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Equilibrio chimico
H2(g) + I2(g) = 2HI(g)

vd = kd [H2] [I2]
vi = ki [HI]2

vd = vi

[HI]2

[H2] [I2]
kd
ki

= = K

Se la reazione avviene attraverso più passaggi elementari, per 
ciascuno di questi, all’equilibrio, vd = vi

H2(g) + Br2(g) = 2HBr(g)

Br2 = 2Br
Br + H2 = HBr + H
H + Br2 = HBr + Br

k1d [Br2] = k1i [Br]2

k2d [Br] [H2] = k2i [Br][H]
k3d [H][Br2]= k3i [HBr][Br]

[HBr] [H] [HBr][Br]
[Br][H2] [H][Br2]

k2d k3d
k2i k2i

== K =
[HBr]2

[H2] [Br2]

La costante di equilibrio varia con la temperatura 
A = B

K =
[B]
[A]

kd

ki
= =

Ad exp(-Ead /RT)
Ai exp(-Eai/RT)

= cost exp(-∆E/RT)

A
B

Ead Eai

∆E
ln K = cost - ∆E/RT



M.Vacatello Lez.15-2

In un sistema chimico a più componenti

aA + bB = cC + dD ∆G = (cGC + dGD ) - (aGA + bGB ) =

In un sistema chimico all’equilibrio, il prodotto delle attività dei 
prodotti di reazione (ciascuna elevata al relativo coefficiente 
stechiometrico), diviso per l’analogo prodotto delle attività dei 
reagenti è costante a temperatura costante

Gi = G0
i + RTlnai

ai = attività della specie i-ma = fi ci /c0
i

fi = coefficiente di attività (fi =1 nel caso ideale)

Stati standard: solidi e liquidi puri, gas a P = 1 atm,  soluti a       
concentrazione 1M

=(cG0
C + dG0

D ) - (aG0
A + bG0

B ) +RTln aC
c aD

d

aA
a aB

b

All’equilibrio, ∆G =0, per cui ln

=∆G0 + RTln aC
c aD

d

aA
a aB

b

=

K = exp(-∆G0 /RT) = exp(∆S0 /R) exp(-∆H0 /RT)
K aumenta con T per reazioni endotermiche
K diminuisce con T per reazioni endotermiche

(Le Chatelier)

aC
c aD

d

aA
a aB

b = -∆G0 /RT = lnK

∆G0 /T = -RlnK = ∆H0 (1/T) -∆S0
2SO3(g) = 2SO2(g) + O2(g)

T               K            -RTlnK
298
500
800

1100
1400

2.82 10-25

2.51 10-11

1.29 10-3

1.89
132

140.0
101.5
44.4
-5.9

-57.0

kJ mol-1

-0.20

0.30

0 0.002 0.004
1/T

∆G0 /T

∆H0 = 195 kJ mol-1 ∆S0 = 190 J K-1 mol-1
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∆ H0 e ∆ S0 variano poco con T

-100

0

100

200

0 1000

∆ H0

Τ∆ S0

∆ G0

kJ

∆ H0 (kJ mol-1 )    S0 (J K-1 mol-1 )       ∆ G0 (kJ mol-1 )
SO3
SO2
O2

-395.2
-296.9

0

256.2
248.5

205.03

-370.4
-300.4

0

Per 2SO3 g) = 2SO2(g) + O2(g) a 298K:
∆H0 = 197 kJ mol-1

∆S0 = 190 J K-1 mol-1

∆ H0 (kJ mol-1 )    S0 (J K-1 mol-1 )       ∆ G0 (kJ mol-1 )
N2
H2
NH3

0
0

-46.19

191.49
130.59
192.5

0
0

-13.64

Per N2( g) + 3H2(g) = 2NH3(g) a 298K: ∆H0 = -92.38 kJ mol-1

∆S0 = -198 J K-1 mol-1

∆G0 = -92.38 + 198 T 10-3 kJ mol-1

K= exp(- ∆G0 /RT) = 4.54 10-11 exp(11.1 103 /T)T               K
200
300
400
500

5.76 1013

5.32 105

51.1
0.20

Se i gas si comportano in modo 
ideale, a 500 K

P2  ( NH3 )
P(N2 ) P3  (H2 )

