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ANNO DI CORSO primo 
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RISULTATI DI APPRENDIMENTO ATTESI 
Conoscenza e capacità di comprensione 
Il corso ha la funzione di fornire allo studente la conoscenza dei principi di base di chimica che 
potranno essere utili anche nella pratica di laboratorio. I principi base successivamente saranno 
utilizzati nello studio approfondito delle altre materie di carattere chimico. Lo studente riceverà 
anche indicazioni sul percorso da seguire per risolvere problemi dal punto di vista teorico. 
Capacità di applicare conoscenza e comprensione 
Capacità di riconoscere ed applicare autonomamente, le metodologie necessarie per lo studio anche 



quantitativo  delle reazioni chimiche. 

Autonomia di giudizio 
Essere in grado di valutare le applicazioni in campo teorico ed analitico degli argomenti trattati. 
Abilità comunicative 
Capacità di esporre i risultati degli studi anche ad un pubblico non esperto. Essere in grado di 
illustrare l’importanza ed evidenziare il ruolo della chimica nell’ambito non solo farmaceutico ma 
sociale. 
Capacità d’apprendimento 
Capacità di aggiornamento con la consultazione delle pubblicazioni scientifiche concernenti i principi 
basilari della chimica e le loro applicazioni in campo biochimico e farmaceutico. 
 
OBIETTIVI FORMATIVI  DEL CORSO 
Classificazione periodica degli elementi. Reazioni chimiche. Equilibri chimici. Proprietà colligative delle 
soluzioni. Principi di termodinamica e cinetica chimica con riferimento ai sistemi biologici. 
Il corso ha la funzione di fornire allo studente la conoscenza dei principi di base per affrontare uno studio 
approfondito delle tecniche analitiche, che potranno essergli utili anche nella pratica di laboratorio. Lo 
studente riceverà indicazioni sul percorso da seguire per risolvere problemi dal punto di vista teorico. 
 
CORSO CHIMICA GENERALE ED INORGANICA E LABORATORIO DI CHIMICA 
ORE FRONTALI LEZIONI FRONTALI 

4 Obiettivi ed organizzazione del corso. Le due anime di Farmacia: Chimica e Biologia 
5 Nomenclatura dei composti e reazioni chimiche 
6 La Mater ia –  La strut tura de l l ’a tomo:  Stat i  d i  aggregazione del la  

Mater ia .  Sistemi  chimici  omogenei ed eterogenei.  E lementi  e  compost i  
chimici .  Par t icel le  atomiche e lementar i :Ele tt rone, Protone,  Neutrone.  
Atomi ,  ioni .  Nucl id i ,  isotop ia.  Numero atomico, numero d i  massa, 
abbondanza iso topica, s imbol i ,  Massa atomica, uni tà d i  massa atomica,  i l  
grammoatomo, i l  numero di  Avogadro, la  mole.  Spet tri  a tomic i  e 
spettroscop ia ot t ica.  Natura ed energia del la radiazione. Quantizzaz ione 
del l ’energia.  Numeri  quant ic i .  Transiz ioni e le tt roniche ed interpretaz ione 
degl i  spet tr i  a tomic i .  Dual ismo onda-corpuscolo.  La natura ondulator ia 
del l ’e let trone.  Pr inc ip io d i  indeterminaz ione.  Model lo quant ist ico 
del l ’atomo di  idrogeno. L’equazione d ’onda. Orb itali  a tomici .  Spin 
del l ’e let trone, pr incip io d i  esc lusione d i  Paul i .  Regole di  Hund.  
Conf iguraz ione e let tronica degl i  e lementi  e sua notazione. Sp in Nucleare.  
Sistema per iod ico degl i  e lement i .  Defin iz ione e discussione  d i  a lcune 
propr ietà per iodiche: energia d i  ionizzaz ione e af fini tà e le ttronica.  

