
Le reazioni chimiche

Le reazioni chimiche consistono nel riarrangiamento (rottura e/o formazione
di legami) degli atomi in uno o più composti messi a contatto sottog ) g p p
opportune condizioni.

Le reazioni chimiche si rappresentano con delle equazioni chimiche Es.

2 C3H8 + 10 O2 = 6 CO2 + 8 H2O

I composti che compaiono al primo membro si chiamano reagenti, mentre
quelli che compaiono al secondo membro si chiamano prodotti. I numeri
che moltiplicano le formula molecolari si chiamano coefficienti
stechiometrici.

Il principio di conservazione della materia richiede che un'equazione
chimica debba sempre essere bilanciata: il numero totale di atomi di un

l h l i b d l llcerto elemento che compare al primo membro deve essere uguale a quello
che compare al secondo membro.

Spesso si fa riferimento ai rapporti tra i coefficienti stechiometrici diSpesso si fa riferimento ai rapporti tra i coefficienti stechiometrici di
un'equazione chimica come alla stechiometria della reazione.



Le reazioni chimiche
Un'equazione chimica bilanciata fornisce i rapporti tra le quantità di
tutte le specie chimiche (reagenti o prodotti) che partecipano alla
reazione.reazione.

Per quanto appena detto, i coefficienti stechiometrici di un'equazione
chimica bilanciata possono essere moltiplicati o divisi per uno stesso
fattore senza che i rapporti in cui si combinano e si formano reagenti e
prodotti vengano alterati.

2 C H + 10 O = 6 CO + 8 H O2 C3H8 + 10 O2 = 6 CO2 + 8 H2O

4 C3H8 + 20 O2 = 12 CO2 + 16 H2O

1/2 C H /2 O 3/2 CO 2 H O1/2 C3H8 + 5/2 O2 = 3/2 CO2 + 2 H2O

(2N0) C3H8 + (10N0) O2 = (6N0) CO2 + (8N0) H2O

sono tutte bilanciate e descrivono tutte la medesima reazione chimica.
Dall'ultima equazione scritta, si vede che possiamo pensare ad
un'equazione chimica bilanciata sia in termini di molecole che inq
termini di moli di molecole.



Reazioni che coinvolgono elettroliti
Spesso, nelle reazioni che coinvolgono elettroliti, non tutti gli ioni generati
in soluzione acquosa prendono effettivamente parte alla reazione.

C id i l t i di t li iConsideriamo la seguente reazione di neutralizzazione:

HCl + NaOH = H2O + NaCl

HC, NaOH e NaCl sono elettroliti forti mentre H2O è un elettrolita molto
debole. Ne segue che una descrizione più realistica della reazione è:

H+
(aq) + Cl-(aq) + Na+

(aq) + OH-
(aq) = Na+

(aq) + Cl-(aq) + H2O

Come si può vedere gli ioni effettivamente implicati nella reazione sono H+Come si può vedere, gli ioni effettivamente implicati nella reazione sono H
e OH-, mentre gli ioni Cl- e Na+ si ritrovano inalterati al secondo membro e
non danno alcuna ulteriore informazione utile: essi vengono perciò detti
ioni spettatoriioni spettatori.

Siccome Cl- e Na+ non partecipano effettivamente alla reazione, risulta più
chiaro e più conciso scrivere la reazione in forma ionica, cioè tralasciandop ,
gli ioni spettatori: H+

(aq) + OH-
(aq) = H2O



Reazioni in forma ionica
E' chiaro che in una equazione di reazione in forma ionica resta
sottinteso che gli ioni implicati provengono da un qualche composto
ionico neutro (nell'esempio precedente, gli ioni H+ sono stati introdottiionico neutro (nell esempio precedente, gli ioni H sono stati introdotti
in soluzione sotto forma di HCl e gli ioni OH- sotto forma di NaOH);
tuttavia, il “partner” di ciascuno dei due ioni implicati non riveste
alcuna importanza nel contesto della reazione (cioè: gli ioni H+ e OH-alcuna importanza nel contesto della reazione (cioè: gli ioni H e OH
avrebbero potuto provenire da qualsiasi altro elettrolita forte; ad
esempio: HNO3 e KOH ).

Osserviamo che nel bilanciare una equazione di reazione in forma
ionica, deve essere soddisfatta la condizione di conservazione della
carica elettrica (oltre che quella di conservazione della massa)carica elettrica (oltre che quella di conservazione della massa)

Un altro esempio: Mg(s) + 2 HCl(aq) = MgCl2 (aq) + H2(g)

Mg + 2 H+ = Mg2+ + HMg(s) + 2 H (aq) = Mg2
(aq) + H2(g)



Le reazioni di ossidoriduzione (o reazioni redox).

