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LA CHIMICA
L'Universo € composto di materia ed energia, due aspetti della medesima entita visto che, come
dimostro Einstein, esse possono convertirsi I'una nell’altra secondo la relazione E = mc?.

La chimica e la scienza che studia le caratteristiche, la struttura e le trasformazioni della materia e
gli scambi energetici connessi a tali trasformazioni.

Adesso possediamo un modello abbastanza dettagliato per descrivere la struttura della materia, il
modello atomico.

Oggi il concetto di atomo & quasi un fatto scontato, ma il modello atomico si affermo con difficolta,
nonostante sia stato proposto per la prima volta piu di duemila anni fa.

Di seguito troverete un insieme di appunti che penso possano esservi utili ai fini della preparazione
al test di valutazione in ambito agrario

Tutta la scienza é solo un raffinamento del pensiero di tutti i giorni (Albert Einstein)



Il syllabus delle conoscenze richieste del Test di Agraria CISIA per la CHIMICA ¢ il seguente:

La costituzione della materia: Stati e trasformazioni della materia. Proprieta degli stati di
aggregazione della materia (solido, liquido, gassoso). Le grandezze fondamentali (il Sistema
Internazionale di unita).

La struttura dell’atomo: La struttura dell’atomo: particelle elementari; numero atomico e numero
di massa. Gli isotopi.

Il sistema periodico degli elementi: La tavola periodica degli elementi. Proprieta periodiche degli
elementi: raggio atomico, potenziale di ionizzazione, affinita elettronica; metalli e non metalli.

Il legame chimico: Legame ionico, legame covalente; polarita dei legami; elettronegativita. Formule
chimiche.

Fondamenti di chimica inorganica: Nomenclatura dei composti inorganici: ossidi, idrossidi, acidi,
sali.

Reazioni chimiche: Le reazioni chimiche e la stechiometria: peso atomico e molecolare, concetto di
mole, conversione da grammi a moli e viceversa, calcoli stechiometrici elementari, bilanciamento di
semplici reazioni, vari tipi di reazioni chimiche. Ossido-riduzioni: numero di ossidazione, concetto di
ossidante e riducente.

Soluzioni: Molarita. Diluizioni di soluzioni. Acidi e basi: concetti e definizioni; acidita, neutralita,
basicita delle soluzioni acquose; il pH.

Chimica organica: Fondamenti di chimica organica: legami semplici e multipli tra atomi di carbonio;
concetto di isomeria; idrocarburi alifatici e aromatici con regole base di nomenclatura IUPAC.
Concetto di gruppo funzionale (i gruppi funzionali di alcoli, ammine, acidi carbossilici, con regole
base di nomenclatura [UPAC).



Le prime leggi della chimica risalgono alla fine del 700 e formalizzano alcuni comportamenti regolari
che si iniziano a scoprire nei rapporti di combinazione tra le sostanze che reagiscono.
1) Legge di Lavoisier o di Conservazione delle Masse

La somma dei pesi delle sostanze che reagiscono e uguale alla somma dei pesi delle sostanze che si
ottengono dalla reazione. E’ la legge che evidenzia che niente si crea e niente si distrugge ma tutto
si trasforma.

2) Legge di Proust o delle Proporzioni Definite

In ogni composto gli elementi che lo costituiscono sono combinati tra loro con un rapporto
ponderale fisso e costante.
3) Legge di Dalton o delle Proporzioni Multiple

Quando due o piu elementi si combinano tra loro con rapporti ponderali diversi per dare origine a
composti diversi, mantenendo costante la quantita in peso di uno di essi, le quantita dell’altro
variano secondo rapporti semplici, ossia sono multiple della quantita minima.

4) Legge di Gay-Lussac

Quando una reazione avviene tra sostanze gassose, i volumi dei reagenti stanno tra loro e con quelli
dei prodotti in rapporti semplici cioe dati da numeri interi e piccoli.
5) Legge di Avogadro

Volumi uguali di gas diversi, nelle stesse condizioni di temperatura e pressione, contengono lo stesso
numero di molecole.

ESEMPI
(1) Per riscaldamento, 123 g di clorato di potassio si decompongono, svolgendo ossigeno e lasciando
un residuo di 75 g di cloruro di potassio. Calcolare la massa dell’ossigeno svolto.

KCIO3 - O2 + KCl

inizio 123 0 0
fine 0 X 75
Risoluzione

Per la legge di Lavoisier: 123 g=x+75¢g

quindi: x =123 — 75 = 48 g di ossigeno che si € formato

(2) Zolfo e zinco si combinano formando il solfuro di zinco, con un rapporto di massa: zolfo:zinco =
1,00:2,04. Quanto solfuro di zinco si ottiene facendo reagire 9,12 g di zinco con 20,00 g di zolfo?

S+Zn - ZnS
Inizio 1 2,04 X
Risoluzione
Per la legge di Lavoisier si ottengono: 1,00 + 2,04 = 3,04 g di solfuro di zinco.
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S+Zn > ZnS
Inizio 1 2,04 3,04
Reagenti disponibili 20 9,12 X
Si osserva che, per lo zolfo, il fattore di moltiplicazione € 20 e per lo zinco € invece pari a 9,12/2,04
= 4,47 circa. Questo significa che lo zinco reagisce tutto e che rimarra dello zinco eccedente.

Calcoliamo quanto zolfo reagisce, secondo la proporzione:
1,00:2,04=x:9,12

X = 47,4 di zolfo che hanno reagito

Si formano quindi: 4,47 + 9,12 = 13,59 g di solfuro di zinco.
Restano eccedenti: 20,00 — 4,47 = 15,53 g di zolfo.

(3) Una data massa di gas che a 0°C occupa un volume di 10 L ed é sottoposto ad una pressione di 5
atm, viene riscaldato a 150°C. Calcolare il volume occupato dal gas se si mantiene costante la
pressione.

Risoluzione

Applichiamo la prima legge di Gay-Lussac: V1/T1= V2/T2 dopo aver operato le opportune
conversioni della temperatura:

T1=0°C=273K eT2=150+ 273 =423 K

Sostituiamo i valori noti nella relazione V1/T1=V2/T2

10/273=V2/423

V2=10x423/273=1551L



Ciascun elemento chimico viene univocamente associato ad un simbolo, in genere corrispondente

all’'iniziale del suo nome latino (o alle prime due lettere se vi & possibilita di equivoco con altri
elementi).

Ad esempio, C e il Carbonio, Ca il Calcio, Ce il Cerio, Co il Cobalto, Cu il Rame.

| simboli rappresentano sia gli elementi che i relativi atomi. Cosi N rappresenta I'elemento Azoto,
ma anche un atomo di Azoto.

\

In questo modo & possibile rappresentare le sostanze chimiche mediante opportune scritture
convenzionali, dette formule.



Stato Solido Stato Liguido Stato GGassoso Plasma

REAGENTI — PRODOTTI

IDROGENO + OSSIGENO —» ACQUA

ACQUA() - IDROGENO) + OSSIGENO(g)

TRASFORMAZIONI FISICHE TRASFORMAZIONI CHIMICHE

ebollizione dell’acqua cottura dell’'uovo
dissoluzione dello zucchero nell’acqua formazione della ruggine su un oggetto di ferro
montare la chiara delle uova produrre lo yogurt dal latte




Solido Liquido Gas

Forma definita Assumono la forma del | Non hanno forma definita ma

contenitore occupano tutto il volume
disponibile

Incomprimibili Moderatamente comprimibili | Comprimibili

Elevata densita Densita elevata ma minore dei | Bassa densita
precedenti

Non sono fluidi Fluidi Fluidi

Diffondono solo lentamente in
altri solidi

Diffondono in altri liquidi

Diffondono velocemente

Le singole particelle costituenti
sono disposte nello spazio in
modo regolato

Le singole particelle costituenti
formano aggregati disordinati
e si muovo nello spazio

Le singole particelle costituenti
sono lontane le une dalle altre
e si muovono rapidamente e
casualmente nello spazio

Le grandezze che si possono misurare si chiamano grandezze fisiche e la comunita scientifica ha
identificato sette grandezze fondamentali dalle quali possono essere ricavate tutte le altre, che
vengono chiamate grandezze derivate. Il sistema internazionale di unita di misura (SI) rappresenta
il piu diffuso sistema di unita di misura ed e fondato sulle sette grandezze fondamentali.

Grandezza fisica Simbolo Unita di misura Simbolo
lunghezza I metro m
massa m chilogrammo kg
tempo t secondo s
corrente elettrica | ampere A
temperatura T kelvin K
guantita di sostanza n mole mol
intensita luminosa iv candela cd

Da queste unita di misura delle grandezze fondamentali si possono ottenere le unita di misura delle

grandezze derivate.

