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Prefazione

Desidero introdurre questo testo di stechiometria con un ricordo che è ancora 
vivo in me, nonostante sia trascorso qualche decennio. Un docente del primo anno di 
Università (mi sono laureato in Chimica a Padova) il primo giorno di lezione disse 
a noi studenti: “Non potrete mai asserire di avere compreso la parte teorica se non 
sarete in grado di svolgere un esercizio su quell’argomento”. Passato dopo qualche 
anno dall’altra parte della cattedra, come si usa dire, mi sono reso conto pienamente 
della assoluta verità di tale perentoria affermazione. Così vera che io stesso, il pri-
mo giorno di lezione, la ripeto ai miei studenti che frequentano il corso di Chimica 
Generale e Inorganica. L’esercizio va quindi inteso, prima di tutto, come un effica-
ce strumento per migliorare e perfezionare la comprensione di un concetto. Esso 
costituisce quindi un utile check per verificare la propria preparazione e il proprio 
livello di conoscenza.

Questo testo è rivolto principalmente agli studenti che frequentano i corsi di Chi-
mica Generale presenti nei corsi di laurea delle aree delle scienze agrarie, naturali e 
ambientali, nonché delle aree mediche, farmaceutiche e biotecnologiche. Proprio per 
tale finalità ho deciso di non inserire alcuni argomenti quali la cinetica, la termochi-
mica e gli equilibri di complessamento.

Il testo, che richiama all’inizio di ogni capitolo gli aspetti teorici basilari dell’ar-
gomento trattato, consta di 144 esercizi svolti in modo analitico, 364 esercizi da ri-
solvere con risposta (dei quali 62 sono reazioni da bilanciare) e, inoltre, 160 esercizi 
riepilogativi con risposta tratti dai test di esame sostenuti dai miei studenti negli anni 
più recenti. L’elevato numero di esercizi svolti ritengo sia uno dei maggiori pregi di 
questo testo.

Alessandro Del Zotto
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Le sostanze elementari sono costituite da atomi dello stesso elemento, i composti si originano 
invece dalla combinazione di elementi differenti. Le sostanze elementari possono essere co-
stituite da un singolo atomo (He, Ne, Xe, ecc.), da molecole (N2, P4, S8, ecc.), oppure da un 
insieme continuo di atomi legati tra di loro da legami covalenti (diamante, grafite, ecc.) o da 
legami di tipo metallico (Rb, Ba, Mn, Rh, Pt, Au, ecc.).

I composti possono essere formati da molecole (CO, NH3, SF6, CH3OH, ecc.), da un in-
sieme continuo di atomi tra loro concatenati (SiO2, BN, ecc.) o da un insieme di ioni di carica 
opposta tenuti uniti da attrazioni di tipo essenzialmente elettrostatico (NaBr, KNO3, NH4ClO4, 
ecc.).

Così come gli elementi sono rappresentati da un simbolo, i composti sono rappresentabi-
li tramite una formula chimica. La tipologia di formulazione di un composto non è unica. La 
formula minima, la formula molecolare e la formula strutturale rappresentano le tre possibili 
formulazioni che offrono, nell’ordine, un livello di informazione crescente.

La formula minima (o empirica) indica quali atomi costituiscono il composto e in quale 
rapporto numerico sono presenti. Per esempio, CH2 significa che il composto contiene solo 
atomi di carbonio e di idrogeno (è un idrocarburo) e che per ogni atomo di carbonio presente 
nel composto vi sono due atomi di idrogeno. Parallelamente, si può stabilire che sono presen-
ti nel composto 2.02 g di idrogeno ogni 12.01 g di carbonio. Si ottiene pertanto la minima 
informazione possibile sul composto, da cui il nome formula minima. La formula minima 
non corrisponde necessariamente alla formula molecolare del composto. In questo caso spe-
cifico, anzi, un composto di formula CH2 non esiste come entità molecolare. La formula 
minima è detta anche empirica in quanto essa è ricavabile dall’analisi sperimentale della 
composizione elementare del composto. Più avanti verrà spiegato il metodo che si utilizza 
per ricavare la formula empirica di un composto nota la sua composizione elementare per-
centuale.