= 0.20 atm-1
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La costante di equilibrio, K è adimensionale, in 
quanto le attività sono adimensionali

Per i gas ideali, l’attività è 
numericamente eguale alla 
pressione parziale in atmosfere

Per soluzioni ideali, l’attività è 
numericamente eguale alla 
concentrazione molare

C(grafite) + O2(g) = CO2(g)

K =
a(CO2)

a(C) a(O2)
a(CO2) = P(CO2) /1 atm
a(O2)  = P(O2)  /1 atm
a(C)   =  1

Kp =
P(CO2)
P(O2) Kp =

[CO2] RT
[O2] RT

[CO2] 
[O2] 

= = Kc

N2(g) + 3H2(g) = 2NH3(g)

Kp =
P2(NH3) 

P(N2) P3(H2)
[NH3] 2 RT2

[N2] [H2]3 RT4= = Kc (RT)-2

KP = Kc  (RT)-∆n

Kp =
x2(NH3)P2

x(N2) x3(H2)P4 = KxP-2 KP = Kx P∆n

Kp e Kc dipendono solo da T; Kx dipende da P se ∆n non è nullo

Per la sintesi di NH3 , ∆n=-2; aumentando P, P∆n diminuisce, 
per cui Kx deve aumentare perchè Kp resti costante

Processo Haber:500oC, 1000 atm, ossidi di ferro
a 500oC K = 8 10-5 , ma Kx =80 se P=1000 atm

Preparazione di H2SO4
S(s) + O2(g) = SO2(g)

SO2(g) + 1/2O2(g) = SO3(g) + 98 kJ
(450oC, V2O5)
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CO(g) + 1/2O2(g) = CO2(g)                    1476 K          2.5 105

C(s) + CO2(g) = 2CO(g)                         1476 K        1.67 103

N2(g) + O2(g) = 2NO(g)                         2400 K          2.5 10-3

2NO(g) + Br2(g) = 2NOBr(g)                  298 K             116
2HCl(g)  = H2(g) + Cl2(g)                        298 K        6.2 10-54

CO(g) + H2O(g) = H2(g) +CO2(g)           800 K          5.10
SO2(g) + 1/2O2(g) = SO3(g)                     800 K          33.4
Fe2O3(s) + 3H2(g) = 2Fe(s) + 3H2O(g)  613 K          0.064
N2O4(g)= 2NO2(g)                                   298 K          5.83 10-3

N2O4(g)= 2NO2(g)                                   308 K          1.26 10-2

NO2(g)= NO(g) + 1/2O2(g)                     500 K          8.0 10-3

CaCO4(s)= CaO(s) + CO2(g)                 1300K          3.87
SO2Cl2(g)= SO2(g) + Cl2(g)                    650 K          2.4
2H2O= H3O+ + OH- 298 K          1.0 10-14

2H2O= H3O+ + OH- 373 K          3.8 10-12

Reazione                                             T          K

2H2O= H3O+ + OH- ∆H0 = 55.9 kJ mol-1 ∆S0 = -80.44 J K-1 mol-1

∆G0 = -RTlnK = 55.9 103 + 80.44 T

K = a(H3O+) a(OH-) / a(H2O) = 6.28 10-5 exp(-6.72 103 /T)

Kw = [H3O+] [OH-] = 1.0 10-14 a 298 K

In acqua pura a 298 K, [H3O+]  = [OH-] = 1.0 10-7 M

Soluzione acida :    [H3O+] > [OH-]        pH< pOH
Soluzione basica:    [H3O+] < [OH-]       pH> pOH

pA = -log[A]

A 25o C, pH<7 in soluzione acida
pH>7 in soluzione basica

pH+pOH=14
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Acidi (basi) : sostanze le cui soluzioni acquose 
sono acide (basiche)

Definizione corretta, ma poco utile

Arrhenius: sono acide le 
sostanze che dissociandosi 
forniscono ioni idrogeno, 
basiche quelle che forniscono 
ioni ossidrile

HCl
HNO3
H2SO4
HCN
CO2
NH4Cl
SO2

NaOH
KOH
Mg(OH)2
Ba(OH)2
NH2
NaCN
KHCO2

Acidi Basi

Broensted e Lowry: sono acide le sostanze che tendono a cedere 
protoni, basiche quelle che tendono ad accettare protoni (acidi e 
basi coniugate)

