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SUPPORTO DIDATTICO:

MODULO DI CHIMICA: GLI ARGOMENTI
PRESENTATI A LEZIONE SONO DISPONIBILI
ON LINE ALL’INDIRIZZO
http://www.portal.unich.it/

MODULO DI BIOCHIMICA: I principi di biochimica
di Lehninger. Autori: Nelson David L. - Cox Michael M.

Conoscenze necessarie per il corso

¢ Nozioni di algebra di base

* Proprieta’ delle potenze

* Funzione logaritmica e proprieta’ dei logaritmi

¢ Nozioni di base di fisica classica. Grandezze fisiche e S.I.
Principi della termodinamica

¢ Sistema di riferimento cartesiano

¢ Conoscenza delle funzioni: seno, coseno, tangente

¢ Conoscenza delle funzioni: retta, parabola, iperbole,
esponenziale

Tutoraggio
* In aggiunta alle lezioni gli studenti possono usufrire di
ulteriori aiuti didattici (verifiche in itinere, chiarimenti ecc.)
contattando telefonicamente:

¢ Dr.ssa C. Rossi c/o C.E.S.I tel.0871- 541596 (87)

* Dr. L. Scotti c/o corpo D di farmacia IV piano tel
0871-3554729




ALCUNE PROPRIETA DELL’ATOMO

¢ Dimensioni:
1/100.000.000 (10-%) cm

* Massa:
1gr di atomi di Idrogeno (H) contiene =
600.000.000.000.000.000.000.000 (6x1023) atomi

LE PARTICELLE CHE COMPONGONO
L’ATOMO

Particella Simbolo Carica Massa approssimativa Posizione
(Peso in uma)* nell’atomo
P
Protone oppure +1 1 Nel nucleo
p+
e
Elettrone oppure -1 1/1837 Fuori del nucleo
e
n
Neutrone oppure 0 1 Nel nucleo
n0

*uma: unita di misura della massa atomica
luma corrisponde approssimativamente al peso del protone o del neutrone

STRUTTURA DELL’ATOMO

La traiettoria dell’elettrone ¢ determinata dalla meccanica
quantistica

1) le orbite degli elettroni sono chiamate orbitali;

2) La distanza dell’orbitale dal nucleo ¢ indicata dal numero
quantico principale n (1, 2, 3...);

3) La particolare forma dell’orbitale ¢ indicata dalle lettere s, p, d, f;

4) gli orbitali sono funzioni di probabilita: rappresentano dove si

trova I’e- con maggior probabilita;

5) ’e” non si trova in qualunque punto dello spazio ma solo su

orbitali discreti anche se infiniti;

6) su ogni orbitale vi possono essere al massimo due e con spin




COSTRUIAMO LA CONFIGURAZIONE
ELETTRONICA DEGLI ATOMI

IDROGENO H
un solo e sull’orbitale 1s
configurazione elettronica:

1 1\ Numero e-
Numero quanliM \ sull’ orbitale
principale n:
indica la distanza Tipo di orbitale:
dell’orbitale dal indica la forma
nucleo dell’ orbitale

HELIO He
due e sull’orbitale 1s
configurazione elettronica:
1s?

ESEMPI DI ORBITALI
SFERICI DI TIPO s

Z Z
1s T 28

L’1s & ’orbitale piu vicino al nucleo.
Sempre pitl lontano dal nucleo si hanno il 2s, 3s...... ns.
n= numero quantico principale

ATOMO DI IDROGENO H
ORBITALI SUPERIORI/:,"T:VK
2s, 3s....n8

NUCLEO L 2s3sns

“STATO FONDAMENTALE:
“~-.._Orbitale 15"




ATOMO DI ELIO: He
Stato fondamentale

ORBITALE Is

NUCLEO

Gli orbitali atomici possono contenere al massimo due e”

CONTINUIAMO A COSTRUIRE GLI ATOMI

Gli elementi con 3 e 4 e

LITIO Li
due e sull’orbitale 1s
un e sull’orbitale 2s
configurazione elettronica:

1s22s!

BERILLIO Be
due e sull’orbitale 1s
due e sull’orbitale 2s
configurazione elettronica:

1s22s2

ORBITALI tipo p

Vi sono tre orbitali tipo p: p,, py, P, per ogni numero
quantico principale n, a partire da n=2.




L”ATOMO DI CARBONIO: C

S % Orbiwlip f

Stato fondamentale:
1s22s22p?

L’ATOMO DI AZOTO: N

Stato fondamentale: 1s22s22p3

L’ATOMO DI OSSIGENO: O

Stato fondamentale: 1s22s22p*

8 p*
8 n 8 e

I tre orbitali p possono contenere 6 e




L’ATOMO DI NEON: Ne

Stato fondamentale: 1s22s22p6

IL NEON E UN ATOMO STABILE, PERCHE?

1l riempimento completo degli orbitali piu esterni con lo stesso
n rende gli atomi stabili e poco reattivi (gas nobili).
Nel caso del neon occorrono 8 e con configurazione 2s22p®
(regola dell’ottetto).

ALTRI ESEMPI DI ORBITALI
ATOMICI...

