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Modalità di esame 

La verifica del profitto relativa ai 3 CFU di esercitazioni è effettuata attraverso due

compitini o un compito scritto costituito da esercizi relativi agli argomenti del

programma effettuato in aula. La valutazione della prova è espressa in trentesimi con

eventuale lode.

La verifica del profitto relativa ai 3 CFU di laboratorio comprende: la frequenza del

Laboratorio; la valutazione delle relazioni di laboratorio. Tale valutazione, espressa in

trentesimi con eventuale lode, incrementerà il voto dello scritto di 0-3 punti, secondo

queste indicazioni:

• Relazioni con valutazione 28-30: +3 punti sulla media dei compitini o dello scritto
totale

• Relazioni con valutazione 24-27: +2 punti sulla media dei compitini o dello scritto
totale

• Relazioni con valutazione 18-23: +1 punti sulla media dei compitini o dello scritto
totale

La valutazione complessiva concorrerà a stabilire il voto finale dell’esame di Chimica

Generale.



Obiettivi generali

Il corso si propone di avviare gli studenti alla sperimentazione chimica di laboratorio
mediante l'apprendimento della stechiometria e l'esecuzione di esperienze che siano
complementari all’insegnamento di Chimica Generale. L’obiettivo è inoltre di fornire allo
studente le elementari norme di sicurezza da rispettare in un laboratorio chimico, le basilari
tecniche di sintesi e di analisi per via umida

Argomenti principali:

Elementi, atomi e ioni, Massa atomica, Sistema periodico, Numero di ossidazione.
Molecole, Massa molecolare, Mole, Formule minime e Formule molecolari, Composizione
percentuale dei composti.

Bilanciamento delle equazioni chimiche. Concentrazione delle soluzioni, Miscelazione e
diluizione delle soluzioni, Analisi volumetrica.

Introduzione all’equilibrio chimico. Costante di equilibrio. Equilibri di dissociazione e di
formazione. Acidi e basi, Prodotto ionico dell’acqua, pH e pOH, Acidi e basi forti, Acidi e basi
deboli. Il pH nelle soluzioni saline (Equilibri di idrolisi). Soluzioni tampone.

Equilibri di solubilità, Solubilità in funzione del pH.



Esperimenti in laboratorio

@ Info sulle norme di sicurezza in laboratorio Illustrazione della vetreria 

1. Purificazione dell’acido benzoico

2. Determinazione del reagente del limitante e sintesi del perborato di sodio 

3. Riciclo di Al: sintesi dell’Allume potassico

4. Recupero del Cu: Ciclo del Rame

5. Preparazione di composti luminescenti

6. Bath Bombs: un po’ di cinetica chimica

7. Titolazioni acido-base. Titolazione colorimetrica e pH-metrica. Costruzione della curva 

di titolazione

8. Determinazione della Kps di Li2CO3

9. Identificazione qualitativa di cationi in una soluzione

Laboratorio didattico

Sono previsti 9 esperimenti:

Date, orari, dispense e video di laboratorio sono disponibili su e-learning
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Il lab inizierà alle ore 14 e terminerà alle 18 circa

Esperienze TURNO A (Prof.ssa Giordano)  TURNO B (prof. D’Arienzo) 

@ 08/11 ore 11.30 U9_15 

1 9/11 10/11 

2 11/11 24/11 

3 25/11 29/11 

4 2/12 1/12 

5 5/12 6/12 

6 16/12 20/12 

7 23/12 22/12 

8 9/1 10/1 

9 19/1 20/1 

 



Errori di misura



Errori casuali 

Errori sistematici 

Errori di misura



Giusto Sbagliato 

(23  3) cm (23.2  3) cm 

(16.3   0.4)° (16.342   0.4)° 

(1.0   0.3) m
2
 (1   0.3) m

2
 

(1.4   0.2) (1.357   0.246) 

(1  1)° (1  2)° 

 

Espressione di una misura

s



Precisione, accuratezza ed errori

La precisione (o riproducibilità) indica quanto le singole 

misure in una serie di misure sono vicine tra loro.

L’accuratezza indica quanto una misura è vicina al 

valore vero.

L’errore sistematico dà origine a valori che sono tutti 

maggiori o tutti minori del valore vero.
Questo tipo di errore fa parte del sistema sperimentale.

L’errore casuale dà origine a valori sia maggiori che 

minori del valore vero.



