + [OH]




SISTEMI APERTI: CaCO,(s)-CO,(g)-H,0

Sostituendo le espressioni delle concentrazioni ricavate dalle costanti di equilibrio

nel bilancio di carica:
2[Ca?*] + [H*] = [HCO,] + 2[CO,%] + [OH]
: KalKHch . 2KazKalKHPco2 . K

w

+ 3 n
KazKalKHpcoz [H7] [H*] [H"]

si ottiene un‘equazione di quarto grado nella variabile [H] che puo risolta con
metodi numerici. Si noti chm

10



SISTEMI APERTI: CaCO,(s)-CO,(g)-H,0

Sostituendo le espressioni delle concentrazioni ricavate dalle costanti di equilibrio
nel bilancio di carica semplifcato:

2K [H” ]2 _ K. KyPeos

2[Ca**] = [HCOy] = "
K2 KKy Peo [H7]

[H'] = 5;2 (KglKHpCOZ )’
2K,

dove:

Risolvendo per p.,, = 10-*° atm si ottiene:

_ﬁ_ﬁ%'



SISTEMI APERTI: CaCO,(s)-CO,(g)-H,0

Sostituendo ’espressione ricavata in precedenza per [H'];

[H+] =K' pc022/3

nel bilancio di carica semplificato é possibile determinare la dipendenza di [Ca2*]
dalla pressione parziale di1 CO2:

2[Ca*]=[HCO;] = [C ’*] [;Picov s [ 2+] 2K' HpC:07
S ACH'NE
= K C 2+ = K" 2 H
[Ca™ )= 2K' o, T[ a”]= pCO,L V (2 K_;3>/3

K 13K 13(KSO)13
K 1/3

ac

dove: K"=0.63



Diagramma log[Ca?*] — pH per un sistema aperto

: : K T L
« Considerando I’espressione: [Ca™ ] = solf7 logaritmica:
Ko KoKy Peo

'y
-

Log[Ca*] = logKg-log(K,, K ,Kupco,)-2pH )
= co,-

b
o HCO

e possibile diagrammare
log[Ca?*] in funzione del 1 }
pH per un sistema aperto Lt

9J/Vho dimintends , |

F},tlac.ig) Inedd
lencarTm P o T

s
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SOLUZIONE GRAFICA

Partendo dal bilancio di carica:
2[Ca*] + [H*] = [HCO;5] + 2[CO32'] + [OH]

e

sisemplificacome:  Foeerdmmo! (W31 <107 rc»:—)»'.c-u-—_{ i N

In questi termini il processo di dissoluzione della calcite puo essere riscritto come:

da cui indicando con TKpsO la corrispondente costante di equilibrio

che corrisponde a quella determinata precedentemente

_[Ca™ )[HCO;} _ 4[Ca™ T
Pco, Pco,

T
K ps0

[Ca®*]1=0.63" K, peo,

ps




fog cone (molar)

-1

-4

] -tog {Me'?]
o &b W
!

T

szo

10

12

Figura 5.7 da Stumm &
Morgan. Solubilita di
MeCO4(s) 1n funzione del
pH e con pco = 103 atm.
Se non e aggiimto un
eccesso di acidi o basi la
composizione di equilibrio
della soluzione ¢ data dalle
linee verticali.
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EQUILIBRIO CON | CARBONATI

Figura 4.15 da Stumm & Morgan:

Correlazione tra la conc. di HCO;
e Ca’* in alcuni tra i maggiori fiumi
nel mondo.

*La composizione di molti fiumi e
caratterizzata da:
2[Ca%*] = [HCO,]

1 eApparentemente molti fiumi
'\sembrano sottosaturi rispetto a
CaCoO,.

| R . *Altri flumi sono saturi rispetto a

1 10 00 1000 -3.5 -2
L W .- Pco, comprese tra 107 e 10,

La peq, di saturazione superiore a quella atmosferica ¢ dovuta a1 processi di
respiraz. e alla raccolta di acque sotterranee (in genere con valori maggiori di peq,).