Acido 1 + Base 2 =  Base 1 + Acido 2

Coppie: HCl / Cl- NH4
+ / NH3 H2O / OH- H3O+ / H2O

HCl + H2O = Cl- + H3O+

H2O + NH3 = OH- + NH4
+

H2O reagisce da base con 
HCl, da acido con NH3

NH3 / NH2
-

NH3+ H2O = NH2
- + H3O+

H2O è più acida di NH3

HX+ B = X- + BH+
Una costante di equilibrio 
alta indica che HX è molto 
acido rispetto a B

HX+ H2O = X- + H3O+
HClO4 108 HF          3.53 10-4

HClO3 103 CH3COOH  1.76 10-5

H2SO3 1.54 10-2 HSO3
- 1.02 10-7

HNO2 4.6 10-4 HCN        4.93 10-10

Ka
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H2O + NH3 = OH- + NH4
+ Kb = 1.79 10-5

H2O + CN- = OH- + HCN Kb = 2.03 10-5

H2O + ClO3
- = OH- + HClO3 Kb =  10-17

Coppia HX / X-

Ka = [H+][X-]
[HX]

Kb = [HX][OH-]
[X-] KaKb = [H+][OH-] = Kw

Quanto più un acido è forte, tanto più la sua base coniugata è 
debole e viceversa (sali: idrolisi)

y-x=0   (HClO, H3AsO4 etc)   :   debolissimi
y-x=1   (HClO2, H2SO3 etc)   :   deboli
y-x=2   (HClO3, H2SO4 etc)   :    forti
y-x=3   (HClO4, HMnO4 etc) :  fortissimi

HxAOy

A O
H

Al3+ + H2O = Al(OH)2+ + H+

Secondo Lewis è basica ogni specie capace di mettere in comune 
un doppietto solitario, è acida ogni specie capace di accettarlo

Ag+ + CN- = Ag(CN)2
-

AlCl3 + Cl- = AlCl4
-

H+ + H2O = H3O+

Al3+ + 6H2O = [Al(H2O)6]3+

Troppo generale

[Al(H2O)6]3+       + H2O = [Al(H2O)5(OH)]2+ + H3O+

[Al(H2O)5(OH)]2++ H2O = [Al(H2O)4(OH)2]+ + H3O+

[Al (H2O)4(OH)2]++ H2O = [Al(H2O)3(OH)3] + H3O+

[Al (H2O)3(OH)3]++ OH- = [Al(H2O)2(OH)4]- + H2O

Al3+

O H
H
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Calcolo della composizione all’equilibrio di 
soluzioni di acidi e basi

Acidi  forti
HX, concentrazione analitica c0

[H+][OH-] = Kw equilibrio
[HX] + [X-] = c0 bilancio masse
[H+] = [X-] + [OH-]              elettroneutralità

[HX]=0      [X-] = c0        [H+] = c0 + Kw / [H+] 

per  [H+] > 10-6,  [OH-] << [H+]                [H+] = c0

HX = H+ + X-

[H+]2 - c0[H+] - Kw = 0

Basi  forti
BOH, concentrazione analitica c0

[H+][OH-] = Kw equilibrio
[BOH] + [B+] = c0 bilancio masse
[B+] +[H+]=  [OH-]                 elettroneutralità

[BOH]=0      [B+] = c0        [OH-] = c0 + Kw / [OH-] 

per [OH-] > 10-6,  [H+] <<[OH-]                [OH-] = c0

BOH = B+ + OH-

[OH-]2 - c0[OH-] - Kw = 0
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Acidi deboli
HX, concentrazione analitica c0

[H+][X-] = Ka [HX] equilibrio
[H+][OH-] = Kw equilibrio
[HX] + [X-] = c0 bilancio masse
[H+] = [X-] + [OH-]              elettroneutralità

HX = H+ + X-

[H+]2 + Ka [H+] - c0 Ka = 0

per  [H+] > 10-6,  [OH-] << [H+]      [X-] = [H+]    [HX] = c0 -[H+]          

se [H+] << c0 [H+] = (c0Ka)1/2

Basi  deboli
B, concentrazione analitica c0

[BH+][OH-] = Kb [B]               equilibrio
[H+][OH-] = Kw equilibrio
[B] + [BH+] = c0 bilancio masse
[BH+] +[H+]=  [OH-]              elettroneutralità

