
Esercizio 1. Calcolare la molarità e la temperatura di solidificazione di una soluzione di 

nitrato di potassio al 15% in peso avente densità di 1.11 kg/L.  

La costante crioscopica dell’H2O  è 1.86 °C kg/mol. 

 

Massa molare di 𝐾𝑁𝑂ଷ = 101.1 g/mol 

𝐾𝑁𝑂ଷ si scioglie in acqua secondo la reazione: 

𝐾𝑁𝑂ଷ  → 𝐾ା + 𝑁𝑂ଷ
ି  

Quindi il coefficiente di Vant’Hoff: 

i = 2 

15% in peso significa 15 g di 𝐾𝑁𝑂ଷ in 100 g di soluzione. 

15 g di 𝐾𝑁𝑂ଷcorrispondono a: 

𝑚𝑜𝑙𝑖 𝐾𝑁𝑂ଷ =
𝑔𝑟𝑎𝑚𝑚𝑖 𝐾𝑁𝑂ଷ

𝑀𝑊 𝐾𝑁𝑂ଷ
=

15 𝑔

101.1 𝑔/𝑚𝑜𝑙
= 0.1484 𝑚𝑜𝑙 

100 g di soluzione corrispondono a: 

𝑑 =
𝑚

𝑉
;      𝑉 =

𝑚

𝑑
=

100 𝑔

1.11 𝑔/𝑚𝐿
= 90.09 𝑚𝐿 

La molarità si può quindi calcolare facilmente: 

[𝐾𝑁𝑂ଷ] =
𝑚𝑜𝑙𝑖 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜

𝑣𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑧𝑖𝑜𝑛𝑒
=

0.1484 𝑚𝑜𝑙

0.09009 𝐿
= 1.647 𝑀 

Per la molalità invece dobbiamo considerare i grammi di solvente: 

𝑔௦௢௟௩௘௡௧௘ = 𝑔௦௢௟௨௭௜௢௡௘ − 𝑔௦௢௟௨௧௢ = 100 − 15 = 85 𝑔 

𝑚 =
𝑚𝑜𝑙𝑖௦௢௟௨௧௢

𝐾𝑔௦௢௟௩௘௡௧௘
=

0.1484 𝑔

ቀ
85

1000
ቁ 𝐾𝑔

= 1.745 𝑔/𝐾𝑔 

A questo punto possiamo procedere a calcolare il ∆𝑇௖௥:  

∆𝑇௖௥ = 𝑖 × 𝑚 × 𝐾௖௥ = 2 × 1.745 × 1.86 = 6.491 °𝐶 

La 𝑇௙௨௦ della soluzione sarà quindi: 

∆𝑇௖௥ = (𝑇௙௨௦)ுమை − (𝑇௙௨௦)௦௢௟௨௭௜௢௡௘ = 0 − (𝑇௙௨௦)௦௢௟௨௭௜௢௡௘ 

(𝑇௙௨௦)௦௢௟௨௭௜௢௡ = −∆𝑇௖௥ = −6.491 °𝐶 



Esercizio 2. Calcolare la molarità degli ioni solfato e degli ioni Ag(I) in una soluzione satura 
di solfato di argento. Calcolare inoltre la solubilità del sale quando si aggiungono 61.15 g di 
nitrato di argento ad 800.0 mL della soluzione precedente. 

[Kps Ag2SO4 = 1.2×10-5] 

 

L’equilibrio in soluzione è: 

𝐴𝑔ଶ𝑆𝑂ସ(௦)
⇌ 2 𝐴𝑔ା

(௔௤)
+ 𝑆𝑂ସ

ଶି
(௔௤)

 

La cui costante di equilibrio è: 

𝐾௣௦(𝐴𝑔ଶ𝑆𝑂ସ) = [𝐴𝑔ା]ଶ[𝑆𝑂ସ
ଶି] = 1.2 × 10ିହ 

In una soluzione satura: 

𝐴𝑔ଶ𝑆𝑂ସ(௦)
⇌ 2 𝐴𝑔ା

(௔௤)
+ 𝑆𝑂ସ

ଶି
(௔௤)

𝑖 − −
Δ +2𝑠 +𝑠

𝑒𝑞 2𝑠 𝑠

 

Quindi:  

𝐾௣௦(𝐴𝑔ଶ𝑆𝑂ସ) = [𝐴𝑔ା]ଶ[𝑆𝑂ସ
ଶି] = 1.2 × 10ିହ = (2𝑠)ଶ𝑠 = 4𝑠ଷ 

𝑠 = ඨ
𝐾௣௦

4

య

= ඨ
1.2 × 10ିହ

4

య

= 1.442 × 10ିଶ 

[𝐴𝑔ା] = 2𝑠 = 2 × 1.442 × 10ିଶ = 2.884 × 10ିଶ 𝑀 

[𝑆𝑂ସ
ଶି] = 𝑠 = 1.442 × 10ିଶ 𝑀 

Se nella soluzione viene disciolto 𝐴𝑔𝑁𝑂ଷ: 