3d ZI
y

Con n = 3 si possono avere gli orbitali d

3d,e ;s x

...ALTRI ESEMPI DI ORBITALI d

i
(9%}
i
(9%}




GLI ORBITALI s SONO RIEMPITI PRIMA DEGLI

ORBITALI p
Numero Simbolo Rappresentazioni della configurazione
Atomico Elettronico elettronica
3 Li Hey2s b
4 Be He)2s t ]
5 B (He)2st | 2pt
6 © Hey2st 2pt t

7 N (He)lsfi 2p t T T

8 o) Heyst2pt) t ¢

9 F Heastpt) t) ¢

10 Ne MHey2st) 2p t) 1] t)sf2eapt
11 Na (Ne)ds t lszlszlpﬁ_%sl

RAPPRESENTAZIONE SIMBOLICA
DELL’ATOMO

Numero di massa: n + p

L]
Numero atomico: p oppure e- S lmb 010
12 ( : 14 ( :
6 6

Isotopi: atomi con
stesso numero atomico diverso numero di massa

Nella Tavola Periodica ¢ riportata la massa atomica relativa: massa
media ponderata, rispetto all’abbondanza in natura, di tutti gli isotopi

1 2 3 4 5 6 7 8

— TAVOLA PERIODICA
e CORTA (GRUPPI)

IGRUPPI 1 E2 (COLONNE VERDI) POSSEGGONO ORBITALI ESTERNI DI TIPO s. Interagendo con
altri atomi, tendono a cedere I'e”

I GRUPPI DAL 3 ALL’8 (COLONNE CELESTI) POSSEGGONO ORBITALI ESTERNI DI TIPO p.
Interagendo con altri atomi hanno tendenza crescente ad acquistare e- (eccetto i gas nobili)




1 2

TAVOLA PERIODICA ° * ° % 7 °
CORTA (PERIODI)

5T [z
Sb | Te
22| 128 127 131

LA RIGA CHE INIZIA CON H CORRISPONDE AL PRIMO PERIODO (numero quantico principale
n=1), QUELLA CHE INIZIA CON Li AL SECONDO (n=2), CON Na AL TERZO (n=3), K AL QUARTO
(n=4), ETC.

' 2 TAVOLA PERIODICA * * 5 & 7 %

2
1 COMPLETA
5 6 |7 2 g q
2 E
11 12| 14 18] 19

19 20 22 4 % % 3 9 C 31 32 32 34 35 E3
L
39 404 45 51 52 55} 59) 59) 84 70] 73| 75 79) 30 34
|37 E3 9 42 42 45 46 |47 43 49 |51 52 53 |54
TR R EERELE
35 33 39 9 9 98| 99 ¥} 10; 108 108 112 115] 122] 128 127] 131
|57 72 73 74 75 76 77 728 20
| sepnmEansa
139 178 131 134] 138] 190} 192] 195} 197] 201
GLI ELEMENTI TRA 1 GRUPPI 2 E 3 (COLORE GRIGIO) POSSEGGONO

7 ORBITALI DI TIPO d E DANNO INIZIO ALLA SERIE DEGLI ELEMENTI
DI TRANSIZIONE OPPURE

s2] 263

ALLE SERIE DI N I OO O

LANTANIDI Ce | Pr [Nd |[Pm

E ATTINIDI, CON 140f 141 144] 14 163] 185] 18 173 17
s [o0

52| 157] 159 7] _169]

RIEMPIMENTO I T C R T COR R o0 [1o1 [0z |08

DEGLI f Th |Pa| U [Np|Pu|Am |Cm |Bk | Cf | Es |Fm |Md |No |[Lw
202) oo1| o208 o207] o24p] 243) 247) o40| o51| os4] 053] 256) 254] 257)

GLI ATOMI INTERAGISCONO FORMANDO
LEGAMI MOLECOLARI

NEI LEGAMI MOLECOLARI GLI ATOMI
POSSONO CEDERE, ACQUISTARE O METTERE
IN COMUNE GLI e PIU ESTERNI (e- DI
VALENZA)

OGNI ATOMO FORMA TANTI LEGAMI QUANTI
SONO GLI ELETTRONI NECESSARI PER
REALIZZARE ATTORNO A SE UN "OTTETTO"




LEGAME IONICO:
tra elementi del 1 e 7 gruppo
NaCl

®
+ — Nao

1522522p3s! 1522522p63s23p’ 1572572p° 1522522p63s23pS

L’e- del Na ¢ completamente spostato sul C1
Si formano un anione ed un catione e il legame molecolare ¢ di tipo
elettrostatico

LEGAME IONICO:
tra elementi del 2 e 7 gruppo
MgCl,

LEGAMECOVALENTE:
fra elementi dello stessp gruppo:
Cl,

()~

1. Gli elettroni di legame restano in comune ad entrambi gli atomi
completando il loro ottetto;

2. La carica elettronica in comune & il “collante” di segno negativo che
lega i nuclei.




Legame covalente puro O,

STPRNTE

Legame covalente puro:
si forma fra atomi con la stessa tendenza ad attrarre
elettroni (uguale elettronegativita)

Legame covalente puro N,

Legame covalente polare:si forma fra atomi
con diversa tendenza ad attrarre elettroni
(diversa elettronegativita)

Gli elettroni di legame non sono equamente
condivisi. L’atomo piu elettronegativo
acquista una parziale carica negativa, mentre
I’altro acquista una parziale carica positiva.

La coppia di ioni che si forma ¢ definita
DIPOLO




Legame covalente polare CO,

B

Legame covalente polare NH,

BN
CHD

Doppietto elettronico

Legame covalente polare H,O




FORZA DEI LEGAMI
MOLECOLARI

INTERAZIONI FORTT: 10-100 kcal/mole

1) LEGAME IONICO

2) LEGAME COVALENTE

3) LEGAME DATIVO (in presenza di un doppietto elettronico)

INTERAZIONI DEBOLI: 1-10 kcal/mole
1)  van der Waals (tra dipoli indotti)

6+
2) Legame idrogeno: 5 //I—]\
4

(tra dipoli permanenti)
N /
H/O\ﬁ i

Numero di Avogadro

* 1 protone o 1 neutrone ~ 1/(6x10?3)grammi

* 1 grammo di protoni ~ 6x10%3 protoni

Simbolo: N
6.0221367x10?3 particelle/mol
602 213 670 000 000 000 000 000

Grammoatomo

Numero di atomi in
Numero Peso un numero di

Elemento | Simbolo n e . . —
P atomico | atomico | grammi pari al PA

Idrogeno H 10| 1 1 1 6.02 x 102
Carbonio C 66| 6 6 12 6.02 x 102
Azoto N 7 7 7 7 14 6.02 x 103

Ossigeno (e} 8 | 8 8 8 16 6.02 x 103




Grammomolecola*

) N Peso Numero di particelle in un
Molecola Simbolo molecolare |  numero di grammi pari al PM
Idrogeno H, 2 6.02 x 10
Ossigeno 0, 32 6.02 x 102
Acqua H,0 18 6.02 x 105
Metano CH, 16 6.02 x 10
Ammoniaca NH, 17 6.02 x 10%
Anidride o, 44 6.02 x 1023
carbonica
Glucosio Cq H,0q 180 6.02 x 10
* Grammomole o mole
La mole
2gr 16gr 18gr
6.02 x 10% 3.01x 10% 6.02 x 107
1 mole Y2 mole 1 mole

(una qualita delle soluzioni)

C Quantité\ di soluto

uantita di soluzione o solvente




Percentuali

Grammi di soluto

(p/V)
% p/V -

100 ml....

