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Prefazione

Il presente volume, Chimica e Propedeutica Biochimica, nasce con l’obiettivo di offrire uno strumento 
completo, aggiornato e didatticamente efficace per affrontare lo studio della chimica nel Semestre filtro 
del Corso di Laurea in Medicina, Odontoiatria e Veterinaria. 

Il manuale copre integralmente i contenuti del nuovo syllabus, introdotto a seguito della riforma 
dei criteri di ammissione. Si tratta dunque di un’opera che risponde puntualmente alle nuove esigenze 
formative, fornendo un supporto indispensabile nella preparazione all’esame di Chimica e Propedeuti-
ca Biochimica, tappa fondamentale per il superamento del semestre iniziale.

Pensato per studenti con una preparazione iniziale limitata, il testo accompagna il lettore in un 
percorso graduale e integrato, dai principi fondamentali della chimica generale, attraverso i concetti 
chiave della chimica organica, fino a raggiungere i contenuti avanzati della biochimica. Questo approc-
cio progressivo si traduce in una struttura flessibile, che consente ai docenti di modulare la trattazione 
degli argomenti secondo le specifiche esigenze didattiche del corso.

L’opera si distingue per l’efficacia comunicativa e la ricchezza degli apparati didattici.  Particolare 
attenzione è riservata alla visualizzazione dei concetti, grazie a un’iconografia chiara e funzionale, che 
include immagini microscopiche, schemi didattici e rappresentazioni tridimensionali. I collegamenti 
alla chimica e i richiami interdisciplinari arricchiscono ulteriormente la trattazione, evidenziando l’ap-
plicazione concreta dei concetti teorici nella realtà clinica e biologica.

Gli argomenti, oggi centrali nella formazione preclinica, sono presentati con rigore e chiarezza, e 
arricchiscono significativamente la preparazione degli studenti, offrendo una base solida per la com-
prensione dei processi biochimici e fisiologici complessi. Contestualmente, gli argomenti non previsti 
dal syllabus sono stati spostati online, in un’ottica di snellimento e aggiornamento dell’opera.

Inoltre, i capitoli di biochimica sono stati ampliati e aggiornati, con contenuti fondamentali per la 
comprensione delle basi molecolari della fisiologia e della patologia, rendendo il volume una risorsa 
completa per affrontare con competenza sia l’esame del semestre filtro sia le discipline cliniche suc-
cessive.

Caratteristiche del testo
• 	 Strategie per risolvere i problemi Negli esempi riportati nel testo è inclusa una spiegazione per 

arrivare alla soluzione. Tali strategie hanno il compito di suggerire agli studenti come utilizzare i 
dati forniti per risolvere il problema.

• 	 Impatto visivo Nel testo sono presenti immagini di notevole impatto pedagogico. Esse includono, 
tra l’altro, figure che mostrano aspetti microscopici e macroscopici dell’argomento discusso. I Colle-
gamenti alla chimica sono arricchiti con foto e illustrazioni.

• 	 Collegamenti alla chimica Oltre 150 inserti descrivono le applicazioni dei concetti chimici, colle-
gando la chimica alla realtà. Sono stati aggiunti molti nuovi box riguardanti differenti argomenti. 
La maggior parte dei box è accessibile tramite QR code.

• 	 Sommario delle reazioni chiave. Nella maggior parte dei capitoli di Chimica organica (13-23) è 
presente un sommario delle reazioni trattate nel capitolo, con l’indicazione della sezione in cui sono 
spiegate e un esempio di ciascuna reazione. Accessibile tramite QR code.
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• 	 Sommario Il sommario, accessibile tramite QR code, ripercorre i concetti essenziali contenuti nel 
capitolo.

• 	 I problemi “Guardando avanti” Nella Sezione Problemi, accessibile tramite QR code, della mag-
gior parte dei capitoli sono presenti problemi che mostrano come applicare i principi introdotti nel 
capitolo agli argomenti trattati nei capitoli seguenti.

