
Le forze intermolecolari



Le forze intramolecolari o di legame si esercitano all’interno di una molecola. Il
comportamento chimico è lo stesso in qualsiasi fase.
Le molecole H2O sono presenti indipendentemente dal fatto che l’acqua sia in
fase solida, liquida o gassosa.

Le forze intermolecolari si esercitano tra le molecole. Il comportamento fisico di
ogni fase è diverso perché l’entità di queste forze varia da stato a stato.

Le forze intermolecolari sono più deboli delle forze di legame perchè si
esercitano tra cariche minori e a distanze maggiori.

Le forze intermolecolari sono dovute all’attrazione tra molecole con cariche
parziali o tra ioni e molecole.

Forze intramolecolari e forze intermolecolari

Intermolecular vs Intramolecular

• 41 kJ to vaporize 1 mole of water (inter)

• 930 kJ to break all O-H bonds in 1 mole of water (intra)



Forze intermolecolari: ione-dipolo

Forze intermolecolari tra le più intense. Uno ione positivo (negativo) interagisce con una
molecola polare venendo attratto dal polo negativo (positivo) del dipolo. L'interazione ione
dipolo ha una grande importanza nelle soluzioni. Un tipico esempio è l'idratazione degli ioni
in soluzione acquosa. L'acqua è una molecola polare e come tale interagisce con gli ioni

Il processo di idratazione di uno ione è
generalmente esotermico: ciò significa che
l'idratazione favorisce energeticamente un
processo di dissociazione elettrolitica. Ad
esempio, la rottura del legame H-Cl nel
cloruro di idrogeno è un processo
endotermico, che richiede un'energia di circa
1394 KJ/mol. Questo spiega come mai HCl
puro non è dissociato. Tuttavia, se si gorgoglia
HCl in acqua, si ha una dissociazione. Ciò è
spiegato dal grande guadagno energetico che
si ha quando gli ioni H+ e Cl- vengono idratati.

Forze direzionali

𝐸 =
𝑍±𝜇 𝑒

4𝜋𝒓𝟐𝜖0

m = momento di dipolo
Z = carica dello ione
r = distanza fra ione e dipolo
e = carica elettronica

Z‒

q+ q–

r



Forze intermolecolari: dipolo-dipolo

Dati due dipoli elettrici, l'estremità positiva di uno viene attratta dall'estremità negativa
dell'altro e viceversa. Lo stesso tipo di interazione si ha fra molecole polari.
L'interazione dipolo-dipolo è esotermica: ciò significa che bisogna fornire energia per
distruggere tale tipo di interazione.
La temperatura di fusione o di ebollizione di un composto è un'indicazione di quanto intense
sono le forze intermolecolari che tengono unite le molecole nella fase solida o liquida: una
temperatura di fusione o ebollizione maggiore indica forze intermolecolari più intense:
aumento della temperatura di fusione o di ebollizione di un composto polare all'aumentare
del momento di dipolo risultante delle sue molecole.

𝐸 =
−2 𝜇1 𝜇2
4𝜋𝒓𝟑𝜖0

m = momento di dipolo
r = distanza fra dipoli



Dato che l'induzione di un momento di dipolo dipende dalla facilità con cui
la nuvola elettronica viene deformata, la polarizzabilità a aumenta
all'aumentare delle dimensioni atomiche o molecolari. Infatti, quanto più gli
elettroni sono distanti dal nucleo, tanto meno fortemente sono trattenuti da
quest'ultimo e quindi tanto più facile sarà il loro spostamento sotto l'effetto
di un campo elettrico.

Forze intermolecolari: ione-dipolo indotto, dipolo-dipolo indotto

𝐸 = −
1

2
𝑍2𝛼/𝒓𝟒

Ione-dipolo indotto

𝐸 = −𝜇2𝛼/𝒓𝟔

Dipolo-dipolo indotto



Vengono anche dette forze di dispersione o forze di London e sono generalmente le forze
intermolecolari meno intense. Sono originate da fluttuazioni momentanee nella distribuzione
di carica in specie chimiche apolari: tali fluttuazioni determinano momenti di dipolo istantanei
che a loro volta possono indurre momenti di dipolo in molecole vicine. Le forze di dispersione
sono particolarmente importanti nei composti apolari.