Molarita

n mol. di soluto

1 litri di soluzione

CALCOLARE LA MOLARITA’ DELLE SEGUENTI
SOLUZIONI:

NaOH (Na=23; O=16; H=1) Idrossido di sodio 4gr/L
M=? M= numero moli /L= peso in gr/PM/L=4/40/ 1L
=0.1IM
KOH (K=39; O=16; H=1) Idrossido di potassio 5.6gr/L
M=? M=0.1

NaOH (Na=23; O=16; H=1) Idrossido di sodio  0.04mg/L
M=? 0.04 mg =0.04x10-3 g = 4x10-2x10-3 g = 4x10-5 g.
Numero moli= peso in gr/PM= 4x10-5/4x10 = 10-6
M= numero moli/L
M=106




Molalita

m n mol. di soluto

1 OOO grammi di solvente

Soluti
/ \

Elettroliti | | Non-elettroliti

/ \
Forti| | Deboli

Non-elettroliti

Sostanze solubili che

Non Si dissociano in ioni

H\C//O

HN  NH H—C—OH
& votey  CoHiOs

g) H-C—0H  GLUCOSIO
H—C—OH

UREA H—C—OH




Elettrolit

Sostanze solubili che Si

dissociano in toni
XY — X +Y"

Xy — X +y*

Elettroliti forti
N — X +Y*
Acidi foni &H — A-+H*
Basi DBl — OH + B*
sai P8 —— A +B*

I reagenti si trasformano completamente in prodotti:
Reazione irreversibile

Elettroliti deboli
Xy +— X +y*

acidizeoi aH —<+—= a + H*

basiwsoi bOH =—=-OH + b*

La reazione avviene in entrambi i sensi:

Reazione reversibile ——*




Reazione reversibile

k
(Reagenti) R, + R,’ 47] P’ + P” (Prodotti)

ky

V=LRTR?] v,=k[P] [P”]

La velocita di reazione dei Reagenti La velocita di reazione dei prodotti
dipende dalla loro concentrazione [] dipende dalla loro concentrazione []

All’inizio di una reazione reversibile le velocita di
trasformazione diretta ed inversa sono differenti, fino al
raggiungimento dell’equilibrio dinamico

Equilibrio dinamico

All’equilibrio le velocita di reazione V 1 — V2 Le concentra_zmm diReP
diretta ed inversa sono uguali sono costanti nel tempo

LR T[R”]= k[P ][P]

Poiché le concentrazioni dei componenti sono costanti, sara costante anche un loro
rapporto: legge dell'azione di massa

L [P1[P)
L~ [RT[R]

Se modifico la concentrazione di un componente cambieranno le altre, in modo tale che
il rapporto Keq resti costante, a temperatura e pressione costanti.

eq =

Equilibrio di dissociazione
Xy — X+ y

 [x] 1yl
K Is§ — ——
= [xy]




Dissociazione acido debole
aH — a + H*

K, _ [a][H7]

— [aH]
Dissociazione base debole
bOH == b* + OH-

b*] [OH]
K, = (01 [OH]
= " [bOH]

Dissociazione dell’acqua

H,O H* + OH-
~ [H] [OH]
K A [
= H,0]

Prodotto ionico dell’acqua

[H*] [OH]

Kaiss=1,8x1076 =

[H,0]
Kuis[H,0]=[H*] [OH]

1,8x101%x55 =[H*] [OH']
K.=[H*] [OH]= 10
Kv= 107+ 107= 10




Passando ai logaritmi
Kw =[H*] [OH]
-log,g Kw = -log,,[H*] - log,,[OH]

-log,(10) = -log,,(107)- log,,(107)

Se poniamo -log,;,=p
pKw = pH+pOH
14 =7+ 7

Acidita delle soluzioni

pH = -log ,[H*]

acide neutre  basiche
[H*]=10° [H*]=10"7 [H*]=10"14
pH=0 pH=7 pH=14
Domande

* Cosa pud far modificare il pH di una
soluzione ?

+ Come si calcola il pH di una soluzione ?




Cosa puo far modificare il pH ?

diminuire il pH aumentare il pH
Kw=[H"] [OH]

N

pH acido forte
[HCI]=0,01M; pH=2

HCl —H* + CI-
Conc. ;0,01 0 0
Conc. t; 0O 0,01 0,01

pH=-log[H*] =-log 0,01=2

pH base forte
[NaOH]=0,01M; pH=12

NaOH — Na* + OH-
Conc. 1; 0,01 0 0
Conc. t; O 0,01 0,01

pOH=-log[OH"] =-log 0,01=2
pH=14- pOH=12




pH acido debole

aH=—a + H'

[a] [HY]
Ko = Tram

Grado di dissociazione

_mol. dissociate

o= mol. totali

aH=—a + H*
t. C 0O O
lg: (1-00)c Oc  OcC

pH ac. debole

la] [H']
K« — aH]
K. _ (00
= C
Kac=(0c)?

oc= \/Kac=[H"]




pH acido debole
[CH3-COOH]=0,01M; pH?
CH3;-COOH +=— H* + CH3-COOr

pH= -log~/K.c

pH=-log™\/1,8 x 105 x 0,01
pH=-log™\/1,8x 107 =3.37

in generale...

