
Attività 
formativa: Chimica generale e Inorganica 

Modulo 
didattico:  
CFU: 7 

Ore: 56 

Tipo: Lezioni frontali  

Obiettivo 
formativo: 

Al termine del corso lo studente conosce i principi fondamentali della Chimica Generale e 
Inorganica. In particolare conosce la struttura dell’atomo, le proprietà degli elementi e la loro 
capacità di formare composti, le strutture molecolari, le reazioni chimiche, gli scambi di energia, gli 
stati della materia, la cinetica chimica, gli equilibri in soluzione, le proprietà acido-base, 
l'elettrochimica. 

 

TEMATICA LEZIONI 

Tema Obiettivo Ore   Argomenti Durat
a 
(ore) 

Introduzione alla 
Chimica 
Generale  

Lo studente deve 
comprendere la centralità dei 
principi della chimica e le 
connessione con le altre 
discipline scientifiche così 
come con ogni attività 
quotidiana. 
 

3  1 

L’oggetto della chimica: la materia e le sue 
trasformazioni. Punti in comune con la Fisica 
e specificità della disciplina. Concetti di 
matematica necessari allo studio della 
chimica. 

3  

 Struttura 
atomica della 
materia 

 Lo studente deve 
comprendere le 
caratteristiche e proprietà 
della materia a livello 
microscopico, molecolare, 
atomico.  

3  2 

 Il concetto di materia e le sue principali 
proprietà macro e microscopiche. 
Definizioni storiche e sviluppo del concetto 
di atomo. Dimensioni dell’atomo e specifica 
unità di misura della sua massa. 

3  

 Struttura del 
nucleo atomico 

 Lo studente deve 
comprendere le 
caratteristiche e ruoli dei 
diversi componenti del 
nucleo atomico  

3  3 

 Componenti del nucleo. Isotopi, Difetto di 
massa ed energia del legame nucleare 
Decadimenti degli isotopi radioattivi e 
radiazioni associate. 

 3 

 Struttura 
elettronica 
dell’atomo 

 Lo studente deve 
comprendere le differenze 
nella definizione e proprietà 
degli elettroni rispetto alla 
scala macro e microscopica, 
rispettivamente. Inoltre deve 
acquisire il concetto 
dell’esclusivo coinvolgimento 
degli elettroni nelle 
trasformazioni chimiche. 

3  4 

Proprietà di onde e particelle. Il dualismo 
onda-particella dell’elettrone generato dalla 
osservazione in scala micro e macroscopica. 
La costante di Planck e la quantizzazione 
dell’energia. La relazione di 
indeterminazione quantistica. Gli elettroni 
come onde stazionarie e l’equazione 
d’onda. I numeri quantici.  

 3 

Le 
configurazioni 
elettroniche  

 Lo studente deve 

comprendere la distribuzione 
regolare degli elettroni negli 
atomi secondo le regole dei 
numeri quantici e la stretta 
correlazione della struttura 
elettronica con le proprietà 
chimiche dell’elemento. 

3  5 

 Disposizione degli elettroni secondo le 
regole dettate dai numeri quantici 
dell’equazione d’onda. Il sistema 
periodico degli elementi (Tavola 
periodica) in funzione della 
configurazione elettronica esterna e 
periodicità delle proprietà chimiche. 
Energia di ionizzazione, Affinità 
elettronica e Elettronegatività 

3  



Elementi e 
composti   Lo studente deve 

comprendere le leggi che 
regolano la formazione dei 
composti ed apprendere le 
regole di nomenclatura dei 
composti inorganici. 

3  6 

 Leggi empiriche della reattività chimica 
e interpretazione relativamente alla 
struttura elettronica degli elementi 
coinvolti. Formule dei composti. 
Minima, molecolare, di struttura. 
Nomenclatura tradizionale e IUPAC dei 
composti inorganici. 

3  

 Il legame 
chimico e la 
geometria 
molecolare Lo studente deve 

comprendere le ragioni 
delle differenti forze che 
tengono uniti gli elementi 
nei composti e la loro 
importanza per la 
reattività chimica. Inoltre 
deve comprendere la 
disposizione degli 
elementi nei composti e la 
loro struttura 
tridimensionale 
(geometria delle 
molecole).  

 9 
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9 
 
 

 Le forze che tengono uniti gli atomi 
nelle molecole: legame covalente e 
covalente polare; legame ionico; 
legame metallico. Strutture di Lewis e 
regola dell’ottetto. Formule di 
risonanza, Numero di carica formale.  
 
Struttura elettronica e geometria 
molecolare. Metodo VSEPR, applicazioni 
e limiti del metodo. Metodo del legame 
di valenza, gli orbitali ibridi e 
l’orientazione spaziale dei legami. 
 
Metodo degli orbitali molecolari: 
paramagnetismo e strutture di 
risonanza, la delocalizzazione degli 
orbitali molecolari. Geometria e polarità 
delle molecole. Forze intermolecolari, il 
legame a idrogeno.  