La formula molecolare offre un’informazione maggiore rispetto alla formula empirica, in 
quanto specifica in più il numero complessivo di atomi presenti nella molecola. Rimanendo 
sull’esempio precedente, la formula molecolare di un composto che ha formula minima CH2 
potrebbe essere, tra le molte altre possibilità, C2H4 oppure C6H12. Sono due molecole diverse, 
una formata da 6 atomi, l’altra da 18 atomi. Si può quindi osservare come la formula mole-
colare (f.m.) sia un multiplo intero della formula empirica (f.e.):

f.m. = n·f.e.

dove n è un numero naturale che può valere anche 1, in tale caso formula molecolare e for-
mula empirica coincidono.

La formula strutturale offre la maggiore informazione possibile sul composto, in quanto 
indica in quale modo gli atomi sono legati tra loro e come essi sono disposti spazialmente.

Prendiamo in considerazione alcuni casi specifici. La formula empirica di quattro diversi 
composti sia:

HCl  CN  P2O5  CH2O

Nel primo caso HCl è anche la formula molecolare e il composto in questione è il cloruro 
di idrogeno (o idruro di cloro). Nel secondo caso esiste una sola molecola che abbia formula 
empirica CN, questa molecola è il dicianogeno e ha formula molecolare C2N2. L’unica mole-
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cola che abbia formula empirica P2O5 è il decaossido di tetrafosforo P4O10. È evidente che, in 
questi due ultimi casi, la formula molecolare è il doppio della formula empirica: f.m. = 2·f.e. 
Va fatto notare che, per quanto concerne P4O10, sia nei cataloghi che nelle confezioni di tale 
composto viene erroneamente scritta la formula empirica anziché la formula molecolare. 
Non pochi operatori del settore sono convinti che la molecola sia effettivamente costituita da 
sette atomi anziché quattordici. Nell’ultimo caso proposto vi sono diverse possibilità per 
quanto concerne la formula molecolare. Prendendo in considerazione la relazione f.m. = 
n·f.e., possiamo infatti attribuire a n i valori 1, 2, 3, 4, 5, 6, ecc. Riassumendo, si possono 
avere le seguenti formule molecolari:

HCl  C2N2  P4O10  CH2O, C2H4O2, C3H6O3, ecc.

Il concetto di formula strutturale non ha alcun senso nel caso della molecola HCl, essendo 
essa biatomica. Nel caso invece del dicianogeno (C2N2), la formula strutturale indica che i 
quattro atomi sono legati secondo la sequenza: N – C – C – N, ma non solo, i nuclei dei quattro 
atomi sono perfettamente allineati. Nel composto P4O10 i quattro atomi di fosforo sono posi-
zionati ai vertici di un tetraedro regolare. Sei atomi di ossigeno sono situati sugli spigoli del 
tetraedro e gli altri quattro sui prolungamenti degli assi ternari del tetraedro stesso. Per quanto 
concerne l’ultimo esempio riportato, alle formule molecolari CH2O e C2H4O2 vengono a corri-
spondere due singole molecole, rispettivamente formaldeide (H2CO) e acido acetico 
(CH3COOH). Invece, dalla formula C3H6O3 in avanti (C3H6O3, C4H8O4, C5H10O5, ecc.), si pos-
sono avere diverse molecole che differiscono tra loro per la diversa concatenazione degli ato-
mi. Limitandoci, per semplicità di trattazione, alla formula C3H6O3, esistono sei diverse mole-
cole che possiedono questa formula molecolare. Esse sono: dimetil carbonato (1), 1,3,5-trios-
sano (2), acido lattico (3), gliceraldeide (4), metil glicolato (5) e acido metossiacetico (6). La 
numerazione dei composti fa riferimento alla Figura 4.1 nella quale sono riportate le strutture 
delle sei molecole. Secondo la notazione di Lewis, ogni atomo di ossigeno nei composti 1-6 
possiede due coppie di elettroni di non-legame (doppietti solitari, lone pairs, doppietti non 
condivisi). Nella Figura 4.1 queste sono state volutamente omesse per semplicità.
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4.1 Composizione elementare percentuale

