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Termodinamica
Termodinamica: ramo della scienza che studia le 

relazioni tra il calore e le altre forme di energia.

Sistema e ambiente

•     sistema (system): zona dello spazio all’interno della 

quale studiamo i fenomeni che ci interessano (ad 

esempio una reazione chimica)

•     ambiente (esterno, surroundings): tutto il resto.

Tra loro ci possono essere dei confini (boundary) fisici o 

immaginari



  

Termodinamica

Per convenzione tutto ciò che esce dal sistema ha 

segno negativo, tutto ciò che entra ha segno positivo.



  

Energia interna

Energia: capacità di compiere 

lavoro.

E’ la somma dell’energia cinetica 

e dell’energia potenziale delle 

particelle che formano il sistema.

Energia cinetica: moto delle 

particelle

Energia potenziale: legami 

chimici, interazione elettroni-

nucleo etc…



  

Energia potenziale
E’ l’energia principalmente immagazzinata nei legami 
chimici e che viene vincolata o liberata nelle reazioni.

Liberiamo energia nelle reazioni esotermiche

Immagazziniamo energia nelle reazioni endotermiche



  

Energia interna
E è una funzione di stato, ovvero una grandezza che 

dipende solo dallo stato finale ed iniziale del sistema e 

non dal cammino percorso (E ∝ T, T è una funzione di 
stato ⇒ E è una funzione di stato).

∆E = E
f
 - E

i
 

se un sistema fa lavoro o cede calore E diminuisce

∆E<0

•     se un sistema subisce lavoro o acquista calore E 
aumenta ∆E>0



  

Prima legge della 
termodinamica

L’energia interna di un sistema isolato è costante e 

può essere aumentata o diminuita solo agendo sul 

sistema.

Il calore e il lavoro sono modi equivalenti di modificare 

l’energia interna di un sistema, per trasferimento dall’/

all’ambiente.

Se un sistema compie o subisce lavoro (w) oppure se 

cede o acquista calore (q) vede variare la sua energia 

interna:

E = q + w



  

Il lavoro in una reazione

Due tipi di lavoro sono normalmente associati ad una 

reazione chimica

lavoro elettrico: reazioni chimiche possono lavorare 

sull’ambiente esterno per far passare cariche 

elettriche attraverso un filo.

lavoro di espansione: reazioni chimiche posso 

lavorare sull’ambiente esterno espandendo il loro 

volume.

w = - P ∆V



  

Reazioni a volume e pressione 
costante

E = q - P∆V



  

Entalpia
E’ la somma dell’energia interna del sistema più il 

lavoro (PV) che il sistema fa o subisce.

H = E + PV ⇒ ∆H = ∆E + ∆(PV)

Siccome una reazione chimica viene 

generalmente condotta a pressione atmosferica 

(costante) 

∆H = ∆E + ∆(PV) ⇒ ∆H = ∆E + P∆V (a pressione 
costante)



  

Entalpia
Sostituendo la prima legge della termodinamica

∆H = (q
p
 + w) + P ∆V

Se il lavoro fatto dal sistema è solo lavoro di 

espansione 

∆H = (q
p
 - P∆V) + P∆V = q

p

Il calore emesso o assorbito da una reazione 

chimica a pressione costante è uguale alla 

variazione di entalpia del sistema:

∆H = q
p
 (a pressione costante)

Anche l’entalpia è una funzione di stato.



  

Entalpia
1.      Il calore emesso o assorbito da una reazione chimica 

a volume costante è uguale alla variazione di energia libera 

del sistema: E = q
v

2.      Il calore emesso o assorbito da una reazione chimica 

a pressione costante è uguale alla variazione di entalpia del 

sistema: H = q
p

3.      La variazione di entalpia del sistema durante una 

reazione chimica è uguale alla variazione dell’energia 

interna più il prodotto della pressione del gas nel sistema 

per il suo volume: ∆H = ∆E + ∆(PV)

4.      La differenza tra ∆E e ∆H è piccola per sistemi che 

coinvolgono solidi e liquidi (∆V ≈ 0), ma diventa importante 

per reazioni gassose se c’è variazione del numero di moli 

nel corso della reazione.



