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Programma

Lungh. vol.: u. d. m. e conversioni, mult. e sottom., Basi di Chimica Generale. 

C. organica: form. di struttura, isomeri, C asimmetrico. Idrocarburi, composti saturi e insaturi, 

alifatici e aromatici, gruppo funzionale e radicale. Reazioni di combust., sostituz., addizione e 

polimerizzaz. Eterocicli. Principali classi di comp. Organ., gr. funzionali e reaz. più import. 

Comp. polifunz. Nucleofili ed elettrofili. Comp. basici e acidi. 

Biochim.: propr. Chim. Fis., digest. e assorbimento di zuccheri e lipidi. Struttura e proprietà 

degli amminoacidi, p. isoelettrico e leg. peptidico. Livelli strutturali, folding e denaturaz. delle 

proteine. Struttura e funzione del collagene, la tripla elica e le proteine fibrose. Metabolismo 

del ferro e funzione di emoglobina e mioglobina. Eff. Bohr e cooperatività. Emoglobina adulta 

e fetale. ATP, metabolismo energetico e funz. Glicolisi aerobia ed an. Conc. di ossidoriduzione

(NADH e FADH2).



BIOCHIMICA: 1a parte CHIMICA: programma + dettagliato

-Unità di misura di lunghezza e volume e conversioni, multipli e sottomultipli delle unità di 

misura, concetti di massa e peso, densità. Concetto di proprietà fisiche, stati fisici della materia 

(solido, liquido e aeriforme), cambiamento di stato e punti di fusione ed ebollizione, gas e 

vapore, equazione di stato dei gas perfetti, unità di misura della pressione, pressione di un gas

-Atomo, molecole, legami, tavola periodica, principali elementi, composti ionici, i principali 

costituenti dell'atomo, isotopi. Orbitali e configurazione elettronica esterna. Elettronegatività, 

volume atomico e altre proprietà periodiche. Legame ionico, metalli. Legami covalenti, 

composti polari. Delocalizzazione elettronica. Proprietà magnetiche ed elettroni, radicali. 

Legame dativo. Forze intermolecolari. Mole, peso molecolare. Formule e numero di 

ossidazione. Nomenclatura chimica 

-Miscele, soluzioni e metodi per esprimerne la concentrazione. Osmolarità 

-Reazione ed equilibrio chimico, velocità di reazione, costanti termodinamiche, energia di 

attivazione, catalizzatori, costante d'equilibrio, principio di Le Chatelier. pH e tamponi. Reazioni 

redox, concetto di potenziale redox, pila, elettrolisi 

-Chimica organica in breve: formula di struttura, isomeri, atomo di carbonio asimmetrico. 

Idrocarburi, composti saturi e insaturi, composti alifatici ed aromatici, gruppo funzionale e 

radicale. Reazioni di combustione, di sostituzione, di addizione e di polimerizzazione. 

Eterociclici. Principali classi di composti organici e loro gruppi funzionali e reazioni più 

importanti. Composti polifunzionali. Chelante. Nucleofili ed elettrofili. Composti organici basici 

e acidi. 



Testi di riferimento

CHIMICA E BIOCHIMICA

Materiale didattico fornito dal docente, presente sul minisito.

Inoltre per la prima parte del corso qualsiasi testo di Chimica, anche delle scuole superiori.

Per la seconda parte cioè Biochimica:

Catani, Gasperi, Di Venere , Savini , Guerrieri , Avigliano L. , Appunti di biochimica per le 

Lauree Triennali, Piccin Editore oppure

Samaja M. & Paroni R. , Chimica e Biochimica per le Lauree Sanitarie, Piccin Editore.

oppure  testi comprensivi anche della chimica sono

Stefani M. & Taddei N. Chimica e biochimica, Zanichelli Editor.

oppure Bertoldi M., Colombo D., Magni F., Marin O., Palestini P. (2015), Chimica e 

biochimica, EdiSES.





