
Valori di massa e di carica delle particelle atomiche fondamentali 
elettrone (e-) massa (me) = 9.11 x 10-31 kg (1/1836 mp) 
 carica (e) = -1.6022 x 10-19 Coulomb 

 

protone (p+) massa (mp) = 1.673 x 10-27 kg (1.00728 uma) 
 carica (e) = 1.6022 x 10-19 Coulomb 

 

neutrone (n0) massa (mn) = 1.675 x 10-27 kg (1.00867 uma) 
 carica  = 0 

 

uma = unità massa atomica (= 1/12 massa C-12 = 1.66054 x 10-27 kg). 
Parlare delle dimensioni di queste particelle (specie dell'elettrone) ha poco senso. 
Tuttavia, si può attribuire a protone e neutrone un raggio di circa 1.2 x 10-15 m, mentre 
l'elettrone, se avesse la stessa densità del protone, avrebbe un raggio circa 20 volte 
inferiore. 
 

ATOMO DI IDROGENO ATOMO DI ELIO ATOMO DI BERILLIO

ISOTOPI: atomi dello stesso elemento con diverso numero di masssa

uma (unità di massa atomica)
1/12 massa nuclide 12C



MOLE (mol): quantità di sostanza pura che contiene un numero di unità elementari (atomi, molecole, ioni, elettroni)
uguale al numero di atomi contenuti in 12 g di 12C . Numero di Avogadro (N) = 6,02x1023

Una mole di una sostanza pesa quanto il suo PA o PM espresso in g/mol (massa molare)

Quanto pesa una mole di molecole di H2O?

PA(H) = 1 uma PA(O) = 16 uma

PM(H2O) = 2x1uma + 1x16uma = 18uma

Una mole di H2O pesa 18g e contiene 6,02x1023 molecole di acqua

Quanto pesa una mole di atomi di H?

PA(H) = 1 uma

Una mole di H pesa 1g e contiene 6,02x1023 atomi di H

n (numero di moli di sostanza) = numero particelle totali di sostanza / N

Numero di particelle di sostanza = n x N

Massa sostanza (g) = n x massa molare sostanza

n= massa sostanza (g) / massa molare (g/mol)

Quante moli di H2O ci sono in 9 g di acqua?

n = massa (g) / massa molare = 9(g) / 18(g/mol) = 0,5mol 





 

n l m orbitale 

1 0 0 1s 

2 0 0 2s 

 1 -1, 0, +1 2p 

3 0 0 3s 

 1 -1, 0, +1 3p 

 2 -2, -1, 0, +1, +2 3d 

4 0 0 4s 

 1 -1, 0, +1 4p 

 2 -2, -1, 0, +1, +2 4d 

 3 -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3 4f 
 

l = 0  orbitale s (sharp)
l = 1  orbitale p (principal)
l = 2  orbitale d (diffuse)
l = 3  orbitale f (fundamental)

LIVELLI ENERGETICI E ORBITALI

IONE Na+

IONE Cl-





PROPRIETA’ PERIODICHE DEGLI ELEMENTI CHIMICI

Raggio atomico
Energia di ionizzazione
Affinità elettronica



LEGAME IONICO



LEGAME COVALENTE

Alcuni valori di elettronegatività 
 

 

Elettronegatività di alcuni elementi secondo Pauling 
H 
2.1 

       

Li 
1.0 

Be 
1.5 

 B 
2.0 

C 
2.5 

N 
3.0 

O 
3.5 

F 
4.0 

Na 
0.9 

Mg 
1.2 

 Al 
1.5 

Si 
1.8 

P 
2.1 

S 
2.5 

Cl 
3.0 

K 
0.8 

Ca 
1.0 

   As 
2.0 

Se 
2.4 

Br 
2.8 

      Te 
2.1 

I 
2.5 

 EN 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 1.2 1.4 1.6 1.8 2.0 2.2 2.4 2.6 2.8 

% ionicità 1 4 9 15 22 30 39 47 56 63 70 76 82 86 

 

molecola polare
(dipolo elettrico)

molecola apolare
(nessun dipolo)