Grandezza fisica Unita di misura Simbolo Definizione dell’unita
di misura SI
area metro quadrato m?
volume metro cubo m3
densita chilogrammo al metro kg m3 s
cubo
forza newton N N =kgms?
pressione pascal Pa Pa=Nm?>
energia, lavoro, calore joule J J=Nm
velocita metri al secondo ms?




accelerazione metro al secondo m s
quadro
potenza watt W W=Js?
carica elettrica coulomb C C=As
differenza di volt Y, V=JC?
potenziale elettrico,
forza elettromotrice
resistenza ohm Q Q=VAl
frequenza hertz Hz Hz=15s?

In chimica si usano spesso multipli e sottomultipli dell’unita di misura ed ognuno di questi &
caratterizzato da un prefisso (che precede il nome dell’'unita di misura) e un simbolo (da anteporre

all’unita di misura)

Sottomultiplo Prefisso Simbolo Multiplo Prefisso Simbolo
101 deci- d- 10 deca- da-
107 centi- c- 102 etto- h-
103 milli- m- 103 chilo- k-
10 micro- - 106 mega- M-
107 nano- n- 10° giga- G-
1012 pico- p- 112 tera- T-
10 femto- f- 10% peta- P-
1018 atto- a- 108 exa- E-




numero di massa simbalo
atomica (A ) dell'elemento chimico
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L’elettronegativita’ € la misura della tendenza relativa di un atomo ad attrarre elettroni quando &

combinato chimicamente con un altro atomo. La scala di Pauling risulta quella maggiormente
utilizzata e si basa su misure dell'entalpia di legame e non & dotata di unita di misura. Essa aumenta
da sinistra verso destra nella tavola periodica. L’elemento piu elettronegativo & il fluoro seguito

dall’ossigeno
Metalli: sono elementi caratterizzati da bassa elettronegativita che spesso perdono elettroni per

dare cationi.
Non metalli: sono elementi caratterizzati da elevata elettronegativita che spesso acquistano

elettroni per dare anioni.
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Si hanno diversi sistemi di nomenclatura dei composti:

NOMENCLATURA TRADIZIONALE : Prevede I'uso di prefissi e suffissi, in base al numero di ossidazione dei
vari elementi

NOMENCLATURA UFFICIALE O IUPAC: Si indica il numero di atomi di ogni elemento presenti all’'interno del

composto, tramite prefissi di origine greca; quando & presente un solo atomo di un elemento non
si utilizza alcun prefisso. In alcuni casi il numero di ossidazione viene indicato tra parentesi a fianco
del nome del composto

Alcuni nomi tradizionali, fortemente radicati nell’'uso comune, quali acqua, ammoniaca (Ns§ o
metano (CHa), sono stati accettati come internazionalmente validi.

15.

Definito anche numero di ossidazione (n.o.) di un elemento chimico in un composto & uguale alla
differenza tra il numero di elettroni di valenza dell'atomo considerato e il numero di elettroni che
ad esso rimangono dopo aver assegnato tutti gli elettroni di legame all'atomo piu elettronegativo di
ogni coppia

Il numero di ossidazione e positivo se gli elettroni vengono ceduti, mentre € negativo se vengono
acquistati. Quando i due atomi della coppia hanno identica elettronegativita gli elettroni di legame
vengono suddivisi tra loro in parti uguali.

e gli atomi di una qualsiasi specie chimica allo stato elementare hanno n.o. =0

e gli elementi del gruppo | (metalli alcalini) nei composti hanno n.o. = +1

» gli elementi del gruppo Il (metalli alcalino terrosi), lo zinco e il cadmio nei composti, hanno
n.o.=+2

e l'idrogeno ha n.o. = +1 in quasi tutti i suoi composti; solo negli idruri dei metalli ha n.o. =-1

* |'ossigeno ha numero di ossidazione -2 in quasi tutti i suoi composti a parte le seguenti
eccezioni: -1 nei perossidi, -2 nei superossidi, +2 nel difluoruro d'ossigeno OF>

e il fluoro ha sempre n.o. = -1; il cloro, il bromo e lo iodio hanno n.o. = -1, tranne che nei
composti in cui sono legati al fluoro o all'ossigeno, nei quali assumono n.o. positivi = +1, +3,
+5, +7

e per qualsiasi elemento allo stato di ione monoatomico il n.o. e uguale alla carica dello ione

* |la sommatoria dei n.o. degli elementi presenti in una molecola neutra e uguale a zero

e inuno ione poliatomico la sommatoria dei n.o. coincide con la carica dello ione

ESEMPIO

1) Determinare il numero di ossidazione di P in H3POa4

Risoluzione

In base alla regola numero 4 I'idrogeno ha numero di ossidazione +1;
In base alla regola numero 5 I'ossigeno ha numero di ossidazione -2
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In base alla regola numero 8 la somma algebrica dei numeri di ossidazione di tutti gli atomi del
composto e uguale a zero.

Se indichiamo con X il numero di ossidazione di P si ha quindi:

3H:(+1)+XP+40(-2)=0

X=+5

2) Determinare il numero di ossidazione di Mn in MnO4'

Risoluzione

In base alla regola numero 5 I'ossigeno ha numero di ossidazione -2;

In base alla regola numero 9 la somma algebrica dei numeri di ossidazione di tutti gli atomi nello
ione poliatomico & uguale a -1;

se indichiamo con X il numero di ossidazione di Mn si ha quindi:

XMn +40(-2) =-1

XMn =-1

3) Determinare il numero di ossidazione del cloro nei seguenti composti a) HCIO; b) HCIO,; ¢) HCIOs;

d) HCIO4

Risoluzione

In base alla regola numero 4 I'idrogeno ha numero di ossidazione +1;

In base alla regola numero 5, I'ossigeno ha numero di ossidazione -2

In base alla regola numero 8 |la somma algebrica dei numeri di ossidazione di tutti gli atomi nel
composto e uguale a 0;

se indichiamo con X il numero di ossidazione del Cl si ha quindi:

HCIO

1H(+1) + XCl + 10(-2) =0

xCl=+1

HCIO:
1H(+1) + XCl + 20(-2) =0
xCl = +3

HCIO3
1H(+1) + XCl + 30(-2) =0
xCl = +5

HCIO4
1H(+1) + XCl + 40(-2) =0
xCl = +7

3) Determinare il numero di ossidazione dello zolfo nel composto CaSOs
Risoluzione
In base alla regola numero 3 il calcio ha numero di ossidazione +2;
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In base alla regola numero 5, I'ossigeno ha numero di ossidazione -2

In base alla regola numero 6 la somma algebrica dei numeri di ossidazione di tutti gli atomi nel
composto e uguale a 0;

se indichiamo con X il numero di ossidazione dello zolfo si ha quindi:

CasSOs3

1Ca(+2) + XS+30(-2)=0

xS=+4

Composti binari formati dall’'unione di un metallo con l'ossigeno. Poiché I'ossigeno € molto piu
elettronegativo dei metalli, tutti gli ossidi sono composti ionici e quindi solidi a temperatura
ambiente

NOMENCLATURA TRADIZIONALE

a) se il metallo ha un solo numero di ossidazione: ossido di + nome metallo (es. ossido di sodio
Na;0)
b) se il metallo ha due numeri di ossidazione:

ossido + nome metallo con desinenza OSO, per il numero di ossidazione minore. Ad es. ossido

piomboso PbO (numero di ossidazione +2);
ossido + nome metallo con desinenza ICO, per il numero di ossidazione maggiore. Ad es. ossido

piombico PbO; (numero di ossidazione +4).
NOMENCLATURA IUPAC

Si conta il numero di atomi di ogni elemento e si utilizzano i relativi prefissi, insieme al termine
“ossido di”. Ad es. Na;O ossido di disodio; PbO ossido di piombo (+2); PbO; biossido di piombo (+4).

Composti binari formati dall’'unione di un non metallo con l'ossigeno. La differenza di
elettronegativita tra I'ossigeno e non metalli & piccola e quindi le anidridi sono composti covalenti
piu 0 meno polari, che a temperatura ambiente possono essere solidi, liquidi o gassosi
NOMENCLATURA TRADIZIONALE

a) se il non metallo ha un solo numero di ossidazione:
anidride + nome non metallo con desinenza ICA (es. anidride carbonica CO3)

b) se il non metallo ha due numeri di ossidazione:
anidride + nome non metallo con desinenza OSA, per il numero di ossidazione minore. Ad es.

anidride solforosa SO; (+4);

anidride + nome non metallo con desinenza ICA, peril numero di ossidazione maggiore. Ad es.
anidride solforica SO3 (+6).

c) se il non metallo ha quattro numeri di ossidazione, come gli elementi del 7° gruppo (+1,+3,+5,+7):

anidride IPO nome non metallo con desinenza OSA per il numero di ossidazione +1. Es. €D anidride

ipoclorosa;
anidride + nome non metallo con desinenza OSA, per il numero di ossidazione +3. Es. anidride

clorosa Cl,0s3;
anidride + nome non metallo con desinenza ICA, per il numero di ossidazione +5. Es. anidride clorica
Cl20s3;
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anidride PER nome non metallo con desinenza ICA per il numero di ossidazione +7. Es. 07

anidride perclorica;
NOMENCLATURA I[UPAC

Anche i composti tra ossigeno e non metalli sono chiamati ossidi; si utilizzano sempre i prefissi
relativi al numero di atomi degli elementi.