Soprattutto in chimica e fisica si usa
anche l' Å (angstrom) = 10-1 nm = 10 -10 m

UNITÀ DI MISURA DI LUNGHEZZA

µm=mcm



Nobel Chimica 2016  � nanomotori

Sauvage, Stoddart e Feringa



Le UNITÀ DI MISURA DEI VOLUMI sono :

il m3 (e i suoi sottomultipli) oppure il L (e sottomultipli).

1 L = 1 dm3 e 1 mL = 1 cm3 = 1 cc

Guardando ai sottomultipli dobbiamo imparare che

10-3 mL = 10-6 L = 1 µµµµL (1 microlitro) UNA GOCCIA D’ACQUA 

PUO’ CONTENERE  10-20 µµµµL

e il sottomultiplo 10-3 volte più piccolo ha il prefisso nano (n) che è 10-9 L;

10-12 pico (p)

10-15 fento (f)

le stesse abbreviazioni dei sottomultipli e multipli si usano anche per le altre unità di misura.

Per quanto riguarda i multipli invece:

106 mega (M)

109 giga (G)

1012 tera (T)

E' utile sapere che 1 mL d'acqua (H20) pesa 1 g  e quindi 1 L pesa 1 kg.



Infatti la densità dell'acqua è 1 g/ml.

La DENSITÀ (ρ) di un corpo è la massa dell'unità di volume del corpo e nel SI (Sistema 

Internazionale) si esprime in kg/m3. 

Spesso però si esprime anche in g/ml o g/cc per i liquidi e i solidi e g/l per i gas (perchè hanno 

una densità molto bassa).

Il g e il kg sono le unità di misura della MASSA e comunemente vengono usate anche per il

PESO, bisogna però sapere che peso e massa non sono la stessa cosa, in quanto

p = m . g   dove g=accelerazione di gravità

il peso di un corpo è infatti la misura della forza con cui il corpo è attirato verso il centro della terra.

Analogamente il peso specifico corrisponde alla densità per l’accelerazione di gravità.



La chimica studia la 

materia e le sue 

trasformazioni

Materia: qualunque cosa occupa 

spazio e ha una massa. 

Le sue proprietà fisiche sono quelle 

caratteristiche che possono essere 

osservate e misurate senza 

cambiarne la composizione. Per es. 

lo stato fisico della materia.



Gli stati fisici della materia sono 4

SOLIDO LIQUIDO

AERIFORME

GAS

T critica

VAPORE

X COMPRESSIONE NON SI PUO’
TRASFORMARE IN LIQUIDO

X COMPRESSIONE SI PUO’
TRASFORMARE IN LIQUIDO

PLASMA
IL PLASMA È UN GAS IONIZZATO

(ad altissime temperature

si staccano elettroni dagli atomi del gas)



• Invece le proprietà chimiche, che 

determinano quelle fisiche si comprendono 

solo trasformando le sostanze

• o con tecniche sofisticatissime che 

permettono di vedere le unità piccolissime 

che compongono la materia







H2O

H:O:H
H-O-H

Formula chimica

Formule di struttura
di Lewis

Modello ball and stick

Modello atomico a spazio 
pieno = space-filling

NH3Ammoniaca

Acqua



Materia

Sostanze pure Miscele :

Elementi Composti = sostanze fatte di diversi 
elementi che possono essere separati tra 
loro solo con mezzi chimici

Possono essere  -composti ionici   o   
- composti formati da molecole

Poche sostanze esistono nello stato monoatomico (gas nobili), la maggior parte invece 
esiste sotto forma di molecole, anche omonucleari o composti ionici

sistemi prodotti 
dall’unione di 2 o + 
sostanze pure



Elementi che formano molecole poliatomiche omonucleari

1A 2A 3A 4A 5A 6A 7A 8A

(1) (2) (13) (14) (15) (16) (17) (18)