• 	 Ricapitolando e Problemi impegnativi Nella Sezione Problemi, accessibile tramite QR code, 
della maggior parte dei capitoli sono presenti problemi di ricapitolazione e problemi di verifica su 
quanto appreso.

• 	 Box “Come fare…” Nel testo sono presenti dei box allo scopo di enfatizzare le abilità necessarie 
per padroneggiare gli argomenti trattati. Essi includono argomenti quali “Come determinare la 
quantità di cifre significative in un numero” (Capitolo 1) e “Come interpretare il valore della costan-
te di equilibrio, K” (Capitolo 8).

• 	 Modelli molecolari Modelli a sfere e bastoncini, modelli a spazio pieno e mappe della densità 
elettronica sono utilizzati nel testo per facilitare la comprensione delle proprietà molecolari e delle 
interazioni.

• 	 Risposte ad alcuni problemi presenti nel testo e ai problemi di numero dispari Le rispo-
ste a problemi selezionati sono accessibili tramite QR code.

• 	 Glossario Il glossario, accessibile tramite QR code, fornisce la definizione dei principali termini 
utilizzati nel testo.

Novità dell’edizione
La nuova edizione presenta un impianto più articolato e aggiornato, con l’inserimento di nuovi capi-
toli, l’ampliamento di sezioni esistenti e una più efficace organizzazione tematica.

•	 Nuovi capitoli: la struttura è stata arricchita con tre nuovi capitoli:
	 Capitolo 7 – Cinetica chimica
	 Capitolo 8 – Equilibrio chimico
	 Capitolo 9 – Principi di termodinamica, introdotto per la prima volta in questa edizione.

•	 Contenuti ampliati: il capitolo 23 dedicato agli alogenuri acilici, anidridi, esteri e ammidi 
è stato integrato con una sezione sugli acil fosfati e sul loro rilievo biochimico, assente nella 
precedente edizione. Quasi tutti i capitoli sono stati ampliati con nuove sezioni e sottosezioni, 
meccanismi di reazione e immagini.

•	 Riorganizzazione dei contenuti: la trattazione dei fenoli, precedentemente inserita nel ca-
pitolo Alcoli, fenoli, eteri e tioli, è ora collocata all’interno del capitolo 17 Idrocarburi aromatici 
e derivati (sezione 17.5), in continuità tematica con gli anelli aromatici.

•	 Box tematici: numerosi nuovi box arricchiscono i vari capitoli, approfondendo argomenti spe-
cifici in modo mirato.

•	 Risorse digitali: sono state integrate nuove risorse accessibili tramite QR code

•	 Contenuti online: i capitoli su Enzimi e Comunicazione chimica sono ora disponibili in 
formato digitale.
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10.1  Gli acidi e le basi
Nella nostra vita quotidiana si ha spesso a che fare con gli acidi e le basi. Arance, limoni e aceto sono 
esempi di cibi acidi, mentre l’acido solforico è presente nelle batterie delle automobili. Per quanto 
riguarda le basi, si assumono pastiglie antiacido per i bruciori di stomaco e si utilizza ammoniaca 
come prodotto per la pulizia di casa. Queste sostanze che cosa hanno in comune? Perché, di solito, gli 
acidi e le basi sono trattati insieme?

Nel 1884, un giovane chimico svedese di nome Svante Arrhenius (1859-1927) rispose alla prima 
domanda, proponendo quella che allora era una nuova definizione di acido e base. Secondo la defi-
nizione di Arrhenius, un  acido è una sostanza che, in soluzione acquosa, produce ioni H3O

+ e una  
base è una sostanza che, in soluzione acquosa, produce ioni OH–. 

In realtà, questa definizione di acido è leggermente modificata rispetto alla definizione originale di 
Arrhenius, che affermava che un acido produce ioni idrogeno, H+. Oggi sappiamo che gli ioni H+ non 
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possono esistere in acqua. Uno ione H+ è un protone nudo e una carica elettrica +1 è troppo concen-
trata per esistere su una particella così piccola (Sezione 3.2). Di conseguenza, uno ione H+ in acqua im-
mediatamente si unisce a una molecola di H2O per formare lo ione idrossonio (o idronio, termine 
alquanto obsoleto), H3O

+.