  

Entalpia

1.      ∆∆∆∆H > 0 reazione endotermica (ha 

“assorbito” energia)

1.1.1.1. ∆∆∆∆H < 0      reazione esotermica (ha “ceduto” 

energia)

2.2.2.2. ∆∆∆∆H  si può determinare anche per le 

trasformazioni fisiche



  

Legge di Hess

Esiste un tipo particolare di entalpia: entalpia standard di 

formazione H
f
 = variazione di entalpia di 1 mole di composto dai 

suoi elementi nelle forme stabili a 25 °C e 1 bar (= 0,987 Atm).

C + O
2
 → CO

2
∆H°

f
 = -393.5 kJ/mol.

L’entalpia standard di formazione degli elementi nelle forme più 

stabili è zero (ad esempio ∆H°
f
 per Cgrafite, o per O2).

Legge di Hess: l’entalpia di reazione complessiva è la somma 

delle entalpie di reazione relative ai singoli stadi nei quali si può 

suddividere la reazione, anche se questi stadi sono solo teorici.

Oppure: l’entalpia di una reazione è indipendente dalle eventuali 

reazioni intermedie, ma dipende solo dallo stato finale ed iniziale 

del sistema.



  

Stato standard

Lo stato standard termodinamico è dato da:

-solidi e liquidi puri alla pressione 1 bar/1 
atm

-Soluzioni con concentrazione 1 molare

-Gas alla pressione parziale di 1 atm



  

Legge di Hess

2 C6H6(l) + 15 O2(g) → 12 CO2(g) + 6 H2O(l) 

∆H°f +49.0  0  -393.5  -285.8

 kJ/mol 

∆H°prodotti = 12 × (-393.5) + 6 × (-285.8) = -6437.1 kJ 

∆H°reagenti = 2 × (+49.0) + 15 × (0) = +98.0 kJ  

∆H° = ∆H°prodotti - ∆H°reagenti = -6535.1 kJ 

Dalle entalpie di formazione, è possibile calcolare 
l’entalpia di una reazione come:

∆H° = ∆H°f prodotti – ∆H°f reagenti



  

Spontaneità di una reazione

La spontaneità di una reazione non è direttamente 
correlata solo allo svolgimento o assorbimento di 
calore.

Come sotto riportato, ci sono reazioni esotermiche ed 
endotermiche spontanee.

Quali parametri decidono la spontaneità di una 
reazione?

2 Al(s) + 3 Br2(l) → 2 AlBr3(s) ∆H° = -511 kJ/mol AlBr3 reaz. esotermica 

NH4NO3(s) → NH4
+
(aq) + NO3

-
(aq) ∆H° = 28.05 kJ/mol  reaz. endotermica 



  

Entropia
L’entropia (S) è una grandezza termodinamica che 
descrive il grado di disordine di un sistema.

Analogamente all’entalpia H, possiamo calcolare la 
variazione di entropia di un sistema in condizioni 
standard con la relazione

∆S° = ∆S°prodotti – ∆S°reagenti

Considerando solo ∆S, la spontaneità di una reazione si 
ha quando essa vede un aumento di disordine 
nell’universo (Secondo principio della 
Termodinamica)

Per le sostanze pure di ha S = 0 allo zero assoluto (0 
K). Questo è il terzo principio della termodinamica



  

Entropia



  

Reazioni spontanee se…

 Dal punto di vista 
energetico si ottiene 
lo svolgimento di 
calore

I prodotti 
contengono meno 
energia dei reagenti

∆H<0

Dal punto di vista 
entropico si ha un 
aumento del grado 
di disordine

Una reazione 
produce un numero 
maggiore di 
molecole rispetto a 
quelle consumate



  

Energia libera di Gibbs (G)

La grandezza termodinamica G tiene conto dei 
contributi energetici (H) e di disordine (S) per esprimere 
la spontaneità di una reazione.

∆G = ∆H – T∆S

Una reazione è spontanea quando

∆G = ∆Gprodotti – ∆greagenti

Risulta minore di zero (∆G < 0)

NB: quando ∆G = 0 il sistema è all’equilibrio

       come per H ed S, possiamo definire G° come 
l’energia libera per stati standard.