Forze intermolecolari: dipole indotto-dipolo indotto

𝐸 = −2𝜇2𝛼/𝒓𝟔 𝐸 = −3𝐼3𝛼2/4𝒓𝟔oppure

mm = momento di dipolo istantaneo medio
I = energia di ionizzazione della specie

2

2

2



Confronto delle forze di legame e delle forze di non 

legame (intermolecolari)



Confronto delle forze di legame e delle forze di non 

legame (intermolecolari)



Raggio covalente e raggio di van der Waals

La distanza di van der Waals è la distanza tra due atomi non legati in 

molecole vicine.

Il raggio di van der Waals è la metà della minima distanza reciproca dei

nuclei di due atomi non legati .

Il raggio di van der Waals è sempre maggiore del raggio covalente.



Il legame idrogeno si origina tra molecole che hanno un atomo di H
legato a un atomo piccolo, altamente elettronegativo, con coppie di
elettroni solitari: N, O, o F.

Un legame idrogeno intermolecolare è il risultato dell’attrazione tra
l’atomo di H di una molecola e la coppia solitaria dell’atomo di N, O, o F di
un’altra molecola.

Una particolare forza intermolecolare: il legame idrogeno

H2O

HF

Fortemente direzionale





Legame idrogeno e temperatura di ebollizione



La struttura esagonale del ghiaccio

A causa del legame H, il ghiaccio ha una struttura

aperta ed è perciò meno denso dell’acqua.





soluzioni e forze intermolecolari



• Una soluzione è una miscela omogenea (i.e. la sua composizione e le sue
proprietà sono uniformi in ogni parte del campione) di due o più sostanze
formate da ioni o molecole.

• Le soluzioni possono esistere in ognuno dei tre stati della materia: gas, liquido o
solido.

• Il solvente è il componente presente in quantità maggiore o che determina lo
stato della materia in cui la soluzione esiste.

• Il soluto è un componente presente in quantità minore.

o Soluzioni gassose: in genere i gas possono mescolarsi in tutte le proporzioni
per dare soluzioni gassose

o Soluzioni liquide: sono le più comuni e sono ottenute nella maggior parte dei
casi sciogliendo un gas o un solido in un liquido. Sono comuni anche le
soluzioni liquido-liquido (possono non essere miscibili in tutte le proporzioni)

o Soluzioni solide: sono principalmente leghe di due o più metalli. Le leghe di
mercurio (l’unico metallo liquido) con altri metalli sono chiamate amalgame e
possono essere sia liquide che solide)

Soluzione: definizioni e tipologie



Quando sciogliamo una sostanza in un liquido chiamiamo soluto la sostanza e 
solvente il liquido.
La miscela omogenea risultante è nota come soluzione.

Con concentrazione si intende la quantità di soluto sciolta in una quantità standard 
di soluzione (o solvente). 

Soluzioni e Concentrazione

MOLARITA’:   M = moli soluto / dm3 soluzione

MOLALITA’:  m = moli soluto / kg  solvente

NORMALITA’: N = eq soluto / dm3 soluzione; non più usata, bandita 
dalla IUPAC



Frazione di massa: wS = grammi di S / grammi totali
Percentuale in peso (o massa): % m/m = wS * 100

Frazione di volume: fV
S = Volume di S / Volume totale 

Percentuale in volume: % V/V = f VS * 100

Frazione molare: xS = numero di moli di S / numero di moli totali

ppm = mg soluto / kg soluzione = mg soluto / g soluzione

ppb = mg soluto / kg soluzione = ng soluto / g soluzione

Concentrazione: altri modi per esprimerla



• Soluzione satura = soluzione contenente la massima quantità di soluto che il solvente è in

grado di sciogliere a quella data temperatura.

• Solubilità di un soluto in un solvente = concentrazione della soluzione satura (viene di

solito espressa in moli/l, ma si può trovare anche espressa in g/l o nelle altre forme in cui

viene espressa la concentrazione).

Solubilità

La solubilità di una sostanza in un’altra può essere spiegata sulla base di due fattori:

1. Una naturale tendenza al disordine (fattore entropico). E’ praticamente l’unico
fattore ad agire nel caso dei gas (ideali) che sono miscibili in tutte le
proporzioni.

2. Forze intermolecolari di attrazione tra le molecole delle due sostanze (fattore
energetico). Chiamando A le molecole di una sostanze e B quelle dell’altra, se la
media delle attrazioni A-A e B-B è superiore all’attrazione A-B le due sostanze
non tendono a mescolarsi. La solubilità di un soluto in un solvente dipende da
un bilancio fra questi due fattori.



