


Secondo Arrhenius



Secondo Brønsted-Lowry



Secondo Lewis



Comportamento acido base dell’acqua

Nelle soluzioni acquose di acidi e di 

basi, l’acqua non agisce solo da 

solvente, ma partecipa allo scambio 

del protone.

L’acqua può cedere un protone, 

comportandosi da acido,

oppure può accettare un protone 

comportandosi da base

Per questo motivo si dice che l’acqua 

è anfiprotica



Acido forte base forte

• Gli acidi forti sono molecole che si comportano da elettroliti forti.

• Le basi forti sono sali (elettroliti forti) che contengono ioni idrossido

• Gli acidi e le basi forti si dissociano totalmente

All’inizio Alla fine

Acidi e basi forti in acqua

dissociazione elettrolitica



Proprietà colligative di acidi forti

Per il calcolo delle proprietà colligative di un acido forte, la concentrazione 

dell’acido deve essere moltiplicata per z come per i sali

Esempi:

HCl, z = 2

H2SO4, z = 3

Alcuni composti molecolari in acqua si dissociano completamente in ioni 

(elettroliti forti), formando H3O
+



Acido debole base debole
Gli acidi e le basi deboli sono molecole 

che si comportano da elettroliti deboli

All’inizio Alla fine

Gli acidi e le basi deboli si dissociano solo parzialmente raggiungendo un equilibrio 

di dissociazione acida o dissociazione basica

Acidi e basi deboli in acqua



Esempi di Acidi Forti

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

HNO3 (aq) + H2O (l)            H3O
+ (aq) + NO3

– (aq)

HClO4 (aq) + H2O (l)           H3O
+ (aq) + ClO4

– (aq)

H2SO4 (aq) + H2O (l)          H3O
+ (aq) + HSO4

– (aq)

Esempi di Basi Forti

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

KOH (s)              K+ (aq) + OH– (aq)
H2O

Ba(OH)2 (s)            Ba2+ (aq) + 2OH– (aq)
H2O

HF (aq) + H2O (l)            H3O
+ (aq) + F– (aq)

HNO2 (aq) + H2O (l)             H3O
+ (aq) + NO2

– (aq)

HSO4
– (aq) + H2O (l)             H3O

+ (aq) + SO4
2- (aq)

H2O (l) + H2O (l)             H3O
+ (aq) + OH– (aq)

Esempi di Acidi Deboli

F– (aq) + H2O (l)               OH– (aq) + HF (aq)

NO2
– (aq) + H2O (l)             OH– (aq) + HNO2 (aq)

Esempi di Basi Deboli



Autoionizzazione dell’acqua
L’acqua pura liquida, non è formata solo da molecole di H2O. Una piccolissima parte 

tende a ionizzarsi secondo una reazione acido-base 

All’equilibrio la costante viene chiamata 

costante di autoionizzazione o del 

prodotto ionico e viene indicata con KW.

A 25 °C

Kw = [H+][OH-] = 1.0  10-14

L’autoionizzazione dell’acqua è un processo 

endotermico e KW, quindi aumenta con 

l’aumentare della temperatura



pH = -log [H+]

[H+] = [OH–]

[H+] > [OH–]

[H+] < [OH–]

La soluzione è

neutra

acida

basica

[H+] = 1  10-7

[H+] > 1  10-7

[H+] < 1  10-7

pH = 7

pH < 7

pH > 7

A 25 °C

Acidità e basicità di una soluzione acquosa. Scala di pH

pOH = -log [OH–]

[H+][OH–] = Kw = 1.0  10-14

-log [H+] – log [OH–] = 14.00

pH + pOH = 14.00

Se invece di conoscere la 

concentrazione degli ioni H3O
+ si 

conosce quella degli ioni idrossido, 

si può facilmente risalire al pH



Il pH dell’acqua piovana raccolta in una certa regione del nord est dell’Italia in un 

determinato giorno è 4.82.  Qual è la concentrazione di ioni H+ dell’acqua piovana?

pH = -log [H+]

[H+] = 10-pH= 10-4.82 = 1.5  10-5 M

La concentrazione di ioni OH– di un campione di sangue è 2.5 x 10-7 M.  Qual’è il

pH del sangue?