• Sono reazioni in cui si ha un formale o effettivo trasferimento di elettroni tra 
specie chimiche

•Un esempio tipico è la formazione del cloruro di sodio a partire dagli elementi: 

2Na + Cl2 = 2NaCl

Il cloruro di sodio è un composto ionico: quando un atomo di sodio e uno di cloro 
si legano per formare  NaCl, l'atomo di sodio perde un elettrone diventando ione 
Na+ ; l'elettrone perduto dall'atomo di sodio viene acquistato dall'atomo di cloro, 
che diventa pertanto l'anione Cl-

•Nella reazione: 

H ½ O H OH2 + ½ O2 = H2O

•il prodotto non è un composto ionico e quindi non si è avuto un trasferimento 
effettivo di elettroni; tuttavia l'atomo di ossigeno tende ad attrarre verso il proprio ; g p p
nucleo l'elettrone di ciascuno dei due atomi di idrogeno (cioe', l'atomo di 
ossigeno è più elettronegativo dell'atomo di idrogeno): quindi, la formazione del 
prodotto comporta una formale perdita di elettroni da parte degli atomi di g
idrogeno e un corrispondente acquisto formale di elettroni da parte dell'atomo di 
ossigeno 



Le reazioni di ossidoriduzione (o reazioni redox).

2Na + Cl2 = 2NaCl2

• Dalla definizione che abbiamo dato del numero di ossidazione si deduce 
facilmente che gli elettroni acquistati o perduti (formalmente o realmente) da un 
elemento in una reazione redox sono contati dalla variazione del suo numero di 
ossidazione. 

•In particolare, un aumento del numero di ossidazione corrisponde ad una 
formale perdita di elettroni, mentre una diminuzione del numero di ossidazione 
corrisponde ad un formale acquisto di elettroni p q

•Esempio Nella reazione di formazione di NaCl  a partire dagli elementi, il 
numero di ossidazione del Na  varia da 0 a +1 , indicando una perdita di  1e 
da parte di ogni atomo di sodio; analogamente  il numero di ossidazione del da parte di ogni atomo di sodio; analogamente, il numero di ossidazione del 
Cl  varia da 0  a -1 , indicando un acquisto di 1e  da parte di ogni atomo di 
cloro.



Le semi-reazioni di ossidoriduzione

•Una perdita di elettroni si definisce ossidazione, mentre un acquisto di elettroni p q
si definisce riduzione. Ossidazione e riduzione sono sempre associate in una 
reazione redox: cioe' se qualche specie si ossida (cede elettroni), deve essere 
presente qualche altra specie che si riduce (acquista gli elettroni ceduti dalla 
specie che si è ossidata). 

•La specie che si ossida viene percio' detta riducente, perche', ossidandosi, 
riduce qualche altra specie; analogamente la specie che si riduce viene dettariduce qualche altra specie; analogamente, la specie che si riduce viene detta 
ossidante, perche', riducendosi, ossida qualche altra specie. 

•Ogni reazione redox puo' essere scissa nella somma di due semireazioni: una 
i i di id i i i di id isemireazione di ossidazione e una semireazione di riduzione. 

Ad esempio: 

2Na   =   2 Na+ +   2e-

Cl2 + 2e- =   2 Cl-

2Na + Cl2 = 2NaCl



Le semi-reazioni di ossidoriduzione

•Come vedremo parlando di elettrochimica, la semireazione non è solo un p
formalismo valido per il bilanciamento delle reazioni redox, ma può divenire un 
processo reale, nel senso che è possibile scindere una reazione redox in due 
semireazioni componenti anche in pratica, ad esempio in una cella 
elettrochimica. 

•Una semireazione può avvenire sia in un senso che nel senso opposto. Ad 
esempio Cl2 si riduce a ione Cl- acquistando 1e ; tuttavia anche il contrarioesempio,  Cl2 si riduce a ione Cl acquistando 1e ; tuttavia, anche il contrario 
può avvenire: Cl- può ossidarsi perdendo 1è e producendo Cl2 . Si dice allora 
che Cl- e Cl2 formano una coppia redox: Cl2 è la forma ossidata della coppia 
redox, mentre Cl- è la forma ridotta,

•Una semireazione interconverte i due membri di una coppia redox: la forma 
ossidata (cui corrisponde un numero di ossidazione maggiore) si converte nella 
forma ridotta (cui corrisponde un numero di ossidazione minore) per acquisto diforma ridotta (cui corrisponde un numero di ossidazione minore) per acquisto di 
elettroni e viceversa. 