Composti che hanno la stessa formula molecolare ma una diversa concatenazione degli 
atomi, come in questo specifico caso, vengono definiti isomeri strutturali. Vi è un’ulteriore 
considerazione da fare nel caso delle molecole 3 e 4. In questi due composti l’atomo di car-
bonio centrale lega quattro diversi atomi o gruppi di atomi. Per esempio, nel composto 3 
(acido lattico) il carbonio centrale è legato all’atomo H, al gruppo OH, al gruppo CH3 e al 
gruppo COOH. Essendo possibile una diversa sistemazione spaziale relativa dei quattro so-
stituenti in quanto il carbonio al quale sono legati ha geometria tetraedrica, si possono gene-
rare due distinte molecole speculari dette isomeri ottici (enantiomeri) che hanno di fatto di-
verse proprietà. Il carbonio centrale nelle molecole 3 e 4 è un carbonio otticamente attivo 
(asimmetrico, stereocentrico) e la molecola che lo contiene è chirale.

4.1 COMPOSIZIONE ELEMENTARE PERCENTUALE

Conoscendo la formula elementare di un composto chimico si può determinare la percentua-
le di ciascun elemento in esso presente. Tale percentuale si calcola dividendo la massa di ogni 
elemento per la massa totale di sostanza in cui esso è contenuto e moltiplicando per 100 il 
valore ottenuto. Se il calcolo viene impostato su una mole di composto, la massa di ogni 
elemento che va considerata è data dal prodotto tra la sua massa atomica e il numero di atomi 
di elemento presenti nel composto. Ovviamente, la massa di composto da considerare è la 
massa molecolare. Come esempio, prendiamo in considerazione il composto NH3 e calcolia-
mo la percentuale dei due elementi H e N che lo compongono.

m.a.(H) = 1.01  m.a.(N) = 14.01  m.m.(NH3) = 17.04

%H =
100 3 1.01

17.04
=17.78%

%N =
100 14.01

17.04
= 82.22% (oppure:100.00 –17.78 = 82.22%)

Da un punto di vista pratico-sperimentale è però più utile l’operazione opposta, cioè l’ot-
tenimento della formula empirica note le percentuali degli elementi. Spesso, nel laboratorio 
di sintesi si ricorre all’analisi elementare delle sostanze ottenute. Questa operazione permet-
te, tramite l’uso di uno specifico strumento, di ottenere le percentuali degli elementi C, H e 
N. In casi particolari si possono analizzare anche O, S e alogeni) in un determinato composto 
solido. Nota la percentuale sperimentale, si risale alla formula empirica del composto. Que-
sto può essere utile per l’identificazione della sostanza stessa o, in alternativa, per verificare 
il grado di purezza di un composto noto. Prendiamo in considerazione un esempio specifico 
per esaminare il procedimento di ottenimento della formula empirica dalle percentuali pon-
derali elementari. L’analisi elementare di un composto costituito dagli elementi C, H e N è la 
seguente:

%C = 72.58%  %H = 13.21%  %N = 14.21%

Per rendere semplici i calcoli, è preferibile impostare il procedimento di calcolo della 
formula empirica prendendo in esame 100.00 g di sostanza. In 100.00 g della sostanza ana-
lizzata sono presenti 72.58 g di C, 13.21 g di H e 14.21 g di N. Queste masse devono essere 
convertite nelle rispettive moli (masse atomiche: C, 12.01; H,1.01; N, 14.01).
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n(C) =
m(C)

m.a.(C)
=

72.58

12.01
= 6.043 mol

n(H) =
m(H)

m.a.(H)
=

13.21

1.01
= 13.079 mol

n(N) =
m(N)

m.a.(N)
=

14.21

14.01
= 1.014 mol

Sebbene non siano stati ottenuti numeri interi, i tre valori ricavati sono tra loro in rappor-
to, in quanto essi rappresentano le moli degli elementi C, H e N presenti nella stessa quantità 
di composto (100.00 g). Per ottenere numeri interi (o comunque approssimabili a numeri 
interi) bisogna dividere ognuno di essi per il valore più piccolo dei tre:

C:
6.043

1.014
= 5.96

H:
13.079

1.014
=12.90

N:
1.014

1.014
=1

Arrotondando i valori ottenuti per gli elementi C e H a 6 e 13, rispettivamente, si ottiene 
la formula empirica C6H13N.