Precisione e accuratezza in una taratura di 
laboratorio



Cifre significative

Ogni misura é affetta da un’incertezza. L’ultima cifra di 

qualsiasi grandezza misurata è sempre stimata.

Le cifre registrate in una misurazione, certe e incerte, si 

chiamano cifre significative.

Maggiore è il numero di cifre significative in una misura, 

maggiore è la certezza.



Determinazione delle cifre significative

Tutte le cifre sono significative 

- tranne gli zeri che non sono dati dalla misurazione

ma sono usati unicamente per posizionare la 

virgola decimale.

• Accertarsi che il valore numerico della misura abbia una virgola decimale.

• Partire dalla prima cifra del numero e procedere verso destra finché non si
raggiunge la prima cifra diversa da zero.

• Considerare come significativa quella cifra e ogni cifra alla sua destra.



• Gli zeri alla fine di un numero sono significativi

– sia prima che dopo la virgola decimale

– purchè la virgola sia presente

• 1,030 mL ha 4 cifre significative.

• 53,00 mL ha 4 cifre significative.

• Se non è presente una virgola decimale

– gli zeri alla fine di un numero non sono significativi.

• 5300 L ha solo 2 cifre significative 

• (ma  5,300 103 ha 4 cifre significative)



= 23,4225 cm3 = 23 cm39,2 cm x 6,8 cm x 0,3744 cm

Moltiplicazione e divisione.

Il risultato contiene lo stesso numero di cifre significative che 

è presente nella misura con il minor numero di cifre 

significative. 

Cifre significative nei calcoli

Addizione e sottrazione

Il risultato ha lo stesso numero di cifre decimali che è 

presente nella misura con il minor numero di cifre decimali.

106,78 mL  =  106,8 mL 863,0879 mL = 863,1 mL

865,9       mL

- 2,8121 mL

83,5   mL

+ 23,28 mL



Logaritmi ed esponenziali

Quando si calcola il logaritmo di un numero, la 

mantissa del logaritmo deve avere tanti cifre quante 

sono le cifre significative del numero. Ad esempio:

Log 17.48  =  1.2425

Log 2.36  =  0.373 

Quando si  calcola una potenza, il numero di cifre 

significative è pari al numero di decimali 

dell'esponente. Ad esempio:

102.54 =  3.5 x 102

10-5.163 =  6.87 x 10-6

Un logaritmo è composto da una 

mantissa e da una caratteristica.

log 459 = 2,662

Caratteristica Mantissa



Tutte le quantità misurate sono costituite da 

un numero e un’unità di misura.

Le unità di misura si manipolano come i numeri:

3 m x 4 m = 12 m2

350 km

7 h

= 50 km

1 h

o    50 km h-1

Un  fattore di conversione è un rapporto usato per 

trasformare un’unità di misura in un’altra.

La relazione 1 km = 1000 m

ci dà il fattore di conversione:

1 km

1000 m
=

1000 m

1000 m
= 1

Il fattore di conversione viene scelto in modo che si elidano tutte le 

unità di misura tranne quella necessaria per la risposta.



La densità di un oggetto è la sua massa per unità di volume

Nel SI (sistema internazionale) l'unità per la 
massa è il chilogrammo (Kg). Spesso si usano
dei sottomultipli (in genere il grammo).

Per il volume l'unità nel SI è il metro cubo (m3) 
che però è molto scomodo per l'uso di 
laboratorio. Si usa quindi il litro oppure il mL:

litro (L)= 1 dm3= 10-3 m3 = 103 mL

1 mL= 10-3 L = 1 cm3= 10-6 m3

V

m

 volume

 massa 
d ==

Densità



Mentre massa e volume sono proprietà estensive (= dipendono dalla quantità di 
materia considerata), la densità è una proprietà intensiva (=è indipendente dalla
quantità di materia). 

Densità

Dalla definizione di densità abbiamo:

V

m

volume 

 massa 
d ==

Problema: In un esperimento occorrono 43,7 g di alcool isopropilico. Sapendo che la 
densità dell’alcool isopropilico è 0,785 g/ml, quale volume di alcool bisogna usare? 

ml 55,7
g/ml 0,785

g 43,7

d 

 m 
V ===

Da cui possiamo calcolare:





Extensive properties depend on the amount of a substance present. The 
mass and volume of  one elements, or the amount of energy transferred as 
heat from burning gasoline, are extensive properties, for example.

In contrast, intensive properties do not depend on the amount of 
substance. A sample of ice will melt at 0°C, no matter whether you have 
an ice cube or an iceberg.

