
RIASSUNTO
Vengono presi in esame i concetti di
attività e di coefficiente di attività,
mettendo in evidenza comuni inter-
pretazioni errate. Sulla base di esem-
pi pratici, spesso ricorrenti nella di-
dattica della chimica analitica, sia
in sede di esercitazioni teoriche che
pratiche, si cerca di rendere più con-
creti concetti troppo spesso destina-
ti a restare vaghi e nebulosi.

SUMMARY
The meaning of activity and activity
coefficient is cinsidered and discussed.
Some common misinterpretations are
pointed out. By means of simple
examples, frequently recurrent both
in pratical and theorical exercises,
an attempt has been made in order to
make more actual concepts which
too often are destined to remain
uncertain and hazy.

Il concetto di attività risale ai primi stu-
di sulle soluzioni quando si scoprì che
le cosidette leggi colligative, per esem-
pio quelle che definiscono la dipen-
denza dell’abbassamento del punto di
congelamento, l’innalzamento del
punto di ebollizione, la pressione
osmotica in funzione della concentra-
zione analitica del soluto, non sono
esattamente rispettate, a meno che
non si operi a concentrazioni molto
basse o addirittura a diluizione infini-
ta. Queste anomalie, spesso modeste
in soluzioni di non elettroliti, posso-
no diventare molto rilevanti nelle so-
luzioni ioniche dove intervengono
interazioni ione-ione di natura
elettrostatica.
La teoria di Debye e Hückel [1] con-
sente di valutare  l’entità delle devia-
zioni dal comportamento ideale me-
diante il calcolo del coefficiente di at-
tività.
Questa teoria ha rappresentato un
grande successo della chimica teori-

ca, ma è applicabile solo al calcolo
delle interazioni elettrostatiche in so-
luzioni molto diluite. Nelle usuali con-
dizioni di lavoro, i coefficienti di atti-
vità non si possono calcolare sia
perchè si tratta generalmente di solu-
zioni relativamente concentrate, sia
perchè, accanto alla forza ionica I, al-
tri fattori possono interferire e modifi-
care l’attività di un soluto.
L’attività di una specie in soluzione è,
infatti, funzione di molti parametri. In
particolare essa dipende:
a)  dalla sua concentrazione  (ai 

= Ci
. γi)

b) dalla forza ionica della soluzione (I)
c) dalla presenza  di specie  comples-
santi
d)  dal solvente
Un concetto riduttivo del coefficiente
di attività, limitato a considerazioni
sulle interazioni elettrostatiche fra ioni,
trascurando, per es., l’effetto dei
complessanti, può essere l’origine di
non poche difficoltà ed equivoci.
Non di rado discutibili affermazioni,
riscontrabili anche in testi elementari
di chimica generale e di esercitazioni
di stechiometria, fanno sorgere negli
studenti, e non solo negli studenti,
dubbi e difficoltà apparentemente
insuperabili.
Lo stesso concetto di attività, assai
spesso frainteso e non di rado confu-
so col concetto di concentrazione, può
essere una causa non indifferente di
incredibili malintesi o di conclusioni
assurde.
Qualche semplice richiamo può esse-
re sufficiente per chiarire il senso di
tali asserzioni.

Vediamo un primo esempio:

I°.  Il solfuro di mercurio, HgS,
ha un prodotto di solubilità

Kps
 
= 3,0.10-52 .

Calcolare la solubilità.

Generalmente lo studente non trova
difficoltà e calcola senza indugio

           S = √Kps  = 1,73·10-26  M

Tuttavia raramente, una volta risolto
il problema, si chiede quale possa es-
sere il significato di questo numero e,
per la verità, nemmeno il docente ge-
neralmente si sofferma a far notare l’as-
surdità del risultato, così come è
espresso, né stimola gli allievi alla ri-
cerca di qualche interpretazione.
In realtà una ‘concentrazione’ del ge-
nere starebbe ad indicare la presenza
di una mole (g 232,65) di HgS in 5,77.1025