Quando si forma una soluzione, le attrazioni soluto-soluto e solvente-
solvente vengono sostituite dale attrazioni soluto-solvente.

Questo avviene solo se le forze esistenti all’interno del soluto

e del solvente sono simili a quelle che le sostituiscono.

Soluzioni e Forze Intermolecolari



SOSTANZA SOLUBILE = si scioglie in misura apprezzabile in un determinato solvente

SOSTANZA INSOLUBILE = NON si scioglie in misura apprezzabile in un solvente

ELETTROLITI = Soluti che si dissociano in ioni in acqua rendendo la soluzione un buon
conduttore di elettricità

Due bacchette di grafite, dette elettrodi, sono poste in soluzione.
La sorgente di elettricità attira elettroni in una bacchetta e li
spinge nell’altra generando su un elettrodo una carica negativa e
sull’altro una carica positiva. In soluzione gli ioni positivi (cationi)
e quelli negativi (anioni) sono attirati rispettivamente
dall’elettrodo negativo e dall’elettrodo positivo.

La carica elettrica si sposta in soluzione grazie agli ioni.

Solubilità e elettroliti



si ionizza COMPLETAMENTE 
in soluzione 

e conduce BENE la corrente

NON si ionizza 
in soluzione e 

NON conduce la corrente 

si ionizza PARZIALMENTE 
in soluzione 

e conduce POCO la corrente



• Tutti i composti ionici e solo pochi composti molecolari sono elettroliti forti

• La maggior parte dei composti molecolari è costituita da non-elettroliti o da elettroliti deboli

NaCl: è un solido ionico, un elettrolita forte; in acqua si dissocia in ioni Na+ e Cl-

NaCl(s) Na+
(aq) + Cl-(aq)

I fattori che determinano la dissoluzione di un solido
ionico in un solvente polare sono:

1. l’energia reticolare del solido (somma delle
energie di attrazione fra anioni e cationi): più è
grande e minore è la tendenza del solido a
sciogliersi

2. l’energia di attrazione ione-dipolo fra gli ioni e i
dipoli elettrici costituiti dalle molecole di solvente
opportunamente orientati: più è grande
maggiore è la tendenza del solido a sciogliersi



• La rottura di un legame è un processo ENDOTERMICO, richiede energia. La

rottura di un legame ionico è un processo molto endotermico

• La formazione di un legame è un processo ESOTERMICO, rilascia energia.

L’idratazione degli ioni è un processo esotermico

• La dissoluzione di un elettrolita può essere ESOTERMICA (se l’energia di

idratazione è maggiore dell’energia di legame) o ENDOTERMICA (se l’energia

di idratazione è minore dell’energia di legame)

CaCl2: è un solido ionico, un elettrolita forte; in acqua si dissocia in ioni Ca++ e Cl-

CaCl2(s) Ca++
(aq) + 2 Cl-

(aq)

NH4NO3: è un solido ionico, un elettrolita forte; in acqua si dissocia in ioni NH4
+ e NO3

-

NH4 NO3(s) NH4
+

(aq) + NO3
-
(aq)

Reazione 
esotermica

Reazione 
endotermica

Solubilità di composti ionici in acqua





HCl: è un gas molecolare, un elettrolita forte; in acqua si dissocia in ioni H+ e Cl-

HCl(g) H+
(aq) + Cl-

(aq)

GLI IONI NON SONO PRESENTI NEL 
GAS:

SI FORMANO IN SOLUZIONE

CH3COOH: è un liquido molecolare, un elettrolita debole; in acqua si dissocia solo
parzialmente

GLI IONI NON SONO PRESENTI NEL 
LIQUIDO:

SI FORMANO IN SOLUZIONE
CH3COOH(l)

H+
(aq) + CH3COO-

(aq)

CH3OH: è un liquido molecolare, un non-elettrolita; in acqua non si dissocia

Nella soluzione di un non elettrolita il soluto si 
conserva come molecola senza scindersi in ioni. Il 

metanolo, CH3OH, è un non elettrolita e, 
nell’acqua in cui si è disciolto, è presente in forma 

di molecole

Solubilità di composti covalenti in acqua



Solubilità in acqua



Solubilità in acqua



Solubilità 
degli alcoli 

in acqua

L’olio per motori è composto da molecole apolari. 
Esso non è miscibile con l’acqua che è polare.