H�(aq) H2O(�) H3O�(aq)
Ione idrossonio

�

Indipendentemente da questa modificazione, le definizioni di acido e di base di Arrhenius sono an-
cora oggi valide e utili fintanto che si parla di soluzioni acquose. Anche se sappiamo che le soluzioni 
acquose acide non contengono ioni  H+, usiamo spesso i termini “H+” e “protone” quando, in realtà, si-
gnificano “H3O

+”. I tre termini sono generalmente usati in modo intercambiabile come sinonimi.
Quando un acido si dissolve in acqua, reagisce con l’acqua per produrre  H3O

+. Per esempio, il clo-
ruro di idrogeno (acido cloridrico), HCl, allo stato puro è un gas velenoso. Quando HCl si dissolve in 
acqua, reagisce con una molecola di acqua per dare ione idrossonio e ione cloruro:

H2O(ℓ) + HCl(aq) ¡ H3O
+(aq) + Cl–(aq)

Pertanto, una bottiglia etichettata “HCl” acquoso in realtà non è HCl, ma piuttosto una soluzione 
acquosa di ioni Cl– e H3O

+.
Possiamo dimostrare il trasferimento di un protone da un acido a una base utilizzando una frec-

cia curva. Per prima cosa si scrive la struttura di Lewis (Sezione 2.6F) di ciascun reagente e prodotto. 
Quindi, usando le frecce curve, si mostra lo spostamento delle coppie di elettroni durante la reazione. 
Si noti che la coppia di elettroni che si muove si trova dal lato della coda della freccia curva. La punta 
della freccia curva mostra la nuova posizione della coppia di elettroni.

H9O9H CClCH9OC H9ClC

H H

In questa reazione, la freccia curva blu sulla sinistra indica che una coppia di elettroni non condi-
visa sull’ossigeno forma un nuovo legame covalente con l’idrogeno. La freccia curva rossa sulla destra 
mostra invece che la coppia di elettroni del legame H—Cl è acquisita completamente dal cloro per for-
mare uno ione cloruro. Così, nella reazione di HCl con H2O, un protone è trasferito da HCl a H2O e, nel 
processo, si forma un legame O—H e il legame H—Cl è rotto.

Con le basi, la situazione è leggermente diversa. Molte basi sono idrossidi metallici, come KOH, 
NaOH, Mg(OH)2 e Ca(OH)2. Quando questi solidi ionici si dissolvono in acqua, i loro ioni sono sempli-
cemente separati e ogni ione è solvatato dalle molecole d’acqua (Sezione 6.6A). Per esempio,

NaOH(s) Na (aq)  OH (aq)
H2O

Altre basi non sono idrossidi ma, in acqua, producono ioni OH– reagendo con molecole d’acqua. L’e-
sempio più importante di questo tipo di base è l’ammoniaca, NH3, un gas tossico. Quando l’ammoniaca 
si dissolve in acqua, reagisce con l’acqua per produrre ioni ammonio e ioni idrossido.

NH3(aq) + H2O(ℓ) ∆ NH4 
+(aq) + OH–(aq)

Pertanto, l’ammoniaca produce uno ione OH– prelevando H+ da una molecola d’acqua e lasciando 
dietro di se OH–.



10.2  Forza degli acidi e delle basi  |  253

Come vedremo nella Sezione 10.2, l’ammoniaca è una base debole e la posizione di equilibrio per 
la sua reazione con l’acqua è decisamente verso sinistra. In una soluzione 1.0 M di NH3 in acqua, per 
esempio, solo 4 molecole di NH3 su 1000 reagiscono con acqua per formare NH4

+ e OH–. Così, quando 
l’ammoniaca è disciolta in acqua, esiste soprattutto come molecole di NH3. Tuttavia, si producono al-
cuni ioni OH– e, quindi, NH3 è una base.

