Reazioni chimiche

Trasformazioni di alcune molecole (reagenti) in altre (prodotti) attraverso un
cambio di connessioni (legami) tra gli atomi.

Le reazioni vengono rappresentate attraverso equazioni chimiche:
coefficienti
. . . 2 2 - 20
stechiometrici A ;

reagenti prodotti

| coefficienti stechiometrici di una reazione sono necessari per il principio di
conservazione delle massa: il numero e il tipo di atomi tra i reagenti deve essere
uguale al numero e al tipo di atomi tra i prodotti.

Nell’esempio: 2H, + 0, - 2H,0
Due molecole di idrogeno (H,) si combinano con una molecola di
ossigeno (0,) per dare due molecole di acqua (H,0).
Tra i reagenti: (2x2) = 4 atomi di idrogeno, 2 atomi di ossigeno
Tra i prodotti: (2x2) = 4 atomi di idrogeno, 2 atomi di ossigeno
L’equazione é bilanciata.



Cosa significa bilanciare una reazione chimica ?

H, + 0, > H,0

hydrogen + oxygen - water

These covalent bonds break. New covalent bonds form.
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H 2 /
‘ The atoms have

Same numbers and kinds of been rearranged.
atoms on each side of the arrow
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Bilanciamento delle reazioni chimiche

Reazioni chimiche piu complesse richiedono un metodo sistematico

Per reazioni piu semplici si puo utilizzare inizialmente un approccio fatto di
tentativi, errori e buon senso. E’ una buona idea cominciare bilanciando il numero
di atomi degli elementi che compaiono solo in un tipo di composto nei reagenti e
nei prodotti



Il segno — in una equazione chimica indica che il processo avviene fino al consumo

totale di almeno uno dei reagenti. La reazione si dice completa.

Il segno —— indica una reazione all’equilibrio, cioé una reazione in cui reagenti

e prodotti non vengono consumati completamente.

Le equazioni chimiche possono indicare anche lo stato di aggregazione delle specie

coinvolte nella reazione:
2 Hygy + Oz¢9y = 2 Hz0q

Stati di aggregazione: (g) = gas, (1) = liguido,
(s) = solido, (solv) = solvatato,
(ag) = in soluzione acquosa.

Possono essere presenti anche i segni: |, che indica che una specie lascia il sistema
di reazione perché precipita dalla soluzione, e * che indica che una specie lascia il
sistema di reazione nella forma di gas.

Nel caso siano presenti coefficienti stechiometrici frazionari, & possibile
moltiplicare in modo da ottenere coefficienti interi:

C4Hyo + 13/,0, > 4C0, +5H,0 @

2C,Hy, + 13 0, > 8C0O, + 10 H,0



Un esempio di bilanciamento di reazioni:
KClO; - KCl + 0,
1 atomo di K tra i reagenti, 1 atomo di K tra i prodotti
1 atomo di Cl tra i reagenti, 1 atomo di Cl tra i prodotti
3 atomi di O tra i reagenti, ma 2 atomi di ossigeno tra i prodotti
2KClO; —» KCl+ 30,
6 atomi di O tra i reagenti, 6 atomi di ossigeno tra i prodotti
2 atomi di K tra i reagenti, 1 atomo di K tra i prodotti
2 atomi di Cl tra i reagenti, 1 atomo di Cl tra i prodotti
2KClO; - 2KCl+30,
6 atomi di O tra i reagenti, 6 atomi di ossigeno tra i prodotti
2 atomi di K tra i reagenti, 2 atomi di K tra i prodotti

2 atomi di Cl tra i reagenti, 2 atomi di Cl tra i prodotti

Altri esempi:
Bezc + H20 - Be(OH)2+CH4 BeZC + 4H20 - 2 B€(0H)2+CH4
NH; + CuO -» Cu+ N, + H,0 2NH; +3Cu0 - 3Cu+ N, +3H,0



Quando le reazioni avvengono in ambiente acquoso, le specie ioniche (sali e altri
elettroliti forti) si dissociano negli ioni che le costituiscono. In questo caso, alcuni
ioni partecipano alla reazione, altri (indicati come ioni spettatori) rimangono
inalterati in soluzione acquosa

Esempio: Mg(OH)yaqt+ 2 HClgqy & MgClyaqy + 2 HyO(py
In questa reazione alcune specie sono dissociate negli ioni che le costituiscono. In
particolare: Mg(OH)zaq) = M g(zjq) + 2 OH 4

MgCly(aq) = Mg(zch) + 2 Clqq)

HCliaq) = H(agy + Cliag)

Riscrivendo l'equazione in forma ionica:
—~ +

Per le reazioni in forma ionica, € necessario considerare anche il bilanciamento
delle cariche: la carica complessiva tra i reagenti deve essere pari alla carica
complessiva tra i prodotti.



Per indicare il ruolo del solvente in una reazione, questo puo essere indicato sopra
la freccia che indica il procedere della reazione

_ H,0 + _
Esempi: NaNO3iy— N Aaqy T N 03(6161)

AL S35y = 2AI5 ) + 3 Si0



Massa molecolare

La massa di molecole poliatomiche puo essere calcolata come somma delle masse
degli atomi che le compongono.

