QUANTITA’ di SOSTANZA
e una grandezza fondamentale del sistema
internazionale che «conta» gli atomi nelle sostanze

Grandezza fisica

lunghezza

massa

tempo

corrente elettrica

temperatura
guantita di sostanza
intensita luminosa

Simbolo della
grandezza

Nome dell’unita di | Simbolo dell’unita
misura di misura

metro

kilogrammo kg
secondo 5
ampere A
kelvin K
mole mol
candela cd



Cosa misura la quantita di sostanza?

a materia e costituita da unita discrete:

* numero di atomi in molecole
* numero di atomi in unita formula per i reticoli estesi
* numero di molecole o di unita formula presenti in una certa massa di sostanza

$

Misurare una quantita di sostanza si traduce quindi nel «contare» gli
atomi, le molecole o le unita formula presenti in una certa massa di

sostanza



Come si misura la quantita di sostanza?

Il problema e che anche piccole porzioni di materia contengono un
enorme numero di atomi, molecole o unita formula. Per esempio, un
palloncino d’aria contiene circa 102> molecole! Un bicchiere d’acqua o
una manciata di chiodi contengono altrettante molecole di H,O e di
atomi di Fe, rispettivamente.

$

Risulta evidente che usare direttamente il numero di atomi, molecole o
unita formula come misura della guantita di sostanza risulta scomodo.
Sarebbe come misurare le dimensioni di un campo di calcio esprimendo
Il valore in mm!



Quale unita di misura allora?

Se chiedo ad un ferramenta 1000 chiodi, il commerciante non si mettera
a contarli tutti. Contera, per esempio, 50 chiodi, li mettera in una
scatola, pesera la scatola e mi consegnera 20 scatole dello stesso peso.
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|_a mole

Dozzing = 12 W:z
E una parola che indica una certa ' |
guantita di oggetti come la parola &
dozzina, paio o coppia

‘ Da dove esce fuorl 1l numero
6.022 x 1023 ?




La costante di Avogadro




LLa mole e gli elementi

Per ogni elemento

Peso atomico (u) = massa molare (gr/mol)




Una mole di:

1 mol O,(g) ha una massa di 32,0 g}

1 mol HyO(/) ha una massa di 18,0 gJ

1 mol NaCl(s) ha una massa di 58,45 gJ




Dal peso alle moli agli atomi e viceversa

Il T
Massa m/ M moli niN, - Numero dei atomi

dell'elemento (m) < Y dell'elemento (n) - N/N. dell’elemento (N)

M = massa molare in g/mol
N, = costante di Avogadro



Hai capito cos’e la massa molare di una sostanza elementare?

¥

1 molK=39.10gK
1 mol K=6.022 x 1023 atomi K

1 metK™ y 6.022 x 1023 atomi K

0.551 g k— X
39.10 g k— 1 metK™

8.49 x 102! atomi K



peso molecolare: e la somma delle masse atomiche (in u) in una molecola.

1S 32.07 u
20  +2x16.00u
SO, 64.07 u

Per ogni molecola

peso molecolare (u) = massa molare (gr/mol)

1 molecola SO, = 64.07 u
1 mole SO, = 64.07 g/mol



§ Hai capito cos'e la massa molare di una molecola?

1 mol C;H,O=(3x12)+ (8 x1)+16=60g C;H,0
1 mol di molecole di C;H;O = 8 mol H atomi

1 molH=6.022 x 1023 atomi H

725MX1W ><Sm_QI—Hﬁni ><6.022><1023Hatomi _
25T 602CHO  1mol&sH,0 1 molH-atomi )

5.82 x 10%* atomi H




Peso formula: e la somma delle masse degli atomi (in u)
in una unita formula di un composto non molecolare.

1Na 22.99 u
NaCl 1Cl + 35.45 u

NaCl 58.44 u

Per ogni composto ionico

Peso formula (u) = massa molare (gr/mol)

1 unita formula NaCl =58.44 u
1 mole NaCl = 58.44 g/mol



Hai capito cos'e il peso formula?