pH=-log\/KacC

pH base debole

pOH=-log VKb c
pH=14+log Kb




CALCOLARE IL pH DEI SEGUENTI ACIDI FORTTI:

HCl1 Acido cloridrico 10'M pH=? pH=1
HNO3 Acido nitrico 10'M pH=? pH=1
HCI Acido cloridrico 10°M pH=? pH=6

CALCOLARE IL pH DEI SEGUENTI ACIDI DEBOLI:
CH,;COOH Acido acetico C=10"M Ka=10°M

-log VKa C = -log V107 x 10" = -log V10 = -log 10 = 3log,, 10 = ?
pH=3 calcolare o0

HCN Acido cianidrico C=10" Ka=6.08x 10''°=10""M

-log VKa C = -log V10" x 10" = -log V1012 = -log 10 = 6log,, 10 = ?
pH=6 calcolare o0

H,CO, Acido carbonico (diprotico) C=10" Ka=4.5x107=10"M

Prima dissociazione

-log VKa C = -log V107 x 10" = -log V10 = -log 10 = 4log,, 10 = ?

pH=4

CALCOLARE IL pH DELLE SEGUENTI BASI FORTI:

NaOH (Na=23; O=16; H=1) Idrossido di sodio 4gr/L
M=? M=0.1 pH=? pH=13

KOH (K=39; O=16; H=1) Idrossido di potassio 5.6gr/L
M=? M=0.1 pH=? pH=13

NaOH (Na=23; O=16; H=1) Idrossido di sodio  0.04mg/L
M=? M=10° pH=? pH=8

pH= 14-pOH




CALCOLARE IL pH:
NH;*H,0 ¢ NH,*+OH

NH,; ammoniaca C=10'M Kb=10°"M
-log VKb C = -log V105 x 10! = -log V10°¢ = -log 10 = 3log,, 10 = ?
pOH =3 pH=14-pOH  pH=11
NH; ammoniaca C=1mM Kb=10°M

-log VKb C = -log V105 x 102 = -log V10® = -log 10 = 4log,, 10 = ?
pOH=4  pH=14-pOH pH=10

NH; ammoniaca C=10uM Kb=10"M

-log VKb C = -log V107 x 10° = -log V10° = -log 10° = 5log,, 10 =?
pOH=5 pH = 14-pOH pH =9

FORMULA DENOMINAZIONE
1. Idracidi HF Ac. Fluoridrico
HCl Ac. Cloridrico
HBr Ac. Bromidrico
HI Ac. lodidrico
2. Ossiacidi H,SO, Ac. Solforico
HNO;, Ac. Nitrico
H,CO, Ac. Carbonico
H;PO, Ac. (orto) fosforico
3. Tioacidi H,S Ac. Solfidrico
4. Acidi organici H-COOH Ac. Formico
CH,;-COOH Ac. Acetico
CH,;-CHOH-COOH Ac. lattico
ACIDI ORGANICI ED INORGANICI
(Acidita)
Forte HCI H* + Cr Trascurabile
H,S0, —_— H* + HSO,
HNO, - H* + NOy
H,0* - H* + H,0
>
Medio HSO, H* + SO~ Medio debole
H,PO, H* + H,PO,
HF H* + F-
+—
Debole CH;COOH N H* + CH,CO0" Debole
H,CO; <« H* + HCO;y
H,S <« H* + HS
HPO, H* + HPO,~
NH,* H* + NH,
+—
Molto debole HCO;y H* + CO Medio
wo HO o+ PO
H,0 HY o+ OH
-
Trascurabile HS- H* + N Forte

(Acido) (Base coniugata) (Basicita)




1. Calcolare il pH di una soluzione ottenuta da 10 ml HCI 1M diluita in un volume
finale di 1 litro
pH=2 M= n. moli/V — n. moli= MxV (il n. moli non cambia con la diluizione)
— MIxV1=M2xV2 - M2=M1xV1/V2 - 1x10x10%/1=102

2. A quanti grammi corrispondono 2 moli di NaOH?
1 mole = Peso in grammi/Peso molecolare—Peso in grammi=moli x Peso
molecolare— gr= 2x40

80 gr
3. A quante moli corrispondono 10 grammi di Cl,?
0.143 moli | yole = Peso in grammi/Peso molecolare— 10/70

4. Quanti grammi di soluto vi sono in 0.5 1t di una soluzione 2M di HCI?

gr.36 1 mole= Peso in grammi/Peso molecolare—Peso in grammi= moli x Peso
molecolare— MxVxPeso molecolare — 2 x 0,5x36

5. Calcolare la molarita di una soluzione di CH;COOH dissociata al 10% con una Ka=
109
C=Ka/o? M=10?

6. In riferimento all’esercizio precedente calcolare il pH

pH=4 pH=-logVKa x C—-log V105 x 103— -log V10 — -log 10*

7. Calcolare il pH di una soluzione ottenuta mescolando 50 ml di KOH 0,5 M e 50 ml
di KOH 5x102 M.

pH=13,44  n. moli= MxV— (5x10") x (5x102)=250x10* (n. moli KOH 0,5M)
(5x102) x (5x102) =25x10** (n. moli KOH 5x102M)
—Moli tot.=275x10+*
—M= moli / Volume= 275x104/1x10-'=275x10"
pOH=-log 275x103= -log275-log103= -2.4443 = 0.56
pH= 14 - 0.56

Classificazione dei sali

AH aH
BOH BA Ba

bOH| bA ba




Na(Cl
Nl —Cl + Nat
+ +
HOH H*+ OH-

1 f
B Me€d

BA
B —A + Bf
+ +
HOH H* + OH-

P
XK BH

quindi...

...un sale proveniente dalla
reazione di una base forte

con un acido forte NON
modifica il pH




CH,COONa
HOH

CH,COO" + Na*
+ +
H* + OH-
) t
CH,COOH M

Ba

B a + BT
+ +
HOH 11{T+ + OH-
f
aH BH
quindi...