4.2 ESERCIZI SVOLTI

1) Calcolare la percentuale degli elementi nel sale KMnO4.
m.a.(O) = 16.00  m.a.(K) = 39.10  m.a.(Mn) = 54.94

 La massa molecolare di KMnO4 è:

 m.m. = 39.10 + 54.94 + 4·16.00 = 158.04

 Impostando il calcolo su 1 mol di composto, cioè su 158.04 g si ottiene:

 

%K =
39.10

158.04
 100 = 24.74%

%Mn =
54.94

158.04
 100 = 34.76%

%O =
4 16.00

158.04
 100 = 40.50%

2) Calcolare la percentuale degli elementi nel sale idrato CaCl2·2H2O. Calcolare inoltre la 
percentuale di acqua.
m.a.(H) = 1.01  m.a.(O) = 16.00  m.a.(Ca) = 40.08  m.a.(Cl) = 35.45
m.m.(H2O) = 18.02  m.m.(CaCl2·2H2O) = 147.02

 
%Ca =

40.08

147.02
 100 = 27.26%



Capitolo 4

19

4.2 Esercizi svolti

 

%Cl =
2 35.45

147.02
 100 = 48.22%

%H =
4 1.01

147.02
 100 = 2.75%

%O =
2 16.00

147.02
 100 = 21.77%

%H
2
O =

2 18.02

147.02
 100 = 24.51%

3) Un composto organico clorurato di formula C
x
H

y
O

z
Cl

w
, ha dato il seguente risultato all’a-

nalisi elementare: %C = 44.17%, %H = 2.51%, %O = 9.86%. Calcolare la formula minima 
del composto.
m.a.(H) = 1.01  m.a.(C) = 12.01  m.a.(O) = 16.00  m.a.(Cl) = 35.45

 La % di Cl è: 100.00 – (44.17 + 2.51 + 9.86) = 43.46%

Considerando 100.00 g di composto, le moli degli elementi che lo compongono 
sono:

 

n(C) =
m(C)

m.a.(C)
=

44.17

12.01
= 3.678 mol

n(H) =
m(H)

m.a.(H)
=

2.51

1.01
= 2.485 mol

n(O) =
m(O)

m.a.(O)
=

9.86

16.00
= 0.616 mol

n(Cl) =
m(Cl)

m.a.(Cl)
=

43.46

35.45
= 1.226 mol

 Dividendo tali valori per il più piccolo di essi si ottiene:

 

C:
3.678

0.616
= 5.97

H:  
2.485

0.616
= 4.03

O:  
0.616

0.616
= 1

Cl:  
1.226

0.616
= 1.99

Arrotondando i valori così ottenuti si ottiene la formula minima (empirica) del 
composto organico: C6H4OCl2.

4) L’analisi elementare di un campione di ammonio nitrato (NH4NO3) ha dato il seguente 
risultato: %H = 4.65%, %N = 32.23%. Determinare se il campione analizzato era puro o 
conteneva impurezze.
m.a.(H) = 1.01  m.a.(N) = 14.01  m.a.(O) = 16.00
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È conveniente calcolare le percentuali teoriche di H e N del sale e poi confrontarle 
con quelle sperimentali. La massa molecolare di NH4NO3 è:

 m.m.(NH4NO3) = 4·1.01 + 2·14.01 + 3·16.00 = 80.06

 Considerando 1 mol di composto, le percentuali di H e N sono:

 

%H =
4 1.01

80.06
= 5.05%

%N =
2 14.01

80.06
= 35.00%

Le percentuali sperimentali sono entrambe inferiori alle teoriche, pertanto il cam-
pione di NH4NO3 contiene impurezze. Si possono calcolare per ciascuno dei due 
elementi le differenze relative percentuali tra dato teorico e sperimentale:

 

H:
(5.05 – 4.65) 100

5.05
= 7.9%

N:
(35.00 – 32.23) 100

35.00
= 7.9%

È stato ottenuto lo stesso valore per entrambi gli elementi, ciò significa ragione-
volmente che il campione è inquinato da impurezze che non contengono gli ele-
menti H e N.