Ad esempio: SO, biossido di zolfo (+4); SO 3 triossido di zolfo (+6), Cl 20 ossido di dicloro (+1); Cl ;03
triossido di dicloro (+3); Cl.0s pentaossido di dicloro (+5); Cl,07 eptaossido di dicloro (+7).

Composti ternari di ossigeno, idrogeno e metalli; in essi compare il gruppo ossidrile (OH con
numero di ossidazione -1. Gli idrossidi sono tutti composti ionici e quindi solidi a temperatura
ambiente
Derivano dalla reazione tra ossidi basici e acqua, in cui tutti gli elementi mantengono il proprio
numero di ossidazione.

Na;O + H,0 — 2Na(OH)

NOMENCLATURA TRADIZIONALE

a) se il metallo ha un solo numero di ossidazione:
idrossido di nome metallo (es. idrossido di sodio Na(OH)

b) se il metallo ha due numeri di ossidazione:
idrossido + nome metallo con desinenza OSO, per il numero di ossidazione minore. Ad es. idrossido

rameoso Cu(OH) (numero di ossidazione +1);
idrossido + nome metallo con desinenza ICO, per il numero di ossidazione maggiore. Ad es. idrossido

rameico Cu(OH)2 (numero di ossidazione +2).
NOMENCLATURA IUPAC

Si indica il numero dei gruppi ossidrile ponendo i soliti prefissi davanti al termine “idrossido”, cui
segue “di” ed il nome del metallo:

Na(OH) idrossido di sodio; Fe(OH)2 diidrossido di ferro (+2);

Fe(OH)s triidrossido di ferro (+3); Pb(OH)4 tetraidrossido di piombo (+4).

Composti binari dell’idrogeno con uno dei seguenti non metalli: F, Cl, Br; I, S e Se. Sono composti
covalenti polari e a temperatura ambiente sono tutti gassosi, tranne HF, che é liquido a causa del
legame a ponte di idrogeno.

Negli idracidi gli elementi del 7° gruppo hanno sempre numero di ossidazione -1, mentre gli elementi
del 6° gruppo hanno sempre numero di ossidazione -2.

NOMENCLATURA TRADIZIONALE

acido + nome non metallo terminante in IDRICO:HF acido fluoridrico; HCI acido cloridrico; HBr acido

bromidrico; HI acido iodidrico; H2S acido solfidrico; H2Se acido selenidrico
NOMENCLATURA [UPAC

Nome non metallo, terminate in URO, col numero degli atomi di idrogeno indicati dai soliti prefissi;
seguito da “di idrogeno”: HF fluoruro di idrogeno; HCI cloruro di idrogeno; HBr bromuro di idrogeno;
Hl ioduro di idrogeno; H5S solfuro di diidrogeno; H,Se seleniuro di dididrogeno.
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Sono composti ternari tra idrogeno, ossigeno ed un non metallo; sono composti covalenti polari
solidi o liquidi a temperatura ambiente
Derivano dalla reazione tra anidridi e acqua (tutti gli elementi mantengono il proprio numero di
ossidazione); inoltre nella formula dell’ossiacido il non metallo e presente, tranne qualche
eccezione, sempre con un solo atomo
CO; + H20 — H»CO3

Per trovare la formula dell'ossoacido si deve scrivere a destra nell'ordine idrogeno, non metallo e
ossigeno, mettendo per ognuno di questi elementi tanti atomi quanti ce ne sono a sinistra

Cl207 + H20 — H2Cl,08 semplificato — HClO4
NOMENCLATURA TRADIZIONALE

a) se il non metallo ha un solo numero di ossidazione:
acido + nome non metallo con desinenza ICO (es. acido carbonico H,CO3)

b) se il non metallo ha due numeri di ossidazione:
acido + nome non metallo con desinenza OSO, per il numero di ossidazione minore. Ad es. acido
solforoso H,SOs (+4);

acido + nome non metallo con desinenza ICO, per il numero di ossidazione maggiore. Ad es. acido
solforico H2S04 (+6).

c) se il non metallo ha quattro numeri di ossidazione, come gli elementi del 7° gruppo
(+1,+3,45,+7):

acido IPO nome non metallo con desinenza OSO per il numero di ossidazione +1. Es. HCIO acido

ipocloroso;

acido + nome non metallo con desinenza 0SO, per il numero di ossidazione +3. Es. acido cloroso
HCIOy;

acido + nome non metallo con desinenza ICO, per il numero di ossidazione +5. Es. acido clorico
HCIOs3;

acido PER nome non metallo con desinenza ICO per il numero di ossidazione +7. Es. acido perclorico
HCIOg;

NOMENCLATURA IUPAC

Al temine acido si attribuisce un aggettivo riferito al numero di atomi di ossigeno presenti nell’acido

ed al nome del non metallo, terminante in ICO; segue poi, tra parentesi, il numero di ossidazione
del non metallo Ad es. HCIO acido ossoclorico (+1); HCIO2 acido diossoclorico (+3);

HCIOs acido triossoclorico (+5); HCIO4 acido tetraossoclorico (+7);

H,S04 acido tetraossosolforico (+6); H2SO3 acido triossosolforico (+4)

Tutte le formule degli ossiacidi sono state ottenute facendo reagire la relativa anidride con una

molecola di acqua. A questa regola fanno eccezione le anidridi del fosforo e del boro, che reagiscono
con tre molecole di acqua, e quella del silicio, che reagisce invece con due molecole di acqua
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B,0,+3H,0— 2H,BO,
P,0,+3H,0— 2H.PO,
P,0.+3H,0— 2H,PO,
Si0,+2H,0— H,SiO,

Nomenclatura tradizionale anioni poliatomici

Anione
poliatomico

Nomenclatura tradizionale anioni monoatomici



Sali Binari

Sali Ternari



HCIO — H* + CIO”
Si uniscono anione e catione (bilanciare le cariche)e si aggiunge acqua:
KOH + HCIO — KCIO + H,0

NOMENCLATURA TRADIZIONALE
Si indica per primo il nome dell’anione poliatomico derivante dalla decomposizione dell’acido, cui

segue il nome del catione metallico
Se il metallo ha un solo numero di ossidazione lo si indica con di + nome metallo

Se il metallo ha due numeri di ossidazione si utilizzano le solite desinenze OSO per il numero di

ossidazione minore ed ICO per il numero di ossidazione maggiore.

Ecco alcuni esempi:

CaCOs3 carbonato di calcio

FeCOs carbonato ferroso

Fe,(COs3)s carbonato ferrico

Na>SOs solfito di sodio

Na2S0s solfato di sodio

CuS04 solfato rameoso

CuSO4 solfato rameico

NOMENCLATURA IUPAC

Nome del non metallo, terminante in ATO (seguito tra parentesi dal suo numero di ossidazione), +

di ed il nome del metallo (seguito tra parentesi dal suo numero di ossidazione, qualora ne abbia piu
di uno). Con le solite desinenze, si indicano poi il numero di atomi di ossigeno presenti nell’anione

ed il numero di atomi del metallo.
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massa di elemento pesata (g)

massa di 1 atomo dell’elemento (g)




=6.022 x 102 atomidi H



moli di C = 0,202x% =0,101
moli di O = 0,202x% = 0,101
A questo punto per calcolare la massa utilizzo la formula nmei = massa/massa molare

Massa = nmoliXmassa =

Massa C=0,101mol x 12 g/mnl =1,212 g
Massa H=0,202 mol x 1 g/mcl=0,202 g
Massa O = 0,101mol x 16 g/mol=1,616 g

La massa totale & quindi: 1,212+0,202+1,616 =3,03 g di C¢H1206

Reagenti — Prodotti

Le reazioni chimiche sono rappresentate da equazioni dalle quali si possono trarre le seguenti
informazioni:
(i)  Formule chimiche di reagenti e prodotti
(ii)  Rapporti ponderali delle specie chimiche coinvolte
(iii) Stato di aggregazione delle sostanze che partecipano alla reazione (Solido: s; Liquido: I;
Gassoso: g; Soluzione acquosa: aq)
ESEMPIO:
2NaHCO3(s) — NaCOs3(s) + COz(g) +H20()

Durante una reazione chimica niente si crea e niente si distrugge ma i reagenti si trasformano in

prodotti

durante una reazione chimica NON si
osserva alcuna variazione della quantita di materia. Questo indica che la quantita di materia dei
reagenti deve essere assolutamente uguale alla quantita di materia nei prodotti.