10 I l  Legame chimico: Moleco le.  Aggregat i  molecolar i .  Formule molecolar i,  
peso formula.  Massa molare.   Model lo  ionico per i l  legame in sol id i  ionic i .  
Energia  re t ico lare d i  cr is ta l l i  ionic i .  La rego la de l l ’o t tet to ne l legame 
ionico.  Teor ia del legame di va lenza. I l  Legame covalente come 
compartec ipaz ione di  elet troni e sovrapposiz ione di orb i ta l i .  Legami σ  e π  
la regola del l ’o t tet to ne l legame covalente.  Legame covalente po lare.  
Ele ttronegat ivi tà.  Formazione di  legami datore-accettore ( legame dat ivo).  
Formule d i  struttura ( lewis) .  Geometr ia molecolare (VSEPR). Isomeri  d i  
struttura e geometr ic i .  Polar i tà del le moleco le.  Numero d i  ossidaz ione, 
reaz ioni d i  ossido-r iduz ione. Metodo a lgebr ico e metodo ionico-
ele ttronico.  Energia d i  legame, d is tanze di  legame, ord ine d i  legame. Gl i  
orbi ta l i  ibr id i  ne l la Teor ia del  Legame d i Valenza. Risonanza (o 
mesomeria)  nel la Teor ia d i  Legame d i Valenza. Discussione del la 
geometr ia e del la strut tura e let tronica di  sempl ic i molecole o ioni .  I l  
legame secondo la teor ia de l l ’Orbi ta le Molecolare.  OM di legame e 
ant i legame in molecole biatomiche omonuclear i .  Diagramma dei l ive l l i  d i  
energia degl i  orbi ta l i  moleco lar i  per la moleco la di  He2,  L i 2,  B2,  C2,  N2,  
F2,  O2.  Forze at tra tt ive intermolecolar i  con part icolare r i fer imento  al  
legame di Idrogeno.  

10 Equi l ibr io Chimico I :  Revers ib i l i tà de l le reazioni chimiche. Equi l ibr i  



omogenei  ed eterogenei .  Appl icazione del la legge di az ione d i  massa e 
costante di equi l ibr io.  La costante d i  equi l ibr io per la  reazione d ire tta e  
inversa. La r isposta del l ’equi l ibr io al le perturbazioni :  I l  pr incip io 
del l ’equi l ibr io mobi le ( le Ch’ate l ier) .  Equi l ibr i  in fase gassosa.  Equi l ibr i  
in so luzione. Teor ia d i  Bronsted e Lowry.  Ac id i  e basi debol i .  I l  ruolo 
spec ia le del so lvente acqua in confronto  ad a l tr i .  Confronto  e 
interpretazione del la forza di  ossiacid i ,  perché a lcuni sono più for t i  e al tr i  
p iù debol i?  Equi l ib r i  d i  idrol is i  perché alcuni sa li  s i  idro l izzano e al tr i  no? 
Equi l ibr io d i  so lubi l i tà.  Solubi l i tà.  Solub i l i tà e prodotto d i  so lubi l i tà .  I  
fa t tor i  che inf luenzano la  solub i l i tà.  Perché i l  s imi le sc iogl ie  i l  s imi le? 
Enta lp ia d i  d issoluzione e di  idrataz ione degl i  ioni .  I l  caso di  NaOH e 
NH4CL. So lubi l i tà  in funz ione del PH. I l  Caso CaCO3.  So lubi l i tà  in 
funz ione del la formazione d i  ioni  complessi .  Ammoniaca base di  Bronsted, 
ammoniaca base di  Lewis.  Pressione e so lubi l i tà:  legge d i  Henry.  Soluzioni  
tampone, cost i tuz ione,  modo di  azione, potere tamponante sce lta  in  
funz ione del pH. pH di  so luz ioni d i  anfo l i t i .  I l  caso d i  NaHCO3.  
T i to laz ioni d i  Ac id i  e Basi debol i  come rassegna di equi l ibr i  in soluzione.  
Acid i  e Basi d i  Lewis.  Compost i  d i  coordinaz ione: geometr ia .  I l  caso di 
c is-(H3N) 2PtCI2” :  re lazione struttura- a tt ivi tà.  Propr ie tà  magnetiche 
(paramagnet ismo e d iamagnet ismo).   

4 Diagrammi d i  Stato –  Propr ietà  Col l igat ive: D iagrammi di  Stato con 
part icolare r i fer imento a quel lo d i  H2O. I l  pr incip io del l ’equi l ibr io mobi le  
appl icato  agl i  equi l ibr i  eterogenei  t ra  le  fasi  d i  un sistema. So luzioni  
ideal i .  Propr ie tà  col l igat ive:  e f fe t to  de l soluto (volat i le o non)  sul la  
pressione d i  vapore del la soluzione. Legge di  Raoult .  Innalzamento 
ebul l ioscopio e abbassamento cr ioscop ico. Osmosi e pressioni osmot ica.  
Equi l ibr io l iquido-vapore in sis temi  a due componenti  l iquid i  misc ib i l i .  

