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IV G

CHIMICA

La materia

La materia. 

Miscugli eterogenei e omogenei.

Metodi di separazione. 

Sostanze chimiche pure: elementi e composti.
Elementi chimici: nomi e simbolo.

L’atomo

Leggi ponderali: Lavoiser, Proust e Dalton.

Le particelle subatomiche: elettroni, protoni e neutroni.

Il numero atomico e il numero di massa.

Isotopi.

Il modello atomico di Thomson e l’esperimento di Rutherford.

Da Bohr al modello quanto-meccanico.

I numeri quantici.

Configurazione elettronica e aufbau.

La Tavola Periodica degli elementi

La tavola di Mendeleev

Struttura a blocchi del Sistema Periodico moderno.

Proprietà periodiche: raggio atomico, energia di ionizzazione, affinità elettronica, elettronegatività.

Nomenclatura dei composti chimici e stechiometria delle reazioni chimiche.

La massa atomica assoluta e relativa.

Il numero di Avogadro.

La mole e la massa molare.

Formule chimiche.

Numero di ossidazione.

Nomenclatura chimica dei composti binari: ossidi, idruri, sali di idracidi.

Nomenclatura chimica dei composti non binari: idrossidi, ossiacidi, sali di iossiacidi.

Reazioni chimiche e loro bilanciamento.

Tipi di reazione.

Quantità di reagenti e prodotti, reagente limitante.

Legami chimici

L’energia di legame. 

Regola dell’ottetto.

Il legame ionico e i composti ionici.

Il legame covalente: omopolare, eteropolare, dativo.

Formule di struttura di Lewis e geometria molecolare.

Legami intermolecolari: legame a idrogeno e interazioni di van der Waals.

Termodinamica chimica

Energia nelle reazioni chimiche: reazioni esotermiche e endotermiche.

Variazioni di entalpia e di entropia (cenni).

Energia libera di Gibbs e spontaneità di una reazione chimica.

Cinetica chimica

La velocità delle reazioni: teoria delle collisioni ed energia di attivazione.

Fattori che influenzano la velocità di reazione.

Equilibrio chimico

Reazioni irreversibile e reversibili.

L’equilibrio chimico e la legge di azione di massa.

La costante di equilibrio e il principio di Le Chatelier.

Le soluzioni e gli equilibri in soluzione acquosa

Solvente, soluto e soluzione.

Concentrazione delle soluzioni: la Molarità.

Acidi e basi: secondo Arrhenius e secondo Bronsted-Lowry e secondo Lewis.

La costante di dissociazione acida.

Acidi forti e deboli. 

Reazione di autoprotolisi dell’acqua: il prodotto ionico.

Soluzione acide, neutre e basiche: pH e pOH.

Reazioni di netralizzazione e titolazioni acido base.

Idrolisi salina.

Elettrochimica

Reazioni di ossido-riduzione: bilanciamento.

Pila di Daniel.

Elettrolisi.

ESPERIENZE DI LABORATORIO


1 - Norme di comportamento in laboratorio, informazioni sulla sicurezza. Le attrezzature principali: la vetreria. 

2 - Esperienza su “miscugli e composti”.

3 - Saggi alla fiamma.

4 - Osservazioni sugli spettri di emissione divari metalli.

5 - Reattività dei metalli alcalini e alcalini-terrosi con l’acqua.

6 - Reazioni chimiche: segnali di avvenuta reazione.

7 - Reagente limitante in una reazione chimica.

8 - Reazioni di ossido-riduzione del manganese: variazioni di colore.

9 - Soluzioni: preparazione di soluzioni a diversa molarità.

10 - Reazioni endotermiche e reazioni esotermiche.

11 - Fattori che influenzano la velocità di reazione.

12 - Un esempio di reazione reversibile.

13 - Misurazione del pH con la cartina tornasole.

14 - Titolazione acido-base.

15 - Elettrolisi di alcuni sali in soluzione. 

16 - Preparazione di soluzioni a diverso pH.

17 - Pila di Daniel e elettrolisi dell’acqua con voltametro di Hoffmann.
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