17



b)

SISTEMI CHIUSI ALL’ATMOSFERA
Zs, AcmuE oT7/ErrsNEE

Verranno considerati tre modelli rappresentativi;
Solubilita di CaCO; per un valore di C;. costante al variare del
pH. Il modello ¢ utile per determinare dai dati analitici di pH,

[Ca*"], e C; (0 Alk), se un’acqua € sovrasatura o sottosatura
rispetto alla fase solida del carbonato.

Solubilita di CaCO, 1n acqua pura.

Solubilita di CaCO, con I"aggiunta d1 un acido o una base.



Siricorda (lezione 3 slide10) che per un sistema chiuso le concentrazioni
di [H,COs]. [HCO;] e [CO5*] e le corrispondenti frazioni molari (o,
o, 0,) sono funzioni di [H*] attraverso le seguenti equazioni

* Concentrazioni

. C,
[H2CO3] - } Kal + KalKa2
(H'] [H'T
[HCO; ] = — S
[H ] Ka’)
+1+—"=
K [H™]
5 C

[COs" =

T
(H'Y | [H]
KalKaz Kaz

+1

Frazioni molari

-1
[Hzc*o;'=1=(l+ K, +K1K2)

Cr (7] [H'Y

[HCO] ( LHT K )’l

o
Cr K [H]

_lco’] =(1+[H*]2 +[H*])“

G KK, K,



SISTEMA CHIUSGm

Soluzione grafica; diagramma logC, — pH per un sistema chiuso contenente
CO,/ HCO; /COZ

T

* Concentrazioni *  Frazioni molari
' & = =1
[H,CO)=—p—"5 5~ a0=[”2603*1=(1+ K, +1<,{<22)
l —[H"+]+ [l”{*]a'_ Cr (=] [
= 2 -1
o |- — & o < HCO1 [ ] K
[H ]+1+ KuZ \CT Kl [H]
L ') J oo oM FloASE
b _]
[CO> ] & = E[cosl-]=(l+[H+]3 +[H’])
3 [H+]2 [H’] = CT ]<]]<2 Kz
+ +1
KalKaZ K

= D(Q +0< '/’0& == 4_ =



Bistromma o = ph pov
W O

‘alD-H::iFKa‘ °<O=J‘

2 ph= ) (PR pKa) 4,
'nff"""“]'L 'YMDH maS, ' m o

ph=Flen L=<
P> ph, A,
@?/ ?l/zﬂ"’ Jak ]’“'9-—3*“9 2o W-JQAAZ:M u{.\L:
0( oWeo L_sja.a/‘g J:)'C.OJ— = I= gja-ec:e_ T»—\-eel.om;naw'rL

"'b'b/éﬂa é H Ma. k~7'/o|=v Ia—»/r”i Jﬂe J(}-LO

Nov o t’CtJjPW  ——




SISTEMI CHIUSI ALL’ATMOSFERA

a) Solubilita di CaCO, per un valore di C; costante al variare del
pH.
CaCO,(s) < Ca?" + COz*
= [Ca*][CO] r)

oy =
[Ca?"] = K /[CO#] = K /(Craty) Lr_Jo N PR

* Sostituendo ad a, I’espressione in funzione di [H'] si ottiene un’equaz.
in cui la solubilita e funzione di [H] e Cy:

o (o (2], [HT )
a, =—- =(1+ ) =
i CT K: ]\alKa’
catr1= Ko (+[H*]+[H*]-)
CT Ka2 KalKaZ



Figura 5.5 da Stumm
4 & Morgan: Solubilita
5 : di carbonati in un
9 sistema chiuso con Cy
gg 4 costante = 3x10 M.

Il diagramma da la
massima solubilita di

Me?* in funzione del

pH. B ~
su [7)p
toshui 1o
R X (G?7)




L’equazione precedente pud essere rappresentata graﬁcamﬁte;ome
" log[Ca?'] in funzione del pH.