Una reazione chimica e bilanciata quando a destra e a sinistra i vari elementi sono presenti con lo
stesso numero di atomi

REGOLE per bilanciare una reazione:

(i)  Bilanciare I'elemento che compare nel minor numero di formule
(ii)  Bilanciare I'elemento che compare nel massimo numero di formule
(iii)  Bilanciare alla fine gli elementi liberi

H3PO4 + Ca(OH); > Cas(P0a)2 + H20

A destra ho: 5 atomidiH, 1diP,6di O ed1diCa
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A sinistra ho: 2 atomidiH, 2diP,9diOe3diCa
LA REAZIONE NON E’ BILANCIATA
(i)  Partiamo da Ca e P (compaiono nel minor numero di formule): Ca: poiché nei prodotti ho 3
atomi, aggiungo il coefficiente 3 prima dell’idrossido di calcio
H3PO4 + 3Ca(OH)2 = Caz(P0a)2 + H20
P: poiché nei prodotti ho 2 atomi, aggiungo il coefficiente 2 prima dell’acido fosforico
2 H3PO4 + 3Ca(OH)2 - Caz(PO4)2 + H20

(ii)  Adesso bilancio I'O (compare nel maggior numero di formule): poiché ho 14 atomi di O nei
reagenti, e gia 8 atomi nei prodotti, aggiungo il coefficiente 6 prima dell’acqua:
2 H3PO4 + 3Ca(OH)2 = Ca3(POa); + 6 H20
Controllo anche I'H e verifico che I'’equazione & bilanciata!

Un’equazione chimica mi indica anche la quantita relativa di reagenti e prodotti:
2 H3POa4 + 3Ca(0OH); > Caz(P0a)2 + 6 H,0

2 H3POa4 = 2 molecole di acido fosforico = 2 moli di acido fosforico = (2mIx98g/mrol) = 196 g
3Ca(OH); = 3 molecole di idrossido di calcio = 3 moli di idrossido di calcio = (3 mol)x(74,09

g/mol)=222g
o Ca3(P0Oa4)2 = 1 molecola di fosfato di calcio = 1 mole di fosfato di calcio = (1 mol)x(31.9,8 g/mol)
=310,8¢

o 6 H,0 = 6 molecole di acqua = 6 moli di acqua = (6 mol)x(18,10 g/mol) =108 g

Quantita a sinistra = 196+222 =418 g
Quantita a destra =310+108 =418 g

ESEMPIO

1) CaCl; e Na3PO4 reagiscono secondo la seguente reazione chimica da bilanciare:
CaClz + NazPO4 = Caz(P0a)2 + NaCl

Determinare quanti grammi di NaCl si ottengono facendo reagire 150 grammi di CaCl».

Risoluzione

Prima bilanciamo la reazione.

A destra ho: 1 atomo diCa, 2diCl,3diNa,1diPe4diO

A sinistra ho: 3 atomi diCa, 2 di P, 8 di O, 1 di Na ed 1 di Cl

LA REAZIONE NON E’ BILANCIATA

Partiamo da Ca, P, Na e Cl (compaiono nel minor numero di formule):

Ca: poiché nei prodotti ho 3 atomi, aggiungo il coefficiente 3 prima del cloruro di calcio
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CaClz + NazPO4 = Caz(P0a)2 + NaCl
P: poiché nei prodotti ho 2 atomi, aggiungo il coefficiente 2 prima del fosfato di sodio
CaCl2 + Na3POs4 - Casz(P0Oa4)2 + NaCl
Na: poiché nei reagenti adesso ho 6 atomi, aggiungo il coefficiente 6 prima del cloruro di calcio
CaCl; + NazPOs - Caz(POs)2 + NaCl
Cl: nei reagenti ho 6 atomi ed adesso anche nei prodotti
CaCl, + NasPOs - Casz(POs)2 + NaCl

Adesso bilancio I'O (compare nel maggior numero di formule): ho 8 atomi di O nei reagenti, e gia 8
atomi nei prodotti, quindi bilanciato

3 CaCl; = 3 molecole di cloruro di calcio = 3 moli di cloruro di calcio
2 NasPO4 = 2 molecole di fosfato di sodio = 3 moli di fosfato di sodio
Caz(P0O4)2 = 1 molecola di fosfato di calcio = 1 mole di fosfato di calcio

O O O O

6 NaCl = 6 molecole di cloruro di sodio = 6 moli di cloruro di sodio

Quindi per 3 moli di cloruro di calcio che reagiscono, si formano 6 moli di cloruro di sodio

Applicando la formula nmoli = massa/grammomol, troviamo le moli cloruro di calcio che hanno
reagito:
o CaCl,: (150 £)/(110,98 g/mol) = 1,35 mol

Con i coefficienti stechiometrici della reazione predispongo una proporzione:
3:6=1,35:x
x = 2,70 mol NaCl

A questo punto posso calcolare quanti grammi di NaCl ottengo con 150 g di CaCl > (formula nmoii =
massa/grammomol)

2,70 mol = massa/(58,45g/mol)
Massa = (2,70m.0l)x(58,45 g/mni) = 157,8 g di NaCl

E’ il reagente che limita stechiometricamente la quantita di prodotto che puo essere formata in una
reazione chimica. Una volta consumato il reagente in difetto (limitate) la reazione si ferma

ESEMPIO:
Consideriamo che 100 grammi di acqua vengono messi a reagire con 100 grammi di carburo di calcio
per ottenere acetilene e idrossido di calcio.
Individuare il reagente limitante e calcolare quanto reagente in eccesso rimane inalterato (non
reagito) alla fine della reazione.
Calcolare anche quanto acetilene si ottiene da questa reazione
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CaCy(s) + 2 H20() = Ca(OH)2(aq) + C2H2(g)

Risoluzione
1) Reagente in eccesso
Scrivere la reazione e bilanciarla
CaCys) + 2 H20() = Ca(OH)2(aq) + CaHag)
L’equazione e gia bilanciata

La reazione bilanciata va letta in questo modo: 1 mole di carburo di calcio reagiscono con 2 moli di
acqua per dare 1 mole di idrossido di calcio e 1 mole di acetilene

Questo indica che la quantita di acqua deve essere il doppio delle moli di carburo di calcio se
vogliamo che reagisca completamente

Mm CaC; = 64,10 g/mol

Mm H,0 = 18,02 g/mol

Iniziamo con il calcolo della quantita in moli dei reagenti introdotte utilizzando la formulan  meii =
massa/grammomol:

Nmoli CaCz = 100%/64,10 5/mol = 1,56 mol

Nmoli H20 = 100 /18,02 5,/mol = 5,55 mol

Poiché il numero di moli di Ca€ € 1,56 mol, occorreranno almeno 1,56x2 = 3,12 mol #D per
trasformare tutto il carburo di calcio

In realta la quantita di acqua messa a reagire & ben 5,55 mol, quindi I'acqua & presente in eccesso
mentre il carburo di calcio € il reagente in difetto, cio¢ € il reagente limitante

La reazione, infatti, si arresta nel momento in cui scompare I'ultima traccia di carburo, anche se vi e
ancora acqua disponibile, e cid limita la quantita di prodotto che si puo ottenere dalla reazione.

Per conoscere la quantita di prodotto considero le moli di combinazione uguali a quelle del reagente
limitante CaC; =1,56 mol

Poiché il rapporto molare di reazione tra CaC; e C;H; € di 1:1, dalla reazione si ottiene una quantita
in moli di C;H; pari a quella di CaC; che reagisce, cioe 1,56 mol.

Imposto la proporzione:
100 g di CaCz : 1 mol =X g di CoHz : 1,56 mol
XgdiCH2=156¢

Una reazione non avviene mai con una conversione nei prodotti al 100% per vari motivi:
(i) i reagenti non sono completamente convertiti in prodotti
(ii) i reagenti formano anche altri prodotti attraverso reazioni simultanee
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(iii) difficolta a recuperare il prodotto nella miscela di reazione

Una reazione avviene con una resa teorica del 100%, quando almeno uno dei due reagenti (quello
limitante) & teoricamente convertito nel prodotto:
A+B—->C+D
1 moledi A
1 mole di B
1 mole di AB

Resa percentuale= (resa effettiva del prodotto/resa teorica del prodotto)x100

ESEMPIO
Calcolare la resa percentuale della reazione:
CaCO3(s) - CaO(s) + CO2(g)

sapendo che da 60 g di CaCOs si ottengono 15,0 g di CO»
Risoluzione

Bilanciare la reazione che in questo caso é gia bilanciata.
Le moli di CaCO3 sono pari a:

60.0 g/100.0869 g/mol = 0.599 mol

Il rapporto stechiometrico tra CaCO3z e CO; e di 1:1 quindi le moli teoriche di CO2 sono 0.599.
La massa teorica di CO; & pari a: =0.599 mol x 44.01 g/mol =26.4 g

La resa percentuale della reazione sara quindi:

resa % = (Resa effettiva del prodotto/resa teorica del prodotto)x100 = (15.0x 26.4)x100 = 56.8 %

Le reazioni di ossidoriduzione sono quelle reazioni in cui si ha uno scambio di elettroni tra due specie
chimiche.
Una specie subisce una reazione di ossidazione, I'altra subisce una reazione di riduzione.

