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PARTE 1: QUESTIONARIO (RISPONDERE SUL FOGLIO) 

1.   Gli orbitali 4s si popolano prima dei 3d in conseguenza de: 
□  A     il principio di esclusione di Pauli 
■  B     le interazioni tra gli elettroni. 
□  C     il principio di indeterminazione di Heisenberg.  
□  D     la regola di Hund, 
□  E     il dualismo onda-particella.  

2. Come sono distribuiti i nodi di un orbitale 5d? 
□ A   1 nodo angolare e 1 nodo radiale  
□ B   1 nodo angolare e 2 nodi radiali. 
□ C   2 nodi angolari e 1 nodo radiale 
■ D   2 nodi angolari e 2 nodi radiali                                              
□ E   Dipende dall’orientazione dell’orbitale 
 

3.  A quale elemento nello stato fondamentale corrisponde la configurazione elettronica [Ar]4s24p1? 
□  A    Al 
□  B    Sc 
□  C    Ga 
□  D    Ti 
■  E    nessuno 
 
4.  Che tipo di orb. molecolare è mostrato nello schizzo? (i punti sono gli atomi di una molecola biatomica) 

□  A    σ* 
□  B    σ 
□  C    π 
■  D   π* 
□  E    n  

5.  Il punto di fusione dell’acido fluoridrico ha un valore anomalmente elevato. Ciò è conseguenza de: 
□  A    le interazioni coulombiane 
□  B    l’ibridizzazione orbitalica  
□  C    la risonanza 
■  D   il legame idrogeno 
□  E    le forze di London 

6.  Prevedere il comportamento della reazione endotermica:  MgCO3 (s)  MgO (s) + CO2 (g) 
□  A    è spontanea a tutte le temperature 
□  B    non è mai spontanea 
■  C    è spontanea alle alte temperature 
□  D    è spontanea alle basse temperature 
□  E    è spontanea in un intervallo di temperatura che varia con la pressione. 

7.  Quale delle seguenti molecole può dare luogo a isomeri di tipo cis e trans? 
□  A   CH3HC=CH2 
■  B   BrHC=CHBr 
□  C   (CH3)2C=CHCH3 
□  D   H2C=CBr2 
□  E   H2C=CHBr 

 



 
 
8.  In quale dei seguenti liquidi il cloruro di sodio è meno solubile? 
□ A   H2O 
■ B   CCl4 
□ C   HF 
□ D   CH3OH 
□ E   CH3COOH 
 
9.  Nella reazione   2NH3 <==> NH4

+ + NH2
- ,  il ruolo della specie NH4

+ è: 
□ A   catalizzatore 
□ B   La base coniugata di NH3 
■ C   L’acido coniugato di NH3  
□ D   L’agente riducente 
□ E   L’agente ossidante 

10.  A un solvente X viene aggiunto un soluto non volatile. Rispetto a X, la soluzione ha 
■ A    un più alto punto di ebollizione 
□  B    una più alta tensione di vapore 
□  C   la stessa tensione di vapore 
□ D   un più alto punto di congelamento 
□  E    una maggiore idealità 

11.    La differenza di energia tra lo stato di transizione e i reagenti corrisponde a: 
□  A    Il calore di reazione 
□  B    L’energia libera di reazione 
□  C    L’entalpia di reazione 
■  D    L’energia di attivazione della reazione 
□  E    L’energia di attivazione della reazione inversa. 

12.  Quale dei seguenti gruppi include solo processi esotermici? 
□  A   congelamento, vaporizzazione, deposizione                                             
■  B   congelamento, condensazione, deposizione 
□  C   fusione, condensazione, deposizione 
□  D   fusione, evaporazione, sublimazione   
□  E   congelamento, condensazione, sublimazione  

13. Il punto a nel diagramma a destra è: 

□ A   Il punto critico  
□ B   Il punto triplo 
■ C   Il punto di congelamento normale 
□ D   Il punto di ebollizione normale 
□ E    Altro 

 

14.     Quale delle seguenti affermazioni è corretta a proposito della velocità di reazione? 

□  A    La sua unità di misura dipende dall’ordine di reazione 
□  B    In generale il suo valore diminuisce all’aumentare della temperatura. 
■  C    Il suo valore dipende dalla concentrazione del reagente/i. 
□  D    Il suo valore non è influenzato dalla presenza di un catalizzatore. 
□  E    Il suo valore è una caratteristica della reazione. 