LEGAME IDROGENO

NO LEGAMI IDROGENOLEGAMI IDROGENO



FORZE DEBOLI DI VAN DER WAALS



SOLUZIONI E CALCOLO DELLA CONCENTRAZIONE

METODO PERCENTUALE:
(attenzione alle unità di misura)

% p/v il peso (p) si riferisce al soluto
il volume (v) al totale della soluzione

% p/p il peso(p) a numeratore si riferisce al soluto
il peso(p) a denominatore si riferisce  al totale della soluzione

% v/v il volume (v) a numeratore si riferisce al soluto
il volume (v) a denominatore si riferisce al totale della soluzione

Soluzione fisiologica: 0,9% p/v di NaCl

in 100mL di soluzione ci sono 0,9 g di NaCl
in 100L di soluzione ci sono 0,9 Kg di NaCl
in 100hL di soluzione ci sono 0,9q di NaCl

Calcolare la concentrazione in % p/v di una soluzione preparata con 90g di NaCl (volume soluzione 10L):

% p/v = (grammi soluto (90g NaCl) / volume soluzione (10L)) x 100 = (90g / 10000mL) x 100 = 0,9% p/v

Preparare 10 litri di una soluzione 0,9% p/v di NaCl

% p/v = (grammi soluto (NaCl) / volume soluzione (10L)) x 100 = 0,9 NaCl(g) = 0,9 x 10000 / 100 = 90g

Si pesano 90g di NaCl, si mettono in un contenitore graduato e siaggiunge acqua fino al volume di 10L



n° moli =
massa sostanza (g)

M
m

 (g/mole)

MOLARITA’ M (mol/l)

molarità= moli di soluto

litri di soluzione
(mol/l) m

M =  n soluto / V soluzione (l) n soluto = M x V soluzione (l) V soluzione (l) =   n soluto / M  

Con 0,4 g di idrossido di sodio (NaOH) si preparano 100 ml di soluzione finale.
Calcolare (1) la % p/v e (2) la molarità della soluzione.

(1) % (p/v) = (massa soluto (g) / volume soluzione (ml)) x 100 = (0,4 / 100) x 100 = 0,4% p/v

(2) n = massa sostanza (g) / Mm (g/ mol) = 0,4 / 40 = 0,01mol V soluzione = 100 ml = 0,1 l

M =  n soluto / V soluzione (l) =  0,01 / 0,1 = 0,1 M (mol/l)



PROPRIETA’ COLLIGATIVE DELLE SOLUZIONI

- abbassamento della tensione di vapore

- innalzamento ebullioscopico

- abbassamento crioscopico

- pressione osmotica



PROPRIETA’ COLLIGATIVE DELLE SOLUZIONI

pressione osmotica

sv svsv

h

P

sz sz sz

SV = solvente
SZ = soluzione

Legge di Stevino (pressione idrostatica) = d x h x g d= densità soluzione

membrana                             equilibrio 1 equilibrio 2
semipermeabile p = d x h x g p = P

p x V= n x R x T

P x V = n x R x T legge di stato dei gas perfetti

p = (n/V) x R x T p =  Cmolare x R x T

p = Cmolare x R x T x i
i = numero di particelle che si ottengono da una particella di soluto in soluzione

NaCl ------>    Na+       +       Cl- i = 2

MgCl2 ------>    Mg++    +    2 Cl- i = 3

C6H12O6 ---->    C6H12O6 i = 1



PROPRIETA’ COLLIGATIVE DELLE SOLUZIONI

pressione osmotica

p (atm) = Cmolare x R x T x i R = 0,0821

Soluzioni dal punto di vista osmotico:

- Ipotoniche

- Isotoniche

- Ipertoniche

Una soluzione di glucosio 0,6 M ha p = Cmolare x R x T x i = 0,6 x R x T x 1 = 0,6 x R x T (atm)

Essa è isotonica con:

NaCl (i=2) 0,3 M p = Cmolare x R x T x i = 0,3 x R x T x 2 = 0,6 x R x T (atm)

MgCl2 (i=3) 0,2 M p = Cmolare x R x T x i = 0,2 x R x T x 3 = 0,6 x R x T (atm)