B + H2O = BH+ + OH-

per  [OH-] > 10-6,  [H+] << [OH-]    [BH+] = [OH-]    [B] = c0 -[OH-]     

[OH-]2 + Kb [OH-] - c0 Kb = 0

se [OH-] << c0 [OH-] = (c0Kb)1/2
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Soluzioni tampone

HX, concentrazione analitica c0(HX)
X-, concentrazione analitica c0(X-)

[H+][X-] = Ka [HX] equilibrio
[H+][OH-] = Kw equilibrio
[HX] + [X-] = c0 (HX) + c0(X-)           bilancio masse
[H+] +c0(X-) = [X-] + [OH-]                 elettroneutralità

HX = H+ + X-

[H+] (c0(X-) + [H+] ) = Ka (c0(HX)- [H+] )
se [H+] << c0 (HX), c0(X-)   [H+] = Ka c0(HX)/c0(X-) 

concentrazioni paragonabili di un acido 
debole e della sua base coniugata

Poichè [OH-] << c0(X-),  [X-] = c0(X-) - [H+]    [HX] = c0 (HX)-[H+]     

Per aggiunta di un acido o di una base forte, cambia solo la 
relazione di elettroneutralità, dando rispettivamente: 

[H+] +c0(X-) = [X-] + [OH-] +c0(acido)
c0(base) + [H+] +c0(X-) = [X-] + [OH-] 

[H+] (c0(X-) -c0(acido)+ [H+] ) = Ka (c0(HX)+c0(acido)- [H+] )
[H+] (c0(X-) +c0(base)+ [H+] ) = Ka (c0(HX)-c0(base)- [H+] )

Se c0(acido) e c0(base) sono abbastanza piccoli 
rispetto a c0(HX) e c0(X-), [H+] varia molto poco

La variazione di pH è tanto più piccola quanto 
più c0(HX) e c0(X-) sono alte e quanto più sono 
simili tra loro
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Indicatori acido/base

HIn + H2O = In- + H3O+

[HIn] / [In-] = [H3O+] /Kin

Il colore della soluzione dipende dal rapporto delle due 
concentrazioni, e quindi da [H3O+] ; quando [H3O+] /Kin si 
ha il viraggio entro 2 unità di pH

pH colori
blu timolo                            1.2-2.8               rosso-giallo
metilarancio 3.2-4.4               arancio-giallo
rosso metile                        4.8-6.0                rosso-giallo
tornasole                            5.8-8.0                rosso-blu
blu bromotimolo 6.0-7.6                giallo-blu
rosso cresolo                      7.0-8.8                giallo-rosso
fenolftaleina                      8.3-10.0              incolore-rosso
giallo alizarina 10.1-12.0             giallo-rosso

Titolazioni

Acido forte, volume Va a concentrazione 
incognita ca, titolato con volume Vb di 
base forte a concentrazione cb

Vb cb = Va ca

0.00

7.00

14.00

0 0.1 0.2

pH

mol NaOH

1l HCl 0.1M

1l AcH 0.1M
con acidi deboli, il 
pH all’equivalenza 
è maggiore di 7, 
con salto meno 
netto (fenolftaleina, 
8.3-10.0)
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Equilibrio sale solido / soluzione

AgCl(s) = Ag+(aq) + Cl-(aq) K = [Ag+][Cl-] = Kps

Ag3PO4(s) = 3Ag+(aq) + PO4
3-(aq) K = [Ag+]3[PO4

3-] = Kps

PbCl2 1.6 10-5 Ca(OH)2 1.3 10-6

PbSO4 1.8 10-7 CaCO3 8.7 10-9

AgCl 1.6 10-10 Ag2CrO4 9.0 10-12

AgI             1.5 10-16 PbS 3.4 10-28

a 25oC

Effetto dello ione a comune
La solubilità è più bassa in presenza di altre sostanze che 
forniscano gli stessi ioni (ad es., per solfuri, idrossidi etc la 
solubilità varia con il pH)