H2

N2 O2 F2

P4 S8 Cl2

Se8 Br2

I2

molecole biatomiche molecole 
tetraatomiche

molecole 
octaatomiche



IA IIA IIIA IVA VA VIA VIIA

LiH BeH2 B2H6 CH4 NH3 H2O HF

NaH MgH2 AlH3 SiH4 PH3 H2S HCl

KH CaH2 GaH3 GeH4 AsH3 H2Se HBr

RbH SrH2 InH3 SnH4 SbH3 H2Te HI

CsH BaH2 PbH4 BiH3 H2Po HAt

I composti binari dell’H sono gli IDRURI

IDRACIDI



I composti binari dell’O sono gli OSSIDI

OSSIDI BASICI   = OSSIDI OSSIDI ACIDI    = ANIDRIDI

IA IIA IIIA IVA VA VIA VIIA

Li2O BeO B2O3 CO

CO2

N2O    NO

N2O3  NO2

N2O5

OF2

Na2O MgO Al2O3 SiO2 P4O6

P4O10

Cl2O7

e altri 

ossidi

K2O CaO As4O6

As2O5

SO2

SO3

Rb2O SrO

Cs2O BaO



15 elementisono presenti in tutti gli organismi viventi, 

altri 10 solo in alcuni organismi

I più diffusi negli organismi viventi, H, O, C e N 

ne costituiscono oltre il 99% degli atomi.

Possiamo aggiungere come presenti nel nostro corpo i Macroelementi inorganici

(10-100 g) Ca, P , S, Mg, Na, K e Cl.   Ve ne sono altri importanti presenti in tracce 

(g e mg):  i Microelementi tra cui Fe, Se, I, Cu e altri. 



ATOMO

Le unità di misura usate per gli atomi e 

loro costituenti sono il pm

e il dalton per la massa, chiamato anche 

unità di massa atomica (u, ex u.m.a.) = 

1,66 x 10-24 g

ORBITALE DI TIPO S, SFERICO
(orbitale atomico)

NUCLEONI



ORBITALI  p

Uno dei 7 ORBITALI  f

G

ORBITALI  d

ORBITALI  d 
tutti insieme

gli elettroni si muovono all’interno di ORBITALI



Gli elementi si possono 
rappresentare con A in alto a 
sinistra rispetto al simbolo 

dell'elemento: 12C o anche con 

insieme ad A anche Z in basso a 

sinistra 12
6C

numero di massa = A = massa 
dell'atomo , che differisce per 
ogni elemento
(massa media di tutti gli
ISOTOPI naturali dell’elemento,
Es. A per il Cl = 35,457 = 75%  
35Cl + 25%  37Cl)

Il numero di protoni presenti in un 

atomo si chiama numero 

atomico = Z ogni elemento 

differisce per il numero Z

Il raggio di un 
atomo è circa 5-
10.000 volte più 
grande del raggio 
del suo nucleo, 
quindi l'atomo è 
praticamente vuoto
all'esterno del 
nucleo stanno gli 
orbitali su cui si 
muovono gli e-, cioè 
traiettorie su cui si 
muovono gli e-



Per curiosità:

Protoni e neutroni appartengono alla famiglia dei barioni e non sono 

particelle elementari

ma sono costituite da tre QUARK e gluoni tenuti insieme da FORZE 

NUCLEARI FORTI

Secondo le conoscenze attuali i quark sono sei ed hanno nomi 

fantasiosi (up, down, strange, charm, beauty e top). Forze nucleari 

forti tengono insieme anche i protoni e neutroni nel nucleo,

invece FORZE NUCLEARI DEBOLI sono responsabili dell’emissione 

della radioattività, e altri processi e coinvolgono anche i bosoni. 



Alcuni elementi hanno isotopi i cui nuclei hanno proprietà utili per alcune 

applicazioni mediche in diagnostica come la RISONANZA MAGNETICA NUCLEARE  

o la PET (TOMOGRAFIA A EMISSIONE DI POSITRONI) e in terapia come la 

RADIOTERAPIA.

Nelle ultime due

(PET e radioterapia) 

applicazioni si rileva 

l’emissione di radiazioni

Invece

La RISONANZA è una tecnica spettroscopica che permette di identificare alcune 

molecole grazie all’interazione di radiazioni (onde radio) con la materia, si rileva 

l’orientamento dello spin cioè rotazione delle particelle nucleari.