3  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
3 
 
 
 
 
3 
 
 
 
 

 Stati fisici della 
materia  Lo studente deve 

comprendere le basi 
chimiche del differente stato 
fisico della materia e le teorie 
che riguardano lo stato fisico 
della materia. 

3  10 

 Legami intermolecolari e stato fisico 
della materia. Le leggi dei gas, 
Equazione di stato e teoria cinetica dei 
gas. Liquidi e solidi, Trasformazioni di 
stato e variazioni di energia. Equilibri 
dinamici, il principio di Le Châtelier. I 
diagrammi di stato.  

3  

 Soluzioni e 
miscele 

Lo studente deve 

comprendere le differenze 
fra soluzioni e miscele e le 
proprietà peculiari delle 
soluzioni, in particolare 
acquose, fondamentali per 
lo svolgimento delle 
reazioni in soluzione. 
Dovrà inoltre apprendere 
le variazioni di alcune 
proprietà delle soluzioni in 
relazione alle 
caratteristiche chimiche 
dei soluti. 

6  

11 
 
 
 
 
 

 12 
 
 

 

Caratteristiche delle miscele. Soluti e 
solventi: Soluzioni, ideali, reali e loro 
proprietà. Espressioni più comuni della 
concentrazione di soluzioni. Coefficienti 
di attività. 
 
Proprietà colligative delle soluzioni: 
variazione del punto di congelamento e 
di ebollizione, fenomeni di dialisi ed 
osmosi. Proprietà colligative di soluti 
ionici, il coefficiente di van’t Hoff. 

3  
 
 
 
 
 
 

3 
 
 
 

 Le Reazioni 
chimiche 

 Lo studente deve saper 

distinguere i diversi tipi di 
reazioni chimiche e 
comprendere l’importanza 

3  13 

 Tipi fondamentali di reazioni chimiche. 
Bilanciamento reazioni acido-base. Il 
numero di ossidazione, bilanciamento 
delle reazioni redox. Rese di reazione. 

 3 



del bilanciamento delle 
masse dei reagenti. 

 Equilibri 
omogenei in 
soluzione  Lo studente deve 

comprendere che ogni 
trasformazione fisica o 
chimica si trova 
generalmente in una 
situazione di equilibrio 
dinamico, influenzabile 
dall’esterno. 

6  

14 
 
 
 
 
 
 

 15 

 Equilibri chimici e reversibilità delle 
reazioni, legge dell’azione di massa, le 
costanti di equilibrio. Equilibrio acido-
base in soluzione. Acidi e basi secondo 
Arrhenius, Brønsted-Lowry e Lewis.  
 
Coppie coniugate. Definizione di ka e 
pka. Relazione fra ka e kb per una 
coppia coniugata acido-base. Prodotto 
ionico dell’acqua, il pH. pH di acidi, basi 
e Sali. Soluzioni tampone.  

3 
 
 
 
 
 

3 
 
  

 Equilibri 
eterogenei in 
soluzione 

 Lo studente deve 

comprendere some i soluti 
abbiano limiti molto diversi 
di solubilità e come tale 
proprietà sia influenzata 
dalla presenza di più soluti. 

 3 16 

 Solubilità di composti ionici in acqua: 
solubilità dei Sali. Equilibrio di solubilità 
e Prodotto di solubilità. Effetto dello 
ione a comune. Effetto gel pH sulla 
solubilità. Equilibri eterogenei liquido-
liquido, costanti di partizione. 

3  

 Principi di 
termodinamica  Lo studente deve 

comprendere le leggi 
fondamentali della 
termodinamica e le variazioni 
di energia che si associano ad 
ogni reazione chimica 

 3 17 

 Definizione di sistema: aperto, chiuso, 
isolato rispetto all’ambiente 
circostante. Le leggi della 
termodinamica. Energia Interna di un 
sistema; Entalpia, Entropia, Energia 
Libera. Spontaneità delle reazioni, 
Energia Libera ed equilibrio chimico. 

3  

 Principi di 
Cinetica 
Chimica 

 Lo studente deve 

comprendere come le 
reazioni procedano con 
velocità diverse e i fattori che 
influenzano tale velocità. 

3  18 

 Fattori che influenzano la velocità di 
reazione, la costante cinetica e la sua 
dipendenza da temperatura ed Energia 
di Attivazione. Ordine di reazione. 
Equazioni cinetiche e tempi di 
dimezzamento. Teoria delle collisioni, 
ruolo dei catalizzatori.  

3 

 Principi di 
Elettrochimica  Lo studente deve 

comprendere i fenomeni 
fondamentali di interazione 
fra corrente elettrica e 
reazioni chimiche 

2 19 

Trasformazioni durante i processi 
elettrolitici. Celle galvaniche, potenziali 
di cella, di riduzione e standard. 
Spontaneità delle reazioni redox e 
costanti di equilibrio. La legge di 
Nernst.  

2  

 