L. (Il volume della Terra è 1,083.1024 L).
Un semplice calcolo, noto il numero
di Avogadro, dimostra che sarebbe
presente letteralmente solo uno ione
Hg2+ in circa 95 L di soluzione satura !!
E’ facile immaginare la lunga serie di
obiezioni e di dubbi che tale conclu-
sione può generare:  a) Prelevando 1
L di soluzione satura si avrebbe solo
una probabilità su 95 di ‘pescare’ uno
ione Hg2+.  b) I 94 L privi di Hg2+ sono
ancora soluzione satura? Che signifi-
ca ‘soluzione satura’?  c) Un elettro-
do immerso nel litro contenente lo ione
Hg2+ darebbe lo stesso potenziale se
immerso negli altri 94 L privi di Hg2+?
d) Ma se un L di soluzione contenes-
se non 1 ma anche qualche miliardo di
ioni Hg2+, come si potrebbe giustifica-
re un potenziale elettrodico stabile e
riproducibile? .... ecc. ecc.)

Un secondo esempio:

II°  Un litro di soluzione contiene
0,001 mole di AgNO3

  
e   1,00 mole di

KCN. La costante globale del com-
plesso Ag(CN)2

-
 è K = 6,3.1020.

Calcolare la concentrazione della
specie Ag+ all’equilibrio.

Dall’espressione della costante
K = [Ag(CN)2

-]/[Ag+][CN-]2

si calcola senza difficoltà
[Ag+] = 1,58.10-24 M
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La difficoltà, come nell’esempio I°,
sorge quando si vuol dare un signifi-
cato a questo numero: ricompaiono
tutte le obiezioni e i dubbi. Come può
un elettrodo di argento assumere un
potenziale definito e riproducibile in
una soluzione dove lo ione Ag+ è pra-
ticamente assente ?

COSA ‘SENTE’ EFFETTIVAMENTE
L’ELETTRODO?
Per cercare di formulare qualche rispo-
sta a questo quesito e affrontare i dub-
bi e le perplessità sollevati in prece-
denza è necessario non trascurare
qualche osservazione e introdurre
qualche altra considerazione atta a
mettere in evidenza errori e false in-
terpretazioni assai diffuse.

ATTIVITA’ e  CONCENTRAZIONE
I due concetti sono spesso intesi come
approssimativamente intercambiabili;
l’attività è considerata una concentra-
zione in qualche modo empiricamente
corretta mediante appositi coefficienti
di attività in modo da rispondere me-
glio ai risultati delle misure. Questa
opinione è generalmente incoraggia-
ta dalla frequente affermazione “... se
la soluzione è abbastanza diluita,
l’attività è uguale alla concentrazio-
ne ... “.
Si tratta di un luogo comune, general-
mente male inteso, che, erroneamen-
te, viene preso alla lettera. In realtà
l’attività non è mai uguale alla con-
centrazione.
Attività e concentrazione sono cose
diverse come sono cose diverse il
numero di molecole gassose contenu-
te in un recipiente e la pressione da
esse esercitata. Se il gas è ideale, la
pressione è proporzionale al numero
di molecole per unità di volume (con-
centrazione), e pressione e concentra-
zione possono anche essere espres-
se dallo stesso numero mediante la
scelta opportuna di una scala di misu-
ra e di un punto di riferimento (stato
di riferimento), ma le due grandezze
sono, e restano, di natura diversa.
La concentrazione viene espressa in
mole per litro, in percento o in altri
modi. Di uso corrente nella vita pretica,
non presenta difficoltà concettuali.  E’
una grandezza dimensionale.
L’attività è adimensionale. E’ sempre
un rapporto. E’ un parametro rappor-
tato ad uno stato standard nel quale,
convenzionalmente, ad una certa spe-
cie si attribuisce una attività unitaria.
Nel caso particolare delle soluzioni,
spesso si attribuisce il valore ai = 1 ad