Il glicole etilenico, usato come anticongelante, è miscibile 
con l’acqua in tutti i rapporti in quanto entrambe le 

sostanze formano legami a idrogeno

Solubilità: “il simile scioglie il simile”



Forze intermolecolari e transizione di fase



Tutte le forze intermolecolari sono di natura elettrostatica (ione-dipolo, dipolo-
dipolo, legame ad idrogeno, ione-dipolo indotto….)
Le forze intermolecolari agiscono in tutti gli stati di aggregazione della materia;
tuttavia, nei gas, sono di gran lunga meno importanti che nei liquidi o nei solidi,
perché l'energia cinetica delle molecole di un gas è di gran lunga maggiore
dell'energia coinvolta nelle interazioni intermolecolari.
Viceversa, nei liquidi e nei solidi, l'energia di interazione intermolecolare
rappresenta una frazione considerevole dell'energia totale delle molecole

Forze intermolecolari e energia cinetica

L'energia cinetica delle molecole dipende dalla temperatura, aumentando con essa.
Se un gas viene raffreddato, la sua temperatura diminuisce e così pure l'energia
cinetica delle molecole. Le forze intermolecolari, invece, non dipendono direttamente
dalla temperatura e quindi, man mano che il gas viene raffreddato, aumentano di
importanza. Quando la temperatura è divenuta sufficientemente bassa da far sì che
l'energia cinetica delle molecole non sia più in grado di farle sfuggire alle loro
interazioni reciproche, il gas condensa e si trasforma in liquido (i.e. le molecole sono
“prigioniere” delle reciproche forze attrattive, che impediscono loro di allontanarsi le
une dalle altre)



Se un liquido viene raffreddato, l'energia cinetica delle molecole diminuisce ulteriormente: ciò
avviene fino a che l'energia cinetica delle molecole diventa piccola in confronto all'energia
dovuta alle forze intermolecolari. A questo punto la libertà di movimento viene
drasticamente limitata e le molecole rimangono bloccate in posizioni fisse e regolari dalle
forze intermolecolari: il liquido solidifica. La struttura di un solido presenta un ordine a lungo
raggio: le forze intermolecolari determinano una disposizione tridimensionale regolare delle
molecole o ioni che lo costituiscono.

Solidi: qualche info



Solidi: qualche info



Fase (liquido, solido, gas): porzione di materia omogenea in ogni sua parte (cioè le sue
proprietà chimiche e fisiche non dipendono dal punto in cui vengono misurate)

E' possibile trasformare una fase in un altra variando la pressione e/o la temperatura: si
parla di transizione di fase.

Transizioni di fase

Ogni cambiamento di stato è accompagnato da un variazione nell’energia del sistema:
rottura delle forze intermolecolari e quindi impiego a di energia.
La rottura dei legami intermolecolari porta ad un sistema meno ordinato.
Maggiori sono le forze intermolecolari, maggiore è l’energia richiesta per superarle
durante il cambiamento di stato



Equilibri di fase
O

rd
in

e d
el Sistem
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La pressione osservata nel recipiente in condizioni di equilibrio è dovuta ad una parte
dell'acqua liquida che è evaporata e viene detta pressione di vapore.
La pressione di vapore dipende dalla temperatura a cui viene mantenuto il recipiente:
maggiore è la temperatura, e maggiore è il valore finale della pressione di vapore.
Per ogni valore di temperatura, esiste un corrispondente valore di pressione di vapore
all'equilibrio.

Equilibri di fase liquido-gas: tensione (pressione) di vapore



All points along the vapor pressure versus temperature curves represent conditions of 

pressure and temperature at which liquid and vapor are in equilibrium.