» se pH > pK,, o, = 1.0 e C; = [CO,?]. La solubilita é controllata dall’
equazione [Ca?*] =K _/[CO;*] =K /Cred é indipendente dal pH.

4 1 =
ﬁw{]’ 4¥£_ - ./“.l{: 0(0 - UJ\GD;] J /_' K 4 ”'//2)

Gr] ok r 17 A7)
T U’lw.z:.] ZZ;-/‘) K= -1
{_—t:lc??:.] = [#']C = °<| - _7—’" (4" /(/'—_ <+ ﬂ—jrj‘)
H 1. e . o’ ,
= T CLO}:) z’yf] ZZ,-r?
" ﬁ*] 12 = a7 :(/(;'/fz ’ T -’l}
@:7.: /é(—,—’j-*—/ Q—Q. f#>> MZ /f”’ 5’41-34.0
LG plyebete X o726

2 0/2-"i4



oKy Figura 5.5 da Stumm
& Morgan: Solubilita
di carbonati in un

/
£

sistema chiuso con Cy
costante = 3x10-3 M.

Il diagramma da la

g
" g
S

~log CONC (Molar)
~
/

massima solubilita di
Me2* in funzione del

—
g"




* Se pK, <pH<pK,, a,=1.0 e C; = [HCO;]

CaCO;(s) + H+ <> Ca?* + HCO;- phi= 6,3
. el piy = 10,25
10g K s0= log( [H'] ) Y - G [rrod
M)

log "Kgo = log [Ca?*] + log C; + pH
log [Ca?"] = log *K¢, — log C;— pH

la curva di log [Ca?*] vs. pH sara una linea retta con pendenza -1.

Hmﬂ i < _%i],= [,cf) A
3 7 NEE- / zf*'J)
im m*]

A \I<PIJ< s
W{Za%l;z_ =0 bpri—fter



oKy Figura 5.5 da Stumm
& Morgan: Solubilita

3 di carbonati in un
\ sistema chiuso con Cy
costante = 3x10-3 M.
Ca*2 (Cakite) Il diagramma da la

o
Z£a

~

"

o~

~log CONC (Molar)

massima solubilita di
Me?* in funzione del
pH

= Gt




e SepH<pK,<pK,, a,=1.0eC, = [HZCO;]

CaCO,(s) + 2H* <> Ca?* + H,CO;’ 27 [#h cos]
5 . (= _/7:-"
o [Ca* ][H,CO.] [+7)
log K= log S
0 [H7]

log)élg,é= log [Ca?*] + log C; + 2pH
log [Ca*'] = log)kc— log C;-2pH

la curva di log [Ca®*] vs. pH sara una linea retta con pendenza -2.

(v Uhoy | (I
) - A R
[ J 4¥Lé;’) - K/A'EP:‘{J" > [#) i

Pl ead 7] elever= D=4 = jé‘chijcr




| oKy ;2 Figura 5.5 da Stumm
& Morgan: Solubilita
\ : .
di carbonati in un
sistema chiuso con Cy

\ 4 costante = 3x103 M.

Il diagramma da la

-log CONC (Molar)
D o~ ~
,

e
7 E !
(=)

massima solubilita di

F.Oz \_ EEp—_— . .
\QM (Strontianite) Me?* in funzione del
- pH

%/233 GK & r=2ph

- ———— . ———




~___—SISTEMI CHIUSIALL_ATMOSFERA—"

b) Solubilita di CaCO, in acqua pura.

i

Specie: CaZt HCO," HEO:: €O~ H' OH
Espressioni delle costanti di equilibrio:

pKal: pKa2> szO> pKw

Bilancio di massa (dalla stechiometria):
[€a*]=C;=[H,CO;’] + [HCO;7] + [CO4*]
Bilancio di carica:
2[Ca?*] + [H*] = [HCOy] + 2[CO;*] + [OH]
Dal prodotto di solubilita s1 ha:

~ e =Kgico) e
[HCO; ] = Cray; [H2CO3'] = Cr0



= ;. sostituendo:

[Ca®|=K.5/(c,C1), ma poiché in-questo caso [Ca*®
s
[Ca?*] =K /(a8 = [Ca’']? =K /o, = Qs
[CO,*] =/Cqa, = o, (K /o)
[HCOy] = Cyo, = o, (K/ar)®
[H,CO;7] = Cqay = o, (Kef0t)"
Sostituendo le espressioni evidenziate nel bilancio di carica
272M) + P = pes) + 2rewsc) + Loe)
20(5 0/a2)1’2+ [H*] — al(Ks 0/%)1/2 + 2az(Ks 0/%)1/2 £y KV/[H+]
(K,y/0,)"2(2 - - 20t,) + [HY] - K J[H] =0

e risolvendo numericamente quest’ultima equazione

N

pH =9.9; [Ca] = 1.3-104; [HCO,] =8.9-105;
[CO,2] = 4.0-105; [AIK] = 2.4-10%; [OH] =7.9-10



ALCALINITA’; SISTEMA CHIUSO

e Per un sistema con un eccesso di un acido o una base forte il bilancio di

carica diventa: )
[AIK] = [HCO4] + 2[CO5>] + [OH] - [H'] [Creoc I3 o okl
_ Oteo?)

— /
l

» Riarrangiando e sostituendo le frazioni molari si ottiene: T
[ALK] = C(, + 20,) + K J[H'] - [H'] o( [co =)
..p/ -_—
* In questo caso ¢ possibile determinare |’alcalinita del sistema [ C T

conoscendo C e pH. In generale, la composizione del sistema ¢
definita fissando due tra le variabili, C, pH e [Alk].

« Noto il valore di alcalinita e C; si puo¢ determinare, usando metodi

grafici, il pH della soluzione usando questa equazione.

[3eK). -G Q Lr)ZJ«_VgJ/_UFF]

.q

3O [+ 20) + Kiw) - B



~MISCELAZION E_ISWQUEESO:H'ERRT«WEE

»  Esempio 5. Si hanno due acquee sotterranee (AS) in equilibrio
con una riserva di CO, con Pco, = 10 atm.

e AS T é in equilibrio con una formazione contenente siderite
(FeCO;) e non calcite.

e AS II é mm equlibrio con una formazione contenente solo
calcite e non siderite. AS I e AS II sono miscelate in uguali
proporzioni.

|)  Calcolare [Me?*], [HCO;] e [H*] per ciascuna delle due acque.
2) Calcolare la composizione della miscela.

3) La muiscela ¢ stabile rispetto alla precipitazione di FeCO;?



4,43&16010 di [MeZ], : tl—pm_:ﬁcilsc_ume HE

acque.

* E’ possibile derivare 'K, per la reazione:
MeCO;,(s) + CO,(g) + H,O(1) <= Me?* + 2HCO;
sommando le seguenti reazioni:
MeCO4(s) <= Me?" + CO;*> K
H,CO;" <= H' + HCO; dén
CO,(g) + H,O() <= H,CO;™ Ky

CO T H <= IEE 1/K,

MeCO;(s) + CO,(g) + H,O(l) <= Me?* + 2HCO;
TKpeo = KioKiKu/K,




Il bilancio di carica & approssimato

[Me>*|[HCO; T 4[Me*T -
2 ; E 223 2+ / /
@ == [Me™]=0.63 'K o peo,

Pco,
b Ge
AS I (siderite): = o

log 'K, = log K, +log K; +log Ky - log K,
=
log ?Kpso =-1024-63-15-(-103)=-7.74
[Fe2+] = 0_63(10-7_74)1/3(10-2)1/3 =1034M
[HCO,] = 2[Fe2*] = 2(10345) = 10315 M

1 Hcol .
K, [HCO;J[H] —=p H,CO;]=Kypco,
1 Ky Peo, %

K, [HCO;][H"]

[H*T= KlKHPco,
FHEOH]