un soluto in una soluzione ideale 1
molare (soluzione ipotetica) assunta
convenzionalmente come stato
standard. Fintantoché un sistema
conserva un comportamento ideale,
l’attività del soluto è proporzionale alla
sua concentrazione. Nella soluzione 1
M, ai = 1 per convenzione; ad altre
concentrazioni, per es. 0,01 M, 0,005
M ecc., se ideali, il soluto avrà attività
0,01, 0,005 ecc.. Pertanto “attività” e
“concentrazione” sono espresse dal-
lo stesso numero .
In soluzioni non ideali, attività e con-
centrazione possono essere espresse
da numeri notevolmente diversi per es.
una soluzione 5,0 m (molale) di HCl ha
una attività a± = 11,90 [2], cioè si com-
porta, per es. nelle sue proprietà
colligative, nelle risposte
potenziometriche ecc., come se fosse
11,90 m, cioè 11,90 volte più concen-
trata della soluzione standard ideale
(1 m).
Una soluzione di HCl di concentra-
zione 5,0 m ha quindi una attività
11,90 e un coefficiente di attività  γ± =
11,90/5,0 = 2,38.

PRODOTTO DI SOLUBILITA’
Già il nome “prodotto di solubilità” è
una scelta infelice e si presta ad equi-
voci.  Gran parte dei  valori di Kps rac-
colti nelle tabelle sono ottenuti da mi-
sure potenziometriche; pochi di essi
provengono da misure dirette di
solubilità ed è facile constatare che le
due tecniche danno risultati sensibil-
mente diversi.
Per es. per il sale CaSO4, viene riporta-
to un prodotto di solubilità  Kps = 2,4.10-

5. Da tale valore si calcola una
solubilità S = √Kps = 4,90.10-3 M. Da
misure dirette risulta invece che la
solubilità è di 2,080 g di CaSO4 per li-
tro a 25 °C, pari a 1,528.10-2 mole per
litro.
Si calcolerebbe pertanto

Kps = S2 = 2,33.10-4 M.
La differenza è notevole !
I prodotti di solubilità, che andrebbe-
ro meglio definiti come prodotti di at-
tività ioniche in soluzioni sature, non
si possono mettere direttamente in
relazione con la solubilità [3]. Ciò com-
porta, fra l’altro, che se i Kps sono
espressi in termini di attività, è del tut-
to scorretto esprimere in termini di
concentrazione e di molarità i valori di
S da essi ricavabili. Quindi, ritornan-
do al primo esempio, scrivere [Hg2+] =
1,73.10-26  M anziché aHg2+

 
= 1,73.10-26  è

un grave errore di concetto non privo
di conseguenze pratiche. La solubilità

così calcolata, infatti, non ha niente a
che vedere con la concentrazione ef-
fettiva del mercurio presente nella so-
luzione satura di HgS [4].

IONI COMPLESSATI
E COEFFICIENTI DI ATTIVITA’
Va considerato attentamente l’effetto
di specie complessanti sull’attività, e
quindi sul coefficiente di attività,
dell’analita.
Può essere istruttivo il seguente esem-
pio pratico:
Si abbia una soluzione molto diluita di
CdCl2 a comportamento ideale, con
coefficiente di attività di Cd(H2O)n

2+

γ± 
 
= 1 e concentrazione Ci.

Se si aggiungono alla soluzione quan-
tità crescenti di KCl, l’aumento della
forza ionica I provoca una graduale
variazione di γ per effetto delle
interazioni elettrostatiche. Se si conti-
nua l’aggiunta di KCl, non solo attor-
no ad ogni ione Cd2+ si forma una nube
ionica sempre più compatta, ma co-
minciano ad aver luogo vere e proprie
reazioni chimiche, quali la sostituzio-
ne di molecole d’acqua della sfera di
solvatazione con ioni Cl- e progressi-
va formazione di clorocomplessi

Cd(H2O)n
2+ +  m Cl-  →

     → Cd(H2O)n-mClm
(m-2)- + m H2O    (1)