8 Termodinamica chimica: L’energia, conservazione dell’energia, equilibrio termico, unità di 
misura dell’energia, cambiamenti di stato. Il Primo principio della Termodinamica .La 
variazione di Entalpia. 
Equazioni termochimiche . Stati standard e variazioni di Entalpia standard. La legge di hess  

La variazione di Energia interna . Relazione tra ∆H e ∆E. 
Spontaneità delle trasformazioni fisiche e chimiche. Il Secondo principio della 
Termodinamica .L’Entropia, S, comprensione a livello microscopico. La variazione di 

Energia libera, ∆G, e la spontaneità di una reazione. Relazione tra ∆G° e costante di 
equilibrio . Calcolo delle costanti di equilibrio a temperature diverse. 
Elet t rochimica I :  ce l le ga lvaniche.  I l  s igni f icato dei  Potenzial i  Standard e 
previsione del decorso di  reazioni redox.  La ser ie e let trochimica.  
Potenzial i  d i  cel la ed Energia  l ibera d i  reazione. Potenz ia l i  Standard e 
costant i  d i  equi l ibr io.  Equazione d i  Nernst .  E le ttro l is i .  E le ttrochimica e i  
s is temi  vivent i .   

7 Cinet ica Chimica: Ve loci tà d i  reaz ione. Equazione cinet ica,  ord ine di  
reaz ione. Legge c inet ica del I °  e de l I I °  ordine in forma integrata.  Tempo 
di  d imezzamento d i  reazioni del  Io ordine. Ef fet to del la Temperatura.  
Energia d i  at t ivazione e complessi  a t t ivat i .  La cata l is i ,  i  cata l izzator i  ne i  
sis temi  vivent i :  g l i  enzimi .  Meccanismi  d i  reaz ione, reazioni e lementar i  e 
loro c inet ica.  Reazioni a  catena. Veloci tà d i  reaz ione ed equi l ibr io.  

5 Stechiometria - La mole – Composizione percentuale dei composti – 
Determinazione della formula di un composto - Formule empiriche e Formule 
molecolari – Densità e % in peso - Reazioni chimiche – Il significato di una 
reazione chimica - Calcoli stechiometrici: quantità di reagenti e prodotti – Calcoli 
con un reagente limitante - Resa effettiva, resa teorica e resa percentuale. 

3 Reazioni in soluzione - Concentrazione delle soluzioni: Molarità – Preparazione di 
soluzioni a concentrazione nota – Preparazione di soluzioni per diluizione - Reazioni 
acido-base – Reazioni di precipitazione - Reazioni di ossido-riduzione – 
Bilanciamento delle reazioni di ossido-riduzione  



5 Equilibrio chimico II  - La condizione di equilibrio – La costante di equilibrio – 
Principio di Le Châtelier - Acidi e Basi – Scala di pH – Calcolo del pH di soluzioni 
acquose di acidi e basi forti - Calcolo del pH di soluzioni acquose di acidi e basi 
deboli – Grado di dissociazione - Dissociazione percentuale - Calcolo di Ka da una 
misura di pH – Proprietà acido-base dei sali: idrolisi – Sali che producono soluzioni 
neutre – Sali che producono soluzioni basiche - Sali che producono soluzioni acide – 
Soluzioni tampone – Calcolo del pH delle soluzioni tampone - Equazione di 
Henderson-Hasselbalch. 

5 Curve di titolazione per sistemi acido/base - Curve di titolazione per acidi e basi 
forti - Curve di titolazione per acidi e basi deboli – Tipi comuni di indicatori acido-
base – Soluzioni tampone che coinvolgono acidi poliprotici  - Calcolo del pH di 
soluzioni di sali anfiprotici.  

3 Equilibri di solubilità  – Il Prodotto di solubilità, Kps – Solubilità di un precipitato in 
acqua pura – Effetto dello ione in comune sulla solubilità di un precipitato – 
Separazione di ioni – Dipendenza della solubilità dal pH.  

4 Elettrochimica II– Effetto della concentrazione sui potenziali elettrodici: equazione 
di Nernst – Calcolo del potenziale di una cella elettrochimica – Calcolo delle costanti 
di equilibrio redox 

 ESERCITAZIONI IN AULA  
6 Esempi di solubilità e pH. Solubilità e formazione di ioni complessi, idrossido di alluminio: 

anfolita.  

5 Esercitazioni numerica in aula e esercitazioni con esperimenti di laboratorio in aula. 
TESTI 

CONSIGLIATI 
1. F. Cacace, M. Schiavello "STECHIOMETRIA ", Ed. Bulzoni 
2. Kotz & Treichel "CHIMICA ", EdiSES 
3. M. Giomini, E. Balestrieri, M. Giustini “FONDAMENTI DI STECHIOMETRIA

EdiSES 
4. P. Giannoccaro, S. Doronzo “ELEMENTI DI STECHIOMETRIA ”, EdiSES 
5. Bandol i ,  Do lmetta ,  Nat i le “Chimica d i  Base” Ed ises. 
6.    M.Cacace, F.Schiavello – ″STECHIOMETRIA ″ – Ed. Bulzoni 

 