H2S + H2O = H3O+ + HS- K1 = 1.1 10-7

HS- + H2O = H3O+ + S2- K2 = 1.  10-14

[H+]2[S2-] = K1K2[H2S] = 1. 10-21 [H2S] 
In soluzione satura a 25oC eP=1 atm, [H2S] =0.1 M

[S2-] = 1. 10-22 / [H+]2

[Zn2+][S2-] = 10-22 [Cu2+][S2-] = 8 10-37

Soluzione 0.1 M in Zn2+ e Cu2+

Saturando con H2S a pH=0  ([H+] =1M), [S2-] = 1. 10-22 M
ZnS non precipita; CuS precipita tutto ([Cu2+] = 8 10-15 M

Saturando con H2S a pH=7 , [S2-] = 1. 10-8  M
Precipitano entrambi ([Zn2+] = 10-14 M, [Cu2+] = 8 10-29 M
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Equilibri di complessazione

Ag+(aq) + 2CN-(aq) = Ag(CN)2
- (aq)

[Ag(CN)2
- ] / [Ag+][CN-]2 = Kst = 1/Kinst

La formazione del complesso è favorita da più alte 
concentrazioni di Ag+ e di CN-

Solubilità di AgCl in NaCN 0.01 M

[Ag+][Cl-] = 1.6 10-10 equilibrio
[Ag(CN)2

-] = 1. 10-21 [Ag+][CN-]2 equilibrio
[H+] [CN-] = 4.9 10-10  [HCN] equilibrio
[H+][OH-] = 1.0 10-14                                                              equilibrio
[CN-] + [HCN]  + 2[Ag(CN)2

-] = 0.01             bilancio masse
[Cl-] = [Ag+] + [Ag(CN)2

-]                               bilancio masse
[H+] + [Na+] + [Ag+] = [CN-] + [Cl-] + [OH-] + [Ag(CN)2

-]
elettroneutralità

7 equazioni e 7 incognite
[Ag+], [Cl-], [CN-],[HCN], [Ag(CN)2

-],[H+], [OH-] 

Approssimazioni ragionevoli, da controllare alla fine

Calcoli iterativi

Uso del calcolatore
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Elettrochimica

Conduttori:

Reazione spontanea: Zn + Cu2+ = Zn2+ + Cu

1a classe: il passaggio di corrente ha luogo per spostamento di 
elettroni

2a classe: il passaggio di corrente ha luogo per spostamento di 
ioni positivi e negativi

+

-
diffusione

Nella elettrolisi si ha:

riduzione catodica

(-) (+)
catodo

anodo
Ag+ + e- =  Ag
Fe3+ + e- =  Fe2+

H2O + e- = 1/2H2 + OH-

ossidazione anodica
Cu  =  Cu2+ + 2e-

H2O  = 1/2O2 + 2H++2e-

∆G0 = -212 kJ mol-1

NH4Cl

Cl- NH4
+

Zn2+ Cu2+

e- e-

Zn Cu

Cella galvanica
(Pila Daniell)

Zn = Zn2+ + 2e-

Cu2+ + 2e- = Cu
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Fe2+

Fe3+ H+

H2

altri elettrodi

+
grafite

Zn (-)

Pila a secco (1.48 V)
MnO2 + NH4Cl + H2O
setto poroso
SiO2 + NH4Cl + H2O

2MnO2 + 2NH4
+ +2e- = Mn2O3 + 2NH3+ H2O

Zn =    Zn2+ + 2e-

(+)(-)

PbO2

Pb

PbO2 + 4H+ +SO4
2- + 2e- = PbSO4 + 2H2O

Pb + SO4
2- =    PBSO4 + 2e-

Accumulatori al piombo
circa 2 V

H2SO4 38.5% 
(d = 1.29 g cm-3)
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Per una reazione redox:

a(Mn2+) a(Fe3+)5
∆G = ∆G0 + RT ln

a(MnO4
-) a(Fe2+)5 a(H+)8

es.:  MnO4
- + 5Fe2+ +8H+ = Mn2+ + 5Fe3+ +4H2O

In una pila, L = q∆E; reversibilmente, L = -∆G = nF∆E
nF = carica elettrica in gioco (F = 96500 coulomb)
E = potenziale elettrico

= ∆ [ E0 + (RT/nF) ln
ox
rid

]