In questa situazione è difficile, e so-
stanzialmente arbitrario, decidere
quando la semplice interazione
elettrostatica diventa complessamento.
L’attività ionica non si modifica, quin-
di, solo per effetto della variazione di
I, ma può alterarsi, e in modo anche
più rilevante, per interazioni che pro-
ducono autentici legami chimici.
La misura potenziometrica non è in
grado di distinguere  l’azione
elettrostatica da altre possibili cause
di alterazione dell’attività; può solo
mettere in evidenza che l’attività si è
modificata.
Nota la concentrazione Ci , la misura
del potenziale E permette di risalire alla
attività ai e al coefficiente di attivita γi

come risultante di tutte le possibili
interazioni agenti sulla specie i.

                 
RT

 E = E° + —— ln ai
 
 =

                  nF

             
     RT

     =  E° + —— ln Ci
.
 γi

 
                            (2)

                   nF
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L’AMBIGUO CONCETTO DI
‘IONE LIBERO’
Nello studio degli equilibri di forma-
zione di complessi, ci si imbatte spes-
so nell’espressione piuttosto ambigua
di ‘ione libero’. Anche se corrente-
mente usata nel gergo degli ‘addetti
ai lavori’, tale espressione richiama un
concetto molto rischioso; può dare
origine ad una serie assai nutrita di
equivoci e di malintesi e portare a con-
clusioni veramente paradossali.
Il concetto viene generalmente intro-
dotto trattando la formazione di com-
plessi: se ad una soluzione di un
catione M si aggiunge un complessante
L, si instaura un equilibrio

            M + nL  →   MLn
   
                (3)

per cui
  
una frazione

 
di M resta com-

plessata e una frazione, magari estre-
mamente piccola, resta ‘libera’.
Se per ‘ioni liberi’ in soluzione si in-
tende parlare di atomi con cariche po-
sitive o negative dispersi nel solven-
te, è chiaro che il discorso non può
avere riscontro nella realtà. Si ricordi
che le entalpie di solvatazione sono
generalmente molto elevate e ben
confrontabili con le entalpie delle più
energiche reazioni chimiche (per es.
per K+ si trova qualcosa come ∆H = -
98,9 Kcal per mole[6]) perciò uno ione,
appena si libera dal reticolo cristallino
ed entra in contatto con l’acqua, vie-
ne immediatamente solvatato:

      M+ + n H2O → M(H2O)n
+              (4)

forma, cioè, un composto con l’acqua
che ha le caratteristiche di un com-
plesso.  La (4) può senza dubbio con-
siderarsi una reazione a decorso com-
pleto. Quelli che chiamiamo ‘ioni libe-
ri’ sono in realtà acquocomplessi.
Se si aggiunge alla soluzione acquo-
sa un altro legante, in grado di forma-
re complessi più stabili di quelli con
l’acqua, si ha la sostituzione parziale
o totale delle molecole di acqua coor-
dinate con molecole (o ioni) del nuo-
vo legante.
Trascurando per semplicità di scrittu-
ra le cariche ioniche, possiamo scrive-
re quindi, in modo del tutto generale:

               
  M(H2O)n

 
+ m L →

    →   →   →   →   → M(H2O)n-mLm
 
+ m H2O        (5)

Si sente affermare spesso che il po-
tenziale di un elettrodo M dipende
dalla concentrazione del catione Mn+

‘libero’. Si legge in un testo di chimica
analitica  moderno e ampiamente dif-
fuso[7]:
“ L’ elettrodo risponde all’attività del-
lo ione non complessato” (corsivo
nell’originale).