Ad esempio: la molecola H;AsO, é costituita da 3 atomi di idrogeno, uno di arsenico e
4 di ossigeno, quindi la sua massa sara data dalla somma:
MM =3 -MAy + MAys +4 - MAy =
=3-101lum.a.+7492u.m.a.+4-16.00 u.m.a.= 141.95 u.m. a.

In alcuni casi (ad esempio con i sali) € presente nella formula del sale anche una certa
quantita di acqua di cristallizzazione (ad esempio: CuSO,-5H,0). In questo caso la
massa del composto deve essere calcolate tenendo conto della presenza delle
molecole d’acqua, la cui massa deve essere sommata a quella del sale.

Sali

| sali sono composti formati da un catione (ione positivo) e da un anione (ione
negativo). Quando vengono riportati come formula, il catione viene riportato prima
dell’anione. E’ importante che la carica complessiva dell’'unita formula del sale sia
zero: per ottenere questo risultato, le cariche positive e le cariche negative devono

essere in egual numero.



Mole

Molecole e atomi sono oggetti troppo piccoli per poter essere separati,
contati o pesati. E’ necessaria una grandezza che possa essere valutata

sperimentalmente.

Una mole e definita come la quantita di una sostanza che contiene lo
stesso numero di entita (atomi, ioni o molecole) contenuti in un campione
di 12 g dell’isotopo 12 del carbonio (?C). Questa grandezza viene
rappresentata con il simbolo n e la sua unita di misura nel Sl € mol.

Questa quantita corrisponde ad un numero di Avagadro (N,) di particelle.

N, = 6.02214 - 1023

Dal punto di vista numerico, una mole di una sostanza corrisponde alla
massa molecolare delle molecole che la compongono. Queste grandezze
NON sono la stessa cosa, ma numericamente hanno valore uguale.
Massa molecolare = massa della molecola in u.m.a.
Massa molare = massa di una mole in g, unita di misura: g/mol



Mole

La mole e una quantita molto conveniente che permette di passare dal livello
molecolare (considerando le reazioni tra singole molecole) a quello «macroscopico»
utilizzato in laboratorio. Infatti, in laboratorio usiamo una bilancia che pesa i
grammi! | singoli atomi o molecole hanno un peso cosi piccolo che non possono

essere pesati individualmente.




Perché proprio 6.022 x 10%3?

Da moli a grammi

Amedeo Avogadro (1776-1856):

Il numero di Avogadro e il numero di molecole contenute in una
mole. Una mole pesa un numero di grammi pari al peso ,
molecolare (o nel caso di sostanze monoatomiche peso atomico) in = 5%
unita di massa atomica. AR

Esempi:

Una molecola di acqua pesa 18.02 uma. Una mole di molecole
di acqua pesa 18.02 g.

Un atomo di carbonio pesa 12.01 uma. Una mole di atomi di
carbonio pesa 12.01 g.

64 g di ossigeno contengono 2 moli di ossigeno O,, perché una
molecola di ossigeno pesa 32 uma.

Quanto pesa una mole di atomi di idrogeno? 1.01¢g
Quante moli di zolfo ci sono in 32.06 g di S? 1 mol
Quanto pesa l'idrogeno presente in una mole diacqua? gy ¢

E l'ossigeno nella stessa quantita di acqua? 16.00 g



Quante moli di rame sono contenute in 10.00 g di rame?
Il peso atomico del rame e 63.55 uma.

La massa di una mole di atomi di rame e paria 63.55g. La
massa molare del rame € 63.55 g/mol.

In 10.00 g di rame ci sono: _ 10.00g = 0.1573 mol
63.55 g/mol

Quante moli di CuSO, corrispondono a 15.00 g di solfato
rameico?

Il peso atomico del rame e 63.55 uma, quello dello zolfo 32.06
uma, quello dell’ossigeno 16.00 uma e quello dell’idrogeno 1.01
uma.

La massa di una molecola del composto pesa:
63.55+32.06 + (4 x 16.00) = 159.61 uma

In 15.00 g di solfato rameico ci sono:

15.00 g = 0.09398mol
159.61 g/mol

63,546

2,1

Cu

Rame

16 32,06
"2 8422

Zolfo

8 15,9994
2 21

Ossigeno

1 1,0079

0,0000399
2582

Idrogeno




* Quante moli sono presenti in 25.6 g di urea, (NH,),CO?

= 0.426 mol

m 25.6
MM, yeq = 60.07 == Nyreq = —22% = !
mol MMy rea 60.07 g/mol

* Quanti grammi di idrogeno sono presenti in 0.426 mol di urea?

Ny =4 Nyreq =4-0.426 mol = 1.70 mol MMy = 1.01 g/mol
my = ny - MMy = 1.70 mol - 1.01% =172g
* Quanti grammi di ossigeno sono presenti in 0.426 mol di urea?
MM, = 16.00 g/mol N = Nyreq mo =np: MM, =6.82¢g
* Quanti grammi di carbonio sono presenti in 0.426 mol di urea?
MM, = 12.01 g/mol Ne = Nyreq me =nc-MM:=512g
* Quanti grammi di azoto sono presenti in 0.426 mol di urea?

MMy = 14.01 g/mol Ny = 2 Nyreq my =ny-MMy =11.9g

Controprova: la somma delle masse di tutti gli elementi che compongono

I"'urea deve essere pari alla massa iniziale.