Densità e Temperatura







Breve recall alla teoria atomica;

formula minima e formula molecolare



La legge di conservazione della massa

La massa totale rimane costante durante una reazione chimica.

Lavoisier, seconda metà del 1700



Indipendentemente dalla sua fonte, un particolare
composto chimico è costituito dagli stessi elementi nelle

stesse parti (frazioni) in massa.

La legge della composizione

definita e costante (Proust, 1799)



Se due elementi A e B formano più di un 
singolo composto, le masse dell’ 

elemento A combinate con una massa 
fissa dell’elemento B, stanno fra loro 

come numeri interi piccoli

Legge delle proporzioni multiple (Dalton, 1804)

Il rapporto g O/g H nei due composti è 2:1



Legge delle proporzioni multiple (Dalton, 1804)



Legge delle proporzioni multiple (Dalton, 1804)



La Teoria Atomica di Dalton

I postulati:

1. Tutta la materia è costituita da atomi (atomos, indivisibile) piccole

particelle indivisibili di un elemento che non possono essere nè

create, nè distrutte (Democrito, 460-370 a.C.)

2. Gli atomi di un elemento non possono essere convertiti in atomi di 

un altro elemento (non c’è la trasmutazione, flogisto etc…)

3. Gli atomi di un elemento sono identici nella massa e nelle altre

proprietà e sono diversi dagli atomi di qualsiasi altro elemento.

4. I composti sono formati dalla combinazione chimica di uno specifico

rapporto (numeri interi) di atomi di differenti elementi (legge della

composizione definita e costante)



In verità…

Nelle reazioni nucleari gli atomi di un elemento si convertono spesso in
atomi di un altro elemento ma ciò non avviene in una reazione chimica

Gli isotopi di un elemento differiscono nel numero di neutroni, quindi nel
numero di massa, ma un campione dell’elemento è trattato come se i suoi
atomi avessero una massa media

I composti sono formati dalla combinazione chimica di elementi in
rapporti specifici, possono verificarsi lievi variazioni ma il postulato resta
essenzialmente invariato

Gli atomi sono divisibili in particelle
subatomiche ma mantengono inalterate la
loro identità nelle reazioni chimiche



Modello atomico di Rutherford

• Gli atomi sono costituiti da nuclei estremamente piccoli come sede 
della massa dell’atomo e della totalità delle cariche elettriche positive 

• Gli elettroni nel loro moto intorno al nucleo contribuiscono a dare 
volume all’atomo 



Caratteristiche generali dell’atomo

A. Una “nuvola” di elettroni carichi negativamente, in rapido movimento, 
occupa pressocché tutto il volume atomico e circonda il minuscolo nucleo 
centrale. 

B. Il nucleo contiene pressocché tutta la massa dell’atomo ed è costituito da 
protoni carichi positivamente e neutroni elettricamente neutri. 



Proprietà delle tre particelle subatomiche principali

Dato che potrebbe essere complicato esprimere delle masse così 
piccole in grammi, viene utilizzata una differente unità di misura: 
l’unità di massa atomica, o u.m.a.

Un u.m.a. equivale a 1.66054 × 10-24 g

cioè 1/12 della massa dell’atomo di Carbonio (C)                 
contenente 6 protoni e 6 neutroni



Simbolo atomico, numero atomico e numero di massa

X = simbolo atomico dell’elemento

A = numero di massa;  A = Z + N

Z = numero atomico

(il numero di protoni nel nucleo)

N = numero di neutroni nel nucleo



Isotopi • Gli isotopi sono atomi di un elemento
con lo stesso numero di protoni, ma con 
diverso numero di  neutroni.

• Gli isotopi hanno lo stesso numero
atomico, ma diverso numero di massa. 

Abbondanza isotopica:

• La maggior parte degli elementi possiede due o più 
isotopi stabili; gli isotopi instabili sono radioattivi ed 
emettono radiazioni α, β e γ per stabilizzarsi.



Si sfrutta il lento tempo di 
dimezzamento di alcuni 
isotopi o l’analisi di 
isotopi presenti e 
derivanti dal 
decadimento di altri



Tavola Periodica



• Una formula chimica indica gli elementi presenti nel composto in

oggetto e il numero relativo di atomi di ciascun elemento.