Tensione (pressione) di vapore



Operando una serie di misure della pressione di equilibrio corrispondente a temperature via via minori a partire, ad
esempio, dalla temperatura di ebollizione e riportando le coppie di valori P e T così ottenuti in un grafico, otterremo
un ramo di curva che rappresenta il luogo dei punti in cui acqua liquida e acqua vapore coesistono in equilibrio.
Continuando a diminuire la temperatura del termostato, si arriverà al punto in cui l'acqua appena introdotta ghiaccia.
Anche in questo caso, tuttavia, parte dell'acqua solida evaporerà per occupare il volume vuoto a disposizione
generando una pressione di equilibrio. Si avrà dunque un equilibrio tra acqua solida e acqua vapore

Transizioni di fase e diagrammi di stato

nel corso della diminuzione di temperatura,
dobbiamo essere passati per una coppia di
valori (p, T) in cui si ha coesistenza di acqua
liquida, solida e gassosa in condizioni di
equilibrio. Tale punto nel piano P, T viene
detto PUNTO TRIPLO

Se aumentiamo ancora la
pressione, osserveremo che
tutto il ghiaccio si scioglierà
e rimarrà solo acqua liquida.
Per far ricomparire ghiaccio
in equilibrio con acqua
liquida a questa pressione
maggiore dobbiamo
diminuire la temperatura
rispetto a T al punto triplo

terzo ramo di curva che parte dal punto triplo:
equilibrio fra acqua liquida e acqua solida



(Nel caso più semplice) il diagramma di fase divide il piano p-T in tre zone,
delimitate dai tre rami di curva discussi: ciascun ramo rappresenta il luogo dei
punti di equilibrio fra due fasi mentre in ciascuna regione del piano p-T, la
temperatura e la pressione sono tali per cui solo una fase (solida, liquida o
gassosa) può esistere in condizioni di equilibrio. La temperatura a cui si ha
equilibrio solido-liquido alla pressione di 1 atm viene detta temperatura normale
di congelamento; analogamente, la temperatura a cui si ha equilibrio liquido-
vapore alla pressione di 1 atm viene detta temperatura normale di ebollizione. In
generale, l'ebollizione è una transizione dalla fase liquida a quella vapore quando
la pressione di vapore del liquido è uguale o maggiore della pressione esterna.
Mentre nell'evaporazione solo le molecole della superficie del liquido passano in
fase vapore, nell'ebollizione, tutte le molecole del liquido (anche quelle che si
trovano al di sotto della superficie) passano in fase vapore: ciò si manifesta con
la formazione di bolle di vapore nella massa del liquido. La formazione delle bolle
è dovuta proprio al fatto che la pressione di vapore del liquido uguaglia la
pressione esterna: infatti, affinchè una bolla possa formarsi e crescere, bisogna
che la pressione del vapore al suo interno sia uguale alla pressione esterna, che è
uguale a quella atmosferica (più il piccolo contributo dovuto al peso del liquido
soprastante).



Il ramo di curva relativo all'equilibrio liquido-vapore non si estende all'infinito verso le 
alte temperature. Ad una certa temperatura, detta temperatura critica, si arresta 
bruscamente. La pressione corrispondente è detta pressione critica.

Per temperature maggiori della temperatura critica, l'energia cinetica delle molecole è 
talmente elevata che non esiste più un confine netto fra gas e liquido: comprimendo un 
gas ad una temperatura maggiore del valore critico, non si riesce ad ottenere una fase 
liquida. 

Il comportamento in queste condizioni è diverso sia da quello della fase gassosa che
da quello della fase liquida e in effetti ci si trova di fronte ad una nuova fase, che viene
genericamente definita come fluido supercritico.



Diagramma 
di stato della CO2

Diagrammi di stato (o di fase)

Nella maggior parte dei composti,
la curva solido-liquido ha una
pendenza positiva, poiché la fase
solida ha una densità maggiore di
quella liquida.
Nell’acqua si ha pendenza
negativa, cioè il ghiaccio fonde
per compressione, perché vi è il
legame idrogeno, per il quale la
struttura del ghiaccio è molto
aperta e con densità inferiore
rispetto al liquido.





Effetto della pressione sulla solubilità di un gas

A. Una soluzione satura di un gas è in equilibrio alla pressione P1.

B. Se si aumenta la pressione a P2, il volume del gas diminuisce. Di
conseguenza, la frequenza degli urti contro la superficie aumenta, e una
maggiore quantità di gas è in soluzione quando si ristabilisce l’equilibrio.



sgas = kH× Pgas

La solubilità di un gas (Sgas) è direttamente
proporzionale alla pressione parziale del gas 
(Pgas) sulla soluzione.

kH = costante di Henry

La legge di Henry

Carbonated soft drinks illustrate how
Henry’s law works. These beverages are
packed under pressure in a chamber filled
with carbon dioxide gas, some of which
dissolves in the beverage. When the can or
bottle is opened, the partial pressure of CO2

above the solution drops, causing the
solubility of CO2 to drop (Gas bubbles out of
the solution).