5) La percentuale di fosforo in un cloruro di fosforo è 14.87%. Calcolare la formula minima 
del composto.
m.a.(P) = 30.97  m.a.(Cl) = 35.45

Considerando 100.00 g di composto, in esso sono presenti 14.87 g di P e 100.00 
– 14.87 = 85.13 g di Cl. Si possono convertire tali masse nelle rispettive moli:

 

n(P) =
14.87

30.97
= 0.480 mol

n(Cl) =
85.13

35.45
= 2.40 mol

 Facendo il rapporto tra i valori ottenuti si ha:

 

n(Cl)

n(P)
=
2.40

0.48
= 5

 La formula minima del composto è PCl5.

6) Un ossido di ferro contiene il 72.36% di metallo. Calcolare la formula minima dell’ossido.
m.a.(Fe) = 55.85  m.a.(O) = 16.00

Considerando 100.00 g di ossido, sono presenti in esso 72.36 g di Fe e 100.00 – 
72.36 = 27.64 g di O. Si possono convertire tali masse nelle rispettive moli:

n(Fe) =
72.36

55.85
= 1.2956 mol
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n(O) =
27.64

16.00
= 1.7275 mol

Dividendo entrambi i valori ottenuti per il più piccolo di essi si ottiene:

Fe:
1.2956

1.2956
=1

O:
1.7275

1.2956
=1.333

Per ottenere dei valori interi si deve moltiplicare per 3, ricavando così la formula 
minima Fe3O4.

7) Un composto organico ha la seguente composizione elementare percentuale: %C = 
40.31%, %H = 7.98%, %N = 15.80%. Determinare se il quarto elemento contenuto nel com-
posto è ossigeno oppure zolfo.
m.a.(H) = 1.01  m.a.(C) = 12.01  m.a.(O) = 16.00  m.a.(S) = 32.06

La % del quarto elemento è: 100.00 – (40.31 + 7.98 + 15.80)% = 35.91%
Considerando 100.00 g di composto, le moli degli elementi C, H e N sono:

n(C) =
m(C)

m.a.(C)
=

40.31

12.01
= 3.356 mol

n(H) =
m(H)

m.a.(H)
=

7.98

1.01
= 7.901 mol

n(N) =
m(N)

m.a.(N)
=

15.80

14.01
= 1.128 mol

Dividendi tali valori per il più piccolo di essi si ottiene:

C:
3.356

1.128
= 2.98

H:
7.901

1.128
= 7.00

N:
1.128

1.128
=1

Una parte della formula empirica è quindi C3H7N.
Se il quarto elemento fosse l’ossigeno, le moli di atomi di tale elemento sarebbero:

n(O) =
m(O)

m.a.(O)
=

35.91

16.00
= 2.244 mol

Tale valore diviso per 1.128 mol è:

O:
2.244

1.128
=1.99 (2)
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Ripetendo lo stesso calcolo per lo zolfo:

n(S) =
m(S)

m.a.(S)
=

35.91

32.06
= 1.120 mol

S:
1.120

1.128
= 0.99 (1)

Le formule empiriche risultanti sono, rispettivamente, C3H7NO2 e C3H7NS. En-
trambe sono evidentemente accettabili, per cui non si può, utilizzando i soli dati di 
analisi elementare, discriminare tra ossigeno e zolfo.

8) Un solfato di un metallo di formula M2SO4 contiene il 10.28% di zolfo. Determinare la 
massa atomica del metallo M.
m.a.(O) = 16.00  m.a.(S) = 32.06

Considerando 100.00 g di composto, in esso sono presenti 10.28 g di S. Le moli 
corrispondenti sono:

n(S) =
m(S)

m.a.(S)
=

10.28

32.06
= 0.3206 mol

Dalla formula del composto risulta che le moli di atomi di ossigeno sono il qua-
druplo delle moli di atomi di zolfo:

n(O) = 4·n(S) = 4·0.3206 = 1.2826 mol

La corrispondente massa è:

m(O) = n(O)·m.a.(O) = 1.2826·16.00 = 20.52 g

La massa di metallo è:

m(M) = 100.00 – (20.52 + 10.28) = 69.20 g

In accordo con la formula del composto, le moli di atomi di metallo sono il doppio 
delle moli di atomi di zolfo:

n(M) = 2·n(S) = 2·0.3206 = 0.6412 mol

Infine, la massa atomica del metallo M è il rapporto tra la massa e le corrisponden-
ti moli:

m.a.(M) =
m(M)

n(M)
=
69.20

0.6412
=107.92

Confrontando il valore ottenuto con le masse atomiche degli elementi chimici 
presenti in Appendice B, risulta che il metallo M è l’argento, la cui m.a. è 107.87.