[H]=(109)A0 (10103151086 M

| S erysiE -
AS II (calcite):

log 'K .o =-8.42 - 6.3 - 1.5 - (-10.3) 955928
[Ca2*] = 102% M; [HCO;] = 10254 M; pH = 7.26

2) Calcolare la composizione della miscela

[Ca2*], [Fe*] e [HCO;] nella miscela possono essere calcolati usando
le equazioni:

[Ca?*],, = ([Ca?*]; + [Ca2*]p)/2 = (10234 + 0)/2 = 10254 M

[Fe?*] ., = ([Fe*']; + [Fe?*]p/2 = (0 + 10345)/2 =103 M

[HCO; 1. = ([HCO, ]y + [HCO; Jy)/2 = (10254 + 10315)/2 = 10275 M

K\K Peo,

e pH=7.04
[HCO; ]

[H]



/RIASSU NTO DEI RISULTATI

log [Ca*"] |log [Fe*]|log [HCO;]| pH

AS-I o -3.45 =115 6.65
AS-II -2.84 e -2.54 7.26
Miscela -3.11 -3.75 -2.75 7.04




~3)— La miscela ¢ stai)i-lmftﬁ‘alia‘meeipitazm

FeCO;?
FeCOs(s) <= Fe?t + CO;> log K ,=-10.24
H* + CO;> <> HCO;- Jog K, =10.3
EeCO (s e S HC O log K, =0.06

ﬂaﬂfm L, bt euiTha oy 22 bo s&2p/ea
IAP = [Fe2*][HCO, J/[H']
— (10—3.75)(10—2.75)/(10-7-04) = 100.54

Zo dhe 4 QTIRSENE, Q= 10054/10096 = 3 .02
—0 = IA?/;G,

Quundi la siderite dovrebbe precipitare!

ooz %



 STABILITA” RELATIVA DI IDROSSIDIE.
CARBONATI

© In presenza di carbonati e idrossidi € importante capire quale fase
controlla la solubilita. La regola generale & che la fase meno solubile

¢ la piu stabile e quindi controlla la solubilita.

* Esempio 6. Determinare quale tra FeCO; o Fe(OH), controlla la
solubilita di Fe(IT) in un’acqua in condizione anossiche con [Alk] =
10* mol L' e pH = 6.8. ( Si consideri P=1 atm, T = 25°C)

K o(Fe(OH),) = 107147
K ((FeCO,) = 10-104



_Nom ¢ possibile confrontare i valori di K, direttamente. Infatti le
unita di misura sono diverse ed inoltre la solubilita relativa dipende
anche da pH, Pco,> etc. Quindi Fe(OH), non & necessariamente piu
solubile di FeCO;. E’ necessario calcolare quale fase sia piu solubile
per un dato insieme di P, T, pH, C;, etc.

» L’equulibrio di solubilita di FeCOs(s) € dato da:

FeCO;(s) <> Fe?t + CO,% log °K ,=-10.4
H* + CO,> <> HCO; Hog <K, = 10.1
FeCOy(s) + H' < Fe +HCO,  log“Ky=-03 K . (re=] (vees)

[#]
log [Fe'] = log K., < pH - log [HCO; | e&—— /7. 2. Ko - I#7/
A questo pH  [Fe?*] = [Fe(Il)]; e [HCO;] = [AlK] e =) 037
68 /lfg [Fe(ID]; =-0.3 <6.8 +4=-3.10 =don

L %o — /”’L’(/@o



s

g

/

= Fequilibrio di solubilitéﬁciiﬁ(OHL(s) Sdatoda——
Fe(OH),(s) <= Fe?* + 20H- log K ,=-14.5
2H* + 20H- <= 2H,0(1) -2log K, = 27.8
Fe(OH),(s) + 2H* <> Fe?* + 2H,0(1) log<K ,=13.3
e % (TQ-L-F.) — s ¥ e 2
G g — =2 [F)- U T

ks, ﬁl‘“ﬂ; o Q log [Fe*"] = log 'K, - 2pH
(%@ =572 log[Fe(ID]; = 13.3 - 2(6.8) = <0130
N o]

» D1 conseguenza anche se FeCO;(s) ha il prodotto di solubilita
maggiore di Fe(OH),(s), in queste specifiche condizionm1 FeCOj(s) ¢
meno solubile di Fe(OH),(s); quindi FeCO(s) é la fase pin stabile e
che controlla la solubilita del Fe(Il).