Composizione percentuale

La composizione percentuale indica la proporzione in massa di un atomo o
un componente in un composto o in una miscela:

Massa totale del componente
Massa percentuale = x 100

Massa totale dell’intera sostanza

Esempio:
Calcolare la composizione percentuale dell’acqua.

, Massa totale ossigeno
Massa percentuale ossigeno = x 100

Massa totale acqua

1 mole di acqua pesa 18.01 g.
In una mole di acqua c’e una mole di ossigeno (O) e 2 moli di idrogeno (H).
1 mole di ossigeno pesa 16.00 g.

16.00 g

Massa percentuale ossigeno = x 100 =|88.79%
18.02 g

100%

2 moli di idrogeno pesano 2.02 g.

2.02
Massa percentuale idrogeno = ©  x 100=[11.21%

18.02 g




Composizione percentuale

In generale, possiamo utilizzare la seguente formula per il calcolo della percentuale

di ciascun elemento presente in un composto.
m Ny - MM
%y = ———- 100 = — X .100
Meotale MMcomposto

dove: my, M¢ytq1e SONO la massa dell’elemento e la massa del composto,
ny € il numero di moli dell’elemento per una mole di composto,
MMy, MM ¢omposto SONO le masse molari dell'elemento e del composto (in

numero pari alla massa atomica e massa molecolare, rispettivamente).



Esempio:
Le piante hanno bisogno di assumere azoto dal proprio ambiente. La quantita di

azoto e critica per la sopravvivenza della piante. Dovendo concimare una pianta, si
possono scegliere diversi sali contenenti azoto, ma & necessario conoscere con
precisione la quantita di azoto che si sta somministrando alla pianta. Quale di
questi composti contiene in percentuale piu azoto? NH,NO; oppure (NH,),SO,?

My
%y, = x 100
m
1 mole di NH,NO; pesa 80.06 g.
In una mole di NH,NO; ci sono due moli di azoto (N).

2 moli di azoto pesano 28.02 g.

28.02
Massa percentuale azoto in NH,NO; = ®_ x 100 =[35.00%
80.06 g

1 mole di (NH,),SO, pesa 132.16 g.
In una mole di (NH,),SO, ci sono due moli di azoto (N).
2 moli di azoto pesano 28.02 g.

28.02
Massa percentuale azoto = 5 x 100 =[21.20%
132.16 g

Qualsiasi massa di NH,NO; contiene una percentuale di azoto superiore a quella
contenuta in una quantita pari di (NH,),SO,.

totale del composto




Calcolo della formula minima

CeH1,06 Formula molecolare CH,O

Formula minima

CH,O




Calcolo della formula minima

| rapporti tra le masse di diversi elementi in un composto chimico sono diversi dai
rapporti tra le moli degli stessi elementi.

Ad esempio: Nel solfato di ammonio, (NH,) ,SO,, il rapporto tra le moli di azoto e zolfo é
2, perché per ogni atomo di zolfo ho 2 atomi di azoto.

Dal calcolo dell’esercizio precedente, pero, in un campione di 100 g di
solfato di ammonio sono contenuti 21.20 g di azoto e 24.23 g di zolfo!

Tuttavia, conoscendo la massa di ciascun elemento presente in un campione, possiamo
calcolare il numero di moli di ciascun elemento e da questo calcolo ottenere anche il
rapporto tra le moli.

Nell’'esempio: Dalla massa di azoto e di zolfo nel campione di solfato di ammonio, posso
calcolare che sono presenti

m 21.20
Ny = —— = J_—-151mol e mng=
MM p 14.00 g/mol

ms __ 24.23g
MMg 32.06 g/mol

= 0.75 mol

Da questi valori possiamo calcolare il rapporto tra azoto e zolfo:
ny/ng = 1.51 mol/0.75 mol = 2.01 = 2

Dai rapporti molari di ciascun elemento possiamo ricavare la formula minima.



Esempio:
Nel cioccolato ci sono diversi composti che conferiscono il tipico aroma. Un chimico

isola uno di questi composti e ne determina la composizione percentuale: 66.62%
carbonio, 7.47% idrogeno e 25.91% azoto. Qual e la formula minima di questo
composto?

Massa totale composto x massa percentuale
100

Massa totale componente =

Per 100 g del composto ignoto:

La massa di carbonio e 66.62 g, che corrisponde a:
66.62
Moli di carbonio = J =5.55mols 555 /7184 - 3

12.01 g/mol

La massa di idrogeno € 7.47 g.

Moli di idrogeno = ot = Z40 ) ISF - £
1.01 g/mol

La massa di azoto e 25.91 g.

Moli di azoto = 2591¢g = 84 /18
14.01 g/mol LS# / LS6# = 7

La formula minima del composto incognito & C;H,N.




Esempio:

La percentuale in peso degli elementi di un composto e: K 26.58%, Cr 35.35%,
O 38.07%. Calcolare la formula empirica (o formula minima) del composto.



Esempio:

La percentuale in peso degli elementi di un composto e: K 26.58%, Cr 35.35%,
O 38.07%. Calcolare la formula empirica (o formula minima) del composto.

