Laboratorio di fisica


Esperienze di Chimica
Obiettivo
Effettuare semplici esperienze di chimica e di termodinamica che mettano in evidenza alcuni fenomeni connessi con la propagazione del calore e le reazioni chimiche.

1a esperienza: la buretta
Materiale occorrente [image: image1.jpg]



Due burette con piedistallo, acqua, esano, bar-retta di bachelite, panno di lana.

Procedimento e raccolta delle Osservazioni

Si pongono 200 ml di acqua nella buretta di sinistra e 200 ml di esano (C6H6) nella buretta di destra. Si aprono i rubinetti delle burette in modo da ottenere dei fili sottili di liquido in regime laminare che cadono in altrettanti becker. Si strofina la barretta di bachelite con il panno di lana e la si avvicina prima al filo di esano e poi a quello di acqua. Si osserva che l'esano continua a scendere indisturbato, mentre il filo d'acqua è sensibilmente attratto dalla barretta.
Conclusioni

Questo dimostra che la molecola dell'acqua è polare, quella dell'esano apolare. Infatti la molecola dell'esano (C6H6) è formata da una catena di atomi di carbonio, tutti uguali tra di loro, legati ad atomi di idrogeno, la cui differenza di elettronegatività rispetto ai carbonii è trascurabile; ciò significa che gli elettroni sono tutti uniformemente distribuiti lungo la molecola di esano, che è priva di polarità. Invece la molecola di acqua è formata da un atomo di ossigeno e da due di idrogeno, che palesano una fortissima differenza di elettronegatività. Ciò significa che la moleca di H2O viene a comportarsi a tutti gli effetti come un dipolo, di cui l'atomo di ossigeno rappresenta il polo negativo, e quelli di idrogeno il polo negativo. Quindi le molecole di H2O, oltre ad essere attratte dalla barretta carica, possono legarsi anche saldamente tra loro, e questo spiega perché l'acqua bolle a 100° C, mentre l'acido solfidrico (H2S) bolle sottozero, nonostante lo zolfo abbia quasi le stesse proprietà chimiche dell'ossigeno!
2a esperienza: saggi alla fiamma

Materiale occorrente

Ansa di platino, soluzione di acido cloridrico 6 Molare, becco Bunsen alimentato a gas, diverse sostanze di prova (nitrato di litio, nitrato di stronzio, nitrato di calcio, nitrato di sodio, nitrato di bario, nitrato di rame, nitrato di potassio).

Procedimento e raccolta delle Osservazioni

Si immerge l'ansa di platino nell'acido cloridrico 6 M per purificarla da eventuali impurezze, quindi la si pone sulla fiamma, nel punto più caldo, facendola diventare incandescente. La si immerge ancora nell'acido cloridrico e con essa si preleva una piccola quantità della sostanza da analizzare, ripetendo poi l'operazione per le altre sostanze, intervallando ciascuna prova con l'immersione dell'ansa nell'acido cloridrico; ogni volta si fanno annotare agli studenti le colorazioni prodotte nella fiamma dalle varie sostanze.
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Osservazioni

Il nitrato di litio assume una colorazione rossa carminio, il nitrato di stronzio una scarlatto, il nitrato di calcio una arancione, il nitrato di sodio una gialla scura, il nitrato di bario una tendente al verde, il nitrato di rame una verde-azzurra, il nitrato di potassio una violacea.
Conclusioni

Quando si porta un sale alla fiamma, si produce una luce di colore caratteristico. Questo è dovuto al fatto che gli ioni dei metalli presenti nei sali, quando vengono portati ad alta temperatura nella fiamma del becco Bunsen, soono eccitati ed i loro elettroni saltano dal loro orbitale in quello successivo, acquistando energia. Quando l'elettrone torna sul suo orbitale, riemette l'energia ricevuta sotto forma di radiazione luminosa, la cui frequenza dipende dal "salto" in base all'equazione di Planck E = h f. Questa luce viene definita "spettro di emissione" e dipende da ogni singolo elemento chimico; l'esperienza ci consente perciò di penetrare fin nel cuore dell'atomo!
3a esperienza: conducibilita' elettrica di soluzioni
Materiale occorrente

Generatore di corrente continua, cavi, lampadina, coppia di elettrodi, un becher per ogni soluzione di cui misurare la conducibilità, pipetta graduata per il prelievo delle soluzioni, acqua, zucchero, glicerina, alcool etilico, acido acetico, acido cloridrico concentrato e diluito, cloruro di sodio e idrossido di sodio.
Procedimento e raccolta delle Osservazioni

Si inseriscono gli elettrodi nelle varie soluzioni da esaminare e li si collega ad a un circuito elettrico comprendente una lampadina; questa, accendendosi, segnala il passaggio della corrente. Questi sono i risultati ottenibili:
	Sostanza
	Risultato

	Acqua
	Lampadina spenta

	Zucchero
	Lampadina spenta

	Glicerina
	Lampadina spenta

	Alcol etilico
	Lampadina spenta

	Acido acetico
	Lampadina spenta

	Acido cloridrico concentrato
	Lampadina molto illuminata

	Acido cloridrico diluito
	Lampadina poco illuminata

	Cloruro di sodio
	Lampadina molto illuminata

	Idrossido di sodio
	Lampadina poco illuminata


Per l'esperienza è possibile anche utilizzare una struttura già predisposta come questa:
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Conclusioni