∆ E = -∆G0 /5F+ (RT/5F) ln
a(MnO4

-) a(Fe2+)5 a(H+)8

a(Mn2+) a(Fe3+)5

a(Mn2+)
= ∆ E0 + (RT/F)[ (1/5)ln - ln ]a(MnO4

-) a(H+)8 a(Fe3+) 
a(Fe2+)

MnO4
- + 8H+ +5e- = Mn2+ + 4H2O ; Fe2+ = Fe3+ + e-

F2 + 2e- = 2F-

Ag+ + e- = Ag
Cu2+ + e- = Cu+

2H+ + 2e- = H2
Pb2+ + 2e- = Pb
Fe2+ + 2e- = Fe
Al3+ + 3e- = Al
Li+ +  e- = Li

2.87 V
0.80 V
0.16 V

0 V
-0.13 V
-0.41 V
-1.71 V
-3.05 V

Potenziali standard (298 K)

3Ag+ + Al = 3Ag + Al 3+

∆ E0 = 0.80-(-1.71) = 2.51V

∆ G0 =-nF∆ E0

spontanea
Pb2+ + H2 = Pb + 2H+

∆ E0 = -0.13-(0) = -0.13V
non spontanea

MnO4
- / MnO4

2- / MnO2(s) / Mn3+ / Mn2+ / Mn
0.56        2.26         0.95      1.51     -1.19

a pH = 0
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∆ G0 = -RTlnK = -nF∆ E0

lnK = (nF/RT)∆ E0 K = 10 n∆ E0/0.059

Es: Fe2+ + Pb = Fe + Pb2+

∆ E0 = -0.41 - (-0.13) = -0.28 V K = 10 -2*0.28/0.059 = 10 -10

Es: Cl2 +2OH- = Cl- + ClO- +H2O

∆ E0 = 0.96 V K = 1016

Cl2 +2e- = 2Cl- E0 = 1.36 V
2ClO- + 2H2O + 2e- = Cl2 + 2OH- E0 = 0.40 V

a(Cl-) a(ClO-)
a(Cl2) 

= K a2(OH-)
a(H2O) 

1016 a pH=14
100   a pH=7
10-12 a pH=0

a(Cl-) a(ClO-)
a(Cl2) 

=

Pile a concentrazione
H2(a=1) / H+, 0.1 M // H+, 10-7 M / H2(a=1)

EI = 0 + 0.059log0.1    EII = 0 + 0.059log10-7

∆ E=EI - EII =  0.059log(0.1/10-7) = 0.059*6 = 0.354 V
(misura del pH)

Ag / Ag+, 0.1 M // AgCl(sat) / Ag

∆ E=0.059log(0.1/s) = 0.230 V

s = 1.26 10-5 M; Kps = 1.6 10-10
AgCl(sat) Ag+ 0.1M

Ag Ag

0.230V
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Elettrolisi
Utilizzo di energia elettrica per far avvenire 
reazioni non spontanee

La differenza di potenziale minima da applicare agli 
elettrodi perchè avvenga una data reazione è eguale al ∆ E
della pila basata sulla reazione opposta (polarizzazione)

A meno di effetti di sovratensione:
al catodo si riduce la specie con potenziale di riduzione maggiore; 
all’anodo si ossida la specie con potenziale di ossidazione maggiore

Es.: NaCl(aq)
Na+ + e- = Na
2H+ +2e- = H2
Cl2 + 2e- = 2Cl-

O2 +2H2O + 4e- = 4OH-

E0 = -2.714V
E0 =     0
E0 = 1.359V
E0 = 0.401 V

Si ottiene idrogeno al catodo e cloro all’anodo (pH, sovratensione)

Per elettrolisi di NaOH(aq) si ha 
la decomposizione dell’acqua

2H2O = 2H2 + O2
∆ E = 1.23V (eff. 1.8 V)

Corrosione
Fe2+ +2e- = Fe
Zn2+ +2e- = Zn
Al 3+ + 3e- = Al
Mg2+ + 2e- = Mg  
O2 +2H2O + 4e- = 4OH-

E0 = -0.41 V
E0 = -0.76 V
E0 = -1.71 V
E0 = -2.37 V
E0 = 0.401 V

Al
Al2O3

O2 , H2O

Fe
Fe(OH)2

O2 , H2O

Zincatura (ZnO)