A. Comdoniommo uma moma. di comporto. dx A00.0 9-
Me=26588 Mg =3535q Mo= 3807

2. CoPeoliome L€ Mumno (i mobl L L oatumn
2lemento, im base ol moMo mfane.

ml\( 33.A0g/met i

= = G"- ._.35 S - :{’

MH g = S200¢/mee Mg, MR‘.@,%_}_;:R 0.6 :
- = Mo _ 380+ _ 2313 mO

MM, =46.00 8{ tisee- Mg Mo 46,009/t .

2 Colecfomo A oo Moo demolo” e
pomodito- € 'W%o ey mw@/m 0L Q.

2333 o
Moy  0.61380L | _{f%: ™32




Nel caso in cui fosse noto anche la massa molecolare della sostanza, si puo risalire

anche alla formula molecolare esatta. Esempio:

Il peso molecolare della nicotina e 162.2 u.m.a. e contiene carbonio (74.0%), idrogeno

(8.70%) e azoto. Calcolare la formula molecolare.

fr A00.0 9 di miccimo, e = F4.0g My =830g
& My = Mrotage— Me —My =(000—340 -89
= My =A%.3g. h
= MQ—_ = 140?( = Ablwvoe =
Me HHe ~ AZ.OAglmdE . % B
My = Mu _ BI0G -8 6/ mek o= T
" M~ A OAojmR Lo
N = T4 OAglmee A- 23N 23 =4
Foumubo mimomma, CstiN
Hﬂcsu-.;N = 81A3 u.m. o
HM x = A62. 2 mam. .
HMy /M HCsH:;.N =] Foumuto waeoceaﬂe:gowq}‘}z




Relazioni ponderali in una reazione chimica

| coefficienti stechiometrici di una reazione bilanciata rappresentano le
moli di reagenti che si combinano tra loro, per dare le moli di prodotti
indicate dei coefficienti stechiometrici dei prodotti.

Conoscendo le masse molari di reagenti e prodotti, possiamo calcolare
anche la massa di ciascuna delle sostanze che reagiscono.

Ad esempio: Quanto ossigeno reagisce con 10.0 g di gas metano (CH,) per produrre

diossido di carbonio e acqua?

Cy 40, —» CO, +2H,0
Mcuy =A0,0 A MHew, = /16,0281 ol HH0&=32,008,
Mepg= Mk _ A0.0Q 0 624w
™ Ctig /\6023/»“\& —
A et i Cle eagaace €00 2 mnof ol Oz 2]
Mo,= 2 Mewy = 2+ 0.624mL =4, 25mcl

Mo, = Mo, HHo, = A. Z5me - 32.00 glmdk = 33.95¢




Esempio:

Il litio metallico reagisce con I'acqua per dare idrossido di litio e idrogeno molecolare.
Scrivere la reazione bilanciata e calcolare la massa di acqua che viene consumata da
7.0 g di litio e le masse di idrogeno e idrossido di litio che vengono prodotte.

2Li + 2,0 — 21500 + #,
M= 4.0¢ MMy =53¢ g/amee MM 0=)80%g/mop
Mi, = 2029/ MMyiop = 23859

My=My 300 .
ML = 3 Sqglme -~ O

Q)O‘PPW'O steefiomeaco Ly HL-O = A4

m*\zO :MC = /{O/W\lﬁ /Vmuzot— MHQ'H”HO:/‘(?E'
. ) 2

Qupg:rzio steebuomebueo L LiOk = A1+

Meion = My =4 .0l  Myou= MA0(+‘HHL.'0H:‘245>

QWTO Atec&mbcxw i Hz, =24

My = ﬂ?_':—(cO.SO/moe WH;MHZ'HH%:A.O%




Reagente limitante

Quando due composti reagiscono tra loro nelle quantita esattamente
previste dalla stechiometria di reazione, al termine delle reazione entrambi
sono stati consumati. Si dice in questo caso che i composti sono in quantita
stechiometrica.

In alcuni casi, tuttavia, un reagente e in quantita superiore all’altro. In
questo caso il reagente che € in quantita stechiometrica inferiore (reagente
limitante) viene consumato completamente prima dell’altro (reagente in
eccesso).

Una volta consumato uno dei due reagenti, la reazione ha termine perche
non puo continuare in assenza di entrambi i reagenti.

Per calcolare la quantita di prodotto che e possibile ottenere dobbiamo
prima di tutto individuare qual e il reagente limitante e qual e il reagente in
eccesso. La quantita di prodotto che si forma dipende dalla quantita di
reagente limitante presente.



Esempio:

220.0 g di nitrato d’argento vengono aggiunti ad una soluzione contente 98.0 g di
cloruro di calcio. Si formano cloruro d’argento e nitrato di calcio. Individuare il
reagente limitante, calcolare la quantita del reagente in eccesso che rimane e le
quantita dei due prodotti che si formano durante la reazione.