1 unita formula di Ca,(PO,),

3 Ca 3 x 40.08
2P 2 x 30.97

380 + 8 x 16.00
310.18 u




Conversione massa € -> quantita di sostanza
grammi - moli

Moli in massa Massa 1n moli
_ grammi + , 1 mol .
Moli X = grammi Grammi X — = moli
1 mol grammi

I 1

massa molare 1/massa molare



Esempio 2.7 EEINCEEERICRNEREEE VENAERGUTHEICK Ru DD

Calcolare la quantita di carbonio (in moli) contenuta in una mina di matita di 0.0265 g (si assuma che la mina della
matita sia costituita da grafite pura, una forma di carbonio).

RISOLUZIONE Seguire il piano concettuale per RISULTATO

risolvere il problema. 0.0265 € x 1 mol C

T 221 x10%molC
12.01 g€

VERIFICA La massa iniziale del carbonio e molto minore della massa molare del carbonio, cosi ha senso che il
risultato (la quantita in moli) sia molto minore rispetto ad 1 mol di carbonio.

ESERCIZIO DI PROVA 2.7 Calcolare la quantita di rame (in moli) in un foglio di rame puro che pesa 35.8 g.
ESERCIZIO DI PROVA AGGIUNTIVO 2.7 Calcolare la massa (in grammi) di 0.473 mol di titanio.



Composizione percentuale in massa

CCLF, . .

\ 2 X massa molare C]
Mass: -entuale Cl = S X 100
assa percentuale ¢ massa molare di CCL,F;




Esempio 3.14 EeG A ERE U E R R EEET:

Calcolare la massa percentuale di Cl nel Freon-112 (C,Cl4F»), un CFC refrigerante.

STRATEGIA La formula
molecolare indica che ci sono 4
moli di Cl in ogni mole di
Freon-112. i trovi la
composizione percentuale in
massa dalla formula chimica
usando l'equazione che
definisce la percentuale in
massa. L'impostazione mostra
come usare la massa del Clin 1
mole di C,ClyF; e la massa
molare di C,Cl4F; per trovare la
percentuale in massa di CL.

RISOLUZIONE <Calcolare le
grandezze necessarie e
sostituire i valori
nell’equazione per trovare la
massa percentuale di CL

IMPOSTAZIONE
Massa % C] = ¥ x massamolare CI
massa molare C,Cl4F»

RELAZIONI UTILIZZATE
Massa percentuale elemento X =

massa dell'elemento X in 1 mol di composto 1
massa di 1 mol del composto

RISULTATO
4 x massa molare Cl
Massa molare di C,ClyF;

4(35.45 g/mol) = 141.8 g/mol
2(12.01 g/mol) + 4(35.45 g/mol) + 2(19.00 g/mol)

24.02 g/mol + 141.8 g/mol + 38.00 g/mol = 203.8 g/mol
4 x massa molare Cl « 100

massa molare C,ClyF,

141.8 g/mol
= X 100
203.8 g/ mol

= 69.58%

Massa % Cl =




Ottenere una formula
empirica da dati

sperimentali

1. Scrivere (o calcolare) tra i dati le
masse di ciascun elemento presente
in un campione del composto. Se ¢
data la composizione percentuale in
massa, assumere di avere 100 g di
composto e calcolare la massa di
ogni elemento dalle percentuali
date.

2. Convertire in moli ciascuna massa
indicata nello stadio 1 usando
I'appropriata massa molare per ogni
elemento come fattore di
conversione.

Esempio =.17

Formula empirica
da dati sperimentali

Un composto che contiene azoto e

ossigeno € decomposto in laboratorio
e produce 24.5 g di azoto e 70.0 g di

ossigeno. Calcolare la formula
empirica del composto.

DATI: 24.5gN,70.0g0
INCOGNITA: formula empirica
I mol N
245 N X —————=1.75mol N
1401 &N o
1 mol O
70.0 X —————— =438 mol O
oo 16.00 mo

Esempio =.18

Formula empirica
da dati sperimentali

Un'analisi di laboratorio dell’aspirina
ha determinato la seguente
composizione in massa percentuale:

C 60.00%; H 4.48%; O 35.52%

Trovare la formula empirica.

DATI: In 100 g di campione:
60.00gC, 448 ¢gH, 35.52g 0O

INCOGNITA: formula empirica
1 mol C
60.00 X ————— = 4996 mol C
g€ X o1 ge | Hemo
I mol H
4.48 X ————— = 444 mol H
e X T008 ot o
I mol O
35.52 g6 X = 2.220 mol O

16.00 g¢O



3. Scrivere una pseudoformula per il

composto usando le moli di ciascun
elemento (dallo stadio 2) come
pedice.