Circa l’attività di ipotetici ioni liberi e
la presunta inattività degli ioni com-
plessati, malinteso piuttosto diffuso,
può essere assai indicativa la seguen-
te esperienza.
Se si misura il potenziale di un elettro-
do di argento in soluzioni sempre più
diluite di AgNO3, si può osservare che
l’elettrodo dà una risposta rapida e
riproducibile in soluzioni relativamen-
te concentrate, ma quando si arriva a
concentrazioni piuttosto basse (< 10-5

- 10-6 M) l’elettrodo risponde sempre
più lentamente, stenta sempre più a
raggiungere il potenziale di equilibrio
e, se si continua a diluire, al di sotto di
una certa concentrazione, non rispon-
de più per niente.  Se però ad una so-
luzione 10-3 - 10-4 M di AgNO3 si ag-
giunge un eccesso di CN

-
, per cui la

concentrazione di Ag+ ‘libero’ diven-
ta incredibilmente bassa, l’elettrodo
risponde perfettamente.
In una soluzione contenente 10-3 mole
di AgNO3

  e 1 mole di KCN per litro,
essendo la costante globale di forma-
zione del complesso argento-cianuro
b2 = 6,3.1020 , le ‘concentrazioni’(!) al-
l’equilibrio delle specie implicate risul-
tano:

[Ag+] o [Ag(H2O)2
+] = 1,58.10-24 M

(leggi aAg+= 1,58.10-24 )
        [Ag(CN)2

-] » 1,00.10-3 M

Quindi, in presenza di complessante,
restando inalterata la concentrazione
totale di argento CAg+, la specie
[Ag(H2O)2

+] praticamente scompare, la
attività aAg+ nella soluzione subisce un
crollo per cui la ‘tendenza’ dello ione

esempio seguente.
Per una soluzione di CdCl2 0,01 M in
HCl 1,00 M, note le costanti di forma-
zione βi, si calcola la composizione:

           [Cd2+]       =  2,16.10-5 M
           [CdCl+]    =  4,55.10-4 M
           [CdCl2]    =  3,58.10-3  M
           [CdCl3

-]   =  4,40.10-3  M
           [CdCl4

2-]   = 1,54.10-3  M

In questo esempio sono contempora-
neamente presenti in soluzione 4
clorocomplessi e 1 acquocomplesso.
Si può pensare che solo
l’acquocomplesso (il cosidetto ione
‘libero’) sia attivo verso l’elettrodo?
Di tutti i possibili complessi esistenti
solo gli acquocomplessi avrebbero la
capacità di partecipare ai processi
elettrodici? E’ più agevole ammettere
che lo ione Cd2+, alla concentrazione
totale 0,01 M, introdotto in una solu-
zione di HCl 1,00 M, si ripartisca fra i
vari complessi (clorocomplessi e
acquocomplesso) assumendo una at-
tività risultante aCd, che determina il
potenziale dell’elettrodo.

LEGGE DI NERNST E SIGNIFICA-
TO DI ai

Si può ora cercare di affrontare la do-
manda “Cosa ‘sente’ effettivamente
l’elettrodo? ”.
Può sorgere qualche perplessità quan-
do si voglia interpretare l’origine del
potenziale elettrodico in soluzioni con-
tenenti più specie potenzialmente at-
tive; in pratica si tratta di dare un si-
gnificato preciso al termine ai

 
 nel-

l’espressione

  Composizione           CAg+          γAg+          aAg+
 
= CAg+

. γAg+
 
           E

 [AgNO3]  [CN-]
    10-3          - 10-3          ≈ 1                   ≈10-3                0,622 V
    10-5          - 10-5             1                      10-5                0,51   V
    10-10         - 10-10               1                      10-10                      el. non risp.

    10-3         1 10-3        1,58.10-21       1,58.10-24             -0,605 V

Ag+ a trasferirsi dal metallo alla solu-
zione subisce un incremento enorme,
evidenziato dall’enorme salto di po-
tenziale.
La tabella precedente riassume le si-
tuazioni che si verificano nelle solu-
zioni di AgNO3 testé considerate.
E’ evidente quanto sia deviante l’idea
che l’elettrodo ‘senta’ cioè risponda
all’attività di ioni liberi inesistenti.
Per quanto riguarda il dibattuto falso
problema se siano attivi gli ioni ‘libe-
ri’ o quelli complessati può giovare
ancora qualche considerazione sull’

             Ei =  Ei° + (RT/nF)ln ai           (6)