  

Energia libera di Gibbs (G)

∆Η < 0 ∆S > 0 Reazione spontanea a 
tutte le T

∆Η < 0 ∆S < 0 Reazione spontanea 
solo sotto certe T (|
T∆S| > |∆H|) 

∆Η > 0 ∆S > 0 Reazione spontanea 
solo sopra certe T 
(T∆S > ∆H) 

∆Η > 0 ∆S < 0 Reazione non 
spontanea a tutte le T

∆G = ∆H - T∆S



  

Equilibrio

La variazione di ∆G in un sistema in condizioni 
non standard viene calcolato, rispetto ai valori 
di G° (stato standard) mediante l’espressione:

∆G = ∆G° + RT ln Q

Q =
[C]

c

 [D]

aA + bB ⇄ cC + dDPer la reazione:

opp. =
pc

c

 pd

Soluzioni � conc. molari Gas � pressioni parziali



  

Equilibrio

L’equilibrio si ottiene quando ∆G = 0, cioè 
quando:

∆G° = − RT ln K

K =
[C]

c

 [D]

aA + bB ⇄ cC + dDPer la reazione:

ALL’EQUILIBRIO



  

Equilibrio

K =
[C]

c

 [D]

aA + bB ⇄ cC + dD

K(costante di equilibrio):
-Esprime le quantità di prodotti ottenibili 
spontaneamente dalla reazione
-cambia al variare della temperatura



  

Equilibrio
 Una reazione non si “ferma”, ma raggiunge 
l’equilibrio dinamico.

Le velocità della reazione diretta e inversa 
sono uguali

v
A + B → C + D

A + B ← C + D

m
o
li

A + B

 C + D



  

Principio di Le Chatelier
Operando una perturbazione su un sistema all’equilibrio 

(cioè variare la concentrazione, T, o p), il sistema risponde 

in modo tale da ripristinare l’equilibrio:

K =
[C]c [D]d

[A]a [B]b

K ∝ (T,p)

La variazione di concentrazione di uno dei termini presenti nel 

rapporto comporta necessariamente il riequilibrio dei rapporti di 

concentrazione in modo tale da conservare l’uguaglianza colla costante 

K 



  

Principio di Le Chatelier

•     se si aggiunge un reagente (o si toglie un 

prodotto) il sistema reagirà in modo da 

minimizzare questa aggiunta spostandosi 

verso destra.

•     se si aggiunge un prodotto (o si toglie un 

reagente) il sistema reagirà in modo da 

minimizzare questa aggiunta spostandosi 

verso sinistra.



  

Principio di Le Chatelier

Il calore può essere trattato come un qualsiasi 

reagente o prodotto:

•     se la reazione è esotermica  si può considerare il 

calore come un prodotto  e quindi un aumento di 

temperatura sfavorisce l’equilibrio, mentre una 

diminuzione lo favorisce.

A ⇔ B + q

•     se la reazione è endotermica si può considerare il 

calore come un reagente  e quindi un aumento di 

temperatura favorisce l’equilibrio, mentre una 

diminuzione lo sfavorisce.



  

Principio di Le Chatelier

L’effetto della pressione (per reazioni in fase gassosa) 

può essere trattato sempre in termini di principio di Le 

Chatelier:

•     se la reazione aumenta di volume  (aumento del 

numero di moli) essa è sfavorita da aumenti di 

pressione.

se la reazione diminuisce di volume  (diminuzione del 

numero di moli) essa è favorita da aumenti di 

pressione. 



  

Termodinamica e cinetica

Una reazione sponanea non è detto che 
avvenga rapidamente

La velocità di una reazione può impedire di 
ottenere i prodotti in tempi ragionevoli

Cdiamante � Cgrafite ∆G° = -2,9 kJ/mol !!!!



  

Cinetica di una reazione

Il termine velocità  viene usato per descrivere la 

variazione di una quantità nell’unità di tempo. La 

velocità di una reazione  sarà quindi la 

variazione della concentrazione di uno dei 

reagenti (∆[X]) in un dato periodo di tempo (∆t)

velocità
[X]

t
 = −

∆

∆



  

Velocità di reazione

velocità = k [A]a [B]b [C]c [D]d....

Le reazioni vengono classificate in base all’ordine 

rispetto ad uno dei reagenti (ad esempio si può dire “di 

ordine a rispetto ad A” o “di ordine b rispetto a B”) 

oppure in base all’ordine complessivo, che è la somma 

dei singoli ordini (a+b+c+d+...)

Le reazioni chimiche sono in maggioranza del primo e 

secondo ordine, ma non siamo in grado di prevederlo a 

priori. La legge cinetica viene determinata 

sperimentalmente ed i numeri a, b, ... non coincidono 

con in coefficienti stechiometrici.