9) Un campione di vetro “borosilicato” contiene il 15.6% di B2O3. Calcolare la percentuale 
di boro nel vetro.
m.a.(B) = 10.81  m.m.(B2O3) = 69.62

Considerando 100.00 g di vetro, in esso sono presenti 15.60 g di B2O3. Le moli 
corrispondenti sono:
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n(B
2
O

3
) =

m(B
2
O

3
)

m.m.(B
2
O

3
)

=
15.60

69.62
= 0.224 mol

Per 1 mol di B2O3 sono presenti nel vetro 2 mol di boro elementare. Le moli di 
boro in 100.00 g di vetro sono 0.448 mol.
La massa corrispondente è:

m(B) = n(B)·m.a.(B) = 0.448·10.81 = 4.84 g

La percentuale di boro nel vetro è 4.84%.

10) Nel minerale carnallite per ogni grammo di potassio sono presenti 0.309 g di magnesio, 
1.812 g di cloro e 1.380 g di acqua. Determinare la composizione della carnallite.
m.a.(Mg) = 24.31  m.a.(K) = 39.10  m.a.(Cl) = 35.45  m.m.(H2O) = 18.02

Considerando la quantità data di potassio e le relative masse degli altri due ele-
menti e dell’acqua, si possono calcolare le corrispondenti moli:

n(K) =
m(K)

m.a.(K)
=

1.000

39.10
= 2.56 10–2 mol

n(Mg) =
m(Mg)

m.a.(Mg)
=

0.309

24.31
= 1.27 10–2 mol

n(Cl) =
m(Cl)

m.a.(Cl)
=

1.812

35.45
= 5.11 10–2 mol

n(H
2
O) =

m(H
2
O)

m.m.(H
2
O)

=
1.380

18.02
= 7.66 10–2 mol

Rapportando i valori ottenuti per il più piccolo di essi si ottiene:

K:
2.56 10–2

1.27 10–2
= 2.02

Mg:
1.27 10–2

1.27 10–2
= 1

Cl:
5.11 10–2

1.27 10–2
= 4.02

H
2
O:

7.66 10–2

1.27 10–2
= 6.03

La formula minima è K2MgCl4·6H2O. Tenendo conto della carica degli ioni (K+ e 
Mg2+), la carnallite ha composizione MgCl2·2KCl·6H2O.

11) L’analisi percentuale di una sostanza ignota ha dato i seguenti risultati: Fe = 23.7%, S = 
20.4%, O = 54.2%, H = 1.70%. Ricavare la formula minima del composto e ipotizzare la 
formula molecolare sapendo che lo zolfo è presente solo come ione solfato (SO

4

2–) e l’idroge-
no è presente solo come componente dell’acqua di cristallizzazione.

In 100.0 g di composto sono presenti:

23.7 g di Fe pari a n(Fe) =
m(Fe)

m.a.(Fe)
=

23.7

55.85
= 0.424 mol
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20.4 g di S pari a n(S) =
m(S)

m.a.(S)
=

20.4

32.06
= 0.636 mol

54.2 g di O pari a n(O) =
m(O)

m.a.(O)
=

54.2

15.99
= 3.39 mol

1.70 g di H pari a n(H) =
m(H)

m.a.(H)
=

1.70

1.007
= 1.69 mol

Dividendo tutti i valori ottenuti per il più piccolo di essi si ottiene il rapporto ste-
chiometrico tra gli elementi nel composto che è pari a FeS1.5O8H4. La formula 
minima del composto si ottiene moltiplicando i pedici per il più piccolo numero 
che consente di avere solo coefficienti stechiometrici interi. In questo caso, molti-
plicano tutti i pedici per due si ottiene Fe2S3O16H8. Sapendo poi che tutto lo zolfo 
è presente come ione solfato e che tutto l’idrogeno è contenuto nell’acqua di cri-
stallizzazione, si deduce che Fe2(SO4)3·4H2O è la formula del composto incognito.