INgNO, + Cote, — gl + (alN0g,

M pgog = 169, 88 glance  HHcace,"M0.98 gt
_ Mpgoy _ 220.08 - [ 299mek

mﬁzNOJ' Hﬂn;los ~ 163.38gImk s 1

Meoce,= 38.0 - ©.83ImEDE e,

A0, gl ™ NO- 2 Cole, =24 -
; cO W3 & d&
o St D e
Cote COV\)‘W\MQITO— Meally, LoMs. = % :
i neogemte Oimilounls.. 5
1@883 ’0.64¥)M/\Oe’:0' 2,3 (W\c€
Rowppato pecomebucs 4:4




Esempio:
Se 0.86 mol di diossido di manganese reagiscono con 48.2 g di acido cloridrico, per

produrre dicloruro di manganese, cloro molecolare e acqua, quale reagente sara
consumato per primo? E quanti grammi di cloro saranno prodotti?

HnO, +dH —> Mmle, + €& « 24,0

MHM0, = 0.86 mc p—

Muce = 48.2 ¢ HMuce = 36.465/me  Myge=(l.32meL)
0 e weagemte Lmmiomle :

SQHMR;%A/AQ%WOO MmO, @ HCE = A4
MHC@ compummole = MHMO -4 = 086mcR - 4=3.

Hee & xe mgmfé bomctomle. e Vieve CoVUMmO e pet

T QQPPULCO Arecﬂ,\O’\MebULCO HC)@/ Ce q' /(

ez, e asogeme eomtomie! 1)
e d Muce, _ A.32md 32w

MM ce, = #0.30 3 (WO Mee,= =a~="a
Mee,= O. 330 mee M e, =Mee, HMee,= 23,48




Resa

Come abbiamo visto in precedenza, dalla quantita di reagente limitante presente
nell’ambiente di reazione possiamo calcolare la quantita di prodotto che
dovremmo ottenere. Tuttavia, nella realta delle condizioni sperimentali, la quantita

di prodotto che otteniamo e solitamente minore a quella attesa.

La resa di una reazione rappresenta, in percentuale, la quantita di prodotto
ottenuta, rispetto a quella prevista:

MottenutadiX |, 100 = Nottenutedi X | 100

Resa =
Mteorica di X Nteoriche di X
Ad esempio: Si considera la sequente reazione: CaO + 3 C — CaC, + CO
300 g di ossido di calcio vengono fatti reagire con carbone. Si
ottengono 248 g di CaC,. Calcolare la resa di questa reazione.
mcao _ 300g

MMc,0 = 56.08 g/mol MCa0 = Yarouo — 56,08 g/mol — 5.35 mol
Rapporto stechiometrico CaO : CaC,=1: 1 Ncacz teoriche = 9-35 Mol

m 248 g
MMe¢gc, = 64.1 g/mOI Ncac2,ottenute = MI;?;; — 64.1 g/mol = 3.87 mol

Resa = Nottenute di CaC2 100 = 3.87 mol .100 = 72.3%
Nteoriche di CaC2 5.35 mol



Esempio:

6.50 g di alcol etilico (C,H,0) vengono fatti reagire con 15.1 g di triioduro di fosforo,
per formare ioduro di etile (C,Hsl) e acido fosfonico. Se la reazione ha una resa del
60%, calcolare la massa di ioduro di etile ottenuta.

3C2.H6O + PI3 — BCJ_H’ < U H’ PO - .
MMc, k0 =46.08 SJOMOQ Me, 4 0= %“‘%%‘6 "3:_’,0 i -0,

MMpr,= dM.OFgIME  mer, $§3 4543: @

w0 fome AL neagen® &M(fwte ) ]
" &owmfo /x\,’ec&m/w\ebuco C, b0 - P_I 34

M P, cdwvumalé M @o -

5 e neogmle mtm Aabfo howe.
m bo q%xwwb beo’uoa oW ,{xcoolobto (CZHSX)
Roppoto tecfiomeico Ply: C Mgl =413

1 0"l = 0.MA0 mcl
Me, VoS min: 3 ez, =3-3.0 o€

che
Me, UeT, necfs = RO+ M gt s ]
HMe 4T = 455.3F glm@  Mieyp 1 =neoss HH=402¢



Purezza dei reagenti

In alcuni casi, la quantita di un reagente che viene pesata non e quella che poi sara
disponibile per la reazione, in guanto nel materiale pesato non sono presenti solo le
molecole di reagente, ma anche altre sostanze. In questo caso si dice che il reagente

non € puro.

Conoscendo la percentuale (in peso) delle molecole di reagente che sono presenti
nel campione, possiamo comungue calcolare la quantita di prodotto che si forma.

Tale percentuale prende il nome di purezza.

Ad esempio: Calcolare la quantita di idrossido di potassio che puo essere ottenuta
da 5 g di potassio con purezza al 70% che vengono fatti reagire con
acqua. Nella reazione si forma anche idrogeno molecolare.

2K +2’HZO -——"72< Ok + “’2 ‘W\K,Wpuuo '—HS%} P(.”l’e'z.'ZQ::}'Oy
My, puno = Mhc iampuno “PURELAL = 5 0% = 3.58/ MMy =33.4%/mot

Mg =tMpwo _ 3.5 = 30-/0°mR
“HM  ~3340g/md T

Q@.ppdu'o Meclliomeba €O K KO
Mow = Mg = 3_0'/(0_&/\/\406 HNKO\&
Micon = Miow - MHkew = 50 ¢



Esempio:

La calcinazione é un trattamento termico che porta alla decomposizione in ossido
del metallo e diossido di carbonio. La calcinazione di 100 g di un minerale che

contiene CaCO; e MgCO, ha prodotto 36.4 g di CaO e 16.7 g di MgO. Calcolare la
percentuale dei due carbonati nel minerale.