 DIAGRAMMI DI SOLUBILITA=—"

s

* Per un sistema chiuso all’atmosfera il dlagramma —log[M]-pH puo
essere costruito semplicemente dalla sovrapposizione dei diagrammi

di solubilita relativi a Fe(OH), e FeCO,. In questo caso 1l
diagramma che si1 ottiene ¢ valido per un dato valore di C;

|
FeCO4(s) ¥IFe
2 ' OH), ()
— = 103
4] CG=10M
5
O (&) FeQH*
o0 ! Fem
_|- 8 { +2 @
Fe(OH); 3 Fe™ | Treon*

5 7 9 1O 13pH



F—  DIAG RAMMT[STPREDOMINANZA/

* Un ‘diagramma di predominanza ¢ un grafico con due variabili che
mostra le fasi stabili e la solubilita 1n un sistema solido-soluzione.

» Per sistemi chiusi all’atmosfera s1 puo costruire un diagramma C,-pH
per un dato valore della conc. Totale dello ione metallico in
soluzione.

* Persistemi aperti all’atmosfera si1 puo costruire un diagramma pCO ,-
pPH per un dato valore della concentraz. totale dello ione metallico in
soluzione.




— DIAGRAMMI DI PREDOMINANZA

Per un sistema aperto all’atmosfera il diagramma logpq,-pH puo
essere costruito definendo 1 confini di stabilita in funzione del pH

delle diverse forme.

Esempio 7. Determinare 1l diagramma di stabilita di Fe(Il) a
contatto con una fase gassosa con pCO, = 10-3- e sapendo che
Fe=10*.

Confine Fe(OH),(s)/Fe**

Fe(OH),(s) + 2H* <> Fe** + 2H,0(I) K bt

50Fs(0H) (5) [H+ ]2

log KSOFe(OH);)_(s) -2pH + pFe=0
12.85-2pH+4=0 pH =8.43



) _€otfine FeCO,(s)/Fe?* s
FeCOs(s) + 2H* <> Fe?* + COy(g) + H,O()

> ; Fe2+
K = Pcoz[ |

P30F3c03(5) [H+]2

log Pco, = log 'KPSOFeCO3(s) - 2pH + pFe =7.40 - 2pH + 4
log pco, = /1/96 - 2pH
© 4R

3) Confine FeCO;(s)/Fe(OH),(s)
FeCO;(s) + HyO(l) <= Fe(OH),(s) + CO4(g)

=

K 10
PsOpec
K= ¥ 2 = pcoz = 1012.85

50k comyy

log Pco, = -5.45






SFe =10*

FeCO,(s)

Fe(OH),(s)

6 8 10 12
pH

locflae  Fr 3(;//’“

- 7.
Fr j/’ AERZNiE

é/( /2/014/ /j /ZT’
éq( &/ok], - 2/’/4—%/9/5 =0
ph= £ 4¢3

lofime Folbyg) [ Felsd) s
,75_72_@7-___,, (P B,

L cisan %%Q/fi@:))“ 1PH+ PR

%/@7 = /M) 40— LFH

il Ogo%gre=0



~——  SOLUBILITA” DEI SOLFURI/

* Esempio 8. Determinare la solubilita di @-CdS e di CdCO; 1n una soluzione a
pH = 8.5 1n cui e presente rispettivamente H,S con Pa,s = 10* atm e CO, con
Pco, = 102 atm (25°C, 1= 1 mol L'}).