Proprietà colligative



Soluzione ideale e tensione di vapore

• Soluzione ideale: originata dal mescolamento di sostanze che avviene in assenza di

sviluppo o assorbimento di calore.

• Ciò avviene, in linea teorica, solo se le forze di interazione tra le molecole di ciascuna

sostanza sono dello stesso tipo e della stessa entità per tutte le sostanze che formano la

soluzione.

• Tutte le soluzioni reali si discostano da quelle ideali, ma il comportamento di una

soluzione reale si avvicina a quello di una soluzione ideale all’ aumentare della diluizione

• Soluzioni con M inferiore a 0.01M hanno comportamenti vicini a soluzioni ideali

Tensione di vapore di un componente i-esimo di una soluzione è uguale al prodotto 
della sua frazione molare () per la tensione di vapore del componente puro

pi = i pi
0

p = p1 + p2 + p3 +…..+ pn= 1 p1
0 + 2 p2

0 + 3 p3
0 +……..+ n pn

0

Legge di Raoult



p = p1 + p2 = 1 p1
0 + 2 p2

0

Legge di Raoult

1. Solvente
2. Solido



Legge di Raoult: miscele di due componenti

1. Solvente
2. Solido



Legge di Raoult: abbassamento della tensione di vapore



proprietà di soluzioni diluite (ideali o reali che tendono all’idealità) che non

dipendono dalla natura chimica del soluto ma solo dal numero relativo delle sue

particelle rispetto al numero di particelle del solvente.

Proprietà colligative

…ciò che abbiamo descritto rappresenta una PROPRIETA’ COLLIGATIVA:

Alla fine dell’800 fu sperimentalmente
osservato che la tensione di vapore
del solvente veniva abbassata
dall’aggiunta di un soluto non volatile.
In particolare nel 1886 Raoult osservò
che l’entità di questo abbassamento
non dipendeva dal tipo di soluto ma
solo dalla sua frazione molare.

Abbassamento della tensione di vapore



Proprietà colligative: innalzamento ebullioscopico

The vapor pressure lowering caused by 
the nonvolatile solute leads to an increase 

in the boiling point. 

DTb = Kbm

L’innalzamento ebullioscopico è
proporzionale alla molalità
della soluzione.

Kb è la costante ebullioscopica molale del solvente. 



Proprietà colligative: abbassamento crioscopico

DTcr = Kcrm

Kcr è la costante crioscopica molale del solvente. 

La temperatura di congelamento
di una soluzione è sempre minore
di quella del solvente puro.



Diagrammi di fase del solvente e della soluzione



Costante ebullioscopica molale (Keb) e costante

crioscopica molale (Kcr) di alcuni solventi



Il processo di Osmosi

Osmosis is the movement of solvent

molecules through a semipermeable

membrane from a region of lower solute

concentration to a region of higher solute

concentration.



𝝅 Pressione osmotica

la pressione osmotica, che tende a far
passare le molecole del solvente dall’esterno
verso l’interno del tubo, è uguale alla
pressione idrostatica che bisogna esercitare
per impedire il flusso delle molecole del
solvente dall’esterno verso l’interno del tubo

Proprietà colligative: pressione osmotica

Legge di Van’t Hoff







Per spiegare le proprietà colligative di soluzioni di elettroliti si deve tener conto della
concentrazione totale di tutti gli ioni piuttosto che della concentrazione dell’elettrolita.

Ad esempio l’abbassamento del punto di congelamento di una soluzione di NaCl 0.1 m è
(circa) il doppio di quello di una soluzione di glucosio 0.1 m.
Ciò perché ogni unità formula NaCl si dissocia in ioni Na+ e Cl-, cioè in due particelle che
contribuiscono entrambe a tale proprietà colligativa.

Proprietà colligative in elettroliti

In generale per le principali proprietà colligative si può scrivere:

 = i M R T

DTb= i Kb m

DTf= i Kcr m

in cui i è il numero di ioni provenienti da ogni unità formula (coefficiente di Van’t Hoff)

NaCl          Na+ + Cl- i=2

K2SO4     2K+ + SO4
2- i=3

Questo è rigorosamente vero solo per 
soluzioni molto diluite.