pH + pOH = 14.00

pOH = -log [OH–] = -log (2.5  10-7) = 6.60

pH = 14.00 – pOH = 14.00 – 6.60 = 7.40



Relazione tra Ka e Kb di coppie coniugate Acido-Base

HA (aq) + H2O (l) H3O
+ (aq) + A– (aq)

A– (aq) + H2O (l) OH– (aq) + HA (aq)

Ka

Kb

2H2O (l) H3O
+ (aq) + OH– (aq) Kw

KaKb = Kw

Acido Debole e la sua Base Coniugata

Ka = 
Kw

Kb

Kb = 
Kw

Ka















La scala basata sul –log  (p) può essere adoperata anche per 

confrontare le costanti acide degli acidi deboli

Più è alto il valore di pK, più è bassa la dissociazione dell’acido o della base



Proprietà colligative di acidi e basi deboli

In questi casi bisogna considerare 

il grado di dissociazione a

DP/PA° = cB · (1 + a)

DTeb = keb · m · (1 + a)

DTcr = kcr · m · (1 + a)

p = RT · c · (1 + a)

Per il calcolo delle proprietà colligative di un 

elettrolita debole, si dovrà tenere in 

considerazione anche il grado di dissociazione. 

Per un acido debole (anche se poliprotico) si 

può assumere che z sia uguale a 2, perché le 

successive dissociazioni sono trascurabili.

Altri composti molecolari in acqua si dissociano in ioni, solo parzialmente (elettroliti deboli)

Esempi:

H3PO4, z = 2, anche se poliprotico

NH3, z = 2

i  (1 + a)



grado di dissociazione e Costante di dissociazione acida 



grado di dissociazione e diluizione 

Il grado di dissociazione oltre 

a variare con la forza 

dell’acido, dipende pure dalla 

diluizione: più una soluzione 

di acido o base debole è 

diluita, più l’acido o la base 

debole è dissociato





Riepilogo proprietà colligative
DP/PA° = cB · i

DTeb = keb · m · i

DTcr = kcr · m · i

p = RT · c · i

i = [1 + a · (z-1)]

In generale i quantifica il discostamento della proprietà colligativa dal valore 

previsto dalla sola concentrazione del soluto. Per soluzioni ideali, tiene conto sia 

della eventuale dissociazione elettrolitica (z), sia del grado di dissociazione (a)

• z = 1, a = 1

nessuna dissociazione

Soluto non elettrolita Elettrolita forte Elettrolita debole

i = 1

Zuccheri, alcoli

• z = m + n  

• a = 1 dissociazione 

completa

i = z

Sali, acidi e basi forti

• z = 2 (solo prima 

dissociazione)  

• a dissociazione parziale

i = 1 + a

Acidi e basi deboli



Acidi poliprotici





Forza acida di un ossiacido e grado di ossidazione del non metallo



Forza basica di una ammina ed effetti induttivi dei sostituenti

Se sostituisco all’idrogeno gruppi elettron

attrattori la basicità diminuisce perché il 

doppietto sull’azoto si rende meno 

disponibile 

Se sostituisco all’idrogeno gruppi elettron

donatori la basicità aumenta perché il 

doppietto sull’azoto si rende più 

disponibile 

riferimento 



Idrolisi di sali
• Quando un sale si scioglie in acqua, si dissocia (elettrolita forte) in cationi e 

anioni

• I cationi e gli anioni possono interagire con l’acqua per semplice idratazione. 

In questo caso il pH della soluzione rimane neutro

• Alcune volte, invece, i cationi o gli anioni (o entrambi) interagiscono con 

l’acqua attraverso una reazione acido base. In questi casi, si dice che il sale si 

idrolizza e il pH della soluzione cambia

Quando avviene l’idrolisi e come cambia il pH?



Soluzioni Acide: I sali derivati da 

un acido forte e una base debole.

NH4Cl (s)            NH4
+ (aq) + Cl– (aq)

H2O

NH4
+ (aq) NH3 (aq) + H+ (aq)

Soluzioni Basiche: Sali derivanti da una base 

forte e un acido debole.

NaCH3COO (s)            Na+ (aq) + CH3COO– (aq)
H2O

CH3COO– (aq) + H2O (l)          CH3COOH (aq) + OH– (aq)

Soluzioni Neutre: i sali che contengono uno ione di un metallo alcalino 

o alcalino terroso (tranne Be2+) e la base coniugata di un acido forte

(Cl–, Br–, e NO3
–).