• La formula contiene il simbolo di ogni elemento accompagnato

da un numero a pedice che indica il numero di atomi di quello

elemento (se è 1 viene omesso per convenzione)

• H2O: indica che l’acqua è formata da due atomi di H e un atomo

di ossigeno in rapporto 2:1 ratio

Formule Chimiche



• nella formula chimica si pone generalmente prima il metallo o
l’elemento «più metallico» del composto in oggetto

Ad esempio la formula giusta è NaCl, non ClNa

• Dato che il carattere metallico diminuisce da sx verso dx nella
Tavola Periodica,

allora scriviamo NO2 e NO, non O2N and ON

• In una singola colonna della Tavola Periodica il carattere metallico
aumenta dall’alto verso il basso

Perciò scriviamo SO2, e non O2S.

Formule Chimiche



Ioni e formule chimiche

• Ione: atomo o un gruppo di atomi con carica positiva o negativa

• Gli ioni si formano da atomi che hanno perso o acquisito elettroni 

• Esistono ioni costituiti da un singolo atomo (monoatomici) o più atomi 

(poliatomici)

• Metalli perdono 

elettroni a formare 

ioni con carica positiva

• Non metalli acquistano 

elettroni a formare ioni 

con carica negativa



Ioni monoatomici e formule chimiche



Uno ione poliatomico è costituito da due o 
più atomi e ha una carica elettrica netta. 

In molte reazioni lo ione poliatomico
reagisce come un’ entità unica.

Ioni poliatomici e formule chimiche

• CaCO3: uno ione monoatomico Ca2+ e uno ione

poliatomico CO3
2-

• Mg(NO3)2: uno ione monoatomico Mg2+ e due 

ioni poliatomici NO3
-



Masse molecolari dalle formule chimiche

massa molecolare (MM) = somma delle masse atomiche (MA)

Per la molecola di H2O:

massa molecolare =

(2 x massa atomica di H) + (1 x massa atomica di O)

= (2 x 1,008 u.m.a.) + (1 x 16,00 u.m.a.) 

= 18,02 u.m.a.

Per i composti ionici si parla di massa formula perchè I 

composti ionici non sono costituiti da molecole.

Per convenzione si usano le masse atomiche 

sullla tavola periodica con 4 cifre significative.



La mole (mol) è la quantità di sostanza che contiene tante entità
elementari quanti sono gli atomi in 12 g di carbonio-12 (12C).

Una mole (1 mol) contiene 6,02214129 x1023 entità.

Questo numero si chiama

Numero di Avogadro e si indica con N.

La mole

Il termine “entità” si riferisce ad atomi, ioni, molecole, unità formula, 
elettroni – ogni tipo di particella.



La mole e la massa

1 mol (100,09 g) di solfato di calcio

1 mol (63,55 g) di rame 

1 mol (18,02 g) di H2O liquida

1 mol (32,00 g) di O2 gassoso

Una mole rappresenta la quantità di un 
elemento (o composto) la cui massa, 

espresso in grammi, è pari alla sua massa 
atomica (o molecolare)

n = g / u.m.a.



Individual atoms are tiny and have such a small mass, 

more convenient units for atoms are needed to be 

useful on the macroscale.   

Analogy

Fruit in a supermarket is “counted” by weighing 

the mass of fruit. 

If the average mass for a piece of fruit is known, 

the number of pieces of fruit can be calculated.

Chemists count atoms in a similar way, by weighing  

Mole: perchè si usa

Chemists find it more convenient to use mass relationships in the laboratory, while 
chemical reactions depend on the number of atoms present.



Chemists and chemistry students celebrate two days in the 

year in honor of the Mole and call them Mole Days.

October 23rd

Jun 2nd

6:02 a.m.

10:23 a.m.

Mole Day



La massa molare (M) di una sostanza è 

numericamente uguale alla massa di una mole di 

sue entità (atomi, molecole, unità formula) espressa

in grammi.

Per gli elementi monoatomici, la massa molare, 

espressa in grammi per mole,  è numericamente

uguale alla massa atomica, espressa in unità di 

massa atomica. 

La massa atomica si legge sulla tavola periodica.

Massa molare del Ne = 20,18 g/mol.

Massa molare



Per  gli elementi molecolari e per i composti, è 

necessario conoscere la formula per determinare

la massa molare.

Massa molare di  O2 = 2 x M di O

= 2 x 16,00 

= 32,00 g/mol

Massa molare di SO2 = 1 x M di S + 2 x M di O

= 32,00 + 2(16,00)

= 64,00 g/mol

Per i composti, la massa molare è numericamente

uguale alla somma delle masse molari degli

elementi della formula





1)     grammi  moli

A quante moli corrispondono 10,0 g di C2H5OH?