  

Leggi cinetiche integrate

Quanto prodotto rimarrà 

nel reattore dopo un 

certo tempo? A questa 

domanda si risponde 

utilizzando le equazioni 

cinetiche integrate. Per 

una semplice reazione 

del primo ordine:

A → B

velocità
[A]

t
 =  k [A]

[A]

[A]
 =  k t

[A]

[A]
 k t

ln
[A]

[A]
k t

[A] [A] e

ln [A]   ln [A]  -  k t 

c

c

0

t

t

0

t 0
kt

t 0

0

= −

−

− =

− =

= ×

=

∫ ∫

−

δ

δ
δ

δ

δ
δ



  

Controllo della velocità

k  A e

-E

RT

a

=
Equazione di 
Arrhenius

All’aumentare della temperatura aumenta la 

costante di velocità e quindi la velocità della 

reazione 



  

Controllo della velocità
Sulla base della teoria degli urti è possibile 

dire che una reazione avviene solo se le due 

molecole reagenti si urtano con energia non 

inferiore all’energia di attivazione E
a
. Più è 

alta E
a
 più difficile sarà la reazione. 



  

Catalizzatori
Un catalizzatore non modifica l’equilibrio, si ritrova 
imperturbato tra i prodotti, interagisce con i 
reagenti/prodotti portando ad un percorso di 
reazione alternativo con Ea più bassa.



  

Equilibri in soluzione acquosa

Importanza degli equilibri in fase acquosa:

� L’acqua è uno dei migliori solventi in particolare per sostanze 
ioniche e polari

� Gli equilibri in soluzione acquosa sono di primaria importanza per 
attività industriali, funzioni biologiche, fenomeni geologici ecc…

L’acqua pura allo stato liquido ha una bassissima conducibilità

La limitata presenza di specie ioniche deriva dalla reazione:

−+ +↔+ OHOHOHOH 322

2

2

3

][

]][[

OH

OHOH
K

−+

=

Dato che:

14

32

2

100.1]][[][

/5.55
/08.18

/997
][

−−+ ⋅===

==

OHOHKOHK

lmol
molg

lg
OH
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Equilibri in soluzione acquosa

Nell’acqua, H+ è uno ione idratato di formula probabile H9O4
+.

Da cui si ottiene per l’acqua pura:
7

3 10][][ −−+ == OHOH

pH = logaritmo decimale cambiato di segno della concentrazione 
molare di H+

14

7][ 3

=+

=+

=−= +

pOHpH

pKpOHpH

OHLogpH

W

0 2 4 6 8 10 12 14
0

2

4

6

8

10
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14

Neutro (pH = pOH = 7)

Basico (pH > 7, pOH < 7)

Acido (pH < 7, pOH > 7)

p
O
H

(
-
lo
g
 [
O
H
 

-  
]
)

pH

(-log [H3O
+
])



  

Concetto di Acido e Base
Secondo Arrhenius (1880):
Acido: sostanza che dissociandosi fornisce ioni idrogeno

−+ +↔ AHHA

Base: sostanza che dissociandosi fornisce ioni ossidrile
−+ +↔ OHMMOH

HCl → H+ + Cl-

HNO3 → H
+ + NO3

-

NaOH → Na+ + OH-

Ca(OH)2 → Ca
++ + 2OH-



  

Concetto di Acido e Base

Secondo Bronsted-Lowry (1923):
Acido: sostanza in grado di perdere o donare un protone

Base: sostanza in grado di accettare o addizionare un protone

−+ +↔+ ClOHOHHCl 32

Reazioni acido-base e concetto di acido/base coniugata

possono funzionare da acidi 

tutte le molecole in cui è 

presente idrogeno con 

numero di ossidazione +1:

Possono funzionare da basi 

tutte le molecole in cui è 

presente un doppietto 

elettronico di non legame: 



  

Concetto di Acido e Base
Secondo Lewis (1923):
Acido: sostanza in grado di accettare una coppia di elettroni

Base: sostanza in grado di donare una coppia di elettroni

−−+

−−

↔+

↔+

2

43

)(2 CNAgCNAg

BFFBF

Estensione del concetto di acido/base a sistemi non contenenti protoni

−+ +↔+ AOHOHHA 32

Lewis

Bronsted-Lowry

Arrhenius



  

Acidi e basi forti/deboli
La forza di un acido è data dal valore della sua costante di 
dissociazione in acqua

][

]][[ 3

32

HA

AOH
K

AOHOHHA

A

−+

−+

=

+↔+

Acido forte � base coniugata debole



  

Acidi e basi forti/deboli

HCl + H
2
O ⇔Cl- + H

3
O+

Acido               base

Forte              debole

HCl è un acido forte, perché è un ottimo donatore di protoni. Allora Cl-

è un pessimo accettore di protoni, quindi una base coniugata debole.