NaCl (s)            Na+ (aq) + Cl– (aq)
H2O pH = 7

pH > 7 pH < 7



Soluzioni acide: I sali con cationi metallici piccoli e altamente carichi (e.g.

Al3+, Cr3+, and Be2+) e la base coniugata di un acido forte.

• I cationi come l’alluminio, creano un 

complesso di coordinazione con l’acqua (Al3+

si comporta da acido di Lewis, mentre l’acqua 

si comporta da base di Lewis).

• L’esaacquoione di alluminio si comporta da 

acido debole di Brønsted-Lowry.







Clorofilla: fotosintesi

Complessi di coordinazione di interesse bioinorganico

Eme: trasporto di ossigeno

Metalloenzima dello zinco: 

anidrasi carbonica

Vitamina B12

Metalloenzima del manganese: 

superdossido dismutasi



Neutralizzazione di acidi deboli

Cosa succede se si aggiunge una base forte ad una soluzione di acido debole?

HA(aq) + H2O (l) H3O
+(aq) + A–(aq)

HA (aq) + OH–(aq)          H2O (l) + A–(aq)

H3O
+(aq) + OH– (aq)             2H2O (l)

Equilibrio di dissociazione acida

Gli OH- provenienti dalla base forte 

reagiscono integralmente con gli ioni 

idrossonio, spostando l’equilibrio 

dell’acido debole verso destra

Somma delle due reazioni

In definitiva, la base forte viene neutralizzata dall’acido debole che si trasforma nella sua 

base coniugata



Neutralizzazione di basi deboli

Cosa succede se si aggiunge un acido forte ad una soluzione di base debole?

A–(aq)+ H2O (l) OH-(aq) + HA(aq)

A–(aq) + H3O
+(aq)          H2O (l) + HA (aq)

H3O
+(aq) + OH– (aq)             2H2O (l)

Equilibrio di dissociazione basica

Gli H3O
+ provenienti dall’acido forte 

reagiscono integralmente con gli ioni 

idrossido, spostando l’equilibrio della 

base debole verso destra

Somma delle due reazioni

In definitiva, l’acido forte viene neutralizzato dalla base debole che si trasforma nel suo 

acido coniugato



Soluzioni tampone

In acqua pura l’aggiunta di 

una basa forte produce una 

forte variazione di pH

Se invece in acqua è presente 

una soluzione tampone, la 

stessa aggiunta di base forte 

produce una minima 

variazione di pH

Una soluzione che contiene un acido debole e la sua base coniugata è in grado di 

neutralizzare l’effetto dell’aggiunta sia di acidi forti che di basi forti. Si forma un TAMPONE



Come funziona un tampone

Tutto l’acido forte aggiunto viene 
consumato dalla base debole

Tutta la base forte aggiunta viene 
consumata dall’acido debole



Formazione delle soluzioni tampone

Per ottenere una soluzione tampone è necessario che siano presenti un acido 

debole e la sua base coniugata in quantità comparabili

Equazione di Henderson Hasselbalch

Maggiori sono le concentrazioni, maggiore è la 

resistenza del tampone all’aggiunta di base o 

acido forte



Esempi di tamponi

Il pKa dell’acido acetico è 4.74, quindi 

tampona bene attorno a questo valore 

di pH

Il pKa dello ione ammonio è 9.26, 

quindi tampona bene attorno a questo 

valore di pH



Effetto della concentrazione del tampone

A parità di aggiunta di base forte la soluzione tampone più concentrata mostra 

una variazione di pH più bassa.







Calcolo del pH di un tampone dopo l’aggiunta di un acido 

forte o di una base forte



= 9.20

Calcola il pH del sistema tampone 0.30 M NH3/0.36 M NH4Cl . Qual è il pH dopo 

l'aggiunta di 20,0 mL di NaOH 0.050 M a 80.0 mL della soluzione tampone?