(03 ——»,-CQO+CDL W =
HgCoy ~=— O + Co, Mcacay *Migecy100%

Moo= 36.%4 ¢ HHeoo = 56.0Dg/mE

MEa0 = ‘_m;o = 0.649 mof (Zor{m(o Akec@o/vv\ebu(‘o:

CoO: CaQO; =
MealO3=Mca0 =0.643 Mo€  MMcoeo,= ACO. osgltwoe

(a0 = Meacoy M0, 649% 76Caloy= ——3 64.97
{W\Hao /‘64-8/ HHH&O 40308{/»‘“56

o atecomebuico
Mitgo = ,R_;:;O 0.444 el Qﬁ[?(fbot? eCDB_ ey

ﬂwm%,mugm Hﬂucfco 34303, /cho3 34.97.




Reazioni chimiche

Le reazioni chimiche sono processi in cui una o
piu sostanze (reagenti) vengono trasformate in
una o piu sostanze diverse (prodotti).

Il cambiamento che si osserva e dovuto alla
rottura/formazione di legami tra gli atomi.

Le reazioni chimiche vengono descritte mediante equazioni chimiche. Tutti reagenti
della reazione vengono indicati a sinistra, tutti i prodotti della reazione vengono indicati
a destra. Al centro si trova una freccia che indica il compimento della reazione.

Cu  + 2HCl ,,,— CuCl

+H

2 (aq) 2 (g)

(s), (ag) e (g) indicano lo stato fisico in cui ciascun reagente o prodotto si trova: (s) indica un solido,
(aqg) indica un composto in soluzione, (g) indica un gas e (I) un liquido.

(aq)

A seconda del tipo di processo che avviene, le reazioni vengono chiamate:

- | Reazioni acido-base: HNO,;+ NaOH — NaNO; + H,0
- | Reazioni di ossidoriduzione: Zn+2HCl ——> ZnCl, +H,
- Reazioni di scambio: FeS + 2HCI ——> FeCl, + H,S

- Reazioni di combustione: 2C,H,,+130, —> 8CO, +10H,0
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Bilanciamento delle equazioni chimiche

Le reazioni chimiche devono essere bilanciate aggiungendo coefficienti
stechiometrici davanti ai reagenti e davanti ai prodotti in modo che:

1. Il numero e il tipo di atomi tra i reagenti sia uguale al numero e al tipo
degli atomi tra i prodotti

2. Lacarica totale dei reagenti sia pari alla carica totale dei prodotti

3. Nel caso delle reazioni di ossidoriduzione, il numero di elettroni ceduti
da un reagente sia pari al numero di elettroni accettati da un altro

reagente
Esempi:
3 Ca(OH), + 2H,PO, —— 1Ca4(PO,),+6H,0

2 K,CrO, +1H,50, —>1K,Cr,0,+ 1K,S0, + 1H,0

2CrO,* + 2H* —— 1Cr,0,% + 1H,0 | Reazione scritta in forma ionica

1Rb,CO; + 2HNO; ——> 2 RbNO; + 1CO, +1H,0
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Le reazioni di ossidoriduzione (o reazioni redox).

Sono reazioni in cui si ha un formale o effettivo trasferimento di elettroni tra
specie chimiche

*Un esempio tipico e la formazione del cloruro di sodio a partire dagli elementi:

Il cloruro di sodio € un composto ionico: quando un atomo di sodio e uno di cloro
si legano per formare NacCl, I'atomo di sodio perde un elettrone diventando ione
Na* ; I'elettrone perduto dall'atomo di sodio viene acquistato dall'atomo di cloro,
che diventa pertanto I'anione CI-

*Nella reazione;

*il prodotto non € un composto ionico e quindi non si e avuto un trasferimento
effettivo di elettroni; tuttavia I'atomo di ossigeno tende ad attrarre verso il proprio
nucleo l'elettrone di ciascuno dei due atomi di idrogeno (cioe', I'atomo di
ossigeno € piu elettronegativo dell'atomo di idrogeno): quindi, la formazione del
prodotto comporta una formale perdita di elettroni da parte degli atomi di
idrogeno e un corrispondente acquisto formale di elettroni da parte dell'atomo di
0ssigeno



Le reazioni di ossidoriduzione (o reazioni redox).

» Dalla definizione che abbiamo dato del numero di ossidazione si deduce
facilmente che gli elettroni acquistati o perduti (formalmente o realmente) da un
elemento in una reazione redox sono contati dalla variazione del suo numero di
ossidazione.

*In particolare, un aumento del numero di ossidazione corrisponde ad una
formale perdita di elettroni, mentre una diminuzione del numero di ossidazione
corrisponde ad un formale acquisto di elettroni

*Esempio Nella reazione di formazione di NaCl a partire dagli elementi, il
numero di ossidazione del Na varia da 0 a +1 , indicando una perdita di 1e
da parte di ogni atomo di sodio,; analogamente, il numero di ossidazione del
Cl variada 0 a -1, indicando un acquisto di le da parte di ogni atomo di
cloro.



Le reazioni di ossidoriduzione (o reazioni redox).