MM (C2H5OH) =12,0 x 2 +16,0  + 6 x 1,01= 46,1 u.m.a.   

Massa molare = 46,1 g/mol

mol 0,217
g/mol 46,1

g 10,0
n ==

Calcolo di moli

(g/mol) molare massa

g) massa(
 (n) moli di numero =



2)     Moli  grammi

Quanto pesano 0,0654 moli di ZnI2 ?

MM(ZnI2)= 65,39 + 126,90 x 2= 319,2 u.m.a.

Massa molare di ZnI2= 319,2 g/mol

Massa = 0,0654 mol x 319,2 g/mol= 20,9 g



Quale è la massa di un atomo di cloro?

Massa molare di Cl= 35,5 g/mol

1 mole contiene NA=6,022x10
23 molecole/mol

g/atomo 105,90
atomi/mol 106,022

g/mol 35,5
Cl  atomo  massa 23-

23
=


=

Massa di un atomo



Quante molecole ci sono in 3,46 g di HCl?

MM (HCl)= 1,0 + 35,5= 36,5 u.m.a. 

mol 0,0948
g/mol 36,5

g 3,46
nHCl ==

Numero di molecole = 0,0948 mol x 6,021023 molecole/mol =

= 5,711022 molecole

Numero di molecole per una data massa



Quanti atomi di cloro sono contenuti in 100 g di AlCl3 ?

MM (AlCl3)= 26,98 + 35,45  3= 133,33 u.m.a.

Moli (AlCl3)= mol 0,7500
g/mol 133,33

g 100
=

molecole 10 4,517 olmolecole/m10 6,022  mol 0,750)lClMolecole(A 2323

3 ==

Atomi(Cl) = Molecole(AlCl3) × 3 = 4,517 ⋅ 1023 × 3 = 1,355 ⋅ 1024



Relazioni massa-quantità numero per elementi e 

composti



atomi di X nella formula x massa atomica di X (u)

massa molecolare (o massa formula) del composto (u)

x 100

% in massa dell’elemento X =

moli di X nella formula x massa molare di  X (g/mol)

massa (g) di 1 mol di composto

x 100

Percentuale in massa dalla formula chimica

% in massa dell’elemento X =

su base molare:



Percentuale in massa e massa di un elemento

Massa dell’elemento X presente nel campione=

massa dell’elemento in 1 mol di composto

massa di1 mol di composto

massa del composto x

La percentuale in massa può anche essere

utilizzata per calcolare la massa di un particolare

elemento in una data massa di composto.



everything in nature is either chemically or physically 
combined with other substances

to know the amount of a material in a sample, you 
need to know what fraction of the sample it is

Some Applications:

◦ the amount of sodium in sodium chloride for diet

◦ the amount of iron in iron ore for steel production

◦ the amount of hydrogen in water for hydrogen fuel

◦ the amount of chlorine in freon to estimate ozone 
depletion

Perchè conoscere la composizione
della materia è importante?



Esempio

Calcolare le percentuali in peso di C, H ed O in CH2O

MA(C)= 12,0 u.m.a.    MA(H)= 1,01 u.m.a.   MA(O)= 16,0 u.m.a.

MM(CH2O)=12,0 + 2 x 1,01 + 16,0 = 30,0 u.m.a.  1 mole  30,0 g

% 40,0 100
g 30,0

g  12,0
C  %  massa ==

% 6,73 100
g 30,0

g  1,01 2
H  %  massa =


=

% 53,3 100
g  30,0

g  16,0
O  %  massa ==

N.B. % O = 100% -40,0% -6,73%= 53,3%



Formule chimiche: classificazione

La formula empirica mostra il numero relativo di atomi di ciascun 

elemento nel composto. È il tipo più semplice di formula chimica.

La formula molecolare mostra il numero reale di atomi di 

ciascun elemento in una molecola del composto.

Una formula di struttura mostra il numero di atomi e i legami

tra di essi; cioè, le posizioni reciproche e le connessioni degli 

atomi nella molecola.

In una formula chimica, i simboli degli elementi e i pedici 

numerici indicano la specie e il numero di ciascun atomo presente 

nella più piccola unità della sostanza. Esistono più tipi di formule 

chimiche di un composto:

La formula empirica del perossido di idrogeno è HO; 

1 atomo di H per ogni atomo di O.

La formula molecolare del perossido di idrogeno è H2O2.