Ogni elemento ha proprietà chimiche, fisiche e biol ogiche diverse , 
quindi una variazione di una sola unità di Z cambia  molto queste proprietà .

PERCHÈ? L'atomo è elettricamente neutro, quindi Z 

è anche il numero degli e- .

SONO PROPRIO GLI E- CHE DETERMINANO LE 

CARATTERISTICHE DEGLI ATOMI, PERCHÉ 

DETERMINANO I TIPI DI LEGAME CHE POSSONO 

FORMARE.



Eccoli gli orbitali 
(rappresentati da trattini
mentre gli elettroni da 
frecce rosse)

-principio di Pauli: in ogni orbitale non vi possono essere più di 2 e, che hanno spin 
opposto.

-I N corrispondono ai numeri dei periodi nella tav. periodica e anche ai cosiddetti numeri 
quantici principali (caratteristiche degli orbitali), indicano le diverse dimensioni e quindi 
distanza dal nucleo e anche il diverso livello energetico dell'orbitale.

-Regola di Hund: gli e non si accoppiano in orbitali con la stessa energia fintanto che 
ciascun orbitale non venga riempito da almeno un e, e gli e negli orbitali isoenergetici 
devono avere spin parallelo.  

-principio di Aufbau:
(di costruzione della 
configurazione elettronica
degli atomi) 
gli e occupano dapprima
gli orbitali a più bassa 
energia 





Figure 2-5 Essential Cell Biology (© Garland Science 2010)



Per schematizzare come si dispongono gli e negli orbitali per es.nell’atomo di N si può
riempire il diagramma di energia:

Oppure usare la notazione orbitalica: 1s2 2s22p3

E’ancor più comodo usare il metodo degli e puntiformi (formule di Lewis): 

con cui si indicano solo gli elettroni del gruppo più esterno "guscio di valenza"
sono solo questi ad essere coinvolti nei legami.
E’la configurazione elettronica esternache determina le proprietà fisiche, 
chimiche e anche biologiche degli elementi.
Analogie nei gruppi.

VIII gruppo gas nobili    s2p6   OTTETTO        unica eccezione nel 1° periodo He
inerti = stabili = hanno una bassa energia

TUTTI I SISTEMI, CHIMICI E FISICI, TENDONO AD AVERE LA MINIMA ENERGIA POSSIBILE, 
E SOLO QUANDO L'HANNO RAGGIUNTA SONO STABILI    
Così gli atomi instabili raggiungono la stabilità mediante legami per formare composti.  
regola dell'ottetto: tutti gli elementi tendono a raggiungere la config. elettronica esterna dei gas nobili più 
a loro vicini nella tavola periodica, quindi almeno 8 elettroni, talvolta si dice che l’ottetto è espanso, cioè
ci sono più di 8 e nel guscio esterno

N





Nozioni base, reattività chimica, tavola 
periodica.

• Unità di misura di lunghezza e volume e conversioni, multipli e 

sottomultipli delle unità di misura, concetti di massa e peso, 

densità. Concetto di proprietà fisiche, stati fisici della materia 

(solido, liquido e aeriforme). 

• Atomo, molecole, legami, tavola periodica, principali elementi, 

composti ionici, i principali costituenti dell'atomo, isotopi. Orbitali 

e configurazione elettronica esterna. Elettronegatività, volume 

atomico e altre proprietà periodiche. 

• Legame ionico, metalli. Legami covalenti. Formule.