Le reazioni di ossidoriduzione sono quelle in cui lo stato di ossidazione (numero
di ossidazione) di alcuni atomi cambia nel corso della reazione.

Formalmente, gli atomi di uno stesso elemento hanno percio diverso stato di
ossidazione nei reagenti e nei prodotti. C'e uno scambio di elettroni tra i composti.

Si dice ossidazione la trasformazione che porta allaumento del numero di
ossidazione. L'atomo che si ossida cede elettroni: Cud —— Cu* + 2 e

Si dice riduzione la trasformazione che porta alla riduzione del numero di
ossidazione. Latomo che si riduce acquista elettroni: Cl,? + 2e- ——> 2 CI?

Il composto che si ossida viene anche chiamato riducente, perché causa la riduzione
dell’altro reagente. Il composto che si riduce, invece, viene chiamato ossidante.

Le due reazioni formali di ossidazione e riduzione vengono indicate come semireazioni
Una reazione di ossidazione e sempre accoppiata con una reazione di riduzione:
gli elettroni non possono rimanere come particelle isolate! Sono troppo reattivi!
Fe®+ 0,0 —— Fe¥*+ O%

ogni Fe perde 3 elettroni ogni O acquista 2 elettroni 36



Reazioni di ossidoriduzione

Le reazioni di ossidoriduzione sono quelle in cui lo stato di ossidazione (numero
di ossidazione) di alcuni atomi cambia nel corso della reazione.

Formalmente, gli atomi di uno stesso elemento hanno percio diverso stato di
ossidazione nei reagenti e nei prodotti. C'e uno scambio di elettroni tra i composti.

Si dice ossidazione la trasformazione che porta allaumento del numero di
ossidazione. L'atomo che si ossida cede elettroni: Cud —— Cu* + 2 e

Si dice riduzione la trasformazione che porta alla riduzione del numero di
ossidazione. Latomo che si riduce acquista elettroni: Cl,? + 2e- ——> 2 CI?

Il composto che si ossida viene anche chiamato riducente, perché causa la riduzione
dell’altro reagente. Il composto che si riduce, invece, viene chiamato ossidante.

Il numero totale di elettroni della semireazione di ossidazione e quello della
reazione di riduzione devono essere uguali

RED: 6 x (+2 ) =+12 e"

4Fe%+30,° —— 4Fe¥+ 60%
|OX:4x(-3 e)=-12 e'T
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Bilanciamento delle reazioni redox: metodo del
numero di ossidazione

Per bilanciare le reazioni di ossidoriduzione e necessario considerare:

» elettroni (lo stesso numero di elettroni deve essere acquistato
dall’elemento che si riduce e perso dall’elemento che si ossida)

* carica (come per le altre equazioni)

* massa (come per le altre equazioni)

Un primo metodo parte dall’'analisi dei numeri di ossidazione degli elementi che partecipano
allo scambio di elettroni. In base alla variazione del n.o., si scrive il numero di elettroni (An)
persi o acquistati dagli atomi dei reagenti, An, nel passare da reagente a prodotto. Ad
esempio, nell’lesempio precedente:
Fe®+ 0,9 ——  Fe**+ O%

An (Fe): 3 e
An (0): 2x2e =4e (nel caso dell'ossigeno, devo moltiplicare per 2 perché nei reagenti

appare come O,)
Tali elettroni vanno bilanciati, aggiungendo ai reagenti gli opportuni coefficienti
stechiometrici):

4Fe®+30,° — Fe3*+ O

A questo punto, procedo al bilanciamento della massa nelle coppie redox, e quindi la carica e

le masse degli altri atomi
AFe®+30,° — 4 Fe*+ 6 0%



Esempi:
Bilanciare le seguenti reazioni di ossidoriduzione:

MnCl, + HNO;+ HCl ——> NO+ MnCl,+ H,O

Clo;+ Fe**+ H* ——» CI'+ Fe**+ H,0

SO,+ ClIO,+ OH —— SO,#+ ClI+ H,0

1. Elettroni

2. Atomi di Cloro

3. Atomi di Idrogeno
4. Atomi di Ossigeno

1. Elettroni

2. Carica

3. Atomi di Idrogeno
4. Atomi di Ossigeno

1. Elettroni

2. Carica

3. Atomi di Idrogeno
4. Atomi di Ossigeno
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Esempi:

Bilanciare le seguenti reazioni di ossidoriduzione:

RED: +3 e X 2
+2 | 1 +4
3MnCl, + 2HNO; +6 HCI ——> 2 NO + 3MnCl, +4 H,0
+5 +2
OX: -2 & x3 |
RED: +6 e- x 1

| +2

b3

1C5IO3'+6 Fe’*+6 H* —— 1C1I'+6Fe3++ 3H,0
+ -
lox:-1e x 6
RED: +4 e x1
+4 | +6 1

250, +1 (O, +40H ———> 250, +1 CF+2H,0

3
|ox: -2 e

x2T

1. Elettroni

2. Atomi di Cloro

3. Atomi di Idrogeno
4. Atomi di Ossigeno

1. Elettroni

2. Carica

3. Atomi di Idrogeno
4. Atomi di Ossigeno

1. Elettroni

2. Carica

3. Atomi di Idrogeno
4. Atomi di Ossigeno
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Bilanciamento con il metodo delle semireazioni

e Ossidazione: cessione di elettroni da parte di un atomo in una specie chimica,
aumento del suo numero di ossidazione

* Riduzione: acquisizione di elettroni da parte di un atomo in una specie chimica,
diminuzione del suo numero di ossidazione

Il metodo delle semireazioni consiste nel separare le specie atomiche coinvolte nelle
semireazioni di riduzione e di ossidazione e bilanciare queste separatamente come
se fossero normali reazioni.