La formula di struttura del perossido di idrogeno è H-O-O-H.



Informazioni contenute nella formula chimica del 
glucosio C6H12O6 ( M = 180,16 g/mol)

Carbonio (C) Idrogeno (H) Ossigeno (O)

Atomi/molecola di

composto

6 atomi 12 atomi 6 atomi

Moli di atomi/moli

composto

6 mol di atomi 12 mol di atomi 6 mol di atomi

Atomi/mole di

composto

6(6,022x1023) atomi 12(6,022x1023) atomi 6(6,022x1023) atomi

Massa/molecola di

composto

6(12,01 u) 

= 72,06 u

12(1,008 u) 

= 12,10 u

6(16,00 u) = 96,00 u

Massa/mole di

composto

72,06 g 12,10 g 96,00 g



Formule empiriche e molecolari

La formula empirica è la formula più semplice di un 

composto che sia in accordo con le analisi elementari. 

Mostra i numeri di moli  interi  più piccoli e dà il numero 

di atomi relativo di ogni elemento.

La formula empirica del perossido di idrogeno è HO.

La formula molecolare mostra il numero reale di atomi 

di ciascun elemento in una molecola di un composto.

La formula molecolare del perossido di idrogeno è H2O2.



Analisi per combustione per la determinazione

delle formule dei composti organici

CnHm + (n+     ) O2 =  n CO(g) +      H2O(g)
m

2

m

2



Un composto di azoto ed ossigeno contiene 0,483 g di N e 1,104 g di O.

Quale è la formula empirica del composto?

N mol 0,0345
g/mol 14,0

g 0,483
=

O mol 0,0690
g/mol 16,0

g 1,104
=

Per ottenere i numeri interi più piccoli delle moli degli elementi si 
divide ciascun numero di moli per il più piccolo tra quelli ottenuti prima

N 1,00
0,0345

 0,0345
=

O 2,00
0,0345

0,0690
=

La formula empirica è NO2

Si noti che non è possibile conoscere la formula molecolare che potrebbe 
essere:

NO2          N2O4           N3O6   ……………..

N0,0345O0,0690 ?

Determinazione della formula empirica



Un composto è costituito come segue:

17,5 % Na          39,7% Cr            42,8% O

Quale è la sua formula empirica?

Si fa riferimento a 100 g di composto che conterranno 17,5 g di Na, 
39,7 g di Cr e 42,8 g di O

Na mol 0,761
g/mol 23,0

g 17,5
= Cr mol 0,763

g/mol 52,0

g 39,7
= O mol 2,68

g/mol 16,0

g 42,8
=

più piccolo

Na 1,00
0,761

0,761
=

Cr 1,00
0,761

0,763
=

O 3,52
0,761

2,68
=

× 2   = 2,00

× 2   = 2,00

× 2   = 7,04

Na2Cr2O7



Il 2-desossiribosio, uno zucchero costituente il DNA, è costituito 
solo da carbonio, idrogeno e ossigeno. Un chimico vuole 
determinare la sua formula empirica per combustione ed ottiene 
una percentuale in massa di carbonio pari al 44,77% di C e pari al 
7,52% di H.

Quale è la formula empirica del 2-desossiribosio?

Si fa riferimento a 100 g di composto che conterranno 44,77 g di C, 7,52 g di H 

e (100-44,77-7,52)=47,71 g di O

C mol 3
g/mol 12,01

g 44,77
727,= H mol 7

g/mol 1,01

g 7,52
46,= O mol 2,982

g/mol 16,0

g 47,71
=

più piccolo
C 1,25

2,982

3,727
=

H 2,50
2,982

7,46
=

O 00,1
2,982

2,982
=

× 4   = 5,00

× 4   = 10,0

× 4   = 4,00

C5H10O4



Determinare la formula molecolare

massa  della formula empirica (g/mol)

massa molare (g/mol)
= multiplo intero

La formula molecolare mostra il numero reale di 

atomi di ciascun elemento in 1 mol di un composto.

La formula molecolare è un multiplo secondo un 

numero intero della formula empirica.

Formula empirica NO2

Formula molecolare NO2        N2O4         N3O6       (NO2)n



Ad esempio se nel problema del calcolo della formula 
empirica di NO2 si conoscesse che il peso molecolare del 
composto vale 92,0

2,00
16,0 2  14,0 

 92,0  
n =

+
=

E quindi la formula molecolare è

(NO2)2 cioè   N2O4


