












•positiva, endotermico

(la soluzione si raffredda)

•negativa, esotermico

(la soluzione si scalda).

DHsol =  Eret + Esolv









Esempio:  Preparare mezzo litro (0,5 l) di soluzione 

acquosa 0,1 M di cromato di potassio (K2CrO4)

concentrazione Molare

pf(K2CrO4) = 2·pa(K) + pa(Cr) + 4·Pa(O) =

= 2·39,1   + 52,0    + 4·16,0    =  194,2 mollitri
litri
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1,0 mol K2CrO4  194,2 gr

0,05 mol K2CrO4  n · pf = 0,05 ·194,2 = 9,71 gr

9,71 gr di K2CrO4

Si aggiunge acqua mescolando fina a raggiungere ½ litro



I fattori che possono influenzare la
solubilità di un soluto in un solvente
sono 2:

• PRESSIONE (solo per soluti gassosi)

• TEMPERATURA







Temperatura e solubilità

•Per la maggior parte dei 
solidi la solubilità aumenta 
con la temperatura della 
soluzione 
(solvatazione endotermica)

•Per la maggior parte dei 
liquidi e dei gas la 
solubilità diminuisce con 
la temperatura 
(solvatazione esotermica)





eptano - etere etilico ;  acqua – alcol etilico 
acetone - etere etilico

Quasi tutte le soluzioni acqua – acido
(acido cloridrico, solfidrico, nitrico, etc.)



Proprietà colligative 

le soluzioni liquide presentano variazioni di alcune proprietà rispetto al 
solvente puro che non dipendono dalla natura (chimica) del soluto, ma 
soltanto dalla quantità (concentrazione).

 Abbassamento della tensione di vapore

 Innalzamento della temperatura di ebollizione

 Abbassamento della temperatura di fusione (solidificazione)

 Pressione osmotica



Soluzione costituita da una miscela di A (solvente) e B (soluto).

Se B non è volatile ed xB << xA

P = PA + PB = xA P°A + xB P°B (legge di DALTON)

Essendo B non volatile  P°B = 0

P = xA P°A  P <  P°A

Tensione di vapore

xA=0

xB=1

xA=1

xB=0

P°A

P°B = 0

xA + xB = 1

P = xA P°A = (1- xB) P°A = P°A - xB P°A

Vediamo come si può mettere in relazione 

alla concentrazione



=[nB/(nA+nB)]P°A

La Variazione della tensione di vapore sarà:

DP = P°A - P

soluzione diluita  nB << nA  (nA+nB)  nA e quindi:

DP = (nB/nA)P°A

nA = wA/MA [in gr]  per wA in Kg    nA = (wA/MA) · 10-3

DP = k ·m
k = P°A · MA · 103  è una costante che dipende solo dal solvente.

= xB P°A

DP = m P°A · MA · 103

=       P°A  310/ AA

B

Mw

n

nB/wA [in kg]  = m (concentrazione molale di B in A)



C1 >  C2

(C1) (C2)

P(C1)  =  P(C2)

C1 = C2

Dopo un tempo t

Diagramma di stato dell’acqua in presenza di 

un soluto

DP

P(C1)  < P(C2)

ghiaccio



La variazione della tensione di vapore comporta una 

variazione nella temperatura di ebollizione

DP non dipende da T, quindi la tensione di vapore 

sarà uguale 760 mmHg a temperature maggiori di 100 °C.

la variazione della temperatura di ebollizione della soluzione rispetto a quella 

del solvente puro è detta:

innalzamento ebulloscopico.

DTe = Te(soluzione) –Te(solvente puro)

DTe = Ke m

m = concentrazione molale del soluto

Ke = costante ebulloscopica molale



Anche la temperatura di fusione Tf (o congelamento) subisce una 

variazione, che diventa minore di quella del solvente puro.

DTf = Tf(solvente puro) – Tf(soluzione)

DTf = Kf m

Kf = costante crioscopia molale

In questo caso si parla di

abbassamento crioscopico.

DTf = Kf m



Solvente Te (°C) Tf (°C) Ke

(K mol-1 kg)

Kf

(K mol-1 kg)

H2O 100.0 0.0 0.512 1.858

C6H6 80.2 5.46 2.61 5.10

CH3COOH 118.5 16.60 3.08 3.59

C6H12

cicloesano

80.74 6.55 2.79 20.0



Pressione osmotica (p)

Definizione: pressione che occorre applicare a una soluzione per impedire 

il passaggio in essa del solvente, quando solvente e soluzione sono 

separati da una membrana semipermeabile.



Vant’t Hoff ha determinato sperimentalmente che:

p = c ·R · T

c = concentrazione molare

ed essendo c = (n/V) l’equazione può essere riscritta come 

l’equazione dei gas ideali

p · V = n · R · T

Il fenomeno dell’osmosi può essere visto come una conseguenza 

dell’abbassamento della tensione di vapore in una soluzione 

assumendo il solvente sia allo stato di vapore quando passa 

attraverso la membrana semipermeabile.

(quindi un soluto contenuto in una 

soluzione “agisce” come un gas ideale)



due soluzioni sono isotoniche se hanno la stessa 
pressione osmotica (quindi la stessa concentrazione)

Isotoniche

p(i) = p(e) p(i) < p(e) p(i) > p(e)
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Anomalie delle proprietà colligative

Le proprietà colligative non dipendono dalla natura delle particelle 

del soluto ma soltanto dal numero di particelle presenti in soluzione.

DP = i k m

DTe = i Ke m

DTf = i Kf m

p = i cRT

“ i ” viene detto coefficiente di van’t Hoff, e dipende dal 

numero effettivo di particelle presenti di soluzione.

i > 1   (soluti che si dissociano)

i < 1   (soluti che si associano)

elettroliti forti
i = numero di particelle (+ e -) in cui l’elettrolita si dissocia

es              NaCl  Na+ + Cl- ;  i = 2

CaCl2  Ca2+ + 2 Cl- ;  i = 3



se a è il grado di dissociazione (frazione di mole di soluto che si dissocia in n
particelle)     a =nd/nt

nd= numero di molecole dissociate ; nt= numero totale di molecole

NT = n(indissociate) + n n(dissociate) = [(1-a) + a n] nt =[ 1+ a ( n - 1)] nt

i = 1+ a ( n - 1) 

Elettroliti deboli

Quando una sostanza si associa, (ad es. n molecole si raggruppano in un'unica 

entità)                    a =na/nt grado di associazione

na=numero di molecole che si associano ;  nt=numero totale di molecole

NT = n(non associate)+ n(associate)/n = [(1-a) + a/n]nt = [ 1+ ( 1 - n ) a/n] nt

i = 1+ (1 - n ) a/n