. Dividere tutti i pedici nella formula
per il pedice piu piccolo.

. Se i pedici non sono tutti numeri
interi, moltiplicare tutti i pedici per
un numero intero (si veda la tabella
in basso) per ottenere un insieme di
numeri interi come pedici.

N; 750418

N1.750438 — N0y 5
.75 1.75

N102_5 X 2 — Nz[‘.}j

La formula empirica corretta ¢ N,Os,.

Cy.906H4.4407 220

Cs4.996H 4.44 02,220 — C;, 55H,0,
2220 2220 2220

Cy25H,0, X 4 —— CyHg0y

La formula empirica corretta ¢
CoHgOs.

Pedice decimale Moltiplicare per

0.20 5

0.25
0.33
0.40
0.50

0.66

0.75

W MW

0.80



Analisi per combustione

H,0 e CO, vengono
Il campione bruciato intrappolate
produce CO, e H,O in adsorbenti separati

\

AAssorbitore 'Assorbito’re
Fornace deg’HzO di/COz

La massa acquisita da ogni assorbitore corrisponde
alla massa di CO, e H,0O prodotte




Procedura per...

Ottenere una
formula empirica

da un’analisi
per combustione

1. Scrivere tra i dati le
masse di ciascun
prodotto di
combustione e la massa
del campione (se data).

2. Convertire le masse di
CO» e H>O dallo stadio 1
in moli usando le
appropriate masse molari
come fattori di
conversione.

Esempio 3.20
Formula empirica

da un’analisi per combustione

Esempio =.21

Formula empirica
da un’analisi per combustione

In seguito a combustione un composto che
contiene solo carbonio e idrogeno produce
1.83 g di CO3 e 0.901 g di H50. Trovare la
formula empirica del composto.

In seguito a combustione un campione che

pesa .8233 g di un composto che contiene
solo carbonio, idrogeno e ossigeno produce

2.445 g di CO5 e 0.6003 g di H,0. Trovare la
formula empirica del composto.

DATI: 1.83 g di CO,, 0.901 g di H,0
INCOGNITA: formula empirica
1 83 1 mol CO,
83 8€0 x 01 ecos
= 0.0416 mol CO,
0.901 I mol H,O
. 4
&0 18.02 g H50

= 0.0500 mol H,O

DATI: 0.8233 g di campione; 2.445 g di
CO32; 0.6003 g di H0

INCOGNITA: formula empirica

5 445 1 mol COZ
K 4
&C0 > 0 2 €0,

= 0.05556 mol CO,

[}6[]{}3 1 mol Hgo
0003 &0 x 1o 02 ath0

= 0.03331 mol H,O




3. Convertire le moli di

CO3 e le moli di H>O
dallo stadio 2 in moli di
C e H usando il fattore
di conversione inerente
alla formula chimica di
CO» e H>0.

. Se il composto contiene
elementi diversi da H e
C, trovare la massa di
questi elementi
sottraendo la somma
delle masse di Ce H
dalla massa del
campione. Infine,
convertire la massa di
questi elementi in moli.

. Scrivere una pseudo
formula del composto
usando il numero di moli
di ogni elemento (dallo
stadio 3 e 4) come pedici.

1 mol C
1 mel-CO,
= 0.0416 mol C

2 mol H
| melH>0
= 0.100 mol H

0.0416 mel-CO, x

0.0500 melH0 x

Non ci sono altri elementi, si puo procedere
allo stadio successivo.

Co.0416Ho.100

1 mol C
0.05556 mel-€CO; x ——
2 % 1 mel€0O;

= 0.05556 mol C

2mol H
1 mel-H>0
= 0.06662 mol H

0.03331 melH;0 x

Massa di C = 0.05556 motC x &€
dssd 1 = . k4 _mﬂ.l--(':'
_ 0.6673gC
. : 1.008 gH
Massadi H = 0.06662 molH x ———
metH
- 006715 gH
Massadi O = 0.8233 g
~ (06673 g + 006715 g)
_ 00889 g
mol O
MolidiO = 00889 ¢ x ————
ond &Y X 1600 g0
= (0.00556 mol O
Co.05556H0.0666200 00556



7. Se i pedici non sono CiH;4 X 5 — CsHy; I pedici sono numeri interi; non sono
necessarie altre moltiplicazioni. La formula

numeri intert, La formula empirica corretta e CsHy,.
empirica corretta ¢ CygH;20.

moltiplicare tutti i
pedici per un numero
piccolo e intero per
ottenere pedici interi.