Riprendiamo in esame la soluzione di
CdCl2 0,01 M in HCl 1,00 M descritta
in precedenza. Come si è visto, per
essa si calcola la composizione

           [Cd2+]    =  2,16.10-5 M
           [CdCl+]   =  4,55.10-4 M
           [CdCl2]   =  3,58.10-3  M
           [CdCl3

-]  =  4,40.10-3  M
           [CdCl4

2-]  =  1,54.10-3  M
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In essa sono contemporaneamente
presenti 4 cloro complessi e  1
acquocomplesso di cadmio; ci si chie-
de a cosa possa rispondere un elet-
trodo di cadmio metallico puro a con-
tatto con tale soluzione.
In realtà si tratta di un falso problema.
Nella soluzione il Cd2+ ha un unico va-
lore dell’attività come in un tampone
contenente acidi e basi diverse si ha
un unico valore di pH.
Il potenziale dell’elettrodo dipende dal
lavoro che una particella carica forni-
sce o richiede per attraversare
l’interfaccia elettrodo/soluzione [5];
esprime quindi la tendenza degli ioni
a trasferirsi dall’elettrodo alla soluzio-
ne o viceversa. (Nota 1)
Nel caso in esame, in seguito al tra-
sferimento dal  metallo alla soluzione,
o viceversa, verificandosi reazioni del
tipo (4) e (5), lo ione Cd2+ (nudo) viene
incorporato o complessato nei vari
composti dando origine alla composi-
zione di equilibrio soprariportata e as-
sumendo un opportuno valore di atti-
vità.
Note le costanti e le frazioni di riparti-
zione, dall’equazione generale

     [CdCli]
————— = βi              (7)

[Cd2+][Cl-]i

si può ricavare la concentrazione
[Cd2+] = 2,16.10-5 M, qualsiasi sia il
complesso che si voglia considerare,
non escluso l’acquocomplesso, an-
che se presente a concentrazione bas-
sa rispetto agli altri. Poiché ogni com-
plesso contribuisce all’equilibrio fina-
le, si può dire che tutti svolgono il ruo-
lo di specie attiva verso l’elettrodo. In
questo senso, ma solo in questo sen-
so, possiamo affermare, convenzio-
nalmente, che verso l’elettrodo è atti-
va la specie non complessata.
Concludendo, in seguito al trasferi-
mento dal metallo alla soluzione o vi-
ceversa, la concentrazione dello ione
Cd2+ si stabilizza al valore di equilibrio
[Cd2+] = 2,16.10-5 M. Tuttavia, trattan-
dosi di soluzione non ideale (la sua
forza ionica è infatti ≈ 1.0) questo va-
lore non corrisponde all’attività. Que-
st’ultima si può calcolare, seppure con
larga approssimazione, utilizzando le
note equazioni e si ricava  aCd2+

 
≈

2,16.10-6   ed è questo il valore da attri-
buire al parametro ai 

 
nell’equazione di

Nernst. Naturalmente aCd2+
 
può esse-

re anche misurata utilizzando un elet-
trodo di cadmio.
Allora, quand’è che si deve parlare di

concentrazione e quando di attività ?
Se il sistema è ideale, attività e con-
centrazione sono espresse dallo stes-
so numero e pertanto in pratica il pro-
blema non si presenta: il valore trova-
to sarà usato come una grandezza
adimensionale se va applicato in ter-
mini di attività,  per es. se va introdot-
to nell’equazione di Nernst, o, indiffe-
rentemente, può essere usato con le
apposite dimensioni (mole/L) se ap-
plicato in calcoli riguardanti concen-
trazioni.
Se il sistema non è ideale, come nel-
l’esempio riportato, e sono state usa-
te nei calcoli costanti βi