15.  Quanto Ni si deposita al catodo di una cella elettrolitica che contiene NiSO4 dopo il passaggio di 0.2 F? 
□  A  2.94 g 
■  B  5.87 g. 
□  C  11.7 g  
□  D  58.7 g 
□ E  294 g 



Nome e cognome____________________________            matricola______________        CFU=6  (A) 
 
 
16.  Scrivere i nomi dei seguenti composti. 

                                                                                                                                                         
SrSe               ___ seleniuro di stronzio __                ICl5                 ___ pentacloruro di iodio _      
FeO                 ___ ossido di ferro (II) ___                   K2CrO4           ___ cromato di potassio __      
 
17. Scrivere le formule dei seguenti composti:                                                                                         
 
 Acido fosforico                __H3PO4__                     Carbonato di calcio   __CaCO3____   
     
 Solfuro di  alluminio         __Al2S3__                      Ossido di rame (I)     ___ Cu2O___    
 
 
PARTE 2:  ESERCIZI DA SVOLGERE PER ESTESO 
 
 
18.  Scrivere la seguente reazione in forma ionica netta, e bilanciarla con il metodo delle semireazioni. 
                                                         
Zn (s)  +   As2O3 (s) +    HCl (aq)           AsH3 (g)    +  ZnCl2 (aq) 

 

Lo zinco si ossida. Siccome il cloro rimane sotto forma di cloruro, l’unico elemento che si può ridurre è 

l’arsenico (l’idrogeno mantiene lo stato di ossidazione +1). 

 

Zn (s)  +   As2O3 (s) +    H+(aq)   +  Cl–(aq)          AsH3 (g)    +  Zn2+ (aq) +  Cl–(aq) 

 
Zn           Zn2+    + 2e-                                                       (x6) 
As2O3   + 12 H+     +  12e-         2 AsH3     +     3H2O        (x1)   
-----------------------------------------------------------------------------                          
6Zn   +   As2O3  +    12H+           2AsH3     +  6Zn2+    + 3H2O 

        
 
 
19. Una massa m=1.00 Kg di butano viene bruciata utilizzando ossigeno. 
a)  Scrivere la formula del butano. 
b)  Scrivere l’equazione bilanciata del processo di combustione sopra descritto. 
c)  Quali sono le quantità in peso di tutti i prodotti di combustione ottenuti? (assumere che il processo 
avvenga quantitativamente) 
d) qual è il volume minimo  di ossigeno, misurato in condizioni STP, che deve essere utilizzato perché il 
butano sia bruciato completamente? 
 
a) C4H10   
 
b) C4H10 + 13/2 O2 = 4 CO2 + 5 H2O 
 
c) n(C4H10) = m(C4H10)/M (C4H10) = (1.00 103 g)/ (58.12 g/mol) = 17.21 mol 
    n(CO2) = 4 n(C4H10) = 68.83 mol 
   m(CO2) = n(CO2) · M (CO2) = (68.83 g )· (44.01 g/mol) = 3.03 103 g 
   n(H2O) = 5· n(H2O) = 86.05 mol 
   m(H2O) = n(H2O) · M (H2O) = (86.05  g) · (18.02 g/mol) = 1.55 103 g 
 
d) n(O2) = (13/2) · n(C4H10) =  111.865 mol 
   V(O2) =  n(O2) ·  Vm =  (11.865 mol]· (22.4 L/mol) = 2.51  103 L 
 



 
20. Considerare una soluzione di volume V=1.00 L nella quale è stata sciolta una massa di NH4Cl pari a 
m=5.80 g. 

a) Quali reazioni di equilibrio sono presenti nella soluzione? 

b) Da un ragionamento qualitativo, ci si attende che la soluzione abbia un pH acido, basico o neutro? 
(spiegare la risposta) 

c) Se, anziché NH4Cl, fosse stato sciolto un equivalente numero di moli di NH4Ac (Ac = anione dell’acido 
acetico), come varierebbe il pH rispetto al caso precedente? (spiegare) 

d) Sapendo che la costante di ionizzazione di NH3 è Kb=1.80 10-5, calcolare il pH della soluzione. 

 a)  NH4Cl è un composto ionico e quindi è un elettrolita forte, e dissocia completamente in NH4
+ + Cl- 

   Lo ione ammonio è acido coniugato di una base debole, e quindi sarà un acido di forza non trascurabile. 
Al contrario, lo ione cloruro è base coniugata di acido forte, e quindi sarà una base di forza trascurabile. 