CH
3
COOH è un acido debole, perché non è un buon donatore di protoni. 

Allora CH
3
COO- è un buon accettore di protoni, quindi una base coniugata 

forte.

CH
3
COOH + H

2
O ⇔ CH

3
COO- + H

3
O+

acido debole             base forte 



  

Acidi e basi in soluzione 
acquosa

�Un acido  ed una  base  neutralizzano  il 
loro effetto: si forma acqua

�Le reazioni acido-base svolgono  molto 
calore (H+ + OH- → H2O; ∆H<0)

�L’acidità/basicità di una soluzione si 
misura con il pH: 

pH = -Log[H+]

7 140 Acidità crescente Basicità crescente



  

Dissociazioni di acidi e di 
basi

HCl →→→→ H+ + Cl-

HNO3 →→→→ H+ + NO3
-

H2SO4 →→→→ H+ + HSO4
-

HSO4
- ⇄⇄⇄⇄ H+ + SO4

--

NaOH →→→→ Na+ + OH-

Ba(OH)2 →→→→ Ba++ + 2OH-

NH3 + H2O ⇄⇄⇄⇄ NH4
+ + OH- 

Acidi

Basi

poliprotico



  

Costanti di dissociazione di acidi e 
basi

Per ognuna delle reazioni di dissociazione acida o basica in 

soluzione acquosa, è possibile esprimere una  costante di 

dissociazione (K di reazione):

HCl ���� H+ + Cl-           

Ka = ∞∞∞∞ (acido forte)

CH3COOH ⇄⇄⇄⇄ CH3COO- + H+                                                              Ka 

= 1.76*10-5 = [CH3COO-][H+]/[CH3COOH] (acido debole)

NaOH ���� Na+ + OH-           

Kb = ∞∞∞∞ (base forte)

NH3 ⇄⇄⇄⇄ NH4
+ + OH-           

Kb = 1.79*10-5 = [NH4
+][OH-]/[NH3] (base debole)



  

Calcolo del pH
Acido/base forti (KA/B >>1):

La reazione

−+ +↔+ AOHOHHA 32

avviene in modo quantitativo.

La concentrazione molare dell’acido corrisponde alla 
concentrazione molare di H+



  

Calcolo del pH
Ad esempio per una concentrazione di HA di 0.1 mol/l 
avremo:

110][ 1

3 =−=−= −+ LogOHLogpH

13][

10
][

][

101]][[

13

3

14

3

=−=

==

⋅==

−

−

+

−

−−+

OHLogpOH

OH

K
OH

KOHOH

W

W

In generale avremo:

Acido Base

[H3O
+] = CA [OH-] = CB

pH = -Log CA pH = 14-Log CB



  

Calcolo del pH
Acido/base deboli:

La reazione

−+ +↔+ AOHOHHA 32

Non avviene in modo quantitativo, ma secondo la 
costante di dissociazione KA/B



  

Calcolo del pH

Ad esempio per una concentrazione di HA di 0.1 mol/l  con KA = 
1.8 10-5 avremo:

HA H+ A-

Inizio (Mol/l) 0.1 - -

variazione -x +x +x

Equilibrio 0.1-x x x

]1.0[

]][[
108.1

][

]][[

5

3

32

x

xx

HA

AOH
K

AOHOHHA

A

−
=⋅

=

+↔+

−

−+

−+



  

][

]][[

xC

xx
K

A

A
−

=

Se

 KA è sufficientemente piccola (KA< 10
-4)

 CA è sufficientemente grande (CA > 10
-3)

Si può considerare CA-x = CA AACKOH =+ ][ 3

Altrimenti è necessario risolvere l’equazione di secondo grado.

Analogamente, per le basi:

BBCKOH =− ][

Calcolo del pH



  

Idrolisi

La forza acida/basica della base o dell’acido coniugato presenti nel sale 
possono dare luogo a reazioni acido-base in acqua.