PROPRIETA’ COLLIGATIVE DELLE SOLUZIONI

pressione osmotica
Soluzioni dal punto di vista osmotico

Ipotoniche

Isotoniche (la soluzione fisiologica è isotonica con il sangue: NaCl 0,9 % p/v)

Ipertoniche



REAZIONI CHIMICHE

aspetto termodinamico

ENTALPIA (H)

H  0 reazione endotermica (assorbe calore dall’ambiente durante il suo svolgimento)

H < 0 reazioni esotermiche (cede calore all’ambiente durante il suo svolgimento)

ENERGIA LIBERA DI GIBBS (G)

G  0 reazione non spontanea (non procede spontaneamente nel verso in cui è scritta)

G < 0 reazioni spontanee (procede spontaneamente nel verso in cui è scritta)

G = 0 reazione all’equilibrio



REAZIONI CHIMICHE

aspetto cinetico

v = k [A]m[B]n m e n, coeff. determinati empiricamente

m + n = ordine di reazione A + B  P

C6H12O6 + 6 O2 ===> 6 CO2 + 6 H2O

G < 0   ====>  spontanea a temp. amb.

In realtà non “avviene” a temp. amb. ???

Problema cinetico, Ea molto elevata!!!

coordinata di reazione

en
er

gi
a 

po
te

nz
ia

le

reagenti

prodotti

(A + B)

Ea

complesso attivato
AB‡

ER

EP

A



REAZIONI CHIMICHE

aspetto termodinamico

ENTALPIA (H) I° principio termodinamica

H  0 reazione endotermica (assorbe calore dall’ambiente durante il suo svolgimento)

H < 0 reazioni esotermiche (cede calore all’ambiente durante il suo svolgimento)

ENERGIA LIBERA DI GIBBS (G) II° principio termodinamica

G  0 reazione non spontanea (non procede spontaneamente nel verso in cui è scritta)

G < 0 reazioni spontanee (procede spontaneamente nel verso in cui è scritta)

G = 0 reazione all’equilibrio



REAZIONI CHIMICHE

aspetto cinetico

v = k [A]m[B]n m e n, coeff. determinati empiricamente

m + n = ordine di reazione 



REAZIONI CHIMICHE

aspetto cinetico

A + B  P

C6H12O6 + 6 O2 ===> 6 CO2 + 6 H2O

G < 0   ====>  spontanea a temp. amb.

In realtà non “avviene” a temp. amb. ???

Problema cinetico, Ea molto elevata!!!

coordinata di reazione

en
er

gi
a 

po
te

nz
ia

le

reagenti

prodotti

(A + B)

Ea

complesso attivato
AB‡

ER

EP

A

A + B D AB‡  P



EQUILIBRIO CHIMICO

V1

V1

V2

V2

V1 = V2

PRINCIPIO DI LE CHATELIER
se l'equilibrio di una reazione chimica viene
perturbato questo si sposterà verso i prodotti o
i reagenti in modo tale da opporsi al
cambiamento e ripristinare delle nuove
condizioni di equilibrio.



REAZIONE DI IDROLISI E PRODOTTO IONICO DELL’ACQUA

H2O D H+ + OH- K
c

= [H+] [OH-]

[H
2
O]

Kw = Kc [H2O] = [H+] [OH-] = 1.8 x 10-16 x 55.5 =1 x 10-14

Kw = [H+] [OH-] = 10-14

H2O    +    H2O       D H3O +   +    OH-

[H+] [OH-] prodotto ionico dell’acqua



REAZIONE DI IDROLISI E PRODOTTO IONICO DELL’ACQUA
Soluzione acide e soluzioni basiche

H2O D H+ + OH-

[H+] [OH-] = 10-14 [H+] = [OH-] ===> [H+] = [OH-] = 10-7

H20 pura:

Soluzione acida: H20 + sostanza acida (H+)
H2O D H+ + OH-

[H+] [OH-] = 10-14 [H+] > [OH-] ===> [H+] > 10-7 [OH-] < 
10-7

Soluzione basica: H20 + sostanza basica (OH-)
H2O D H+ + OH-

[H+] [OH-] = 10-14 [H+] < [OH-] ===> [H+] < 10-7 [OH-] > 
10-7



REAZIONE DI IDROLISI E PRODOTTO IONICO DELL’ACQUA

Acidità e basicità
H2O D H+ + OH-

[H+] [OH-] = 10-14 [H+] = 10-14 / [OH-] [OH-] = 10-14  / [H+] 