S1 hanno 1 seguenti dati termodinamici:

CdS(s) + H < Cd?* + HS- log"K ,(CdS) = -14.36
H,S(g) <= H,S(aq) log “Kg(H,S)=-1.05
H,S(aq) <= HS" + H* log °K,(H,S) = -7.01
CdCO4(s) + 2H* <= CO(g)+ H,0 + Cd?* loge"K,,,(CdCO;) = 6.44

Si assume inoltre che 1 solfuri, gli idrossidi e i1 carbonati non formino complessi



_[HSTJ[H] K, [H,S]
: [H,S] L]
2 -14.36 -aso
10 (10
E 10—7 011 o—l 051 0—4.0 lo s M




e

CdCO,(s) + 2H* <> Cd2* + CO, + H,0

= Jodl Ip,
K.Ff e [H+]2 s .

0010 )+«
10

[cd” ] -




"DIAGRAMMA D
SOLFURI

» Esempio 9. Costruire un diagramma di predominanza per il
sistema Cd**-H_S-CO,-H,O per un sistema in cui Pco, =1033
atm e [Cd**] =104
Sono necessari i seguenti dati termodinamici in aggiunta a

quelli dati precedentemente

log K, (CdS) = -5.8; log C*Kpso(CdCOB) = 6.44
log K (H,CO,’) = -6.04;  log K,(HCO;) =-9.57
log °K;(CO,) = 1.;:1

o Nﬁl diagramma si mettera in relazione log (pco_/py s) vs.
pH.



CdCO 5(s) + H,S(g) <> CdS(s) + H O(l) +CO,(g)
log K =log (“K,,(CdCO,)/K,,(CdS))

= 6.44- (-5.8) “EnEg=log (pes oo

» confine CdS/Cd>+

assumendo [Cd?*] = 10 mol L-!

-1.8 =log Pa,s + 2PH






ﬂlﬁmp&-m;mrwﬁf
pH, & Quassasiaasi

1.8 * = log py s:ﬂ?—hz+ 2pH
ma poiche si ha
17 - log (pyy s/Pco) + 2pH = log(pco, /pgh=2pH=17
* Confine CdCO,/Cd*
CdCO;(s) + 2H* <> Cd?* + CO,(g) + H,0O(1)
e [Cd2+]pCQ(g) =
ps0 (2T

log K = 6.44 = log [Cd*"] + log pco, + 2pH

Quindi [Cd**]=10*mol L''e Pco, = 103 atm

6.44=-4-3.5+2pH =-

n=




s)

2lpH

latfue. (o 05 /)7
ph=C 8%

log (P¢o

log pco

=-3.5
2

[

10
|
. [roCd7ee 0 Q
0 1 / ‘

6
pH

| g AT RIS

Con Jone LS [l 57

[Per ) _ 2pH _ 47
6%? .f’15~$ ‘) ;Z}C)

1?.0,‘/ FH- = 0/85

"pe



__FOSFATI - STABILITA’'RELATIVE DI CALCITE E
APATITE

* Per calcolare il diagramma di predominanza dobbiamo
considerare la distribuzione dei fosfati e dei carbonati in

funzione del pH. Si possono scrivere le reazioni in termini di
specie predominante al pH di interesse. ( flods I o= S

* Scegliamo log P; (dove Py € la concentrazione totale di fosfato)
e il pH come assi del diagramma.

* Assumiamo C; = 10 mol L-! e che Ca & conservato nella fase
solida. (- = Con otz 3Rle U7 Lo w<c.

=

L sy



P = concenia- s =l TS = Et/;éeﬂ/
~pH< pKl (fosfato) < pK,(carbonato) e [P=Foz] <

10C3CO3(S) s 6H3PO40 + 2H20 <> C310(P04)6(0H)2(S) 1 10H2C030
log K =39.5 =10log [H,CO,°] - 6log [H,PO,°]
39.5=10(-4) - 6log P, = log P =-13.25

* pK,(fosfato) < pH < pK,(carbonato) e th ?c: -i'lj" Tre
10CaCO;(s) + 6H,PO, + 6H' + 2H,0 <> Ca,,(PO,)s(OH),(s) + 10H,CO,°
log K =52.1 = 10log [H,CO,] - 6log [H,PO,] + 6pH
52.1 =10(-4) -6log P, + 6pH = logPy=pH - 15.35