In generale:

Acido + Base � Sale

NaCl →→→→ Na+ + Cl- 

Na+ + 2 H2O  NaOH + H3O
+  

Na+ = Acido coniugato debole della base forte NaOH 

Cl- + H2O  HCl+ OH-   

Cl- = base coniugata debole dell’acido forte HCl 

[H3O
+] = [OH-] pH = 7 



  

Idrolisi

CH3COONa →→→→ CH3COO- + Na+ 

Na+ + 2 H2O  NaOH + H3O
+  

Na+ acido coniugato debole della base forte NaOH 

CH3COO
- + H2O  CH3COOH + OH

-   

CH3COO
- base coniugata forte dell’acido debole 

CH3COOH 

 

[H3O
 +] < [OH-] pH > 7, sale basico 



  

Idrolisi

CH3COO
- + H2O ⇔ CH3COOH + OH

- 

K
[CH COOH][OH ]

[CH COO ]
h

3

3
-

=
−

= costante di idrolisi 

[CH COOH][OH ]

[CH COO ]

[H O ]

[H O ]
 =  

K

K

3

3
-

3
+

3
+

w

a

−

×  

Ka bassa (acido debole) � Kh è alta = idrolisi elevata 



  

Idrolisi
NaHSO4 →→→→ Na+ + HSO4

- 

Na+ + 2 H2O  NaOH + H3O
+  

Na+ acido coniugato debole della base forte NaOH 

HSO4
- + H2O  H2SO4 + OH

-   

HSO4
- base coniugata debole dell’acido forte H2SO4 

HSO4
- + H2O  SO4

2-+ H3O
+   

HSO4
- acido coniugato “forte” della base debole SO4

2-. 

[H3O
 +] > [OH-] pH < 7, sale acido 



  

Idrolisi
Calcolare il pH in una soluzione 1 M di CH3COONa, 

sapendo che per l’acido acetico Ka= 1.76×10
-5. 

 

Per [CH3COO
-] non basse, si considera che tutti gli ioni 

OH- provengono dall’idrolisi di CH3COO
-: 

 CH3COO
- + H2O ⇔ CH3COOH + OH- 

 I 1    0  0 

 ∆ -x    +x  +x 

 E 1-x    +x  +x 

 

K   
[CH COOH][OH ]

[CH COO ]
 =  

K

K
 =  5.68 10h

3

3
-

w

a

-10= ×
−

 

5.68 10
(x) (x)

(1 x)
10× =

−
−

 

da cui x = [OH-] = 2.38×10-5. pH = 9.377 

 

 

 



  

Soluzione tampone

Una soluzione di un acido (base) debole in presenza di 
un sale che contenga la sua base (il suo acido) 
coniugata in quantità:
� comparabili
�in assoluto, non piccole (conc > Ka e Kb)

Proprietà
Le soluzioni tampone hanno la proprietà di far variare 
poco il pH di una soluzione quando ad essa siano 
aggiunti piccole quantità di un acido o di una base, 
anche forti.



  

Soluzione tampone
aggiunta di un acido 

lo spostamento a sinistra dell'equilibrio lo ione acetato 

"assorbe" l'aggiunta di idrogenioni 

aggiunta di una base 

lo spostamento verso destra dell'equilibrio ripristina gli 

ioni H+ 

aggiunta H3O
+ ← 

CH3COOH + H2O ⇔ CH3COO
- + H3O

+ 

           aggiunta OH- → 

 



  

Soluzione tampone
Il pH di una soluzione tampone può essere calcolato in 

maniera approssimata con l'equazione di 

Henderson-Hasselbach: 

 

  HA + H2O ⇔ A- + H3O
+ 

 I CACIDO    CBASE  0 

 ∆ -x    +x  +x 

 E CACIDO-x    CBASE+x  x 

 

K
[A ][H O ]

[HA]

(C x) (x)

(C x)
 
(C ) (x)

(C )a
3 BASE

ACIDO

BASE

ACIDO

= =
+

−
≅

− +

 

x = [H O ] =K
C

C3 a

ACIDO

BASE

+ ×  

pH= -log [H O ] = -log K log 
C

C
 pK log 

C

C3 a
ACIDO

BASE

a
BASE

ACIDO

+ −








 = +









  



  

Soluzione tampone

Il pH di una soluzione tampone non varia al variare delle 
concentrazioni assolute dei componenti, ma solo al variare del 
rapporto tra le concentrazioni delle due componenti acida e 
basica. Allora perché fare tamponi a concentrazioni diverse ?
 
