LABORATORIO DI CHIMICA FISICA

DETERMINAZIONE DELLA KS TERMODINAMICA

DEL PERIODATO DI POTASSIO
Obiettivo dell’esperienza
È quello di determinare sperimentalmente la Ks a forza ionica nulla di un elettrolita forte, il periodato di potassio KIO4, sale poco solubile in acqua.
Per fare ciò è necessario preparare diverse soluzioni sature dell’elettrolita in esame: in acqua, in alcune soluzioni a concentrazione nota di un elettrolita inerte, l’NaNO3, e in alcune soluzioni a concentrazione nota di un elettrolita con ione in comune, il KNO3.

Per determinare la concentrazione molare del KIO4 in ciascuna delle soluzioni sature preparate si ricorre alla classica titolazione iodometrica con Na2S2O3 a titolo noto in ambiente acido ed in presenza dell’indicatore salda d’amido.

L’elaborazione finale dei dati sperimentali permetterà di stabilire le relazioni esistenti tra la KS delle concentrazioni e la KS delle attività o KS termodinamica.

Preparazione della soluzione satura di periodato di potassio in acqua

1. Essiccare il periodato di potassio per almeno due ore in stufa termostatata a 110°C e farlo raffreddare in essiccatore. In totale ne occorrono circa 25 g.
2. Versare in una beuta circa 500 mL di acqua distillata, addizionare circa 3,0-4,5 g di KIO4 e mescolare fino a dissoluzione completa del solido.
3. Coprire la beuta con parafilm e lasciare a riposo qualche giorno: la soluzione deve risultare satura e deve essere presente del KIO4 come corpo di fondo.
Preparazione delle soluzioni di nitrato di sodio
4. Essiccare il nitrato di sodio per almeno due ore in stufa termostatata a 110°C e farlo raffreddare in essiccatore.
5. Preparare in matraccio tarato 250 mL di soluzioni acquose di NaNO3 alle seguenti concentrazioni:
0,0050 – 0,010 – 0,020 – 0,050 – 0,10 – 0,20 mol/L
Preparazione delle soluzioni di nitrato di potassio

6. Essiccare il nitrato di potassio per almeno due ore in stufa termostatata a 110°C e farlo raffreddare in essiccatore.

7. Preparare in matraccio tarato 250 mL di soluzioni acquose di KNO3 alle seguenti concentrazioni:

0,0050 – 0,010 – 0,020 – 0,050 – 0,10 – 0,20 mol/L
Preparazione delle soluzioni sature di periodato di potassio in soluzioni di nitrato di sodio

8. Versare in altrettante beute circa 150 mL di ognuna delle soluzioni a concentrazione nota di NaNO3 preparate al punto 5. del procedimento.
9. Addizionare ad ognuna circa 1,0-1,5 g di KIO4 e mescolare fino a dissoluzione completa del solido.
10. Coprire le beute con parafilm e lasciare a riposo qualche giorno: le soluzioni devono risultare sature e deve essere presente del KIO4 come corpo di fondo.
Preparazione delle soluzioni sature di periodato di potassio in soluzioni di nitrato di potassio

11. Versare in altrettante beute circa 150 mL di ognuna delle soluzioni a concentrazione nota di NaNO3 preparate al punto 7. del procedimento.
12. Addizionare ad ognuna circa 1,0-1,5 g di KIO4 e mescolare fino a dissoluzione completa del solido.
13. Coprire le beute con parafilm e lasciare a riposo qualche giorno: le soluzioni devono risultare sature e deve essere presente del KIO4 come corpo di fondo.
Titolazione delle soluzioni sature di periodato di potassio con tiosolfato di sodio 0,100 M

Se non si dispone di una soluzione di Na2S2O3 0,100 M già pronta, occorre prepararla e standardizzarla con una quantità esattamente nota di standard primario KIO3 eseguendo lo stesso procedimento di seguito descritto (titolazione per via iodometrica).

14. Avvinare e riempire una buretta da 50 mL con la soluzione 0,100 M di Na2S2O3.

15. Prelevare con pipetta tarata un volume noto di ognuna delle soluzioni sature di KIO4 (consultare le tabelle nel file di elaborazione dati), farli cadere in un becher (o in una beuta) ed eseguire altrettante titolazioni iodometriche come segue:

16. Diluire il prelievo fino a circa 150 mL di acqua distillata, quindi addizionare 1-2 g di ioduro di potassio solido.

17. Addizionare quindi 5-6 mL H2SO4 1 M: la soluzione diventerà rosso-arancio per la formazione di I2 in soluzione acquosa. Coprire il recipiente con un vetrino e far riposare per circa 5 minuti al buio.
18. Titolare rapidamente con Na2S2O3 fino a che la soluzione diventa di un giallo molto pallido, segno che è rimasto poco I2 in soluzione.

19. Addizionare 1-2 mL di indicatore salda d’amido preparata di fresco: la soluzione diventerà blu scuro per la formazione del complesso fra lo iodio e la parte solubile in acqua dell’amido (amilosio).

20. Terminare lentamente la titolazione con Na2S2O3 fino a viraggio dal blu all’incolore, segnale che non c’è più I2 in soluzione acquosa.

Reazioni che avvengono durante la titolazione
Lo ione IO4- in presenza di un eccesso di I- e in ambiente acido si riduce a I2 elementare a spese dell’ IO4-I- che si ossida sempre a I2 elementare:
IO4-  + 7 I-  +  8 H+  (  4 I2(aq)  +  4 H2O(l)
Lo I2 elementare che si forma viene ulteriormente ridotto a I- durante la titolazione con ione S2O32- che si ossida a ione S4O62-:

I2(aq)  +  2 S2O32-  +  (  2 I-  +  S4O62-
Il punto di fine titolazione viene rilevato con salda d’amido che, anche in presenza di piccolissime quantità di I2 forma un complesso di colore blu intenso; quando tutto lo I2 ha reagito con il tiosolfato la soluzione da blu diventa incolore.
Elaborazione dei dati sperimentali

Al punto di fine titolazione avremo che:

1 mol di S2O32- reagisce con 1/8 mol di IO4-
a. Calcolare le concentrazioni molari dell’ IO4- per ciascuna delle soluzioni sature come segue:

Vtiosolfato (L) x Mtiosolfato (mol/L) / 8 = n (mol) IO4- nel volume di slz satura titolato
[IO4-] = [K+] = n (mol) IO4- / V (L) titolato

b. Calcolare la KS delle concentrazioni del KIO4 in acqua, in elettrolita inerte e in elettrolita comune alle varie concentrazioni.

c. Calcolare poi per ognuna delle soluzioni sature la Forza Ionica (I):
I = 1/2∑cizi2

ci = concentrazione molare dello ione i


zi = carica elettrica dello ione

d. Calcolare successivamente la radice quadrata della Forza Ionica.
e. Costruire un diagramma cartesiano delle KS delle concentrazioni in funzione della radice quadrata della Forza Ionica.

Applicando a legge limite di Debye e Hückel per le soluzioni acquose molto diluite degli elettroliti a 25°C:

log γ± = - 0,509|z+z-|I1/2

γ± è il coefficiente di attività medio del catione e dell’anione.

f. Calcolare log γ± per tutte le soluzioni a diversa Forza Ionica e costruire un diagramma cartesiano di -log γ± in funzione della radice quadrata della Forza Ionica.

g. Calcolare γ± per tutte le soluzioni a diversa Forza Ionica e costruire un diagramma cartesiano di γ± In funzione della radice quadrata della Forza Ionica.
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