COMPOSTI IONICI (in questo caso un sale): Per es. il Na forma il NaCl ---> leg. ionico

O MOLECOLE : l'O e l'H formano l'H20, formano anche l'O2 e l'H2 ---> leg. covalente
Molti elementi sono biatomici, N2, Cl2, Br2 ecc.

leg. ionico o salino (perchè è tipico dei sali) = leg di attrazione elettrostatica (tra cariche 
opposte) che qui sono gli ioni
IONE= specie chimica carica
Alcuni atomi hanno gli elettroni esterni più 

debolmente legati di altri atomi e quindi 

tendono a cederli ad altri atomi che invece 

tendono ad acquistarli, perchè hanno una 

grande forza di attrazione per gli 

elettroni. La tendenza che hanno gli atomi 

ad attrarre gli e di legame è 

l' elettronegatività

Altra terminologia usata per gli atomi e anche i composti che hanno la tendenza a cedere gli 
elettroni è RIDUCENTE
OSSIDANTE se invece hanno tendenza a prendere elettroni.

IL LEG. IONICO SI PUO' FORMARE tra 2 atomi che hanno una grande differenza di 
elettronegatività, quindi si forma tra gli elem. dei primi e quelli degli ultimi gruppi:
per es. NaCl, MgCl2



Electronegativity 
of Main-group Elements Shown on the Pauling 

Scale

L’elettronegatività è inversamente 
proporzionale al raggio atomico e 
al volume atomico

Si formano gli ioni perché così l’elemento

diventa stabile, raggiunge l’ottetto



Il Cs è uno degli atomi più 

grandi, ha una bassa energia 

di ionizzazione, infatti per 

ionizzarlo basta la luce 

visibile.

La posizione degli atomi nella 

tavola periodica ci dà quindi 

un'idea della elettroneg., 

della capacità di formare 

ioni, del volume atomico, 

dell’affinità elettronica.

Gli elem. con una bassa E 

ionizzazione si chiamano 

METALLI, sono buoni 

conduttori di calore e di 

elettricità anche allo stato 

solido, all'opposto i non 

metalli



Legame metallico

TEORIA DELLE BANDE = In entrambi e- liberi di muoversi, 
completamente delocalizzati

MODELLO DEL 
MARE DI 
ELETTRONI

e ciò spiega tutte le proprietà dei
metalli



Struttura cristallina dei composti ionici

Ioni fortemente legati fra 
loro:  alti punti di fusione



I COMPOSTI IONICI ALLO STATO FUSO O 
SCIOLTI IN ACQUA CONDUCONO LA CORRENTE 
ELETTRICA.
E' possibile fare misure della loro conducibilità per es con questo 

strumento :

Un composto o molecola che conduce corrente elettrica
quando è sciolta in acqua è un ELETTROLITA



Nel caso che la differenza di elettroneg. tra atomi non sia 

sufficiente a permettere un trasferimento di e, può avvenire una 

condivisione di e che consente però agli atomi partecipanti di 

raggiungere l'ottetto (duetto nel caso dell’H) e quindi la 

stabilità. 2 orbitali atomici si compenetrano a formare un 

ORBITALE MOLECOLARE che è una nube elettronica che 

circonda i 2 nuclei degli atomi partecipanti

covalente omopolare     covalente eteropolare Questo tipo di LEGAME 

si chiama COVALENTE

cariche nette

δδδδ ==== cariche

parziali



H2O
H:O:H
H-O-H

Acqua
Formule di struttura
di Lewis

Ammoniaca
NH3

Raggiungimento della stabilità 

mediante formazione di molecole

ANGOLO DI LEGAME



FORMULE  CHE 
TENGONO CONTO
DELLA FORMA
SPAZIALE DELLA 
MOLECOLA
(con cunei e 
tratteggi)



Un legame covalente 

viene definito legame 

σ σ σ σ (sigma) se la nube 

elettronica avvolge 

omogeneamente la 

retta ideale che 

unisce i 2 nuclei.      

Nella molecola i 2 

atomi legati con 

legame σσσσ possono 

ruotare liberamente 

uno rispetto all’altro.