Composti con la stessa formula empirica

J1:1: -1 R B8 Alcuni composti con formula empirica CH,O (composizione in massa: 40,0% C, 6,71% H, 53,3% O)

Multiplo
secondo
Formula un numero M
Nome molecolare  intero (g/mol) Impiego o funzione
Formaldeide CH;O 1 30,03 Disinfettante; conservante di preparati biologici
Acido acetico C.H,0, 2 60,05 Polimeri acetati; aceto (soluzione al 5%)
Acido lattico  C3HgO5 3 90,08 Causa I'macidimento del latte; si forma nei muscoli durante I'esercizio fisico
Eritrosio CyaHgOy 4 120,10 5i forma durante il metabolismo degli zuccheri
Ribosio C:sHyn0O5 5 150,13 Componente di molti acidi nucleici e della vitamina B,
Glucosio CeHy:05 & 180,16 Importante nutriente per l'apporto di energia alle cellule
_.l
. . B
- B - Ly = ol “ \’ ° ﬁ-ﬂ i ./': 3 ol
" 2t # L
@ s B 3 | Jﬂ..-!
i o . - > '.r'i _? -'LWI‘% \. :ﬁ-'r_.- Jg. ‘ T
7 '] J-.' =
- @ " ,ﬂ_‘ 4 o - @ ‘/0 o o

CHL0 C3H Oy C3HO4

CsHgO, CeHyly CsHiz04




Esempio 2.19 EeEI G EIERnUIERYMEEEIC EUERC U ERSul L ERUE SRRy ELE

[1 butandione, il componente principale responsabile dell’odore e del sapore di burro e formaggio, contiene gli elementi
carbonio, idrogeno e ossigeno. La formula empirica del butandione ¢ C,H30 e la sua massa molare ¢ 86.09 g/mol. Trovare

la sua formula molecolare.

PREMESSA E fornita la formula empirica e
la massa molare del butandione e si chiede
di trovare la formula molecolare.

STRATEGIA Una formula molecolare
sempre un multiplo intero della formula
empirica. Dividere la massa molare per la
massa della formula empirica per ottenere
il numero intero.

RISOLUZIONE Calcolare la massa della

formula empirica.

Dividere la massa molare della formula
empirica per trovare n.

Moltiplicare la formula empirica per n per
ottenere la formula molecolare.

DATI:  Formula empirica = C,H30
Massa molare = 86.09 g/mol

INCOGNITA: formula molecolare
Formula molecolare = formula empirica x n

massa molare
massa molare della formula empirica

¥ =

Massa molare della formula empirica
=2(12.01 g/mol) + 3(1.008 g/mol) + 16.00 g/mol = 43.04 g/mol

. massa molare _ 86.09 g/mol _ 9
massa molare dalla formula empirica  43.04 g/mol

Formula molecolare = C,H30 x 2
= CyHgOs



Composti con la stessa formula molecolare

11 ERCREE Due composti con formula molecolare C,H,0

Proprieta Etanolo Dimetiletere

M (g/mol) 46,07 46,07

Colore Incolore Incolore
Temperatura di fusione —117 °C —1385°C
Temperatura di ebollizione 78,5 °C —25 °C

Densita (a 20 °c) 0,789 g/mL (liquido) 0,00195 g/mL (gas)
impiego Inebriante nelle bevande alcoliche Nella refrigerazione

Formula di souroura e
modello space-filling

H H

o

H H

k%_ﬂ_%ﬂ ”




Come “leggere” un’ equazione chimica

2 Mg + O,—2 MgO

2 atomi Mg + 1 molecola O, danno 2 unita formula MgO
2 moli Mg + 1 mole O, danno 2 moli MgO
48.6 grammi Mg + 32.0 grammi O, danno 80.6 g MgO

*\.%(3 NON E’

? ? 2 grammi Mg + 1 grammo O, da 2 grammi MgO

\\ \\



Differenza tra pedici e coefficienti stechiometrici

[Cambiando il coefficiente J ‘

vengono cambiate le quantita

H,0 |
Cambiando il pedice

viene cambiata la composizione
e I'identita

20 @) @
H,0, Q

2 molecole di acqua

(contengono 4 atomi
di H e due atomi di O)

1 molecola di perossido
di idrogeno

(contiene 2 atomi di H
e due atomi di O)



Bilanciare le equazioni chimiche

1. Scrivi la formula corretta per i reagenti e per i prodotti, che
compaiono rispettivamente dal lato sinistro e destro
dell’equazione.