Un tampone a più alta concentrazione è in grado di "tamponare" 
più efficacemente aggiunte di acidi e basi.
Inoltre, dato che l'efficacia di un tampone permane fino alla 
scomparsa di uno dei due componenti, un tampone a più alta 
concentrazione è in grado di "tamponare" maggiori quantità di 
acidi e basi



  

Soluzione tampone



  

Soluzione tampone



  

Soluzione tampone



  

Soluzione tampone
ii) tampone 0.5 M di CH3COOH e 0.5 M di CH3COONa (pH= 4.757). 

 

L'addizione di 5×10-3 moli di HCl provoca la trasformazione di 5×10-3

moli di CH3COONa in CH3COOH. 

Quindi le nuove concentrazioni del tampone saranno, dopo 

l'aggiunta di acido: 

[CH3COONa]= 0.5 - 5×10
-3 = 0.495 M 

[CH3COOH]= 0.5 + 5×10
-3 = 0.505 M 

 

Sulla base di queste nuove concentrazioni, ricalcoliamo il pH, 

  CH3COOH + H2O ⇔ CH3COO
- + H3O

+ 

 I 0.505    0.495  0 

 ∆ -x    +x  +x 

 E 0.505-x    0.495+x  x 

 

K
[CH COO ][H O ]

[CH COOH]

(0.495 x) (x)

(0.505 x)a

3 3

3

= =
+

−

− +

 

x = [H3O
+] = 1.79×10-5 → pH = 4.746 → ∆pH = 0.011. 



  

Cenni di nomenclatura chimica
� Nella scrittura di una formula, si pone sempre prima l’elemento meno 

elettronegativo, cioè l’elemento che fornisce lo ione positivo (es., NaCl e 

non ClNa).

� La nomenclatura premette il nome dell’elemento più elettronegativo + 

URO + nome dell’altro elemento (CLOR+URO di SODIO). Nel caso 

dell’ossigeno non si ha ossigenuro bensì OSSIDO (CaO����OSSIDO di 

CALCIO, eccezione idrossido).

� Quando per un elemento presente all’interno di una formula chimica 

sono possibili più stati di ossidazione, questi devono essere distinti:

(a)Specificando lo stato di ossidazione (n° romano) (cloruro di 

Ferro(II))

(b) Aggiungendo un prefisso, che indica il n° di atomi più 

elettronegativi (dicloruro di Ferro)

(c) aggiungendo una desinenza: -OSO (IPO-OSO)  per lo stato di ox più 

basso (cloruro ferroso)                -ICO (PER-ICO) per lo stato di ox 

più alto

� Gli acidi (definiti dal loro comportamento in soluzione acquosa) seguono 



  

Element
i

Alluminio Al 13 26,9815

Argento Ag 47 107,870

Argon Ar 18 39,948

Azoto N 7 14,0067

Bario Ba 56 137,34

Boro B 5 10,811

Bromo Br 35 79,909

Calcio Ca 20 40,08

Carbonio C 6 12,01115

Cloro Cl 17 35,453

Cromo Cr 24 51,996

Elio He 2 4,003

Ferro Fe 26 55,847

Fluoro F 9 18,9984

Fosforo P 15 30,9738

Germanio Ge 32 72,59

Idrogeno H 1 1,00797

Iodio I 53 126,9044
Kripton Kr 36 83,80

Litio Li 3 6,939

Magnesio Mg 12 24,312

Manganese Mn 25 54,9380

Mercurio Hg 80 200,59 

Neon Ne 10 20,183 

Oro Au 79 196,967

Ossigeno O 8 15,9994

Piombo Pb 82 207,19

Potassio K 19 39,102

Rame Cu 29 63,54

Silicio Si 14 28,086

Sodio Na 11 22,9898

Stagno Sn 50 118,69

Uranio U 92 238,03

Zinco Zn 30 65,37

Zolfo S 16 32.064



  