...un sale proveniente dalla
reazione di una base forte
con un acido debole

provoca una aumento
del pH (idrolisi basica)




NH,CI
NEsCl — CI° + NH,*
+ +

HOH HT+ + OH-
I
B NH, OH
bA
> — A+ bt
+ +
HOH HT+ + OH-
I
2K bOH
quindi...

...un sale proveniente dalla
reazione di una base debole
con un acido forte provoca un
abbassamento del pH
(idrolisi acida)




CH,COONH,
cMm CH,c00" + NH,
+
HOH

IJ:I+ + OH"
Kal{ Kb|t

CH,COOH NH,0H

ba

bl a + bt
+ +
HOH H* + OH"
Kal{ Kb|t
aH bOH
quindi...

...un sale proveniente dalla
reazione di una base debole
con un acido debole provoca

una variazione di pH che
dipende dai valori Ka e Kb...




...0ssia se:

* Ka >Kb idrolisi acida (pH piu basso)
* Ka =Kb idrolisi neutra (pH invariato)

* Ka <Kb idrolisi basica (pH piu alto)

1drolisi salina
.

+
H* + OH-

I

aH

HOH

HOH+a + r—X*+aH+OH-
HOH+a — aH+OH-

Costante d’1drolisi
HOH+a — aH+OH-
[aH] [OH']
Ky ngri

Keq [HOH] =Ki= [aH[]a[]OH]




Ki K

_ [aH] [OHH]
= [alH— L
Ka

_ Kv_[aH][OH]
Ki= %= 1ol

Grado d’idrolisi

= mol. idrolizzate

mol. totali
HOH+a — aH+OH-
t. C 0O O

ta: (1-X)c Xc  Xc

pH 1drolisi

__[aH] [OH]
K="Ta1
HOH +a- —aH + OH"

t C 0 0
ta: (1-X)c Xc  Xc




Qual ¢ il valore del pH di una soluzione contenente 2g di cianuro di potassio KCN

(PM=65)in 75ml. K _ = 1%10710

KCN — K* + CN”

CN™ + H,0 > HCN + OH"
Ke = [HCN] [OH-]/ [CN-] [H,0] Ki = Ke [H,0]= [HCN] [OH-] / [CN-]
Da cui OH- =Ki * Cs

[CN-]= Cs= (grammi/PM) (1000/75)= (2/65) (1000/75)= 0.4 Imoli/L.

OH- = VKi * Cs= V(Kw/Ka) * Cs=V(10-14 / 10-10) * 0.41= 6.4*10-3 g ioni/L
pOH=2.19

pH= 14-2.19=11.81

OSSIDAZIONE DELLE
MACROMOLECOLE A

FINI ENERGETICI:
LE OSSIDORIDUZIONI

ELETTRONEGATIVITA: DIFFERENTE
CAPACITA DEGLI ATOMI, NELLE
MOLECOLE, AD ATTRARRE GLI
ELETTRONI DI LEGAME




1 2 _|_s7

LELETTRONEGATIVITA' CRESCE LUNGO IL PERIODO

g B

T

8 19} J
LT
LELELT

70) 73| 75) 79) 20}

o2
CLETT

L'ELETTRONEGATIVITA!
DECRESCE LUNGO IL
GRUPPO

LUNGO UN GRUPPO, DALL'ALTO VERSO IL BASSO, DIMINUISCE

LUNGO UN PERIODO, DA SINISTRA VERSO DESTRA, AUMENTA

LA CAPACITA DI UN ATOMO DI
ATTRARRE SU DI SE GLI ELETTRONI DI
LEGAME E ESPRESSA DAL SUO

NUMERO DI OSSIDAZIONE

REAZIONI DI OSSIDORIDUZIONE:

REAZIONI CHIMICHE CHE COMPORTANO IL
TRASFERIMENTO DI ELETTRONI DA UN ELEME}\TTO
MENQ ELETTRONEGATIVO AD UN ALTRO PIU
ELETTRONEGATIVO.

SPECIE CHE SI TRASFERISCE I PROPRI

OSSIDA: =) ELETTRONI ALLA
RIDUCENTE SPECIE CHE SI RIDUCE
SPECIE CHE SI ATTRAE SU DI SE GLI
RIDUCE: =)  EETTRONIDELLA
OSSIDANTE SPECIE CHE SI OSSIDA




COME SI PUO CAPIRE CHE UNA REAZIONE
CHIMICA E DI TIPO OSSIDO-RIDUTTIVA?

CAMBIANO I NUMERI DI OSSIDAZIONE
DEGLI ELEMENTI PRESENTT IN UNA
REAZIONE CHIMICA

LE REAZIONI DI OSSIDORIDUZIONE POSSONO
ESSERE PENSATE COME LA SOMMA DI DUE
SEMIREAZIONI:

»UNA CHE COINVOLGE LA SPECIE CHE ST OSSIDA
>UNA CHE COINVOLGE LA SPECIE CHE SI RIDUCE
A3 + B+ — A 4+ B2+

1) B* » B* SPECIE CHE SI OSSIDA
2) A A SPECIE CHE SI RIDUCE

le-

A3+—> A2+ |::> A+++—>A+++/= At

A3* PER CONVERTIRSI IN A>* HA ACQUISTATO UN ELETTRONE
(REAZIONE DI RIDUZIONE) CHE NEUTRALIZZA UNA CARICA
POSITIVA

le-

Br—B — B—g =B+

B* PER CONVERTIRSI IN B** HA CEDUTO UN ELETTRONE
(REAZIONE DI OSSIDAZIONE) LASCIANDO UNA CARICA POSITIVA
NON NEUTRALIZZATA
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B =2 &
s 3 2
Li || Be B |lc I FBo BHF fne
w2 +3 2| 143
+5 € -2 85 +7
3 4 5 6 7 8 9 10 11 -3 1
Naf| Mgl 0B VB VB VIB viIB [ —VIIB— B P s Ba far
a2z 2 [w2+3] 2 |z | 2 | n 3 446 |1
“3 leaeB | w3 | ea |43 |42 +5 B2 5 +7
6 |47 3 1
KN call se [T | v o |Ma|Fe |Co|Ni |Cu As Hse MBr [ Kr
w - 2 3 46 [
i B pral B 5 547
-3 1
Rbi Sr Y Zr | Nb | Mo | Te Ru | Rh | Pd | Ag Sh Te I Xe
w2l La w2 [ 3 B B
4 | +3
Csi Ball Lu |me |Ta ] W |Re |Os | ir | Pt |Au Bi fpro [Hat || Rn