2. Cambia i numeri dinanzi alle formule chimiche (coefficienti
stechiometrici) per ottenere lo stesso numero di atomi di
ognhi elemento da entrambi i lati dell’equazione. Non
modificare gli indici.

NON



Bilanciare le equazioni chimiche

3. Inizia a bilanciare gli elementi che appaiono in un solo
reagente e prodotto.



Bilanciare le equazioni chimiche

4. Bilancia gli elementi che appaiono in due o piu
reagenti o prodotti.

2 3



Bilanciare le equazioni chimiche

5. Controlla di avere lo stesso numero di ogni tipo di
atomo da entrambi i lati dell’equazione.



Stechiometria nelle reazioni chimiche

Stechiometria Moli
della reazione GB
Moli
di A
. Rapporto 1 Massa
molare molare
T W i B
Massa |
molare [ ¥
di A
‘h’ | Massa
w di B
Massa
di A
2
Dato: Trovare:
o e Usare la e Usare i coefficienti o Usare la o
g)r:tinz];ck iy sot/i:kzilA diAeB soI\s./It(:?nleczal B LA Gratmml Cél
molare A dall’equazione bilanciata molare B S

| 1 J | |

1

12/ ©



<

grammi CH,OH ——  moli CH;0H —— moliH,0 —— grammiH,0
massa molare coefficienti massa molare
CH,OH equazione chimica H,O

1 mol.eHOH 4 molks0~ 18.0gH,0
209 g CHsOH “320gC “ T ImoleH;0H | 1metH0

235 g H,0



Esempio 4.1 B CEINQEGE]

Nella fotosintesi, le piante convertono il diossido di carbonio e I'acqua in glucosio (Cgll204) secondo la seguente

reazione:

Juce solare

§) C(]gfg} + 6 Hg(}“} ——fH Ug[j{) + CﬁH]gOﬁ(ﬂq}

Si supponga che una data pianta consumi 37.8 g di CO; in una settimana. Assumendo che ci sia acqua a sufficienza
per far reagire tutto il CO», che massa di glucosio (in grammi) puo sintetizzare la pianta da questa quantita di CO,?

PREMESSA Il problema
fornisce la massa del diossido
di carbonio e chiede di trovare
la massa di glucosio che puo
essere prodotta.

STRATEGIA L'impostazione
segue questo schema generale:
massa di A — quantita di A (in
moli) — quantita di B (in moli)
— massa di B. Dall'equazione
chimica, si deduce la relazione
tra le moli di diossido di
carbonio e le moli di glucosio.
Si utilizzano le masse
molecolari per le conversioni
tra grammi e moli.

DATI: 37.8 g CO,
INCOGNITE: g CﬁIIIZO.ﬁ

IMPOSTAZIONE
g CO, mol CO, mol CgH ;204 J g CsH1206 |
._ \ J

1 mol C-Gz 1 mol C6|]]305 IEﬁ.Eng,EIlEOﬁ

44.01 g CO, 6 mol COy | mol C,H 0,

RELAZIONI UTILIZZATE

massa molecolare CO; = 44.01 g/mol

6 mol CO;3 : 1 mol CgHy204

massa molecolare CgH,204 = 180.2 g/mol



RISOLUZIONE Seguire RISULTATO .
I'impostazione per risolvere il 37.8 gCO; X 1 mol €O . 1 molGgH1706 ¢ &8 etz i
problema. Iniziare con i 44.01 g €O, 6 molCO, 1 mol CzH;;04

= 258 g{:ﬁlei}ﬁ

grammi di CO; e utilizzare i
fattori di conversione per
arrivare ai grammi di Cgh 204,

VERIFICA L'unita di misura della risposta e corretta. La grandezza del risultato (25.8 g) € minore della massa iniziale di
CO3 (37.8 g). Questo risultato € ragionevole poiché ciascun atomo di carbonio in CO; ¢ legato a due atomi di
ossigeno, mentre in CgH1204 ciascun carbonio e legato soltanto ad un atomo di ossigeno e a due atomi d'idrogeno,
che sono molto meno pesanti dell’ossigeno. Quindi, la massa del glucosio prodotto dovrebbe essere minore della
massa di diossido di carbonio che partecipa alla reazione.