[~ [D:-‘-]Lo U_‘4]4'

* pK,(carbonato) < pH < pK,(fosfato) PR
10CaCO,(s) + 6H,PO, + 2H,0 <> Calo(PO4)6(OH)2(s§+ 10HCO; + 4H*
-10.9 = 10log [HCO;] - 6log [H,PO, ] - 4pH
log P, = -4/6pH - 4.85



: e :/_ hoz)” =
< pK;(phosphate) < pH < pK,(carbonate) ——— 77~ ) [w)*
10CaCO;(s) + 6HPO,> + 2H* + 2H,0 <> Ca,(PO,)(OH),(s) + 10HCO,"
32.3 = 10log [HCO;] - 6log [HPO,>] + 2pH
log P, = 1/3pH - 12.05 =
: &l )

* pK,(carbonate) < pH < pK;(phosphate) L et

10CaCO;4(s) + 6HPO,> + 2H,0 <> Ca,(PO,)(OH),(s) + 10CO,> + 8H*
-70.2 = 10log [CO;?] - 6log [HPO,] - 8pH

log P =-4/3pH + 5.03

o5 )" )"
* pK;(phosphate) < pH l/ = (~o4> e

10CaCO;4(s) + 6PO,> + 2H,0 <> Ca,o(PO,)s(OH),(s) + 10CO,> + 2H*
1.80 = 10log [CO;?] - 6log [PO,*] - 2pH
log Py =-1/3pH - 6.97




C,= 10 mol L P“ Qr}(,{J.-r}a;) Zr_:(,/mbnuﬁ)
5 ,,Q_g P.r = - 1525
N Hydroxyapatite ﬁ"(‘“’dj’) <_FH_< ]-’K, /qu)
o 10 Q/?T = rpH.,/lS,S';
N TR ) <t pll er |
" Calcite V(fﬁT = - 4/[ IDH—L)',QB
T dkRsptapkedea)
” €y Pr= 1 PH—1003
b)) cpit< K [l thors
«Q(ffj’r = 4/_1 I:Dl-J-t—S,O_Z

g7 = e 4






_—SISTEMI CHIUSHALLATMOSEERA—

= o

¢) Solubilita di CaCO; con I’aggiunta di un acido o una base.

» Le equazioni da considerare sono quelle viste in precedenza per 1l
caso (b), I’'unica differenza ¢ nel bilancio di carica che si riscrive:

Cy - G = (K/op)"*(2 - a;- 2a)) + [H'] - K, /[H']

» Usando questa equazione e possibile calcolare la quantita di acido o
base necessaria per modificare di un dato valore 1l pH di una

soluzione a contatto con la fase solida CaCOs;.

* Per un dato valore di pH la solubilita é sempre data dall’equazione:
[Ca*"] = Cr = (Ky/ap)'?



‘SOLUZIONE GRAFICA PER LA SOLUBILIFA*DELLA
CALCITE IN ACQUA PURA
» Partendo dal bilancio di carica:

2[Ca?] + [H'] = [HCO;7] + 2[CO;>] + [OH]

* Poiche la calcite & una base, [OH-] >> [H*] e [H,CO;"] =0
quindi 1l bilancio di massa s1 semplifica come:

Cr=[Ca*] =[HCO;]+[CO#] =  [HCO;]=[Ca*]-[COs]
e sostituendo nel bilancio di carica:
2[Ca?*] =[Ca?!] + [CO;*] + [OHT]
[Ca?*] = [CO] + [OH]

* Per la calcite, [CO;%] & quasi trascurabile, ma é completamente
trascurabile per altri carbonati pii insolubili. Quindi:

[Ca?] = [OH]
Blacis 47 wars ¢ o]« Gt e [0

Bihuis L omice 2[t)4 - (Mo 7]« 2Teo7] + Bw ]