12) Un campione di emoglobina contiene lo 0.0866% in peso di Fe. Determinare la massa 
molecolare sapendo che la molecola di emoglobina contiene un solo atomo di ferro.
m.a.(Fe) = 55.85

Considerando la percentuale di ferro nell’emoglobina, 100.000 g di emoglobina 
contengono 0.0866 g di ferro che corrispondono alle seguenti moli:

n(Fe) =
m(Fe)

m.m.(Fe)
=

0.0866

55.85
= 1.55 10–3 mol

Poiché la molecola di emoglobina contiene un solo atomo di ferro, le moli di emo-
globina saranno pari a quelle di ferro. Quindi:

m.m.(emoglobina) =
m(emoglobina)

n(emoglobina)
=

100.0

1.55 ·10–3
64500

13) Una miscela è costituita da cloruro di sodio (NaCl) e da cloruro di calcio esaidrato 
(CaCl2·6H2O). Scaldando 13.71 g di questa miscela si ha la perdita completa delle molecole 
di acqua e si registra una diminuzione della massa del 32.6%. Calcolare la composizione 
percentuale ponderale della miscela.
m.m.(H2O) = 18.02  m.m.(CaCl2) = 110.98

Quando si scalda la miscela composta da NaCl e CaCl2·6H2O, l’acqua di cristalliz-
zazione del cloruro di calcio viene eliminata. Considerando il peso della miscela 
originale e la perdita in peso percentuale, possiamo calcolare la quantità in grammi 
e il numero di moli dell’acqua eliminata per riscaldamento:

m(H
2
O) =

(13.71 32.6)

100
= 4.47 g

n(H
2
O) =

m(H
2
O)

m.m.(H
2
O)

=
4.47

18.02
= 0.248 mol

Considerando il rapporto stechiometrico nel composto CaCl2·6H2O tra Ca e H2O, 
possiamo calcolare le moli e la massa in grammi di CaCl2·6H2O:
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n(CaCl
2

6H
2
O) =

n(H
2
O)

6
= 4.13 10–2 mol

m(CaCl
2

6H
2
O) = n(CaCl

2
6H

2
O) m.m.(CaCl

2
6H

2
O) = 4.13 10–2 219.10 = 9.05 g

Conoscendo la massa del sale CaCl2·6H2O e della miscela originale, possiamo 
infine calcolare la percentuale di NaCl:

%CaCl
2

6H
2
O =

m(CaCl
2

6H
2
O)

m(miscela)
 100 =

9.05

13.71
 100 = 66%

%NaCl = 100.00 – 66.01= 34%

14) Determinare la formula empirica del composto PO
x
, che si ottiene bruciando il fosforo 

con un eccesso di aria (e quindi di ossigeno) in assenza di umidità, sapendo che 3.00 g di 
fosforo producono 6.87 g di PO

x
.

m.a.(O) = 16.00  m.a.(P) = 30.97

Le moli di fosforo sono:

n(P) =
m(P)

m.a.(P)
=

3.00

30.97
= 9.69 10–2 mol

le moli di PO
x
 sono uguali alle moli di P e sono quindi pari a 9.69·10–2 mol.

Sapendo che si ottengono 6.87 g di PO
x
, possiamo risalire alla sua “massa moleco-

lare”:

m.m.(PO
x
) =
m(PO

x
)

n(PO
x
)

=
6.87

9.69 10–2
= 70.90

Conoscendo la “massa molecolare” di PO
x
 e la massa atomica del fosforo, possia-

mo risalire, per differenza, alla “massa molecolare” del frammento “O
x
”:

m.m.(“O
x
”) = 70.90 – 30.97 = 39.93.

Dividendo questo valore per la massa atomica dell’ossigeno, possiamo calcolare 
quanti atomi di ossigeno sono presenti nel composto:

39.93

16.00
 = 2.5 atomi di ossigeno per ogni atomo di fosforo.

La formula empirica del composto è PO2.5, quindi P2O5. Come già precedentemen-
te riportato, la formula molecolare è P4O10.

4.3 ESERCIZI

1) L’acido nitrico ha formula HNO3. Calcolare la percentuale degli elementi in tale composto.
m.a.(H) = 1.01  m.a.(N) = 14.01  m.a.(O) = 16.00

[%H = 1.60%, %N = 22.23%, %O = 76.17%]