La reazione di ossidazione € una reazione in cui una specie chimica, atomo o ione perde elettroni e
quindi il suo numero di ossidazione aumenta.

Fe > Fe*+2e

Reazione di riduzione

La reazione di riduzione € una reazione in cui una specie chimica, atomo o ione acquista elettroni e
quindi il suo numero di ossidazione diminuisce.
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10.3 Strategia di bilanciamento delle reazioni redox in forma molecolare

Prima di procedere al bilanciamento & ovviamente necessario verificare che la reazione sia
effettivamente una "redox” E' cioé necessario verificare che almeno due elementi abbiano subito
durante la reazione de1 cambiamenti nei numeri di ossidazione.

Ci6 risulta particolarmente evidente quando un elemento si trova da un lato della linea di reazione allo
stato elementare (nox = 0) e dall'altro =i trova legato all'intemo di un composto (nox # 0).

In tutti gli altni casi & necessario calcolare 1 numen di ossidazione, scrivendo 1 numen di ossidazione

variati sopra 1 rispettivi elementi.
0 -2 -3 V]

N:+H:O — NH:; + O

N>+ 6e — NH;:
(riduzione)
0 — C

(ossidazione)




ZH:O — Oy +4e

2x[ Np+6e — 2NH; |
- L.

h h|;5HD — Oy +4e |

Infatti 2 molecole biatomiche di azoto acquistano complessivamente 12 elettroni, mentre 1 6 atonu di
ossigeno presenti nelle 6 molecole di acqua perdono complessivamente 12 elettroni.
Sommando membro a membro le due semireaziom s1 ottiene infine la reazione bilanciata

IN; +12e — 4NH;




0xX lexl=1e

+2-1 +3

+4

+ 5(:}1 _llé

1one

0, +4e — Fe.0:; + SO

riduzione

Il rapporto di scambio elettronico & 11/4. Eseguiamo il hilancio elettronico moltiplicando per 4 1
reagenti della semireazione di ossidazione e per 11 1 reagenti della semireazione di riduzione.

4FeS; — FeyO; + S0, + d4e

].1(:}1 + d4d4e — FEE(:)_'; + "_:!(:}:

4FeS; +110,— Fey03 + S0,

4FeS; +1107— 2Fey03 + 50,

4FeS; + 1109— 2Fe;05 + 8SO,




+4 +2 +2 -3
Na;CO; +C+ Ny — CO+ NaCN

S

RED e x 1 = 2e

0 +z +z2

Na;CO; +C+N; — CO+ NaCN

:\‘_HICC}} +:\_1 + 8e — NaCN

riduzione

C — CO+ NaCN + 2e

INa;,CO; +N; +8e — NaCN

4C — CO + NaCN + 8e

Na,CO; + N; +4C — CO + NaCN

Na;C0O3; + Ny +4C — CO + 2ZNaCN

NaxCO; + N; +4C — 3CO + 2NaCN




-1 +7 0 +2

I'+ MnOs — I, + e




Il numero di atomi di ossigeno € 4 sia a tra i reagenti che tra i prodotti.

5) Si eguagliano gli elettroni ceduti con quelli acquistati mediante il rapporto di scambio
elettronico (5/2).

La semi-reazione di ossidazione va moltiplicata per 5 mentre la semi-reazione di riduzione va
moltiplicata per 2.

(21" > 12 + 2e7) x5

(8 H* + MnO4! + 5 e - Mn?* + 4H,0) x2

Da cui risulta:

OSSIDAZIONE: 10I"> 51 + 10 e”

RIDUZIONE: 16 H* + 2MnO™ + 10 e* - 2Mn?** + 8 H,0

6) Si sommano le due semi-reazioni e si semplificano gli elettroni.

101"+ 16 H*+2 MnOs 1 > 51, + 2 Mn?* + 8 H,0

Nel caso che I'ambiente fosse stato basico, si procedeva nello stesso identico modo ma al punto 3
si dovevano bilanciare le cariche utilizzando ioni OH".

Dato il composto con formula CsHsN, calcolare la sua composizione percentuale.

Risoluzione

La formula ci dice che in una mole di composto sono presenti cinque moli di carbonio, cinque moli
di idrogeno e una mole di azoto

La massa molare del composto si trova facendo la somma delle masse molari di tutti gli elementi
presenti nel composto ed & pari a:

Massa molecolare = (5x12,01g/mol) + (5x1,008g/mol) + (14,01 g/mol) = 79,10 g/mol

Applicando la formula nmeii = massa/grammomol, troviamo i grammi dei singoli elementi:

5 molx12,01 g/mol = 60,05 g sono i grammi di carbonio

5 molx1,008 g/mol= 5,04 g sono i grammi di idrogeno

1 molx14,01 g/mol = 14,01 g sono i grammi di azoto

Per determinare la percentuale di carbonio nel composto bisogna considerare che in 79,10 g di
composto sono presenti 60,05 g di carbonio. Impostando una proporzione & possibile determinare

la percentuale di carbonio:

60,05 :79,10 = X: 100

dacui: X=759%

Allo stesso modo determiniamo la percentuale di idrogeno nel composto:
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5,04:79,10=X:100

dacui: X=6,4%

Ed infine la percentuale di azoto nel composto:
14,01 :79,10=X: 100

dacui: X=17,7%

(1) L'analisi di un composto ha dimostrato che & formato da carbonio, idrogeno, ossigeno e che la
percentuale degli elementi che lo costituiscono sono: C 40%, H 6,33% e O 53,3%. Determinare la

formula minima del composto.

Risoluzione

Calcoliamo i rapporti ponderali in moli dividendo |la percentuale in massa di ogni elemento per la
propria massa molare:

Nmoli C = m/M = (40 %)/(12 3/mol) = 3,33 mol
Nmoli H=m/M = (6,33 g)/(1 rz/mol) = 6,33 mol
Nmoli O = Mm/M = (53,3 g)/(16 g/mol) = 3,33 mol

Per ricavare gli indici numerici che compaiono nella formula minima basta dividere il numero di
moli di ciascun elemento per il pil piccolo valore trovato (in questo caso 3,33). Pertanto:

C=3,33/3,33=1

H=6,66/3,33=2

0=3,33/3,33=1

Il carbonio, I'idrogeno e I'ossigeno, si trovano nel rapportodi1: 2 : 1 e pertanto la formula minima
e CHxO

(2) Un composto puro ha la seguente composizione percentuale: 3,1% di H; 31,5% di P; 65,4% di O.
Determinare la formula minima del composto.

Risoluzione

Nmoli H=m/M = (3,1 g)/(1 g;/mol) = 3,1 mol
Nmoli P = m/M = (31,5 £)/(31 3/mol) = 1,02 mol
Nmoli O = m/M = (65,4 5)/(16 g/mol) = 4,09 mol

Per ricavare gli indici numerici che compaiono nella formula minima basta dividere il numero di
moli di ciascun elemento per il pil piccolo valore trovato (in questo caso 1,02). Pertanto:

H=3,1/1,02 = 3,04
P=1,02/1,02=1
0=4,09/1,02=4
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L'idrogeno, il fosforo e |'ossigeno, si trovano nel rapporto di 3:1:4 e pertanto la formula minima e
H3PO4
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Miscela fisicamente omogenea a livello molecolare di due o pil sostanze in cui ognuna di queste
sostanze mantiene la propria composizione e caratteristiche proprieta. Le soluzioni possono essere
acquose, solide e non acquose in cui si distingue un solvente (presente in quantita maggiore) ed un
soluto (presente in quantita minore)

La concentrazione di una soluzione e definita come la quantita di soluto in una quantita nota di
soluzione o solvente. Esistono diversi modi di esprimerla:

. composizione percentuale in massa (massa% o peso%)
. composizione percentuale in volume (volume%)

. molarita (M)

. molalita (m)

. frazione molare (X)

. normalita (N)

Percentuale in massa %

Rapporto percentuale tra la massa di un componente e la massa totale della soluzione

Massa % = [massa soluto (g)/massa soluzione (g)] x 100

Percentuale in volume %

Rapporto percentuale tra il volume di un componente (v) ed il volume della soluzione (V)

Volume % = [volume soluto (L)/volume soluzione (L)] x 100

Molarita (M)

Rapporto tra il numero di moli del soluto (n) ed il volume espresso in litri della soluzione in cui il
soluto é disciolto

M = moli soluto/volume soluzione (L)

Molalita (m)

Rapporto tra il numero di moli di soluto e la massa espressa in chili di solvente in cui il soluto e
disciolto

m = moli soluto/massa solvente (kg)

Frazione molare (X)

Rapporto tra il numero di moli di un componente ed il numero di moli totali presenti nel sistema

X = moli componentel/moli componente 1+moli componente2+....moli componente n

Normalita
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Rapporto tra il numero di equivalenti del soluto ed il volume espresso in litro della soluzione in cui
il soluto e disciolto

N = n equivalenti soluto/volume soluzione (L)

Numero di equivalenti

L'equivalente (definito anche grammo-equivalente) & un'unita di misura della quantita di sostanza
la cui definizione dipende dal tipo di sostanza considerata e dalla reazione in cui questa e coinvolta.
Secondo la nomenclatura internazionale IUPAC il termine equivalente e le sue unita di misura sono
obsoleti e pertanto in ogni caso I'ammontare di sostanza deve essere espresso in termini di mole.