Rappresentiamo ora la reazione dell’ammoniaca con l’acqua e le frecce curve per mostrare il tra-
sferimento di un protone da una molecola d’acqua a una molecola di ammoniaca. Qui, la freccia curva 
blu sulla sinistra indica che la coppia di elettroni non condivisa sull’azoto forma un nuovo legame 
covalente con un idrogeno di una molecola d’acqua. Mentre si forma il nuovo legame N—H, un legame 
O—H di una molecola di acqua si rompe e la coppia di elettroni che formava il legame H—O si sposta 
completamente sull’ossigeno, formando OH–.

H9N9H CO9HH9NC H9O9H

H

H

H

H

Pertanto, l’ammoniaca genera uno ione OH– acquistando  uno ione H+ da una molecola d’acqua.

10.2  Forza degli acidi e delle basi  
Gli acidi non hanno tutti la stessa forza. Secondo la definizione di Arrhenius, un acido forte è un 
composto che reagisce completamente o quasi completamente con l’acqua per formare ioni H3O

+. La 
Tabella 10.1 fornisce i nomi e le formule molecolari di sei acidi forti comuni. Essi sono detti acidi forti 
perché, quando si sciolgono in acqua, si dissociano completamente per dare ioni H3O

+.

QR 10.1  Collegamenti alla chimica 10A

Alcuni importanti acidi e basi

 � Le definizioni di acido e base

Ci sono tre modi possibili di definire un acido o una 
base, che riassumiamo qui e che verranno discusse 
più approfonditamente nel seguito. 

La teoria di Arrhenius:
–	 un acido è un composto che in acqua libera ioni 

H3O
+ e una base un composto che libera ioni 

OH–. 

La teoria di Brønsted e Lowry (si veda anche la Se-
zione 10.3): 
–	 un acido è una specie chimica che cede ioni H+ 

a un’altra (che quindi si comporta da base); 
una base è una specie che accetta ioni H+ (da 

un’altra specie, che quindi si comporta da 
acido). 

La teoria di Lewis:
–	 un acido è una specie chimica che può accettare 

doppiette di elettroni, una base è una specie chi-
mica che può cedere doppietti di elettroni. Un acido 
è quindi un elettrofilo, una base un nucleofilo.

Le tre definizioni non sono in contraddizione tra 
di loro, ma la seconda include anche la prima e la 
estende, la terza include le prime due. Si vedrà più 
avanti che la definizione di Lewis è particolarmente 
utile in chimica organica.

APPROFONDIMENTO 10.1
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Gli acidi deboli, invece, producono una quantità molto più piccola di ioni  H3O
+. L’acido acetico, 

per esempio, è un acido debole. In acqua esiste soprattutto come molecole di acido acetico (indisso-
ciato); soltanto poche molecole di acido acetico (4 su 1000) si trasformano in ioni acetato.

�CH3COOH(aq)  
Acido acetico

H2O(�) CH3COO�(aq)
Ione acetato

� H3O�(aq)

La Tabella 10.1 riporta anche sei basi forti, tutte idrossidi di un metallo. Sono basi forti perché, 
quando si sciolgono in acqua, si dissociano (ionizzano) completamente per dare ioni OH–. Se si con-
sidera Mg(OH)2 (non riportato in tabella), esso si dissocia quasi completamente una volta sciolto e, 
quindi, sarebbe una base forte, ma poiché è poco solubile in acqua, l’effetto come base non è molto evi-
dente. Come abbiamo visto nella Sezione 10.1, l’ammoniaca è una base debole, infatti l’equilibrio 
della sua reazione con l’acqua è spostato verso sinistra, ovvero verso i reagenti. 

È comunque importante capire che la forza di un acido o di una base non è legata alla sua concen-
trazione. HCl è un acido forte, sia quando è concentrato sia quando è diluito perché, in acqua, si dis-
socia completamente in ioni cloruro e ioni idrossonio. L’acido acetico è un acido debole, sia quando è 
concentrato sia quando è diluito, perché il punto di equilibrio della sua reazione con l’acqua è spostato 
molto verso sinistra. Quando l’acido acetico si scioglie in acqua, la maggior parte di esso è presente 
come molecole di CH3COOH non dissociato.