Se ci sono legami doppi o tripli, solo uno è 
σ, σ, σ, σ, gli altri sono ππππ
Un legame covalente viene definito legame ππππ
(p greco) se la sua  nube elettronica si trova 
al di sopra e al di sotto di un piano 
comprendente la retta che unisce i 2 nuclei

Doppi e tripli legami sono possibili solo tra 
atomi molto piccoli

IL LEGAME π LIMITA LA ROTAZIONE



C

O
C=O (ossido di C)

CH4 (metano)

Come avete potuto vedere nella 

molecola del metano, il C può essere 

tetravalente:

come mai?  L’atomo riesce a catturare 

quell’energia che gli serve per portare 

l’orbitale 2s allo stesso livello 

energetico degli orbitali 2p.  A questo 

punto si hanno 4 orbitali isoenergetici

con ciascuno un singoletto (per la regola 

di Hund) e si possono formare 4 legami.

Fenomeno chiamato IBRIDAZIONE 

DEGLI ORBITALI.

In questo caso l’atomo di C è ibridato 

sp3

In questo tipo di ibridazione la 

struttura è sempre tetraedrica



Vi sono altri tipi di ibridazione:

Ibridazione sp

Nella molecola CO 2 (anidride carbonica)   O=C=O
LA STRUTTURA E’ LINEARE

e nell’acetilene o etino (C 2H2)

Ibridazione sp 2 nella molecola dell’etene o etilene C 2H4

LA STRUTTURA E’ PLANARE TRIGONALE

Il C è sempre ibridato a parte che nel CO

Nell’ibridazione sono 
coinvolti solo gli 
orbitali che formano 
legami σ (sigma) 



Anche la DELOCALIZZAZIONE ELETTRONICA 
stabilizza le molecole, fenomeno che si ha nelle
molecole la cui formula di struttura può essere 
scritta in diversi modi (strutture in risonanza) e 
nelle molecole con doppi legami coniugati

Strutture con delocalizzazione di e vengono
anche chiamate mesomeri

QUANDO UN ATOMO FORMA LEGAMI 
LIBERA ENERGIA

CH2=CH-CH=CH2

CH

-

-

H

strutture 
in risonanza



L’elemento O non solo può essere donatore di legame dativo ma può addensare i 

2 e singoletti in un unico orbitale, liberando da e un orbitale p, che diviene 

capace di accettare un legame dativo,

Per es. nell’ozono , O3, O=O�O

LEGAME DATIVO O COVALENTE COORDINATIVO: i 2 e- condivisi provengono 

da uno solo dei 2 atomi/ioni/molecole coinvolti, l’altra specie chimica deve avere un 

orbitale completamente vuoto, è rappresentato con  una freccetta o erroneamente 

con un doppio legame.es. H3O+ e ione NH4
+



Chelante = composto che riesce a formare 2 o + legami dativi

Fe

Fe++

Fe++

3d 4s            4p

Ligandi Z                 Z   Z    Z   Z    Z   Z

IBRIDAZIONE 
d2sp3

Ione coordinante

N° di coordinazione 6

Ottaedro o 
bipiramide a 
base quadrata

Fe



Nell’emoglobina, dopo ibridazione dello ione 
Fe2+ uno dei legami covalenti dativi può 
essere con l’ossigeno

(His prossimale)

(His

distale)



Fe, Co e NiFe

Materiale diamagnetico

Materiale paramagnetico

Le proprietà
paramagnetiche
di O 2

•O-O•

Specie chimiche con 1 e- spaiato sono chiamate 

RADICALI LIBERI,
vengono indicati con il simbolo "•" 

(che indica l'elettrone spaiato) 

x es. NO• (ossido nitrico) e •O2
- (anione superossido)

La presenza di elettroni spaiati conferisce proprietà magnetiche



FORZE DI LEGAME

Legame ionico

Legame covalente ENERGIA 75-4000 kJ/mol
lunghezza di legame C-C 1,5 Å 

Legame metallico O-H  1 Å

FORZE INTERMOLECOLARI  o  di van der Waals
forze deboli di tipo elettrostatico:
Ione-dipolo
Legame H lunghezza di legame sotto i 3,5 Å
Dipolo-dipolo lunghezza di legame di 3,5 Å
Ione-dipolo indotto
Dipolo-dipolo indotto
Forze di dispersione (di London) o Dipolo istantaneo-dipolo indotto
(queste ultime sono le forze dominanti tra molecole identiche, essendo gli elettroni in 

continuo movimento) 