(i) Un equivalente di acido e la quantita di sostanza che cede una mole di ioni H* dissociandosi
(ii) Un equivalente di base & la quantita di sostanza che cede una mole di ioni OH" dissociandosi
(iii) Un equivalente di ossidante e la quantita di sostanza che acquista una mole di elettroni in
una reazione redox

(iv) Un equivalente di riducente € la quantita di sostanza che cede una mole di elettroni in una
reazione redox

(v) Un equivalente di sale e la quantita di sostanza che per dissociazione produce una mole di
carica elettrica ionica pari a quella di un numero di Avogadro di elettroni

In generale si puo affermare che un equivalente di una specie chimica reagisce sempre con un
equivalente di un'altra, dando un equivalente di prodotto (legge dell'equivalenza chimica).

(i) e (ii) Nel caso di una dissociazione di un acido (o di una base), la massa equivalente meq e data
dal rapporto tra la massa molare Mm dell'acido (o della base) e il numero diioniH  * (o ioni OH ")
liberati.

ESEMPIO
Calcolare la massa equivalente dell'acido solforico S04 (Mm = 98,0 g/mol) nella seguente reazione
di dissociazione:

H2SO4 = 2H* + S04

In questa reazione l'acido solforico libera due ioni H+. Pertanto, la sua massa equivalente sara:

meqg = Mm/nH* = 98,0/2 = 49,0 (g/eq)

(iii) e (iv) Nel caso di una reazione redox la massa equivalente meq & data dal rapporto tra la massa
molare (Mm) della sostanza che si riduce (o si ossida) e il numero di elettroni acquistati (o persi).

ESEMPIO
Calcolare la massa equivalente meq dell'anidride solforica SO 2 (Mm = 64,0 g/mol) nella seguente
reazione:

SOz + 02 = SO3
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n questa reazione redox lo zolfo si ossida passando da numero di ossidazione +4 a numero di
ossidazione +6 con una perdita di due elettroni. Pertanto, la massa equivalente meq dell'anidride
solforosa sara:

meg = Mm/ne- = 64,0/2 = 32,0 (g/eq)

(v) Nel caso di una dissociazione di un sale, la massa equivalente meq & data dal rapporto tra la
massa molare Mm del sale e il numero di cariche positive (o negative) prodotte dalla dissociazione.

ESEMPIO
Calcolare la massa equivalente del solfato ferrico Fex(SO4)s (Mm = 400 g/mol) nella seguente
reazione:

Fez(SO4)3 - 2 Fe3* + 3 S04*

Nella reazione vengono liberate complessivamente 6 cariche positive (o sei negative). Pertanto la
massa equivalente del solfato ferrico sara:

meqg = Mm/n* = 400/6 = 66,67 (g/eq)

ESEMPI
1) Una soluzione acquosa 1,510 M di un composto con massa molare 126 g/mol ha una densita di
1,110 kg/dm?3. Si determini il valore della molalita della soluzione.

Risoluzione

La densita indica la massa del volume unitario di soluzione (m/V)

Nel nostro caso, considerando che la densita della soluzione & 1,110 kg/dm 3, significa che 1 dm?3 di
soluzione ha una massa di 1,110 kg = 1110 g (massa soluzione)

La molarita invece indica il numero di moli di soluto presenti in 1 litro di soluzione (1 litro=1 dm 3).
Nel nostro caso, considerando che la soluzione ha una molarita di 1,510 M, significa che in 1 litro di
soluzione sono disciolte 1,510 mol di soluto.

Conoscendo le moli di soluto e la sua massa molare (126 g/mol), & possibile determinare la massa
in grammi di soluto presente in 1 litro di soluzione:
massa (soluto) = Nmelix Mm = (1,510 mol)x(126 g/mci) = 190,26 g

Ricordanrdo che 1 litro di soluzione ha una massa di 1110 g, e possibile, sottraendo da questo valore
la massa del soluto, calcolarsi la massa del solvente:
massa (solvente) = massa (soluzione) - massa (soluto) = 1110 - 190,26 = 919,74 g = 0,92 kg

A guesto punto possiamo calcolarci la molalita della soluzione che e data da:
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molalita = moli soluto/Volume solvente(kg)

molalita = 1,510 moli/0,92 kg = 1,64 mol/kg

2) Determinare la molarita di una soluzione di NaOH al 15 % m/v.

Risoluzione

La percentuale massa su volume di una soluzione indica i grammi di soluto (NaOH) presenti in 100
mL di soluzione. La nostra soluzione & al 15 % m/v e quindi abbiamo che in 100 mL di soluzione sono
presenti 15 grammi di soluto.

Conoscendo la massa molare del soluto (NaOH) e possibile calcolare il suo numero delle moli.
Mm(NaOH) =23 + 16 + 1 = 40 g/mol

Determiniamo le moli di NaOH presenti in 100 ml di soluzione dividendo la massa in grammi del
soluto per il valore della massa molare:
mol (NaOH) = g/Mm = (15 g)/(40 g/mol) = 0,375 mol

Possiamo quindi calcolare il valore della molarita.
Si utilizza la formula M = numero moli solvente/Volume soluzione (L)

M =n/V=0,375mol/0,11=3,75mol/I=3,75 M

3) In un matraccio vengono versati:

a) 5 ml di una soluzione concentrata di HCI (% m/m =20 % ; d = 1,10 g/mL) (soluzione A)
b) 50 ml di una soluzione 0,80 M sempre di HCI (soluzione B)

¢) acqua fino al volume finale di 250 mL

Determinare la molarita della soluzione ottenuta

Risoluzione

Per determinare il numero di moli della soluzione bisogna prima calcolare la massa della sua
soluzione ricavandola dalla formula della densita che e nota:

massa soluzione = densita x V = (1,10 g/raL)x(5 m.L) = 5,50 g di soluzione

Conoscendo la % m/m della soluzione, possiamo determinare la massa in grammi di soluto presente
nei 5,50 g di soluzione, impostando una proporzione:

20 g (soluto) : 100 g (soluzione) = X (g soluto) : 5,50 (g soluzione)
X =1,10 g di soluto

Determiniamo quindi la massa molare dell'HCI:
Mm (HCl)= 1 + 35,45 = 36,45 g/mol
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Determiniamo quindi il numero di moli di HCI presenti nella soluzione A utilizzando la formula n moli
=massa/grammol):
Nmoli (HCI) soluzione A= (1,10 %)/(36,45 /mol) = 0,03 mol

Per determinare invece il numero di moli presenti nella soluzione B si utilizza la formula della
molarita (M=molisoluto/volume soluzione):
Nmoli (HCI) soluzione B = MxV = (0,80 mol/Lx(0,05/.) = 0,04 mol

Il numero di moli totali di HCI presenti nella soluzione finale sara quindi:
Nmoli (HCI) nella soluzione ottenuta = N meli (HCI) soluzione A + n moli (HCI) soluzione B = 0,03 + 0,04 =
0,07 mol

Il volume totale della soluzione é invece 250 mL.

Per determinare la molarita finale della soluzione bisogna eseguire il rapporto tra il numero di moli
totali e il volume totale in litri:
M soluzione ottenuta = 0,07 mol/0,250 L = 0,280 M

4) Calcolare la molarita di una soluzione di Mn 0,05 N, se la reazione di riduzione porta alla
formazione dello ione Mn?*.

Risoluzione

Come abbiamo visto la molarita (M) di una soluzione esprime il numero di moli (n) di soluto
contenute in 1 litro di soluzione, mentre la normalita (N) di una soluzione esprime il numero di
equivalenti di soluto contenuti in 1 litro di soluzione.

Per passare dalla normalita alla molarita o viceversa, € sufficiente ricordare le loro definizioni,
pertanto risulta che:

N (eq/L) = M (mol/L)x n (eq/mol)

in cui n & un numero che, nel caso di una sostanza che si riduce, corrisponde al numero di elettroni
acquistati.

Nel nostro caso sono coinvolti 5 elettroni (reazione di riduzione di MnO4 a Mn?*)
MnOgs + 8 H* +5 e- > Mn?* + 4 H20

Quindi:

M = N/n = 0,05 M/ 5eq = 0,01 mol/L

La diluizione comporta I'aggiunta di solvente ad una soluzione in modo da portare il valore della sua
concentrazione da un valore iniziale (Ci) ad un valore finale (Cf) inferiore di Ci. || numero delle moli
non cambia e si aggiunge solo solvente
Formula della diluizione
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CixVi = CfxVf

Ricordando che la molarita e pari a:

M = Nsoluto/Vsoluzione
e dunque:
Nsoluto = MXVsoluzione
si ha che:
MixVi = MfxVf

in cui:

Mf = molarita finale della soluzione, dopo la diluizione;

Vi = volume iniziale della soluzione, prima della diluizione;
Vf = volume finale della soluzione, dopo la diluizione.