NH4
+ (aq)                  H+ (aq) + NH3 (aq)

pH = pKa + log
[NH3]

[NH4
+]

pKa = 9.25 pH = 9.25 + log
[0.30]

[0.36]
= 9.17

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

inizio (moli)

fine (moli)

0.029 0.001 0.024

0.028 0.0 0.025

pH = 9.25 + log
[0.25]

[0.28]
[NH4

+] = 
0.028

0.10

Volume finale  = 80.0 mL + 20.0 mL = 100 mL

[NH3] = 
0.025

0.10

Calcolo del pH iniziale con 

la Henderson Hasselbalch

Calcolo delle 

concentrazioni dopo la 

neutralizzazione della base 

forte

Calcolo del pH finale con 

la Henderson Hasselbalch





Variazione di colore dell’indicatore 

blu di bromotimolo

Gli indicatori sono acidi deboli

organici le cui forme acida e basica

hanno colori diversi. Il viraggio (la

variazione di colore) avviene in un

intervallo di 2 unità di pH. La

forma acida del blu di

bromotimolo è gialla (a sinistra) e

la forma basica è blu (a destra).

Nell’intervallo di pH in cui

l’indicatore vira, sono presenti

entrambe le forme e la miscela

appare verdastra (al centro).

Indicatori acido base



Intervallo di viraggio di alcuni indicatori acido base



Le titolazioni
Titolare significa determinare la concentrazione (titolo) di un acido o di una base

La titolazione è una reazione di neutralizzazione

Quando tutto l’acido o la base è stata neutralizzata, si raggiunge il punto di equivalenza, in cui le 

moli di titolante sono uguali alle moli di titolato.

Gli indicatori acido base servono per identificare il punto di equivalenza attraverso un cambiamento del 

loro colore (viraggio)

ntitolante = ntitolato  (MV)titolante = (MV)titolato



Titolazione di un acido forte
In questo caso si aggiunge una base forte a concentrazione nota fino a quando non è stato neutralizzato 

tutto l’acido forte (punto di equivalenza)

Quando si titola un acido 

o una base forte, il pH al 

punto di equivalenza è 7



Titolazione di un acido (base) debole
In questo caso si aggiunge una base forte a 

concentrazione nota fino a quando non è 

stato neutralizzato tutto l’acido. Quando si 

titola un acido debole, il pH al punto di 

equivalenza > 7

In questo caso si aggiunge un acido forte a 

concentrazione nota fino a quando non è stato 

neutralizzato tutta la base debole. Quando si 

titola una base debole, il pH al punto di 

equivalenza < 7

A meta titolazione sia per le 

basi che per gli acidi deboli si 

passa da una regione tampone 

in cui la concentrazione 

dell’acido e della base sono 

paragonabili







Equilibri di solubilità

In presenza di corpo di fondo si instaura un equilibrio di 

dissociazione a cui è possibile associare una costante  

Il floruro di calcio è un sale 

poco solubile
CaF𝟐 𝒔 ⇌ Ca2+ 𝒂𝒒 + 2 F– 𝒂𝒒

𝑲ps = 𝑪𝒂𝟐+ 𝑭− 𝟐
La costante di equilibrio si 

chiama costante del prodotto 

di solubilità (Kps)



Solubilità molare

La solubilità è definita come la quantità massima di un soluto che si può sciogliere 

in una certa quantità di solvente

Se il soluto si misura in moli e il solvente in litri (ipotizzando 

che la presenza del soluto non alteri il volume del solvente), si 

ottiene la solubilità molare

In un litro di acqua non si possono solubilizzare più di 15.6 mg 

di CaF2, quindi la sua solubilità molare (SM) sarà 2.0 ·10-4 M.

𝟎.𝟎𝟏𝟓𝟔𝒈

𝟕𝟖.𝟎𝟕𝟒 𝒈/𝒎𝒐𝒍

𝟏𝑳
= 𝟐. 𝟎 ∙ 𝟏𝟎−𝟒𝑴



CaF𝟐 𝒔 ⇌ Ca2+ 𝒂𝒒 + 2 F– 𝒂𝒒

2SMSMSM

Relazione tra solubilità molare e costante del prodotto di solubilità

Se si conosce la solubilità di un 

elettrolita si possono conoscere 

anche le concentrazioni degli 

ioni che si dissociano

Dall’equazione di dissociazione 

bilanciata si evince che la 

concentrazione degli ioni calcio 

corrisponde alla solubilità del 

sale, mentre quella degli ioni 

fluoruro è il doppio
𝑲ps = 𝑪𝒂𝟐+ 𝑭− 𝟐 = 𝑺𝑴 ∙ 𝟐𝑺𝑴

𝟐

Infine è possibile scrivere la 

costante del prodotto di 

solubilità in termini di solubilità 

dell’elettrolita considerato









Quando uno ione a comune viene aggiunto a una soluzione satura di un composto

ionico, la solubilità diminuisce e ulteriore composto precipita

Fattori che influenzano la solubilità:

Effetto dello ione comune

Il cromato di piombo(II), 
un sale poco solubile, 
forma una soluzione 
acquosa satura

Quando si aggiunge una 
soluzione di Na2CrO4, la 
quantità di PbCrO4(s) aumenta, 
indicando una minore solubilità 
in presenza dello ione a 
comune, CrO4

2−. 



La solubilità del floruro di calcio in acqua pura è 2.0 · 10-4 M. 

Quindi la sua solubilità in NaF 0.100 M è diminuita di 20000 

volte!



Fattori che influenzano la solubilità: Effetto del pH

Se gli ioni che provengono dalla dissociazione del sale si idrolizzano, allora anche il pH

può influenzare la solubilità del sale:

• se lo ione è una base debole o forte, la solubilità sarà favorita in ambiente acido,

• se lo ione è un acido debole, la solubilità sarà favorita in ambiente basico

CaCO𝟑 𝒔 + 𝐇𝟑𝐎
+ 𝒂𝒒 ⇌ Ca𝟐+ 𝒂𝒒 + HCO𝟑

− 𝒂𝒒 + 𝐇𝟐𝐎 𝒍

CaCO𝟑 𝒔 ⇌ Ca𝟐+ 𝒂𝒒 + CO𝟑
𝟐− 𝒂𝒒

In acqua acida (pH < 7) gli OH- vengono consumati e l’equilibrio si sposta verso destra

CO𝟑
𝟐− 𝒂𝒒 + 𝐇𝟐𝐎 𝒍 ⇌ HCO𝟑

− 𝒂𝒒 + 𝐎𝑯− 𝒂𝒒

Quindi, complessivamente:

Il bicarbonato di calcio è molto più solubile del

carbonato di calcio e rimane in soluzione

Lo ione carbonato è la base

coniugata del bicarbonato, e

in acqua si idrolizza





Fattori che influenzano la solubilità: sali anfoteri

Al OH 𝟑 𝒔 + 𝟑 H𝟑𝐎
+ 𝒂𝒒 ⇌ Al𝟑+ 𝒂𝒒 + 𝟔 H𝟐𝐎 𝒍

Al OH 𝟑 𝒔 + OH− 𝒂𝒒 ⇌ Al OH 𝟒− 𝒂𝒒

Alcuni sali aumentano la loro

solubilità sia in ambiente

acido che in ambiente basico.

In questo caso si parla di sali

anfoteri



Fattori che influenzano la solubilità: formazione di ioni complessi

Ag+ 𝒂𝒒 + 𝟐 NH𝟑 𝒂𝒒 ⇌ Ag NH𝟑 𝟐
+
𝒂𝒒

In presenza di basi di Lewis (per esempio

ammoniaca), alcuni cationi possono formare

degli ioni complessi, in cui il catione è

circondato da una o più molecole

complessanti

AgCl(s) ⇌ Ag+ 𝒂𝒒 + 𝑪𝒍
−
𝒂𝒒

L’ammoniaca sottrae ioni Ag+ dall’equilibrio

di dissociazione spostando l’equilibrio verso

destra e aumentando, quindi, la solubilità del

sale



Precipitazione di composti ionici

Quando si mescolano due soluzioni di sali solubili, si

potrebbe formare un precipitato se gli ioni mescolati

formano un sale poco solubile

Come per ogni equilibrio, per stabilire se la precipitazione

avverrà si deve confrontare il quoziente di reazione (che in

questo caso si chiama prodotto ionico) con la costante del

prodotto di solubilità

• Se Q > K ps: la soluzione è sovrasatura e la 
precipitazione avverrà

• Se Q = K ps: la soluzione è satura e in condizione 
di equilibrio.

• se Q < K ps: la soluzione è insatura e la 
precipitazione non avverrà