ESERCIZIO DI PROVA 4.1 L'idrossido di magnesio, il principio attivo del latte di magnesia, neutralizza 1'acido dello
stomaco, essenzialmente HCI, secondo la seguente reazione:
Mg(OH)a(aq) + 2 HCl(aq) — 2 H,O(I) + MgCl,(aq)

Che massa di HCI, in grammi, puo0 essere neutralizzata da una dose di latte di magnesia che contenga 3.26 g di
Mg(OH),?



Esempio 4.2 B3 EHIITHEGE]

L'acido solforico (HS04) ¢ un componente della pioggia acida che si forma quando SO;, un inquinante, reagisce con
I'ossigeno e I'acqua secondo la seguente reazione:

2 50,(8) + 03(8) + 2 HyO() —> 2 H,804(aq)

Per generare 'elettricita utilizzata in una casa di medie dimensioni, si producono circa 25 kg di SO, I'anno.
Assumendo che siano presenti O, ed H,O a sufficienza, che massa di H,SOy, in kg, si puo formare da questa quantita
di SO,?

—

PREMESSA 1l problema DATI: 25 kg SO
fornisce la massa del diossido INCOGNITA: kg H2S804
di zolfo e chiede di trovare la

massa di acido solforico.



STRATEGIA L'impostazione
segue il seguente schema base:
massa — quantita (in moli) —
quantita (in moli) — massa.
Poiché la quantita iniziale di
50, ¢ data in kg, ¢ necessario
convertirla in grammi. E
possibile dedurre la relazione
fra le moli di diossido di zolfo e
le moli di acido solforico
dall’'equazione chimica. Poiché
la quantita finale e richiesta in
kg, alla fine si effettua la
conversione in kg.

RISOLUZIONE Seguire
I'impostazione per risolvere il
problema. Iniziare con la
quantita iniziale di SO, in
chilogrammi e utilizzare i
tfattori di conversione per
arrivare ai kg di H250y.

IMPOSTAZIONE

kg SO, g50;

1000 g | mol 50,

1 kg 64.07 g SO,

b

mol SO,

2 rT'ID] HQSDJ
2 mol 50,

RELAZIONI UTILIZZATE
1 kg=1000g
massa molecolare SO, = 64.07 g/mol

SOLUZIONE

. man;S(hJ _ SHIS’Di l 1 kgH:Sﬂ.l I
£

98.09 g H,50, 1k
1 mol H,50, 1000 g

2 mol Sog : 2 mol HgS{)4
massa molecolare H,SOy4 = 98.09 g/mol

2 meH150y

1000 " 1melS0;

25 kg 50, x 1kg = 64.07.g 50,

2 mol-50;

98.09 g H,80,  1kg ‘
= 38 kg H,80
Tl molH50;  1000g, 0 e e




Esempio 4.3 EETCHCRITNTEN RN CEE RGN [

L'ammoniaca, NHy, puo essere sintetizzata dalla seguente reazione:
2 NO(g) + 5 Ha(g) — 2 NH;3(g) + 2 H20(g)

Partendo da 86.3 g di NO e 25.6 g di Hj, trovare la resa teorica di ammoniaca in grammi.
PREMESSA L'esercizio DATI: 86.3 g NO, 25.6 g Hp

fornisce la massa di ciascun, INCOGNITE: resa teorica di NH;5(g)

reattivo in grammi e chiede

di trovare la resa teorica di

un prodotto.