ESEMPIO
1) A 500 mL di una soluzione 0,2M vengono aggiunti 1,5 L di acqua. Determinare la molarita finale
della soluzione.

Risoluzione
Il volume finale della soluzione & 2 L (0,5 + 1,5 = 2L).

Dalla formula della diluizione ricaviamo Mf:

Mf = Mi x VixVf = (0,2 mol/L)x 0,5(L)x(2L} = 0,05 M

Quindi la molarita finale della soluzione & 0,05 M.

In alternativa posso svolgere il precedente esercizio anche nel seguente modo, tenendo conto del
numero di moli:

Ho 500 mL di soluzione inziale 0,2 M. Quindi posso calcolare il numero di moli dalla formula della
molarita (M =: numero moli/litro):

numero moli soluzione iniziale = Msoluzione inizialexVolume soluzione iniziale = (0,2 mol/1 jx(0,500
L}=0,10 mol

Questo numero di moli adesso si trovano in un volume finale di 0,500L+1,5L=2,0 L

Calcolo la molarita:

M =0,10 mol/2,0L=0,05M

2) Una soluzione concentrata (detta soluzione A) viene diluita prelevando 10.0 mL della stessa e
aggiungendo 40.0 mL di acqua ( si ottiene la soluzione 1).
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o 5.00 mL della soluzione (1) vengono diluiti con 15.0 mL di acqua e si ottiene la soluzione (2).
o 5.00 mL della soluzione (2) vengono diluiti con 15.0 mL di acqua e si ottiene la soluzione (3).
o 1.00 mL delle soluzione (3) vengono diluiti fino a 5.00 mL e la concentrazione della soluzione (4)
& paria2.10x 10° M.
Calcolare la concentrazione della soluzione A

Risoluzione
L'esercizio va eseguito partendo dall’'ultima soluzione ottenuta della quale si conosce la

concentrazione.

Calcoliamo la concentrazione della soluzione (3) dalla formula Mi x Vi = Mf x Vf:
Msoluzione3 x 0,001 L = (2.10x10® M) x 0,005 L

Msoluzione 3=1,05x 10> M
Calcoliamo quindi la concentrazione della soluzione (2) con la stessa formula:
Il volume della soluzione (3) che si ottiene mescolando 0,005 L della soluzione (2) con 0,015 L di

acqua e pari a 0,005 + 0,0150 = 0,020 L. Pertanto:

Msoluzione 2 x 0,005 L = (1.05x10 M)x 0,020 L
Msoluzione 2 =4,20x 10> M

Calcoliamo quindi la concentrazione della soluzione (1) con la stessa formula:
Il volume della soluzione (2) che si ottiene mescolando 0,005 L della soluzione (1) con 0,015 L di

acqua e pari a 0,005 + 0,015 = 0,020 L. Pertanto:

Msoluzionel x 0,005 L = (4,20x10> M)x0,02 L
M soluzione 1 =1,68 x 10* M

Il volume della soluzione (1) che si ottiene mescolando 0,010 L della soluzione A con 0,040 L di acqua
e paria 0,050 L

Msoluzione A x 0,010 L = (1.68x10™* M)x 0,050 L

Msoluzione A = 0.000840 M

La definizione di questi due concetti, acido e base, & diversa a seconda della teoria, la quale si e
evoluta col tempo, partendo da un approccio empirico e sperimentale fino alle piu recenti

definizioni, sempre piu generali, legate al modello molecolare ad orbitali.
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Acido & una sostanza che in soluzione acquosa libera ioni idrogeno H* e Base € una sostanza che in

soluzione acquosa libera ioni ossidrilici OH"

Se indichiamo con HA un acido generico e con BOH una base generica, la dissociazione dell'acido e
della base avverrebbe attraverso i due seguenti schemi:

HA(aq) 2 H*(aq) + A(aq) BOH(aq) 2 B*(aqg) + OH (aq)

Secondo questa teoria, poi, la neutralizzazione di un acido con una base non sarebbe altro che una
reazione di combinazione degli ioni H dell'uno con gli ioni OH dell'altra, con formazione di molecole
d'acqua. In soluzione rimarrebbero gli ioni negativi dell'acido e quelli positivi della base i quali,
essendo fortemente idratati, non avrebbero alcuna tendenza a legarsi fra loro. Facendo pero
evaporare |'acqua si otterrebbe la formazione di un sale solido. Per esempio, ponendo in soluzione
I'acido cloridrico e l'idrossido di sodio, avremmo:

H*(aq) + Cl'(ag) + Na*(aq) + OH(aq) 2 Na*(aq)+ Cl'(aq) + H20
Acido Base Sale

Un sale puo quindi essere considerato anche il prodotto della neutralizzazione di un acido con una

base. Tuttavia togliendo il sale dalla reazione, rimane solo I'acqua, la quale rappresenta pertanto il
vero prodotto della neutralizzazione.

Acido € una sostanza capace di donare protoni e Base € una sostanza capace di accettare protoni

Acidi e basi sono quindi due specie chimiche strettamente collegate e il protone, spostandosi
dall'una all'altra, trasforma un acido in una base e una base in un acido

Da questa teoria si evince che I'acido stesso, dopo essersi liberato del protone, si trasforma in una
specie chimica in grado a sua volta di accettarne uno, cioe in una base: I'acido pertanto contiene in
sé una base, la quale puo essere definita anche come un "acido deprotonato". Esistono quindi tante
coppie acido-base coniugata e viceversa base-acido coniugato, in cui la differenza e data
semplicemente dalla presenza o meno del protone.

Se con A si indica un acido generico e con b la sua base coniugata, e con B si indica una base generica
e con a il suo acido coniugato, la reazione acido-base, prevista dalla teoria di Brgnsted, si puo
esprimere con il seguente equilibrio:

A + B 2 b + a

acido base base coniugata di A acido coniugato di B

49



Gli acidi e le basi, individuati dalla teoria di Arrhenius, rimangono tali ovviamente anche con la
definizione di Brgnsted e Lowry, cambia solo l'interpretazione formale delle loro proprieta; tuttavia,
con la nuova teoria, si aggiungono all'elenco altre sostanze che in precedenza non potevano essere
considerate né acidi né basi.

Se prima della formulazione della nuova teoria un acido era considerato come una sostanza capace
di cedere in acqua gli ioni H ora un acido viene definito come una sostanza capace di cedere
all'acqua gli ioni H*. Ad esempio, per |'acido cloridrico abbiamo:

HCI + H,O — ClIh+ H30*
acido base base acido

Come si puo vedere, I'acqua, che nella definizione di Arrhenius non veniva considerata né acido né
base (ma la sostanza inattiva che faceva da supporto alle reazioni), ora si comporta da base

Allo stesso modo le basi erano definite composti capaci di cedere in acqua ioni OH-, mentre ora
vengono definite sostanze capaci di acquistare dall'acqua (intendendo dalla molecola d'acqua)
protoni.

Nel caso dell'idrossido di sodio, NaOH, si ha infatti:

OH + HbO — H,O + OH
base acido acido base

Come si puo vedere, nella teoria di Brgnsted, la vera base non € NaOH, ma il solo ione OH’, il quale,
staccando dall'acqua il protone, riduce quest'ultima allo stato di ione OH", cioé ad una base.

In pratica con la nuova teoria non cambia niente rispetto alle proprieta di queste sostanze, si tratta
solo di interpretare il fenomeno in modo diverso. Il cambiamento di una teoria con un'altra consiste,
a ben vedere, sostanzialmente in questo: la nuova teoria rappresenta un modo originale di
interpretare i fatti in maniera tale pero da includerne anche di nuovi che in precedenza non si
sapevano giustificare.

La teoria di Lewis individua il carattere acido o basico di una specie chimica direttamente nella
struttura elettronica della molecola o dello ione che la contraddistingue.

Per Lewis infatti, il carattere basico di una sostanza e conferito dalla presenza di almeno un
doppietto elettronico (in inglese "lone pair" = coppia solitaria) disponibile per formare un legame
dativo con un'altra specie chimica che funziona da acido.