�CH3COOH(aq)
Acido acetico

H2O(�) CH3COO�(aq)
Ione acetato

� H3O�(aq)

HCl(aq) H2O(�) H3O�(aq)Cl�(aq) ��

Nella Sezione 6.6C, abbiamo visto che gli elettroliti (sostanze che producono ioni in soluzione ac-
quosa) possono essere forti o deboli. Gli acidi e le basi forti nella Tabella 10.1 sono elettroliti forti. 
Quasi tutti gli altri acidi e basi sono elettroliti deboli.

10.3 � Reazioni acido-base e coppie acido-base coniugate secondo 
Brønsted-Lowry

A.  La teoria di Brønsted-Lowry
Le definizioni di acido e di base di Arrhenius sono molto utili quando si tratta di soluzioni acquose. 
Ma cosa succede se l’acqua non è coinvolta? Nel 1923, il chimico danese Johannes Brønsted e il chi-
mico inglese Thomas Lowry, indipendentemente, proposero le seguenti definizioni: un acido è un 
donatore di protoni, una base è un accettore di protoni e una reazione acido-base è una reazione 
di trasferimento di protoni. Inoltre, secondo le definizioni di Brønsted-Lowry, ogni coppia di mole-
cole (o ioni) che possono essere interconvertite a causa del trasferimento di un protone si chiama 

TABELLA 10.1  Acidi e basi forti 

Formula dell'acido Nome Formula della base Nome

HCl Acido cloridrico LiOH Idrossido di litio 

HBr Acido bromidrico NaOH Idrossido di sodio 

HI Acido iodidrico KOH Idrossido di potassio 

HNO3 Acido nitrico Ba(OH)2 Idrossido di bario 

H2SO4 Acido solforico Ca(OH)2 Idrossido di calcio

HClO4 Acido perclorico Sr(OH)2 Idrossido di stronzio



14.1  Introduzione agli alcani
In questo capitolo si esamineranno le proprietà chimiche e fisiche del più semplice tipo di composti 
organici, gli alcani. Gli alcani fanno parte di una classe più ampia di composti organici chiamati idro-
carburi. Un idrocarburo è un composto costituito esclusivamente da atomi di carbonio e idrogeno. La 
Figura 14.1 mostra le quattro classi di idrocarburi e il tipo di legame tra atomi di carbonio che caratte-
rizza ciascuna classe. Gli alcani sono idrocarburi saturi: essi contengono soltanto legami singoli, de-
finiti anche legami “semplici”,  carbonio-carbonio. In questo contesto, “saturo” significa che ogni atomo 
di carbonio dell’idrocarburo lega il massimo numero di atomi di idrogeno. Un idrocarburo insaturo, 
invece, è caratterizzato dalla presenza di uno o più doppi o tripli legami carbonio-carbonio oppure di 
un anello benzenico. Studieremo gli alcani (idrocarburi saturi) in questo capitolo e alcheni, alchini ed 
areni (idrocarburi insaturi) nei Capitoli 15 e 17.

Spesso si indicano gli alcani come idrocarburi alifatici, in quanto le proprietà fisiche dei membri 
superiori di questa classe di composti ricordano quelle delle molecole a lunga catena carboniosa che si 
trovano nei grassi animali e negli oli vegetali (dal Greco: aleiphar, grasso o olio).

14.2  Scrivere le formule di struttura degli alcani
Il metano, CH4, e l’etano, C2H6, sono i primi due membri della famiglia degli alcani. Più avanti sono 
mostrate la formula di Lewis ed il modello a sfere  e bastoncini per queste due molecole. La geometria 
del metano è tetraedrica, con tutti gli angoli di legame H—C—H di circa 109.5°. Anche nell’etano ogni 
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Yanartas, situata nella Turchia sud-occidentale, è un sito con decine di piccoli incendi che 
bruciano costantemente, composti principalmente da gas metano e da piccole quantità di 
etano, propano e butano.
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atomo di carbonio è tetraedrico, così come gli angoli di legame sono approssimativamente di 109.5°. 
Nonostante le strutture tridimensionali degli alcani a catena più lunga siano più complesse di quelle 
del metano e dell’etano, i quattro legami intorno ad ogni atomo di carbonio hanno comunque una di-
sposizione tetraedrica con tutti gli angoli di legame di circa 109.5°.