STRATEGIA Determinare
quale reagente produce la
minor quantita di prodotto
convertendo la quantita in
grammi di ciascun reagente
nella quantita in moli di
reattivo e poi nella quantita
in moli del prodotto.
Utilizzare le masse
molecolari per convertire i
grammi in moli ed
utilizzare le relazioni
stechiometriche (dedotte
dall’equazione chimica) per
convertire le moli di
reattivo in moli di
prodotto. Si ricordi che il
reattivo che produce la minor
quantita di prodotto ¢ il
reagente limitante, Si
converta il numero di moli
di prodotto ottenuto
utilizzando il reagente
limitante in grammi di
prodotto.

IMPOSTAZIONE

gNDJ mol NDJ ~ mol NH, ]

| mol MO
3001 gNO

2 mol NH;
2 mol NO

La quantita piu piccola

determina il reagente limitante

: gH, ] mol H, | mol NH; |

| mol H,y
2.02gH;

RELAZIONI UTILIZZATE

2 mal T"-.Hx

5 mol Hy

massa molecolare NO = 30.01 g/mol

massa molecolare Hp = 2.02 g/mol

2 mol NO : 2 mol NH; (dall’'equazione chimica)
5 mol H; : 2 mol NHj; (dall’equazione chimica)

massa molecolare NH3 =

17.03 g/mol

-

;..

L

mol NH; J

17.03 g NH;4

I mol NH;



RISOLUZIONE Si inizi con
la massa iniziale di ciascun
reattivo, e si calcoli la
quantita di prodotto che si
puo ottenere in moli. Si
converta la quantita di
prodotto ottenuto dal
reattivo limitante in
grammi: questa ¢ la resa
teorica.

RISULTATO

o 3
i, 4

1 melNCO 2mol NH, i
86.3gNO X - = 2.8757 mol NH
3001 gNO 2 metNO = /‘ a
reagente quantita minima
limitante di prodotto
1 meHHs; 2 mol NH,
25.6 gH; X X = = 5.0693 mol NH.
27T 2mgH; T smetH; i 3

-

- 2.8757 molNH; X

17.03 ¢ NH;

mekNH;

= 49.0gNH;

VERIFICA L'unita di misura del risultato (g NH3) ¢ corretta. La grandezza (49.0 g) sembra ragionevole considerato che
86.3 g di NO sono il reagente limitante. NO contiene un atomo di ossigeno per ogni atomo di azoto ed NHj3 contiene
tre atomi di idrogeno per ogni atomo di azoto. Poiché i tre atomi di idrogeno hanno una massa minore rispetto alla

massa di un atomo di ossigeno, ¢ ragionevole che la massa di NH3 ottenuta sia inferiore alla massa di NO.

ESERCIZIO DI PROVA 4.3 L'ammoniaca puo essere sintetizzata anche dalla seguente reazione:

3 Hz(g) + N2(g) — 2 NH3z(g)

Qual ¢ la resa teorica di ammoniaca, in kg, che puo essere ottenuta da 5.22 kg di Hz e 31.5 kg di Nj?



Resa di una reazione

Resa teorica quantita di prodotto che risulterebbe se tutto il
reagente limitante reagisse.

Resa effettiva quantita di prodotto effettivamente ottenuta
dalla reazione.

Resa effettiva

Resa % = x 100

Resa teorica




Resa effettiva e resa percentuale

A+
(reagenti)

(prodotto
principale)

D
(prodotto collaterale)

Reagente non reagito
chicchi chicchi esplosi
o “’ iznon esplosip

R .‘ -, * &ﬁ ) ;u resa 75%
Lt vy
. o o ™

FIGURA 4.2 Resa percentuale. Sebbene non si tratti di una reazione chimica, la preparazione
del pop-corn & una buona analogia tra resa teorica e resa effettiva. Si parte da 16 chicchi di grano-
turco e si trova che solo 12 sono esplosi. La resa percentuale della “reazione” e (12/16) < 100%, o

75%.



L’acido salicilico viene utilizzato per la sintesi dell’aspirina secondo la reazione:

C;Hg04(s) + CHg05(¢) — CqHg0,(s) + CH,CO,H()
acido salicilico anidride acetica aspirina acido acetico

H o Hx

Si parte da 14.4 g di ac. salicilico e si formano 6.26 g di aspirina.
L’anidride acetica ¢ in eccesso (I’ac. salicilico ¢ il reagente limitante)
Calcolare la resa percentuale della reazione

Resa effettiva percentuale di aspirina = (6.26 /18.2) x 100% = 33.3%