NUMERI DI OSSIDAZIONE DEGLI ATOMI RIFERITI ALLA

TAVOLA PERIODICA

NUMERO DI OSSIDAZIONE DI ALCUNI ELEMENTI

ELEMENTI REGOLA GENERALE ESEMPIO N.ox
IDROGENO NEI COMPOSTI HA SEMPRE N.ox +1, HCl1 +1
TRANNE CHE NEGLI IDRURI HLi -1
METALLICI (es. HNa, HLi...) =-1
OSSIGENO NEI COMPOSTI HA SEMPRE N.ox -2, H,O -2
TRANNE CHE NEI PEROSSIDI H,0, -1
(es.H,0,)= -1, NEI SUPEROSSIDI KO, -172
(KO,)=-1/2 E NELL'OSSIDO DI F,0 +2
FLUORO= +2
STATO TUTTI GLI ELEMENTI ALLO STATO Cl, 0
ELEMENTARE | ELEMENTARE HANNO NUMERO DI 0,
OSSIDAZIONE ZERO
SODIO Na +1 IMETALLI ALCALINI (PRIMO GRUPPO
DELLA TAVOLA PERIODICA) IN TUTTI I
LORO COMPOSTI PRESENTANO SEMPRE
N.ox =+1.
MAGNESIO Mg +2 IMETALLI ALCALINO-TERROSI
(SECONDO GRUPPO) IN TUTTI I
LORO COMPOSTI PRESENTANO SEMPRE
N.ox =+2.
ALLUMINIOE | Al +3 BORO E ALLUMINIO IN TUTTIILORO
BORO B COMPOSTI HANNO SEMPRE N.ox = +3.
CARBONIO C +2 IL N.ox DIPENDE DAGLI ATOMI CON CUI
-2 IL CARBONIO FORMA
+4 LEGAMI
-4




NUMERO DI OSSIDAZIONE DI ALCUNI COMPOSTI

COMPOSTI | FORMULA | N.ox DEISINGOLI N.ox DEL COMPOSTO
ELEMENTI
0SSIDO DI H,0 o 2 P
DIIDROGENO H  +1(x2 D ,
(x2) N.ox=10
+117+1
H H
PEROSSIDO | H,0, 0 -1(x2) ut
DI IDROGENO (perossido) " L "
ACQUA H +1(x2) H < 7H N.ox =0
OSSIGENATA [
H
METANO CH, C 4 1 1
H  +1(x4) ( )—([) Noox =
+1 +
g

BILANCIAMENTO DELLE REAZIONI DI OSSIDORIDUZIONE:

Na+ H,O — Na,O+H,

1) CALCOLARE I NUMERI DI OSSIDAZIONE

I-II +1 -

Na +H,0 — Nz120+H2

2) STHANNO 2 SEMIREAZIONI

Na —Na,O 0X.

H,0 — H, rid.

3) IN OGNI SEMIREAZIONE IL NUMERO DI ELEMENTI CHE SI
OSSIDANO/RIDUCONO DEVE ESSERE OVVIAMENTE UGUALE

2 Na — Na,0
H,0—H,

4) MOSTRARE GLI e- CEDUTI O ACQUISTATI NELLE
SEMIREAZIONI

0+l IL NUMERO DI e CEDUTI DEVE
2Na — Na,0  +2¢ ESSERE SEMPRE UGUALE AL

+1 0 NUMERO DI e- ACQUISTATI
H,0 +2¢ — H,

5) LA REAZIONE DI OSSIDORIDUZIONE E’ LA SOMMA DELLE
DUE SEMIREAZIONI:

2Na+H,0+2e~_ — Na,0 + Hy+ 2o~

2Na+H,0— Na,0 + H,




6) VERIFICARE CHE VALGA IL PRINCIPIO DI CONSERVAZIONE
DELLE MASSE: IL NUMERO DI OGNI ELEMENTO PRESENTE A
DESTRA E A SINISTRA DELLA REAZIONE DEVE ESSERE
UGUALE

7) VERIFICARE CHE VALGA IL PRINCIPIO DI CONSERVAZIONE
DELLE CARICHE: IL NUMERO DI CARICHE POSITIVE O
NEGATIVE DI OGNI ELEMENTO PRESENTE A DESTRA E A
SINISTRA DELLA REAZIONE DEVE ESSERE UGUALE

2Na+H,0— Na,O + H,

>IN UN COMPOSTO NEUTRO LA SOMMA DEI N.ox DEGLI
ATOMI PRESENTI DEVE ESSERE UGUALE A ZERO (NaCl,
H,0...)