 
(costanti di

concentrazione e non termodinamiche)
(Nota 2) il termine [Cd2+] risulta in
mole/L. Per utilizzarlo in equazioni in
cui le grandezze sono espresse in ter-
mini di attività, tale valore va corretto
moltiplicandolo per il coefficiente di
attività.
La formazione di complessi sufficien-
temente stabili può comportare che la
concentrazione di una specie chimica
si riduca virtualmente a zero. Spesso
è proprio questa specie praticamente
scomparsa dalla soluzione che viene
considerata responsabile del poten-
ziale dell’elettrodo e presa come base
per ogni successiva considerazione
(per es. H3O+ per definire il pH anche
in soluzioni molto basiche). E’ forse
opportuno soffermare un altro po’
l’attenzione su questo aspetto.
Riconsideriamo la soluzione descritta
in precedenza  contenente 10-3 mole di
AgNO3

  e 1 mole di KCN per litro; la
composizione è data quindi in termini
di concentrazione molare e la stabilità
del complesso è definita da una co-
stante di concentrazione. Dai dati del
problema si calcola una composizio-
ne [Ag(CN)2

-] ≈ 1,00.10-3 M e
     [Ag(H2O)2

+] = 1,58.10-24 M,
grandezza che non ha senso se letta
in termini di concentrazione. Ciò, tut-
tavia, non dovrebbe comportare diffi-
coltà concettuali: nei sistemi reali,
quando le concentrazioni scendono a
valori tanto bassi da perdere signifi-
cato, resta comunque valido il con-
cetto di attività, come non perde si-
gnificato il concetto di lavoro di
espansione di un gas espandentesi
contro una pressione estremamente
bassa, inferiore ad ogni limite
misurabile.
In questo caso  l’acquocomplesso
(Ag+[H2O]) è scomparso e tutto l’ar-
gento risulta complessato con CN-.
Cosa determina allora il potenziale del-
l’elettrodo ?

E’ proprio il valore molto basso dell’at-
tività di Ag+ in soluzione (1,58.10-24) che
favorisce il trasferimento dell’ argento
dall’elettrodo:

 Ag - e →   Ag+                 (8)

Penetrato nella soluzione, lo ione vie-
ne immediatamente conglobato nel
complesso:

       Ag+ + 2CN- → Ag(CN)2
-    (9)

e assume l’attività imposta dall’equi-
librio vigente in soluzione. Non è quin-
di tanto lo ione Ag+, praticamente ine-
sistente, quanto lo ione complessante
CN-, abbondante in soluzione, a svol-
gere un ruolo determinante per la de-
finizione del potenziale.
Sommando la (8) e la (9) si ottiene in-
fatti

 Ag + 2 CN- → Ag(CN)2
- + e     (10)

Applicando l’equazione di Nernst si
ricava il corrispondente potenziale
elettrodico in funzione di [CN-]

      E = E°’ - RT/nF ln[CN-]2                (11)

e si può intravedere un intervento di-
retto del complessante CN- nel pro-
cesso primario all’elettrodo.
Analoghe considerazioni si possono
fare per i sistemi acido-base (Nota 3).
Riprendendo in considerazione la
solubilità di HgS, è opportuno richia-
mare le ricerche di Schwarzenbach e
Widmer [4] che, mediante misure
potenziometriche e radiometriche, riu-
scirono a determinare l’attività di Hg2+

e la concentrazione del mercurio di-
sciolto in una sospensione di HgS a
diversi valori di pH. Risultò evidente
che aumentando il pH la concentra-
zione del mercurio disciolto aumenta,
mentre l’attività di Hg2+ diminuisce di
diversi ordini di grandezza.
Una bassa attività di Hg2+ non è un
parametro attendibile per determinare
la solubilità di HgS. Il composto, in-
fatti, può essere presente in soluzio-
ne come molecola   indissociata HgS,
in  coppie ioniche, in varie forme di
idrossicomplessi o composti vari an-
che in notevoli quantità. In ogni caso,
indipendentemente dal fatto che sia
legato a specie condensate in fasi so-
lide o con ioni o molecole in soluzio-
ne, lo ione Hg2+ mostra una così bassa
tendenza a reagire con agenti chimici,
o a prender parte a processi elettrochimici,
che un elettrodo di mercurio, immerso in
acqua pura satura di HgS, si comporta
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come se fosse a contatto con una so-
luzione di Hg2+ 10-26 M. (Nota 4)