Gli unici  equilibri significativi saranno quindi:  
 

      NH4
+ (aq) + H2O = NH3 + H3O

+
 (aq)    (Eq 1) 

       2H2O = H3O
+
(aq)   + OH

− 
(aq)    

             
(Eq 2)

 

 
b)   Il pH sarà acido, a causa della reazione di idrolisi dello ione ammonio, vista sopra. 
 
c)   Il pH sarebbe stato più basico (ossia maggiore), a causa della contemporanea reazione d’idrolisi dello 
ione acetato: 
       Ac

− 
 + H2O = HAc + OH

−
 

 
d)   Il numero di moli di NH4

+  è pari a  
        
      n = m(NH4Cl)  / M(NH4Cl) = (5.80 g) / (4⋅1.008+14.007+35.453 g/mol) =1.08 10−1 mol 
       c = n/V = 1.08 10−1 /1.00 L = 1.08 10−1 mol/L 
 
Data l’elevata concentrazione dello ione ammonio (10-1 >> 10-7) possiamo trascurare l’equilibrio di auto 
ionizzazione dell’acqua, e assumere che tutti gli ione ossonio siano prodotti esclusiamente dallo ione 
ammonio: 
          c 
        NH4

+ + H2O = NH3 + H3O
+ 

        c − x                    x          x 
 
         Ka =  [NH3 ] [H3O+] / [NH4

+ ] = x2/( c − x) ≈  x2/c 
 
      La costante dell’equilibrio di ionizzazione è Ka = Kw/Kb = 10−14/(1.80 10−5) = 5.56 10−10  
 
       x = (c Ka)1/2 = 7.75 10−6  mol/L                          pH = −log(x) = 5.11 
 
 
21.    Si consideri la pila di schema:  
Cu | Cu2+ (3.80·10–2 M) || Fe3+ (6.50·10–3 M), Fe2+ (1.85·10–2 M) | Pt 
a) Scrivere la reazione ossidoriduttiva nel verso indicato dallo schema. 
b) Calcolare la forza elettromotrice Epila, a 25.0 °C 
    (si tenga conto che: E°Cu2+/Cu(s) = 0.342 V;   E°Fe3+/Fe2+  = 0.771 V) 
c) Dire se il verso spontaneo della reazione coincide con quello dato.   
 
a) l’equazione chimica (bilanciata) nel verso indicato dallo schema della pila è: 
        Cu + 2Fe2+      Cu2+   + 2Fe3+   
 
b) a cui corrisponde, a 25°C, l’equazione: 
   



     Epila = E°pila – (0.0592/2) log Q 
             
            = E°Fe3+/Fe2+  – E°Cu2+/Cu(s) – 0.0592 log [Fe2+ ]2 [Cu2+] 
                                                              2                   [Fe3+]2 
              
           = 0.771 – 0.342 – 0.0296 log {[(1.85·10-2)2 · 3.80·10-2 ] / (6.50·10-3)2] = 0.444 V 
 
c) siccome Epila >0, la reazione decorre spontaneamente nel verso indicato. 
 
 
22 Data lo ione molecolare IF2

+: 
    a) Scrivere la sua formula di Lewis, includendo tutte le formule-limite di risonanza possibili. 
    b) Indicare le cariche formali di tutti gli atomi di tutte le formule limite. 
    c)  Indicare l’ordine di importanza delle formule-limite tracciate sopra (spiegare i motivi!) 
    d) prevedere la geometria (angoli di legame compresi). 
    e) cosa succede al momento di dipolo di IF2

+ se acquista DUE elettroni, diventando IF2
– ? 

 
a+b) numero di coppie di elettroni valenza = (3⋅7 – 1)/2 = 10 
 

 
 
c) le formule di risonanza sono scritte in ordine di importanza, in quanto gli atomi più elettronegativi 
(quelli di F) hanno una carica più positiva andando verso destra (la seconda e la terza sono equivalenti). 
 
d) Poiché lo iodio (atomo centrale) ha numero sterico 4, la geometria elettronica è tetraedrica. Essendoci 
solo due sostituenti attorno all’atomo centrale, la geometria molecolare è piegata con angolo di legame 
<109.5°, a causa delle maggiori repulsioni tra le due coppie solitarie attorno allo iodio. 
 
e) Lo ione IF2

+ ha un momento di dipolo orientato lungo la bisettrice dell’angolo F-I-F (la direzione non è 
prevedibile a priori, a causa della competizione tra gli effetti della polarità dei legami I-F e quelli legati ai 
lone pairs dello iodio).   
La nuova coppia di elettroni può essere acquisita solo dallo I (i F hanno l’ottetto completo), che passerà 
quindi al numero sterico 5 (geometria elettronica bipiramide trigonale). Dei 5 domini elettronici, 3 sono 
coppie solitarie. Allo scopo di minimizzare le reciproche repulsioni, le coppie solitarie si disporranno sul 
piano equatoriale, in modo da formare angoli di 120°. Di conseguenza, i F saranno in posizione assiale. In 
tal modo, sia le componenti assiali che quelle equatoriali del momento di dipolo danno risultante nulla, e 
lo ione avrà momento di dipolo nullo. 
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