109.5˚
CH4

Metano

C HH

H

H C2H6

Etano

C CH

H

H

H

H

H

I membri successivi della famiglia degli alcani sono il propano, il butano e il pentano. Questi idro-
carburi sono rappresentati nella figura alla pagina seguente nella formula di struttura condensata, 
che mostra tutti gli atomi di carbonio e di idrogeno. Essi possono anche essere descritti in una forma 
ancor più abbreviata chiamata formula a linee ed angoli. In questo tipo di formula ogni linea rap-
presenta un legame singolo carbonio–carbonio, ogni vertice un atomo di carbonio e l’estremità di una 
linea un gruppo —CH3. Per contare gli atomi di idrogeno in una formula a linee ed angoli occorre sem-
plicemente aggiungere mentalmente ad ogni atomo di carbonio un numero di atomi di idrogeno tale 
da consentirgli di formare quattro legami. I chimici usano le formule a linee ed angoli perché sono più 
facili e veloci da scrivere rispetto alle formule di struttura condensate. 

Le formule di struttura per gli alcani possono essere scritte in un’altra forma condensata ancora 
più abbreviata. Ad esempio, la formula di struttura del pentano contiene tre gruppi CH2 (metilene) 
nel mezzo della catena. È possibile raggrupparli e scrivere la formula di struttura CH3(CH2)3CH3. La 
Tabella 14.1 mostra i nomi e le formule molecolari dei primi dieci alcani a catena non ramificata. Si 
può osservare che i nomi di tutti questi alcani hanno la desinenza “-ano”. Si spiegherà meglio la no-
menclatura degli alcani nella Sezione 14.4.

FIGURA 14.1  Le quattro classi di idrocarburi.



14.3  Isomeri costituzionali  |  365

TABELLA 14.1  I primi dieci alcani a catena non ramificata

Nome Formula 
molecolare

Formula di 
struttura 
condensata

Nome Formula 
molecolare

Formula di 
struttura 
condensata

Metano CH4 CH4 Esano C6H14 CH3 (CH2)4 CH3

Etano C2H6 CH3 CH3 Eptano C7H16 CH3 (CH2)5 CH3

Propano C3H8 CH3 CH2 CH3 Ottano C8H18 CH3 (CH2)6 CH3

Butano C4H10 CH3 (CH2)2 CH3 Nonano C9H20 CH3 (CH2)7 CH3

Pentano C5H12 CH3 (CH2)3 CH3 Decano C10H22 CH3 (CH2)8 CH3

ESEMPIO 14.1  Scrivere le formule a linee ed angoli

La Tabella 14.1 mostra la formula di struttura condensata dell’esano. Si scriva la formula a linee ed 
angoli per questo alcano e si numerino gli atomi di carbonio della catena cominciando da un’estre-
mità e procedendo verso l’altra.

STRATEGIA E SOLUZIONE

L’esano è costituito da sei atomi di carbonio disposti in una catena non ramificata. La sua formula a 
linee ed angoli è:

2 4
3
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	� PROBLEMA 14.1

Di seguito è riportata la formula a linee ed angoli di un alcano. Come si chiama e qual è la sua for-
mula molecolare?

14.3  Isomeri costituzionali
Gli isomeri costituzionali sono composti che hanno la stessa formula molecolare, ma differente 
formula di struttura. Con “differente formula di struttura” si intende che essi differiscono per il tipo 
di legami (singoli, doppi o tripli) e/o per il modo in cui i loro atomi sono legati tra loro. Per le formule 
molecolari CH4, C2H6 e C3H8 è possibile un solo modo per legare gli atomi. Di conseguenza, per queste 