NOTE
Nota 1.
Il lavoro di trasferimento
 Elettr. ↔ Soluz.:   M ↔ M+ + e           cor-
risponde alla variazione dei potenziali
chimici
           -W = ∆G = µM+ - µM,
dove µM+ è il potenziale chimico dello
ione metallico in soluzione e µM é il po-
tenziale chimico dello ione metallico
nel reticolo cristallino (costante a tem-
peratura e pressione costante).
Si può ricavare

 ∆G = µM+° + RT ln aM+
 
 
-

 
µM  =

= (µM+°-
 
µM)+  RT ln aM+ = - EnF

da cui

E = -(µM+° 
 
- µM)/nF -(RT/nF) ln aM+=

 = E° (RT/nF) ln aM+

E° è il potenziale standard assunto dal-
l’elettrodo quando aM+ = 1 (soluzione
standard) e incorpora il potenziale chi-
mico del metallo costituente l’elettro-
do. Si può approfondire utilmente l’ar-
gomento in Bockris e Reddy (8) Cap.9.

Nota 2.
E’ forse il caso di ricordare che in chi-
mica si usano spesso costanti di equi-
librio miste, espresse cioè contempo-
raneamente in termini di concentrazioni
e di attività. Ciò è particolarmente fre-
quente con costanti acido-base:
                     a

M+
 [A-]

          Ka = —————
[HA]

ed è giustificato dal fatto che H+ é
misurato,dinorma, per via  potenziome-
trica.

Nota 3.
Una soluzione contenga alcuni acidi

HA1, HA2, HA3 ecc. ciascuno ad una
data concentrazione CHAi. Per aggiun-
ta di opportune quantità di base si
porti il pH ad un determinato valore,
per es. pH = 9. Nella soluzione si sta-
bilirà immediatamente un equilibrio per
cui, per ogni coppia coniugata acido-
base, sarà valida la relazione

        [Ai
-]

                 pH = pKi + log ———
        [HAi]

o, nella forma equivalente in termini di
attività,
                 aM+

 
 =  Ki

.[HAi]/[Ai
-]

Una volta definito il pH della soluzio-
ne (pH = 9), il termine Ki

.[HAi]/[Ai
-]

sarà uguale per tutte le coppie coniu-
gate, mentre, per ciascuna, il rapporto
[HAi]/[Ai

-] assumerà un determinato
valore in funzione della Ki, indipen-
dentemente dalla concentrazione CHAi

Il potenziale dell’elettrodo, definito dal
pH della soluzione, dipende quindi
dall’attività aH+ = aHi, cioè dall’attività
della particella H+, una volta che si sia
trasferita dall’elettrodo ad una qualsi-
asi specie Ai

-, solvente compreso .  aH+

va considerata genericamente  “atti-
vità protonica” della soluzione dove
l’elettrodo assumerà il potenziale
          E = E° + (RT/nF)ln aH+

A questo punto non ha più senso chie-
dersi come può l’elettrodo “sentire”
l’attività di una specie praticamente
assente, per es. H3O+ in ambienti
alcalini.

Nota 4.
Se si mette a contatto un elettrodo di
mercurio con H2O saturata con una
sospensione di HgS puro non si os-
serva un potenziale definito, la con-
centrazione minima di ioni Hg2+ e S2-

non è sufficiente e il sistema si com-
porta come se il mercurio fosse a con-
tatto con acqua pura.

Il prodotto di solubilità di HgS è stato
determinato da I.R. Goates e coll. (9)
utilizzando la cella
  Hg,HgS| H2S(1Atm), HCl(0.1m) |
HCl(0.1m) | H2,Pt(1Atm)
Nota la concentrazione di H2S, la sua
costante di dissociazione e il pH della
soluzione nel comparto di sinistra è
stata calcolata l’attività di S2-. Dalla
F.E.M. si è ricavata l’attività di Hg2+ e
quindi il Kps.
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