Lewis definisce un acido_qualsiasi composto in grado di accettare un doppietto di elettroni per

formare un legame dativo e base qualsiasi composto in grado di cedere un doppietto elettronico

per formare un legame dativo.
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Misure molto precise hanno dimostrato che su un miliardo di molecole d'acqua si dissociano in ioni
solo due di esse: ogni miliardo di molecole d’acqua avremo quindi due ioni He due ioni OH, mentre
le molecole indissociate si riducono a un miliardo meno due

Ora, il fatto che questi quattro ioni totali siano legati e circondati da alcune molecole d'acqua non
fa alcuna differenza in relazione al loro numero che rimane di due ioni positivi e di due negativi.
Quindi per indicare la dissociazione dell’acqua si usa comunemente una notazione semplificata, ma
altrettanto efficace, del tipo di quella scritta all'inizio:

H0 2 H*+OH

Per esprimere la dissociazione dell'acqua si usa il termine di "dissociazione elettrolitica" o anche di
"equilibrio di auto-ionizzazione". Questo equilibrio e regolato dalla legge di azione di massa la cui
costante Kc e data da:

Keq =[H*]x[OH"]1/[H20] il cui valore, alla temperatura di 25 °C, vale 1,8x107® (moli/L)

Poiché il numero delle molecole d'acqua dissociate & molto piccolo rispetto al numero di quelle
complessive esso pud essere trascurato e il numero delle molecole di acqua indissociate viene
considerato praticamente uguale al numero totale delle molecole presenti.

Per ricavare il valore della concentrazione molare dell'acqua a 25 °C, basta quindi dividere il peso di
1 litro d'acqua (cioé in pratica un kilogrammo) per il peso di una mole d'acqua (18 grammi):
arrotondando il risultato dell’operazione si ottiene 55,5 moli. Ora, la concentrazione di 55,5 moli
per litro rimane costante se non cambia la temperatura, per cui possiamo inglobare questo valore
in quello della costante di equilibrio scritta sopra, e si ottiene:

[H*]x[OH"] = Kc x [H20] = 1,8-10"%6x55,5 = 1,008x10"14 mol/L
Il valore trovato e una costante che si chiama prodotto ionico dell'acqua e si indica con Kw.

Nell'acqua pura il numero degli ioni H* deve essere uguale a quello degli ioni OH e cioe deve essere
uguale a 10”7 mol/L la concentrazione di entrambi. Infatti, dall’equazione scritta sopra si ricava:

[H*] = [OH] =V Kw =v10** =107 mol/L

Pero, se e vero che il prodotto delle concentrazioni degli ioni H* e OH" non puo variare, questo non

significa che non puo variare il numero dei singoli ioni.

Infatti, se all'acqua viene aggiunto un acido, fonte di ioni H *, questi vanno a sommarsi a quelli gia

presenti facendone aumentare il numero ma, automaticamente, dovra diminuire il numero degli

ioni OH" affinché il valore del prodotto indicato dalla legge possa rimanere costante.

Pertanto possiamo dire che una soluzione risultera acida se la concentrazione degli ioniHsara

superiore a 10”7 mol/L (ma allora la concentrazione degli OH- dovra risultare inferiore a 10”7 mol/L).

Una soluzione sara basica se la concentrazione degli H* risultera inferiore a 10" mol/L (ma allora la
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concentrazione di OH dovra risultare superiore a 10’ mol/L). Infine, una soluzione acquosa & neutra
qualsiasi sostanza contenga disciolta, purché la concentrazione degli ioni H" sia uguale a quella degli
ioni OH", e precisamente sia 10”7 mol/L per entrambi.

| valori numerici delle concentrazioni degli ioni H* e OH™ in soluzione acquosa sono in genere molto
piccoli e richiedono, per essere rappresentati, I'uso di numeri decimali o delle potenze negative del
10.

Sulla base della proposta del chimico danese Sérensen si definisce pH (dove la lettera p proviene da
potenza e H dal simbolo dell’idrogeno) di una soluzione il logaritmo decimale (log), cambiato di
segno della concentrazione molare degli ioni H*, cioé:

pH = -log [H7]

Analogamente, si definisce pOH la grandezza seguente:
pOH = -log [OH7]

Viceversa, per definizione stessa di logaritmo, si ha:
[H]=10P" e  [OH7]=10"CH

Se ad esempio la concentrazione degli ioni H" &€ di 0,001 moli per litro, invece che scrivere: [H] = 10°
3, si pud scrivere semplicemente pH=3.
Analogamente I'espressione [OH] = 3,5°1079, si scrive semplicemente pOH = 9,5.

Ricordando poi il prodotto ionico dell'acqua:

[H*]x[OH-] = 10'** mol/L

e facile derivare I'espressione equivalente:

pH+ pOH =14

Questa espressione ci permette di passare con facilita dal pH al pOH e viceversa: se il pOH di una
soluzione fosse ad esempio 12, il pH della stessa soluzione sarebbe 2

Nella pratica si usa infatti solo il pH che nelle soluzioni acide < 7, in quelle basiche > 7 e in quelle
neutre =7

ESEMPIO
1) Una soluzione di NaOH a 25°C ha una concentrazione 2,7x10* M. Determinare il pH della
soluzione.

Risoluzione
L'idrossido di sodio NaOH e un composto ionico che in acqua si dissocia completamente liberando
ioni OH" secondo la reazione:
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NaOH - Na* + OH-

E' quindi una base forte; essendo completamente dissociata, la concentrazione degli ioni Ok
uguale alla concentrazione della base Cb e quindi vale la relazione:

[OH-] =Cb

Applicando la formula per il calcolo del pOH:

POH = - log [OH]
pOH = - log Cb = - log (2,7x10%) = 3,57

Per ottenere il pH basta sottrarre da 14 il pOH:

pH = 14 - pOH = 14 - 3,57 = 10,43
La soluzione ha quindi pH = 10,43 ed e quindi una soluzione basica.

2) Qual e la [H*] di una soluzione 0,1M di ammoniaca? Calcola anche il pH della stessa soluzione.
La Kb di NH3 = 1,8x10°

Risoluzione
Si scrive la reazione di ionizzazione dell'ammoniaca:
NHsz + H20 <= => NH4* + OH-

La reazione ci dice che all'equilibrio la [OH"] eguaglia la [NH4"].

Poiché I'ammoniaca € una base debole relativamente concentrata, si puo ritenere che solo una
piccola percentuale di molecole siano ionizzate, quindi:

[OH-] = VkbxCb = V[(1,8x105)x 0,1] = 1,3x103 M

Ricordando I'espressione del prodotto ionico dell'acqua:

prodotto ionico acqua = Kw = [OH]x[H*] = 1014, & possibile determinare la [H*]:
[H*] = Kw/[OH] = 10'4/(1,3x103) = 7,7x1012 M

Ricavata la [H+], possiamo ora applicare la formula per il calcolo del pH:

pH = - log [H*] = - log (7,7x101?) = 11,11

La soluzione ha pH = 11,11 ed & quindi una soluzione basica.
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3) Si mescolano 15,0 mL di HCI 1,15 M con 35,0 mL di HCI 0,875 M. Il volume della soluzione viene
portato successivamente a 100,0 mL. Determinare il pH della soluzione risultante.

Risoluzione

Determiniamo le moli di HCl presenti nei 15,0 ml della soluzione 1,15 M dalla formula della molarita
della soluzione (M = numero moli/ volume soluzione):

mol HCI = MxV = (1,15 mol/".)x0,015 |. = 0,01725 mol

Determiniamo le moli di HCI presenti invece nei 35,0 mL di HCI 0,875 M:

mol HCl = MxV = (0,875 mol/L)x0,035 L = 0,0306 mol

Nella soluzione finale, ottenuta mescolando le due soluzioni precedenti, il numero di moli di HCI e
dato dalla somma del numero di moli presenti nelle due soluzioni:

moli di HCI nella soluzione finale = 0,01725 mol + 0,0306 mol = 0,04785 mol

Il volume finale della soluzione & 0,100 L.

E' possibile quindi determinare la molarita dell'HCI dividendo il numero di moli di HCI per il volume
in litri della soluzione:

Molarita soluzione finale = n moli/V = (0,04785 mol)/(0,100 L) = 0,4785 mol/I

Siccome Il'acido cloridrico HClI & un acido forte, la concentrazione degli ioni H* & uguale alla
concentrazione dell'acido HCI, pertanto:

[H*] = 0,4785 mol/I

E' possibile quindi determinare il pH della soluzione applicando la formula:
pH =-log [H*] = - log (0,4785) = 0,32
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\
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Nomenclatura:
. Desinenza: -oico premettendo la parola acido per gli acidi monocarbossilici
. Desinenza: -dioico premettendo la parola acido per quelli bicarbossilici. La numerazione inizia

in modo da assegnare al carbonio carbonilico la numerazione piu bassa
. Nella nomenclatura si aggiunge la parola chetone ai nomi dei gruppi arilici o alchilici legati al

carbonile

Numerazione:

. Il carbonio del carbossile € sempre il C1 e numerazione come per gli alcani

. Il carbossile ha la priorita su tutti gli altri gruppi funzionali
c=1 HCOOH ACIDO METANOICO (acido formico)
C=2 CH3COOH ACIDO ETANOICO (acido acetico)
C=3 C2HsCOOH ACIDO PROPANOICO
C=4 CsH7COOH ACIDO BUTANOICO (acido butirrico)

caratterizzati da un atomo di ossigeno che ha legati a sé due gruppi alchilici o arilici.
R R

Nomenclatura:
. la parola etere segue i nomi dei due gruppi arilici o alchilici.
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