Bilanciamento di una equazione 
chimica
Data l’equazione di una generica reazione chimica:

aA + bB cC + dD

il suo bilanciamento consiste nella scrittura degli opportuni 

coefficienti stechiometrici a, b, c e d, tali che venga sempre 

soddisfatto il principio di conservazione della massa. Per 

talune reazioni il bilanciamento è ottenibile mediante il 

semplice conteggio degli atomi presenti nei reagenti e nei 

prodotti (reazioni di associazione/dissociazione e scambio):

(a) NH3 + H2S        NH4HS

(b) 2MgHPO4 Mg2P2O7 + H2O

(c) Na2CO3 + 2HCl      2NaCl + CO2 + H2O

(d) K2SO4 + Ba(OH)2BaSO4 + 2KOH



  

Reazioni redox

Redox

In queste reazioni avviene un

trasferimento di elettronitrasferimento di elettroni tra due specie

una perde elettroni per cederli all’altra che li acquisisce

Una specie perde elettroni

(ossidazione)

Una specie assume elettroni

(riduzione)

ossidanteossidante riducenteriducente



  

Numeri di ossidazione

S

O

O

O
-

O
-

K
+

K
+

Si definisce numero di ossidazione il numero convenzionale, zero compreso, 

avente segno positivo o negativo, che corrisponde alla carica effettiva o 

ipotetica che ogni atomo presente in una formula ionica o neutra 

acquisterebbe se gli fossero attribuiti gli elettroni di legame, sulla base del 

concetto di elettronegatività e dell’equipartizione degli elettroni di legame, 

nel caso gli atomi coinvolti presentino la medesima elettronegatività. Il 

numero totale degli elettroni attribuiti ad un elemento (n° di ossidazione di 

un elemento*numero di tali elementi presenti nella struttura) deve 

corrispondere a quelli persi da uno o più altri. Così, la somma di tutti i 

numeri di ossidazione dev’essere pari a zero per molecole neutre, mentre, 

per strutture cariche, dev’essere pari alla carica della struttura. Ad esempio:

CO2: O=C=O C +4; O -2 (+4) + 2(-2) = 0

Br2: Br-Br Br 0 0 + 0 = 0

K2SO4 K +1; S +6; O -2 2(+1) + (+6) + 4(-2) = 0

NO3
- N +5; O -2 (+5) + 3(-2) = -1

N

O

O

O
-



  

L’assegnazione dei numeri di 
ossidazione
Esistono poche semplici regole empiriche che permettono di assegnare 

velocemente i numeri di ossidazione agli elementi presenti nei composti:

� il n° di ossidazione per gli elementi allo stato libero è 0;

� la somma totale dei n° di ossidazione di tutti gli elementi dev’essere pari a 

zero in una molecola neutra, pari alla carica dello ione in caso di molecole 

cariche;

� l’idrogeno ha sempre n° di ossidazione +1, tranne che negli idruri formati 

con metalli alcalini ed alcalino terrosi;

�L’ossigeno ha n° di ossidazione -2, tranne che nei perossidi (-1), nei 

superossidi (+1/2) e in OF2 (+2)

� Il n° di ossidazione di elementi del I gruppo è sempre +1, del II sempre +2;

� Il n° di ossidazione in stato combinato di F è sempre -1, di Al +3 e di Zn +2

Molti elementi sono ricavabili quindi per differenza. Ad esempio, in K2Cr2O7 il 

n° di ossidazione di Cr è 2*(+1) + 7*(-2) + 2*(n(Cr)) = 0, da cui n(Cr) = +6



  

Bilanciamento di reazioni 
redox
Le reazioni redox sono reazioni in cui alcuni elementi variano il 
loro n° di ossidazione:

BaSO4 + C        BaS + CO

1) Occorre valutare la variazione del n° di ossidazione degli 
elementi coinvolti che si ossidano e si riducono.

2) Si considera quindi la reazione globale come la somma di una 
reazione di riduzione e una di ossidazione

3) Si determina un minimo comune multiplo per gli elettroni tale 
che il numero degli elettroni ceduti e acquisiti sia lo stesso.
4) In ambiente acido (presenza di ioni H+)

� si bilancia l’ossigeno mettendo H2O dove manca O
� si bilancia l’idrogeno mettendo H+ dove manca H
5) In ambiente basico (presenza di ioni OH-)

�si bilanciano le cariche elettriche mettendo OH-

�si bilanciano l’ossigeno e l’idrogeno mancanti mettendo H2O



  

Misure termodinamiche standard



  

The End


