
Esempio

N2(g) + 3H2(g)  → 2NH3 (g)

Tipici problemi della stechiometria sono:

- Quanto idrogeno è necessario per produrre 100 Kg di NH3?

- Quanta NH3 si ottiene da 100 Kg di N2?

Stechiometria



Per rispondere ai problemi precedenti è utile la 
seguente interpretazione della reazione

1 molecola  N2 3 molecole H2 2 molecole NH3

28,0 g  N2 3 x 2,02 g  H2 2 x 17 g  NH3

Si noti che una mole è un numero fisso (6,022 x 1023) 
di molecole (come “dozzina”)

N2(g)   +    3 H2(g)    → 2 NH3 (g)

1 mole  N2 3 moli H2 2 moli NH3

100 molecole N2 3100 molecole H2 2100 molecole NH3   

NA molecole  N2 3NA molecole H2      2NA molecole NH3



N.B.: Sono possibili anche coefficienti 
stechiometrici frazionari,  

in questo caso però:

Ma non

1/2 N2(g)   +    3/2  H2(g)    → NH3 (g)

1/2 mole  N2 3/2 moli H2 1 mole NH3

28,0/2 g  N2 3/2 x 2,02 g  H2 17 g  NH3

1/2 molecola  N2 3/2 molecole H2 1 molecola NH3



Esempio

Quale è la massa di idrogeno necessaria per produrre 907 
Kg di ammoniaca?

- prima di tutto si calcolano le moli di NH3

- dall'equazione chimica si deducono le moli di H2 : 

per 2 moli di NH3 ne servono 3 di H2

N2(g)   +    3 H2(g)    → 2 NH3 (g)
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I coefficienti dell'equazione chimica bilanciata danno i 
fattori di conversione tra le quantità chimiche consumate e 
prodotte. Conviene utilizzare i rapporti:

Controllando l'analisi dimensionale.

- Infine si convertono la moli di H2 in grammi di H2
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N2(g)   +    3 H2(g)    → 2 NH3 (g)
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Riepilogando: bisogna passare necessariamente 
attraverso le moli, perché convertire direttamente tra 
le masse non è possibile.

nAA + ... → nBB + 
...
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Data la reazione,

Fe2O3 (s) + 3 CO (g)   → 2 Fe (s) + 3 CO2 (g)

Calcolare quanti grammi di ferro si possono produrre da 1,00 Kg 
di ossido di ferro (III).

Esempio

Le moli di ossido di ferro (III) a disposizione sono:

Si calcolano infine i grammi di Fe:

1Kg = 103 grammi  nFe2O3 = =  6,25 mol 
g/mol 159,6

 g 101,00 3

Massa Fe = nFe  MAFe = 12,5 mol  55,85 g/mol = 6,98x102 g

Le moli di ferro sono dedotte dall’equazione chimica:

nFe = 6,25 mol Fe2O3  =  12,5 mol Fe 
3OFe mol 1

 Fe mol 2 

2



Problema: Quanti grammi di acqua vengono prodotti dalla 
reazione di 4,16 g di H2 con un eccesso di ossigeno, in 
base alla seguente reazione?

2H2(g) + O2(g) → 2H2O(l)
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Calcoliamo le moli di H2

Trasformiamo le moli di H2 in moli di H2O

OH mol 2,06
H mol 2 

 OH mol 2
H mol 2,06n 2
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2H2O ==

Calcoliamo i grammi di H2O

OH g 7,1 OH molOH  g  18,02 OH mol 2,06  massa 2222H2O 3/ ==



Purezza



Purezza



Purezza: esempi





Resa delle reazioni

La resa effettiva è la quantità di prodotto ottenuta in realtà.

La resa teorica è la quantità di prodotto calcolata

utilizzando i rapporti molari dell’equazione bilanciata.

moli teoriche

moli effettive
Resa percentuale = x 100



Atom economy
One of the key principles
of Green Chemistry is that
processes should be
designed so that the
maximum amount of all
the raw materials ends up
in the product and a
minimum amount of
waste is produced. A
reaction can have a high
percentage yield but also
make a lot of waste
product. This kind of
reaction has a low atom
economy. Both the yield
and the atom economy
have to be taken into
account when designing a
green chemical process.



(CO2 is released in the atmosphere)



Resa delle reazioni: esempi







Reagenti limitanti

• In tutte le reazioni viste sin qui si è assunto che I 

reagenti fossero presenti nelle quantità corrette per 

reagire completamente.

• In realtà, un reagente può limitare la quantità di prodotto

che si può formare

• Il reagente limitante sarà completamente consumato

nella reazione

• Il reagente che non è limitante si dice in eccesso – parte

di questo reagente rimarrà inalterata alla fine della

reazione.



Può capitare che i reagenti siano combinati in quantità 

diverse dalle proporzioni molari date dall'equazione chimica.

In tal caso solo uno dei reagenti – il reagente limitante – si 

consuma completamente mentre parte dell'altro reagente – il 

reagente in eccesso – rimane inalterato.

Esempio: 

assemblaggio fascicoli

un fascicolo è 

costituito da:

5 fogli gialli

3 fogli azzurri

2 fogli rosa

Reagente limitante: dettagli

400 fogli

300 fogli

400 fogli

80 fascicoli

60 fogli azzurri

inutilizzati

240 fogli rosa

inutilizzati



Consideriamo invece la reazione:

2 H2 (g) + O2(g)   → 2 H2O(g)

Supponiamo di far reagire 1 mole di H2 e 1 mole di O2.

Considerando la “stechiometria” della reazione: 

H2 è il reagente limitante

Analogia con la reazione:

5 A + 3 B + 2 C → P

a) 1 mole di H2 necessita ½ moli di O2

b) 1 mole di O2 necessita 2 moli di H2

Non è verificata!!!!

E’ verificata!!!!



Data la reazione,

Zn (s) + S (s)   → ZnS (s) 

Calcolare quanti grammi di solfuro di zinco (II) si ottengono facendo 

reagire 7,36 g di Zn con 6,45 g di S.

Per prima cosa si calcolano le moli di zinco e zolfo:

nZn = = 0,113 mol 
g/mol 65,39

 g 7,36 
nS = = 0,201 mol 

g/mol 32,06

 g 6,45 

Esempio

a) 0,113 mol di Zn necessitano 0,113 mol di S

b) 0,201 mol di S necessitano 0,201 mol di Zn

Non è verificata!!!!

OK

Zn è LIMITANTE



Si ottengono quindi 0,113 moli di ZnS. La massa di ZnS è:

Massa ZnS = nZnS  MMZnS = 0,113 mol  97,45 g/mol = 11,0 g

nZnS = nZn = 0,113 nZnS = nS = 0,201   

Lo zolfo è in eccesso e ne rimangono:

nS = nS(iniziali) - nS(reagite) = 0,201 – 0,113 = 0,088

massa S = nS  MAS = 0,088 mol  32,06 g/mol = 2,82 g

limitante

Si calcolano le moli di ZnS ottenibili da tali moli di Zn e S:



Esempio





https://phet.colorado.edu/en/simulation/reactants-products-and-leftovers

https://phet.colorado.edu/en/simulation/reactants-products-and-leftovers