10x x 10y = 10(x + y)

[H+] > [OH-]

[OH-] 10-14  10-13 10-12 10-11 10-10 10-9  10-8  10-7 10-6    10-5   10-4   10-3  10-2   10-1  100

[H+] 100    10-1   10-2   10-3   10-4   10-5   10-6   10-7 10-8    10-9  10-10  10-11 10-12 10-13  10-14

[OH-] > [H+]

[H+] = [OH-]

[H+] = [OH-]
NEUTRALITA’



REAZIONE DI IDROLISI E PRODOTTO IONICO DELL’ACQUA

Scala del pH

[H+] [OH-] = 10-14

log ([H+] [OH-]) = log(10-14)       log ([H+]) + log ([OH-]) = -14     -log ([H+]) - log ([OH-]) = 14

pH + pOH = 14          

pH = - log [H+] pOH = - log [OH-] 

[OH-] 10-14  10-13   10-12   10-11   10-10   10-9     10-8     10-7 10-6     10-5     10-4     10-3     10-2    10-1     100

[H+] 100       10-1     10-2     10-3     10-4     10-5     10-6     10-7 10-8      10-9    10-10  10-11   10-12   10-13    10-14

[H+] > [OH-] [OH-] > [H+]

[H+] = [OH-]

[H+] = [OH-]
NEUTRALITA’



ACIDI E BASI

Teoria di Arrhenius

NaOH  +  HCl  --------->  NaCl  +  H2O
base       acido                 sale



ACIDI E BASI

Teoria di Bronsted & Lowry

Bronsted e Lowry Arrhenius



ACIDI E BASI

Teoria di Bronsted & Lowry

acido 1 base 2 base 1 acido 2



ACIDI E BASI

Calcolo del pH di una soluzione
Acidi forti: 

HCl              H+ +  Cl- [H+] = [HCl]iniziale pH = -log[H+] = -log[HCl]iniziale

[H+] = [OH-]

Calcolare il pH di una soluzione di HCl 0,001 M

[H+] = [HCl]iniziale = 0,001 M  pH = -log[H+]  =  -log[0,001]  =  -log10-3 =  3

Basi forti: 

NaOH              Na+ +  OH- [OH-] = [NaOH]iniziale   pOH = -log[OH-] = -log[NaOH]iniziale

Calcolare il pH di una soluzione di NaOH 0,001 M

[OH-] = [NaOH]iniziale = 0,001 M pOH = -log[OH-]  =  -log[0,001]  =  -log10-3 =  3

pH  +  pOH  =  14 se pOH  =  3   ====>   pH  =  14 – pOH  =  14 – 3  =  11



ACIDI E BASI

Calcolo del pH di una soluzione

Acidi deboli: 

CH3COOH                  H+ +  CH3COO- Ka =  
[H+] x [CH3COO-]

[CH3COO-]

H +é
ë

ù
û = K

a
xC

acido



ACIDI E BASI

sistemi tampone

CH3COOH     +   H2O                         CH3COO- +   H+

CH3COO- +   H2O                         CH3COOH   +   OH-

Aggiungo un acido (H+)

CH3COO- +   H+ CH3COOH ======> CH3COO- e            CH3COOH 

CH3COOH     +   H2O                         CH3COO- +   H+

CH3COO- +   H2O                         CH3COOH   +   OH-

Aggiungo una base

CH3COOH  +   base                CH3COO- +  base-H+ ======> CH3COOH e CH3COO-

pH  =  pKa + log [base] / [acido]

pH  =  pKa     1   ±



ACIDI E BASI

sistemi tampone fisiologici

pH fisiologico 7,41      0,04 (7,38 – 7,45)±

pH  =  pKa     1   

pKa = 2,12    ==>  pH =  2,12      1     

pKa = 7,21    ==>  pH =  7,21       1     

pKa = 12,67  ==>  pH =  12,67      1     

±

±

±

±