ENERGIA 

40-600 kJ/mol
10-40

-
+

++

Distanza di van der Waals

lunghezza di legame

raggio di van der Waals

raggio covalente

DIPOLO è una molecola con poli di carica opposta, 
quindi con cariche parziali (δδδδ) e asimmetria di carica 



Tra le Interazioni dipolo-dipolo
vi è il
Legame o ponte idrogeno

Interazioni 
ione-dipolo

Quando l'H è legato covalentemente con 
un atomo molto elettronegativo, in 
particolare F, O, N viene ad avere un'alta 
densità di carica positiva e un alta energia per 
cui tende a stabilizzarsi formando un legame 
elettrostatico con un altro F o O o N (con 
questi tre atomi il leg è sufficientem forte) che 
è chiamato PONTE H o LEGAME H ( in 
genere rappresentato con 3 puntini o trattini)
I 2 atomi elettronegativi sono rispettivamente 
donatore e accettore di ponte H

L’acqua ha un’alta costante dielettrica , cioè 
diminuisce l’attrazione tra cariche (rispetto 
all’aria).
Un dielettrico è un isolante

legami H
solo forze di dispersione

nell’acqua 
e non solo



Importanza biologica degli ioni idratati

Volume ione idratato

+Li +K
+Na

Una densità di 

carica (carica 

su volume) 

maggiore

attrae più 

molecole

d’acqua intorno

Volume ione

+Li +Na +K



E’ molto importante che esistano molecole che anche se non sono ioni si possono 

chiamare polari (perché hanno i legami covalenti “polarizzati”)

Questo non solo consente l’aggregazione delle molecole nell’acqua, ma anche 

consente la struttura pienamente funzionale delle macromolecole cellulari come le 

PROTEINE e il DNA per es.: essi infatti hanno ponti H, essenziali per la loro 

struttura

Rispetto ai leg. ionico e covalente sono legami deboli ma estremamente importanti



I legami deboli, essendo facilmente 

reversibili, intervengono nei legami tra 

recettori e ormoni, tra enzimi e 

substrati, tra antigeni e anticorpi, tra 

farmaci e i loro «target» 

e in tante altre interazioni biologiche

Modello strutturale dell’enzima ACE
(enzima di conversione dell’angiotensina)
target di farmaci anti ipertensione,
con un ligando al centro

Recettore 

accoppiato alle 

proteine G



calore specifico dell’acqua
ACQUA : -ai ponti H si deve il fatto che l'acqua bolle 

a 100°C e non a più basse T (+ sono forti e maggiori 

sono i legami in un composto, + sono alti i punti di 

fusione ed ebollizione), in alcune località montane però 

essendo più bassa la pressione, l’acqua bolle a meno di 

100°C (2000m, 94°C); al contrario nella pentola a 

pressione e nell’autoclave la pressione è più alta e la 

temperatura d’ebollizione è più alta, così raggiungiamo 

temperature che ci consentono la sterilizzazione di 

oggetti o liquidi

-sempre alla sua struttura e quindi ai ponti H si deve il 

fatto che ha un alto calore specifico, ne risulta che 

l’H2O è il più potente scambiatore e accumulatore di 

calore esistente in natura è il composto più 

abbondante sulla crosta terrestre

il 60% in peso del corpo umano è H2O, 





- in acqua  i composti polari (non solo  

ionici) sono solubili (cioè si sciolgono 

bene) perchè si formano legami ione-

dipolo o a idrogeno, e le molecole d'acqua 

formano un guscio di solvatazione

- alcuni composti anche allo stato solido, 

cristallino hanno alcune molecole d'acqua 

legate, sono idrati

(i composti anidri sono quelli invece a cui 

è stata rimossa l'acqua) 

- sostanze igroscopiche, che assorbono 

l’umidità dell’aria

O

O
idrofiliche

Sostanze       idrofobiche
anfipatiche
(metà e metà)

che non riescono a sciogliersi in 
acqua e si raggruppano tra loro

mediante 
INTERAZIONE IDROFOBICA

Gli emulsionanti sono sostanze 
anfipatiche che ne permettono un
miglior mescolamento. Molti sono 
Tensioattivi cioè abbassano la tensione
superficiale dei liquidi



ACQUA DOLCE: contiene gas e sali minerali che non precipitano.  