Esempio: Bilanciare la sequente reazione che avviene in ambiente acido

- ; 2 0
+7 2_ 11 * 2+ 1. Attribuire gli stati di ossidazione e
riconoscere la specie che si riduce e
RED lla che si ossid
OX quella che si ossida.

2. Si separano la reazione di riduzione e quella di ossidazione, tenendo conto della
dissociazione delle specie ioniche in soluzione:
OoX RED
H,0, - 0, Mn0O; —» Mn?**
3. Bilanciare il numero di atomi dell’elemento che viene ossidato o ridotto. Per le

semireazioni nell’esempio, i numeri di atomi di O e Min sono gia bilanciati.

4. Aggiungere gli elettroni ceduti o acquisiti in base alla variazione del numero di
ossidazione.

H,0, > 0, + 2(1e™) MnOj; + 5e~ - Mn?**

5. Per ciascuna delle semireazioni, bilanciare le cariche tra i reagenti e tra i prodotti
aggiungendo ioni H* se la reazione avviene in ambiente acido, o ioni OH" se |a

reazione avviene in ambiente basico.
H,0, > 0,+2e +2H" MnO; +5e” + 8 H" - Mn?**



6. Per ciascuna della semireazioni, bilanciare numero e tipo di atomi aggiungendo

molecole di acqua tra i reagenti o tra i prodotti.

X5 H,0, - 02+2H+ MnO; +8H+ - Mn?>* +4H,0 X2

Non é necessario aggiungere H,O

7. Dopo aver bilanciato le semireazioni, moltiplicare ciascuna semireazione per un
coefficiente intero, in modo che il numero di elettroni ceduti risulti uguale al

numero di elettroni acquisiti.

5H202—>502+103_+10H+
2Mn0O; +10e” + 16 H" - 2 Mn** + 8 H,0

8. Sommare le semireazioni. Le specie che compaiono sia ai reagenti che ai prodotti

POSSONO essere omesse.
5H,0,+2Mn0O; +10e +16 H* 550, + 10 e™ + 10 H* + 2 Mn?* + 8 H,0

5H,0,+2Mn0; +6H* ->50,+2Mn*t+8H,0

Al termine si verifica che la reazione sia effettivamente bilanciata controllando carica

e numero di atomi.



Esempio: Bilanciare la sequente reazione che avviene in ambiente acido
+6 -2 -1 +3 0

2— —~ 3+
C1207(aq) + Cliag) = CTiag) T Cla(g)

1. Stati di ossidazione, ossidazione e

| RED | 0X| riduzione.
2. Si separano le semireazioni:
OX: Cl~ > Cl, RED: Cr,0%~ - Cr3*
3. Si bilancia il numero di atomi dell’elemento che viene ossidato o ridotto.
2 Cl™ > Cl, Cr,02~ > 2 Cr3*
4. Si aggiungono gli elettroni ceduti o acquisiti.
2Cl" > Cl,+2e Cr,03~ +6e~ - 2Cr3t
5. Si bilanciano le cariche aggiungendo ioni H* (ambiente acido).
2Cl" > Cl,+2e” Cr,05~ +6e” +14 Ht - 2 Cr3t
6. Si bilanciano numero e tipo di atomi aggiungendo acqua.
X3 2Cl" > Cl,+2e” Cry02~ +6e” +14H* - 2Cr3t + 7H,0 X1
7. Si eguagliano gli elettroni ceduti/acquistati.
6Cl-—>3Cl,+6¢e" Cr,02~ +6e~ +14H" > 2Cr3* +7H,0

8. Si sommano le semireazioni.
6Cl™ +Cr,0¢~ +14H" > 3Cl, +2Cr3t + 7 H,0



Reazioni di disproporzione (o dismutazione)

Sono reazioni redox in cul lo scambio elettronico avviene fra molecole dello
stesso tipo. In tal modo, la stessa specie chimica si comporta sia da ossidante
che da riducente. Esempio:

Cl, + 6H,0 = 2ClO; + 12H* + 10¢
5Cl, +10e = 10CF
6Cl, + 6H,0 = 2CIO; + 12H* + 10CI

Nelle reazioni di disproporzione, le due coppie redox implicate condividono
un membro, che gioca il ruolo di forma ossidata in una coppia e di forma
ridotta nell'altra. Nell'esempio appena visto, le coppie redox implicate nella
reazione sono Cl, / CIO; e Cl, / ClI- 1 il Cl, & il membro comune alle due
coppie, essendo la forma ridotta della prima e la forma ossidata della seconda.

« || fatto che una reazione redox possa essere scomposta in due semireazioni si
puo utilizzare per il suo bilanciamento, nel senso che le due semireazioni
possono essere bilanciate separatamente e poi sommate per dare la reazione

globale.