Lo scopo di questo esperimento quello di classificare una sostanza come non elettrolita, elettrolita debole o elettrolita forte. Un elettrolita è una sostanza che, se disciolta in acqua, si dissocia dando origine a ioni positivi e ioni negativi, permettendo così il passaggio della corrente. Ad esempio il cloruro di sodio (NaCl) in soluzione si dissocia in ioni positivi Na+ e ioni negativi Cl–. Non elettrolita è invece una sostanza che non permette il passaggio dell'elettricità, perché ioni positivi e negativi non riescono a dissociarsi. Si osserva che l'acqua pura non conduce perché, pur dissociandosi in ioni H3O+ ed OH–, questi sono in quantità troppo ridotta per permettere la conduzione. Lo zucchero e l'alcool etilico semplicemente non si dissociano, mentre se l'acido cloridrico è diluito vale lo stesso discorso fatto per l'acqua pura: il numero di ioni disciolti è piccolo e l'illuminazione della lampadina risulta scarsa.
4a esperienza: formazione di alcuni precipitati
Materiale occorrente

Becker, pipette, soluzioni di diversi sali.
Procedimento e osservazioni

Si versa in una provetta una soluzione del primo sale, poi si aggiungono ad essa alcune gocce di una soluzione dell'altro sale, osservando che alcune soluzioni reagiscono e producono un precipitato di colore caratteristico che si deposita, e perciò risulta evidente. La seguente tabella contiene i diversi risultati (la sostanza in grassetto è quella che effettivamente precipita):

	Reagenti
	
	 Prodotti
	Colore del precipitato

	KI + AgNO3 
	=
	AgI + KNO3 
	giallo

	AgNO3 + NaCl 
	=
	NaNO3 + AgCl 
	bianco

	FeCl3 + 3 NaOH 
	=
	3 NaCl + Fe(OH)3 
	rosso

	BaCl2 + ZnSO4 
	=
	ZnCl2 + BaSO4 
	bianco

	2 KI + Pb(NO3)2 
	=
	PbI2 + 2 KNO3 
	giallo

	CuSO4 + 2 NaOH 
	=
	Na2SO4 + Cu(OH)2 
	bianco-azzurro


Conclusioni

Lo scopo di questo esperimento è quello di studiare il comportamento in soluzione di alcuni ioni positivi (cationi), aggiunti ad una serie di ioni negativi (anioni). Cationi e anioni reagiscono tra loro formando dei Sali, che talvolta sono poco solubili e quindi precipitano. Mettendo ad esempio, in una provetta nitrato d'argento (AgNO3) e ioduro di potassio (KI), si può osservare che questi reagiscono e formano un prodotto ben evidente, il sale poco solubile AgI di colore giallo. È avvenuta la reazione:

AgNO3 + KI -----> AgI (precipita) + KNO3
5a esperienza: analisi dell'acqua con il metodo colorimetrico
Materiale occorrente

Acqua, recipienti, indicatori colorimetrici.

Scopo dell'esperienza
Lo scopo delle prove consiste nel verificare la presenza di nitrati, fosfati e ferro nelle acque di superficie, nel misurarne la durezza e verificare che i valori trovati rispettino quelli richiesti dalla legge affinché l'acqua non sia inquinata.

Determinazione dei nitrati 

I nitrati sono presenti nelle acque civili e industriali a seguito di lavorazioni o di decomposizione di materiale organico o chimico (ad esempio i fertilizzanti e concimi usati in agricoltura).

La prova si svolge tramite la reazione di una bustina di reagente (cadmio) in una determinata quantità d'acqua; dopo un'attesa di 4 minuti a riposo si vede l'acqua cambiare colorazione; basta confrontarla con una scala di colore per ottenere il valore indicativo della concentrazione in mg/l di nitrato d'azoto (o, meglio, l'intervallo di valori in cui esso è contenuto).

Determinazione dei fosfati 

I fosfati sono presenti nelle acque a causa degli scarichi delle industrie, dello scioglimento nel terreno di fertilizzanti, dello scioglimento di prodotti chimici usati per la pulizia e la lavanderia nelle acque delle fosse biologiche.

Si utilizza ancora il metodo colorimetrico, facendo reagire una bustina di reagente (blu di molibdeno) in una determinata quantità d'acqua, e verificandone poi il colore blu su una scala di colore; quella che viene letta è la quantità di ioni -PO4 in mg/l. 

Determinazione del ferro 

Il ferro è presente nell'acqua a causa della corrosione delle tubature nel terreno o per la sua presenza nelle falde acquifere. La concentrazione massima consentita per l'acqua potabile è di 0.1 mg/l.
Con il metodo colorimetrico, sempre per reazione con un reagente (fenantrolina), si ottiene una soluzione di colore arancione, che confrontata su una scala colorimetrica fornisce grosso modo la quantità di ferro presente nell'acqua.

Determinazione della durezza 

La durezza dell'acqua corrisponde alla concentrazione degli ioni Ca++ presenti, che corrisponde alla concentrazione di carbonato di calcio CaCO3 . Essa deve essere contenuta entro il valore di legge, pari a 32° francesi, affinché l'acqua non sia nociva per il metabolismo animale e quindi nociva all'alimentazione. A seconda delle zone di provenienza, l'acqua può essere dolcissima, dolce, dura, molto dura, durissima, a seconda della concentrazione in mg\l di CaCO3 in essa presente.

Questo valore si esprime in gradi francesi, ognuno corrispondente a 10 mg\l di carbonato di calcio CaCO3.

Anche quest'esperienza è di tipo colorimetrico: basta inserire delle striscioline predisposte nell'acqua da analizzare, e confrontare dopo qualche secondo il colore formatosi con la scala riportata sulla confezione. 
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