𝐴𝑔𝑁𝑂ଷ ⟶ 𝐴𝑔ା + 𝑁𝑂ଷ
ି 

Le moli di 𝐴𝑔𝑁𝑂ଷ (MW = 169.87 g/mol) saranno: 

𝑚𝑜𝑙𝑖 𝐴𝑔𝑁𝑂ଷ =
𝑚 𝐴𝑔𝑁𝑂ଷ

𝑀𝑊 𝐴𝑔𝑁𝑂ଷ
=

61.15 𝑔

169.87 𝑔/𝑚𝑜𝑙
= 0.360 𝑚𝑜𝑙 

che disciolte in 800.0 mL da nno una molarità di: 

[𝐴𝑔𝑁𝑂ଷ] =
0.360 𝑚𝑜𝑙

0.800 𝐿
= 0.450 𝑀 

Essendo 𝐴𝑔𝑁𝑂ଷcompletamente solubile (è un nitrato!) avremo che l’equilibrio di 
dissociazione dell’𝐴𝑔ଶ𝑆𝑂ସ si modifica in: 

𝐴𝑔ଶ𝑆𝑂ସ(௦)
⇌ 2 𝐴𝑔ା

(௔௤)
+ 𝑆𝑂ସ

ଶି
(௔௤)

𝑖 0.450 −
Δ +2𝑠 +𝑠

𝑒𝑞 0.450 + 2𝑠 𝑠

 



𝐾௣௦(𝐴𝑔ଶ𝑆𝑂ସ) = 1.2 × 10ିହ = [𝐴𝑔ା]ଶ[𝑆𝑂ସ
ଶି] = (0.450 + 2𝑠)ଶ𝑠 

1.2 × 10ିହ = (0.450 + 2𝑠)ଶ𝑠 

1.2 × 10ିହ = (0.450)ଶ𝑠 

𝑠 =
1.2 × 10ିହ

(0.450)ଶ
= 5.926 × 10ିହ 𝑀 

  



Esercizio 3. Indicare gli angoli di legame approssimativi e previsti dalla teoria VSEPR nella 

seguente molecola: 

 

 

: 109.5°  

: 120° 

: 180° 

  



Esercizio 4.  Calcolare il pH di una soluzione di un acido debole HA (PM = 60 g/mol) 

ottenuta sciogliendo 40.0 g di acido in 2 L di acqua. 

 [Ka HA = 2.5×10-3] 

 

Innanzitutto è necessario calcolare la concentrazione molare dell’acido debole: 

𝑚𝑜𝑙𝑖 𝐻𝐴 =
𝑔 𝐻𝐴

𝑀𝑊 𝐻𝐴
=  

40.0

60.0
= 0.667 𝑚𝑜𝑙 

[𝐻𝐴] =
𝑚𝑜𝑙𝑖 𝐻𝐴

𝑉௦௢௟௨௭௜௢௡௘
=  

0.667 𝑚𝑜𝑙

2 𝐿
= 0.333 𝑀 

Procediamo ora con lo scrivere lo specchietto riassuntivo della reazione di dissociazion di HA 

in acqua: 

𝐻𝐴(௔௤) + 𝐻ଶ𝑂(௟) ⇌ 𝐻ଷ𝑂ା
(௔௤)

+ 𝐴ି
(௔௤)

𝑖 0.333 − −
Δ −𝑥 +𝑥 +𝑥

𝑒𝑞 0.333 − 𝑥 𝑥 𝑥

 

Sostituendo i valori nella espressione per la costante di equilibrio di ottiene: 

𝐾௔ = 2.5 × 10ିଷ =
[𝐻ଷ𝑂ା][𝐴ି]

[𝐻𝐴]
=

𝑥ଶ

0.333 − 𝑥
 

Se si approssima la x a denominatore si ottiene: 

2.5 × 10ିଷ =
𝑥ଶ

0.333 − 𝑥
 ⟹ 𝑥 = ඥ2.5 × 10ିଷ × 0.333 = 2.885 × 10ିଶ 𝑀 

Il valore ottenuto non è però maggiore dell’1% di 0.333 (3.33×10-3) quindi è più corretto 

risolvere l’equazione di secondo grado.  

Si ottiene quindi: 

𝑥 = 2.763 × 10ିଶ 𝑀 

La [𝐻ଷ𝑂ା] è uguale a 𝑥 quindi:  

𝑝𝐻 = − logଵ଴[𝐻ଷ𝑂ା] = − logଵ଴ 2.763 × 10ିଶ = 1.56 

 

  



Esercizio 5. Scrivere le formule di Lewis delle seguenti sostanze: 

 

 

 CH4 

 

 

 

 

 

 

 

 

 BF3 

 

 

 

 

 

 

 

 NO2 

 

 

 
 
 
 
 

 