Mg
Protezione dei cavi
sottomarini
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Chimica Nucleare

Forze tra nucleoni:

Protone          1.6726 10-27 1.6022 10-19

Neutrone        1.6749 10-27 -

massa (kg)                    carica (C)

diametro dell’atomo:                 10-10 m
diametro del nucleo:                  10-14 m
densità del nucleo :                    1017 kg m-3

Numero atomico = numero di protoni (Z)
Numero di neutroni                              (N)
Numero di massa = Z+N (A)

X
A
Z

Isotopi:   nuclidi con Z eguale ed A diverso (es: 12C, 14C)
Isobari:   nuclidi con Z diverso ed A eguale(es: 14C, 14N)
Isotoni:   nuclidi con N eguale(es:2H, 3He)

repulsive per   d < 5 10-16 m
10-15 m  < attrattive < 2.5 10-15 m

Scambio di mesoni

100

50

50 Z

N Fascia di stabilità

Nuclidi esterni alla fascia 
decadono radioattivamente

Z pari       Z dispari
N pari           163            55
N dispari        50              4

Nuclidi con N o Z pari a 2,8,20,28,50,82,126 sono 
particolarmente stabili

Modello a strati
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Tipi di decadimento

α: 210Po = 206Pb + 4He
Tipico di nuclei con A > 140 sotto la fascia di stabilità

β  -: 3H = 3He + β  -
Aumento di Z e diminuzione di N/Z

β  +: 11C = 11B + β  +
Diminuzione di Z e aumento di N/Z

γ  : 234Th* = 234Th + γ 
Radiazioni con l tra 10-4 nm e 0.025 nm

(cattura elettronica)
Sono radioattivi tutti i nuclidi con Z>82 e alcuni 
isotopi di elementi più leggeri (14C, 40K etc).

Serie radioattive

232
90 Th

1.4 109 anni 228
88Ra 228

89Ac 228
90Th

224
88Ra1.9 anni

220
86Rn

212
82Pb

216
85At

212
83Bi

0.2 s
216
84Po

54 s

208
81Tl

212
84Po

208
82Pb

Serie 4n

60 min

3 10-7 s
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238
92 U

4.5 109 anni 234
90Th 234

91Pa 234
92U

230
90Th

226
88Ra222

86Rn

Serie 4n+2

218
84Po214

82Pb
3.8 giorni214

83Bi

214
84Po210

81Tl

210
82Pb

210
83Bi

210
84Po

206
81Tl

206
82Pb

Serie 4n+3

235
92 U 231

90Th 231
91Pa 227

89Ac

227
90Th

223
87Fr

207
82Pb

219
86Rn

223
88Ra

215
83At

211
83Bi

213
84Po

211
82Pb

207
81Tl

211
84Po

11 giorni
10-4 s

22 anni

5  giorni

27 min
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-dN/dT = λ N ln(N0 /N) = λ t t1/2 = 0.693/ λ
14 N + n = 14 C + p 14 C  = 14 N + β −

t1/2 = 5670 anni
In equilibrio: c0 = 15.3 decadimenti per minuto per grammo di C

ln(15.3 /c) =(0.693/5670)t

Reazioni nucleari
Oltre 1500 nuclidi radioattivi sintetici

238U + 2H = 238 Np + 21n92 1 93 0
10B + 1n = 3H + 24He5 0 1 2

Bilanciamento di numeri atomici e numeri di massa
Uso di neutroni termici (0.05 eV)
Acceleratori di particelle (10 GeV)

Le energie dei processi chimici (<104 kJ mol-1) 
corrispondono a variazioni di massa trascurabili

E = mc2

1 g ≡ 9 1013  J

81 n + 81 p + 8e- = 16 O ∆ m = 0.13701 mu ≡ 1.23 1013 J mol-1

0.00E+00

5.00E+11

1.00E+12

0 100 200

E/A, J mol-1

A

I nuclidi più stabili 
hanno A tra 35 e 85

Energia di legame 
media per nucleone Si può avere energia sia 

per fissione che per 
fusione

235 U + 1 n = 141 Ba + 92 Kr + 31 n + 4.2 1010 kJ mol-1

41H  = 4 He + 2β + + 6 108  kJ mol-1