»IN UN COMPOSTO IONICO LA SOMMA DEI N.ox DEGLI
ATOMI PRESENTI DEVE ESSERE UGUALE ALLA CARICA
DELLA MOLECOLA

SOLFITO, SO,>

NooxO=-2(x3)= -6 > NoxSO;2=-2 > N.oxS=+4

1 18
IA YilA
+1
El
H |2 13 14 15 16 17 |He
— 1A A VA VA VIA VA =
| 2 +3 (B2l 22§
T SN )
+5 -3
Li | Be B |lod~ F | Ne
+ +2 +3 +2 43 |2 +a|+1 43
4 +5 |48 2|45 47
3 4 5 6 7T 8 9 10 11 12 41 -
Na [Mg [IUB IVB VB VIB VOB —VIIB— 1B 1B |n [s [P |S |C | A
—
| 2 w2 23 faz 2 | ez [ o1 FEERED +3 4446 |41
8 E R ERE -4 +5 |2 +547
+& |87 -3 Bl
K | Ca | S |Ti v Cr [fMn [ Fe | Co | Ni |Cu | Zn | Ga | Ge | As Se Br | Kr
Ll
2 +3 [+d448 [+
LU :4 1 [ +2 | 43 :E 5|5 547
3 4
Rb | Se |Y | Zr [ Nb fMo|Tc [Ru | Rh | Pd |Ag [Cd | In | Sn [ Sh | Te | I Xe
M |42 | La v s ]=3]2fa [« |1
o |03 | ez |1 |4
Cs | Ba | Lu | Hf | Ta W Re |Os |Ir [Pt |Au |Hg | TI Pb | Bi Po At Rn




ESEMPI DI BILANCIAMENTO DELLE REAZIONI DI

OSSIDORIDUZIONE
(AMBIENTE ACIDO=
C,0,% + MnO,” — CO, + Mn** LA CARICA
COMPLESSIVA

1) CALCOLARE I NUMERI DI OSSIDAZIONE ~ VIENE BILANCIATA
32 472 +42 2 AGGIUNGENDO

C,0,> + MnO, — CO, + Mn?* 1,07

2) SCRIVERE LE DUE SEMIREAZIONI
€0, — CO, ox.
MnO,” — Mn?* rid.

3) BILANCIARE 1 COEFICIENTI STECHIOMETRICI DEGLI
ELEMENTI CHE SI OSSIDANO E SIRIDUCONO

C,0,> >2CO0,

MnO,” — Mn?*

4) BILANCIARE IL NUMERO DI ELETTRONI CEDUTI O
ACQUISTATI

+3 +4

C,0,7 — 2C0O,+2¢e

+7 +2

MnO,” +5¢" — Mn?*

5) VERIFICARE IL BILANCIAMENTO DELLE SEMIREAZIONI E

MOLTIPLICARLE IN MODO DA BILANCIARE GLI ELETTRONI
(REAGENTIXREAGENTI, PRODOTTIXPRODOTTTI)

C,0r —2C0+2  X5= 5C,0,2 — 10CO,+10e

MnO, +5¢ — Mn** X2= 2MnO, +10e" — 2Mn?*

5C,0,% +2MnO,” + 16e;— 10CO,+ 2Mn2*+10e._

6) BILANCIARE LA CARICA COMPLESSIVA CON IONI H,O*
(AMBIENTE ACIDO)

5C,0,% + 2MnO,” +16H,0"— 10CO,+ 2Mn2*

7) LE MASSE SI DEVONO CONSERVARE. AGGIUNGENDO H,0

5C,0,% + 2MnO,” +16H,0%— 10CO+ 2Mn>* +24H,0




OSSIDAZIONI BIOLOGICHE

»IL CARBONIO NEGLI ORGANISMI VIVENTI SITROVA IN
DIVERSI STATI DI OSSIDAZIONE A SECONDA DELLA
ELETTRONEGATIVITA’ DEGLI ATOMI A CUI E’ LEGATO

»ELETTRONEGATIVITA CRESCENTE H< C< S< N<O
»PUO ESSERE PRESENTE IN 5 DIFFERENTI STADI DI

OSSIDAZIONE, DAL PIU RIDOTTO (ETANO), AL PIU OSSIDATO
(ANIDRIDE CARBONICA).

STATI DI RIDUZIONE DEL CARBONIO

PTC RIDOTTO e PI0 RIDOTIO
ALCANO (ETANO) Hiﬁ@?@}fl +1
o L
e

,IAﬁI/NH
© ETAND

A\ T.COL ETATOTo) H—C=C2 o= H

TN NEI COMPOSTI PIU
- RIDOTTI GLI ATOMI DI
(o) H CARBONIO SONO RICCHI
L - s DI e E DI ATOMI DI
ALDEIDE (ACETALDEIDE) Hingiﬁf@(:)rz IDROGENO
o NEI COMPOSTI PIU

(Z(\I/\) H OSSIDATI AUMENTANO

HH ozt GLI ATOMI DI OSSIGENO
ACIDC CarBosSILICO prle@ e LEGATI AL CARBONIO E
B DIMINUISCONO GLI
Of\ e ATOMI DI IDROGENO
AMIDRIDE CARBONICS o252 (FINO A SCOMPARIRE
NELL’ANIDRIDE

Pr OSSIDATO CARBONICA).

L’OSSIDAZIONE DEL CARBONIO PUO’ ANCHE ESSERE ASSOCIATA
ALLA DEIDROGENAZIONE: PERDITA DI UN ATOMO DI IDROGENO
LEGATO AL CARBONIO.

LA MOLECOLA E’ SEMPRE NEUTRA

GLI ELETTRONI POSSONO ESSERE TRASFERITI DA UNA MOLECOLA
AD UN’ALTRA IN TRE MODI DIFFERENTTI:

- TRASFERIMENTO DIRETTO DA UN ELEMENTO AD UN ALTRO;
-TRASFERIMENTO DEGLI ELETTRONI SOTTOFORMA DI ATOMI DI

IDROGENO, COSTITUITO DA UN PROTONE (H*) ED UN ELETTRONE
(@)




2
+1 +1

0 H “H
7
,3\0/ 3 y | ?'2 +1H;3(lJiH
”H—“(I:—OH RIS . Clio2 ap2dy
2 0 +1
0 -2
ipr t A . Sl
B R o A
+ + -2 +
H—0—0H" b - ¢ “H
“H—C—OH CISTEINA A= —H
+1
H b —2(|)—1H
GLUCOSIO 2]
+1H_ (I:_H
Hlpp 2 A HL
NUMERO DI OSSIDAZIONE H=g7H
+1H_C_H
DEL CARBONIO NELLE Y
He G-
DIVERSE " o 1+ o*
00—
MACROMOLECOLE