ACQUA DURA: contiene disciolti anche composti di Ca e Mg, i quali precipitano col sapone, per 

cui bisogna usare più sapone, vi sono invece detergenti che non precipitano. 

Addolcimento acqua

Bollendola, alcuni di questi composti di Ca e Mg precipitano. Anche trattandola con NH3 o 

Na2CO3 o altri composti.  Per addolcire grandi volumi di acqua si può utilizzare il metodo dello 

scambio ionico, facendo passare l’acqua attraverso un contenitore cilindrico contenente 

composti di Na legati a grossi granuli che non vengono rilasciati dal cilindro.  Gli ioni  Na+ però 

prendono il posto degli ioni Ca2+ e Mg2+ (si scambiano).  I composti di Na possono essere zeoliti, 

cioè silicati complessi (il Si è nella crosta terrestre l’elemento più abbondante dopo l’O).

Es. dello scambio :    Ca2+ +  Na2Z  � CaZ +  2 Na+ (Z=zeolite)

I calcoli renali possono essere formati da sali di Ca insolubili



IDROSSIAPATITE =  fosfato basico di Ca  entra nella composizione sia delle 

ossa

che dei denti, come dentina e smalto sopra. Il cristallo è esagonale.

Ca5(PO4)3(OH), ma di solito si scrive Ca10(PO4)6(OH)2 per evidenziare che la 

cella elementare è formata da due unità. Può trovarsi scritto come 

[Ca3(PO4)2]3
. Ca(OH)2. 

Il gruppo OH- può essere sostituito dallo ione fluoruro (F-), dallo 

ione cloruro (Cl-) o dal carbonato (CO3
2-). Nello smalto per es. vi è più 

carbonato. Avendo una composizione ionica, sia le ossa che i denti, vi può 

essere uno scambio ionico.

Così vi è un equilibrio dinamico tra il Ca in circolo e quello nelle ossa, 

così anche metalli pesanti o radioattivi (Ba++, Be++, Pb++, Sr++ e 90Sr++) possono 

concentrarsi all’interno.



La sostituzione  nella idrossiapatite [Ca5(PO4)3OH] degli ioni OH- con gli ioni F-

rende i denti più resistenti all’azione degli acidi.

FLUORIZZAZIONE DELL’ACQUA  per prevenire e/o ridurre la formazione di 

carie dentaria è l’aggiunta di NaF (1 ppm=1mg/L).  Nei dentifrici invece è sotto 

forma di SnF2



I composti chimici che in H2O si dissociano in ioni si chiamano ELETTROLITI, 

le soluzioni che li contengono si chiamano soluzioni elettrolitiche e conducono la 

corrente elettrica. L’ H2O, separando questi composti in ioni opera una 

dissociazione elettrolitica.          Quali sono?  ���� SALI,  ACIDI e  BASI

Elettrolita forte: si dissocia quasi completamente in soluzione;  E. debole: si dissocia 

poco.

Prendiamo in considerazione lo ione H+ : è costituito solo da 
1 protone, si può chiamare quindi ione idrogeno, idrogenione o 
protone.  Ha una densità di carica enorme e quindi ha troppa 
energia per esistere da solo, si deve legare a un atomo o a una 
molecola.  Il legame che può formare con l’O è fortissimo.

Composti che hanno tendenza a cedere idrogenioni ad altri composti si 
chiamano ACIDI ;  

composti che possono accettare idrogenioni si chiamano BASI.  
In soluzione acquosa idrogenioni ceduti da acidi si legano alle molecole d’ H2O 

con un legame dativo con l’O, formando lo ione idronio H3O+ che può anche essere 

chiamato ione idrogeno o idrogenione o ione ossonio.

pm
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