ACIDO LAURICO

UN FLUSSO DI ELETTRONI PRODUCE LAVORO
(CONTRAZIONE MUSCOLARE)

LE OSSIDO-RIDUZIONI A PRESSIONE E TEMPERATURA COSTANTI
PRODUCONO ENARGIA LIBERA:

1. OSSIDAZIONE DEL CARBONIO (ALTAMENTE RIDOTTO IN GLUCIDI,
AMMINOACIDI, ACIDI GRASSI) A CO, DA PARTE DELL’OSSIGENO CHE SI
RIDUCE AD H,0

2. QUESTO PERMETTE, A LIVELLO MITOCONDRIALE, LA FORMAZIONE DI
ENERGIA LIBERA SOTTOFORMA DI ATP CHE, TRASFERITA ALLE
REAZIONI CHIMICHE, PERMETTE IL LAVORO MUSCOLARE

ESERCIZI DI AUTOVERIFICA

CALCOLARE I NUMERI DI OSSIDAZIONE DEI
SEGUENTI COMPOSTI

1. ZnCl, Zn=+2; Cl=-1

2. FeSO, Fe= +2; S= +6; O= -2
3. KNO, K= +1; N=+3; O=-2
4. HF H=+1; F=-1

5. CuO Cu=+2;0=-2

6.S0, S=+4;0=-2

7. Nal Na=+1;I=-1

8.CO, C= +4;0= -2

9. Ba(OH), Ba=+2; H=+1 O=-2
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BILANCIARE LA SEGUENTE REAZIONE REDOX:

Cs + H,0 — Cs,0 + H,

2Cs+ H,0 — Cs,0 H,
1) Cs (0) + Hy (+1) O (-2) — Cs, (+1) O (-2) + H, (0)
2) Cs —Cs,00x.

H,0 — H, rid.

3) 2Cs —Cs,0
H,0 — H,

4) 2Cs — Cs,0 + 2e-
H,0 + 2e- — H,

Attivita enzimatica e pH

Papaina
Colinesterasi
- /\
2
=
g . Tripsina
= epsina
£
<
N
2 4 8 10

pH ©




Alcuni reazioni possono modificare il pH

C¢H,,0, — 2CH,CHOHCOOH

CO, + H,0 = H,CO,

se aumentano gliH* ...

... una trappola di H* potrebbe
minimizzare Ceffetto sul pH

se diminuiscono gliH* ...

la trappola

Ht*+a «<— aH
dove si trova a?
X a + Bt

si dissocia dai sali




1l serbatoio

aH == H*+a
perché un acido debole?

perché si dissocia quando serve

il tampone

aH serbatoio H++ a_

trappola
acido sale

H+ + a- trappola

pH soluzione tampone

[a] [H']
Ko = “haHT
H =k,
a7
[H*] = K. &2

Cs




H+_ aCa
[H* =K c.

-log[H*|=-logKa 10 g ga

S

pH=pKa+ log-*

C

pH soluzione tampone

pH=pKa+logCs
Ca

tampone
— - +
aH = a+H
serbatoioH+== trappola + H*

acidloH+= sale + H*

acidloH == base” + H*




TAMPONE pH

GRUPPO A: tamponi per uso chimico-clinico:

Ac. citrico/citrato 3.0-62
Ac. acetico/acetato 3.6-5.6
Fosfato bibasico/fosfato monobasico 5.0-8.0
Ac. borico/borato 8.0-10.2
Glicina H*/glicina 8.6-10.6
Bicarbonato/carbonato 9.2-10.6
GRUPPO B: tamponi per uso biologico:

MES 5.6-6.8
PIPES 6.1-7.3
MOPS 6.6-7.8
HEPES 7.2-8.2
TRIS 7.0-9.0

Calcolare il pH di un sistema tampone formato da un litro di soluzione 0.01 di acido

acetico (K,= 1.85x10° M) e 0.01 M di acetato di sodio.
pH=pK + log Cs/Ca pH=4.74 + log 0.01M/0.01 M = 4.74

Calcolare il PH di una soluzione tampone in cui sono presenti 40mM di H,PO, (Ka =
6.2x10%) e 20 mM HPO~

pH = pK —log (0.04/0.02) = 7.21 — 0.30 = 6.91 (tampone biologico)

Calcolare il pH di un sistema tampone formato da un litro di soluzione 0.1 M di acido
acetico (Ka=1.85x10 M) e 0.1 M di acetato di sodio.

pH=pK + log Cs/Ca pH=4.74 + log 0.IM/0.1 M =4.74

Dopo aggiunta di 0.001M di HCI qual’ ¢ il pH =?

pH= pK + log 0.1-0.001/0.1 + 0.001 = pH= pK + log 0.099/0.101= pH= pK + log 0.98=
4.74-0.0088 =4.73

quale sarebbe stato il pH di una soluzione acquosa contenente 0.001 M HCI ?

DIPENDENZA DALLA CONCENTRAZIONE.
Ripetere lo stesso esercizio con un tampone meno concentrato (acido acetico e aceto di
sodio 0.01M) con I’aggiunta di 0.001M di HCl

pH= pK + log 0.01-0.001/0.01 +0.001 = pK + log 0.009/0.011= pK + log 0.818 =
474 -0.087 = 4.653

PER IL MAX POTERE TAMPONANTE LA CONCENTRAZIONE DELL’ACIDO E
DELLA BASE DEVONO ESSERE UGUALIL
Esercizio : pH del tampone con Acido acetico 0.1 M e acetato di sodio 0.01 M

pH= pK + log Cs/Ca pH=4.74 +10g 0.01M/0.1 M =4.74 + logl0"' =3.74

con aggiunta di 0.001 M HC1 pH=?
pH=pK + log Cs/Ca

pH=4.74 + log 0.01M/0.1 M= 4.74 + log 0.009/0.101 = 4.74 + log 0.089=
=4.74-1.05 = 3.69