Le semi-reazioni di ossidoriduzione

• In generale, date due coppie redox Ox1/Red1 e Ox2/Red2 , esse reagiscono g pp g
secondo l'equazione: 

Ox1 + Red2 = Red1 + Ox2Ox1 + Red2 = Red1 + Ox2 

• Una semireazione puo' coinvolgere, oltre ai due membri della coppia redox 
implicata, altri reagenti e/o prodotti che non cambiano numero di ossidazione. 
N ll i i d h i l i i hNelle reazioni redox che avvengono in soluzione acquosa, si ha spesso 
partecipazione di acqua e/o ioni H3O+ (se la reazione avviene in ambiente 
acido) oppure ioni OH- (se la reazione avviene in ambiente basico). 
E iEsempio: 

MnO - + 8 H+ + 5 e- = Mn2+ + 4 H OMnO4 +  8 H+ +   5 e = Mn2+ + 4 H2O

CrO2
- +   4 OH- = CrO4

2- + 2H2O  +  3 e-



Reazioni di disproporzionep p

Sono reazioni redox in cui lo scambio elettronico avviene fra molecole dello 
stesso tipo. In tal modo, la stessa specie chimica si comporta sia da ossidante 
che da riducente. Esempio: 

Cl + 6 H O = 2 ClO - + 12 H+ + 10 e-Cl2 +   6 H2O   =  2 ClO3 +   12 H +   10 e

5 Cl2 + 10 e- =  10 Cl-

6 Cl + 6 H O 2 ClO + 12 H+ + 10 Cl6 Cl2 +   6 H2O   =  2 ClO3
- +   12 H+ +  10 Cl-

Nelle reazioni di disproporzione, le due coppie redox implicate condividono 
un membro che gioca il ruolo di forma ossidata in una coppia e di formaun membro, che gioca il ruolo di forma ossidata in una coppia e di forma 
ridotta nell'altra. Nell'esempio appena visto, le coppie redox implicate nella 
reazione sono Cl2 / ClO3

- e Cl2 / Cl- : il Cl2 è il membro comune alle due 
coppie essendo la forma ridotta della prima e la forma ossidata della secondacoppie, essendo la forma ridotta della prima e la forma ossidata della seconda. 

• Il fatto che una reazione redox possa essere scomposta in due semireazioni si 
può utilizzare per il suo bilanciamento, nel senso che le due semireazionipuò utilizzare per il suo bilanciamento, nel senso che le due semireazioni 
possono essere bilanciate separatamente e poi sommate per dare la reazione 
globale.



Bilanciamento delle reazioni redox mediante scomposizione 
in semireazioni

1 se la reazione è scritta in forma molecolare, scriverla in forma ionica1. se la reazione è scritta in forma molecolare, scriverla in forma ionica 

2. dall'analisi del numero di ossidazione degli elementi presenti, individuare le 
coppie redox coinvolte nella reazione 

3. scrivere le semireazioni corrispondenti e per ciascuna di esse bilanciare (in 
questo ordine): 

1. la massa dell'elemento che cambia stato di ossidazione 

2. gli elettroni 

3. le cariche (con ioni  H+ o  OH- , a seconda che la reazione avvenga in 
ambiente acido o basico, rispettivamente) 

4. le masse (utilizzando eventualmente molecole di acqua) 



Bilanciamento delle reazioni redox mediante scomposizione 
in semireazioni

4 sommare le semireazioni, moltiplicandole eventualmente per opportuni4. sommare le semireazioni, moltiplicandole eventualmente per opportuni 
fattori, in modo che il numero di elettroni acquistati dall'ossidante sia uguale 
al numero di elettroni persi dal riducente 

5. semplificare i coefficienti stechiometrici delle specie eventualmente presenti 
sia al primo che al secondo membro dell'equazione 

6 è i hi t di i l'i t i i f l l i d6. se è richiesto di scrivere l'intera equazione in forma molecolare, associare ad 
ogni specie ionica il rispettivo controione, rispettando il bilancio di massa per 
le nuove specie così introdotte



Acidi e basi: Arrhenius

Introduciamo a questo punto una classe di composti estremamente
importante in rapporto alle soluzioni acquose: gli acidi e le basi.

U i d fi i i di idi b i è d d A h i (1890)Una prima definizione di acidi e basi è dovuta ad Arrhenius (1890):

Acido: composto che in soluzione acquosa si dissocia liberando ioni
idrogenoidrogeno

Ad esempio: HCl(aq) = H+
(aq) + Cl- (aq)

CH COOH H+ + CH COOCH3COOH(aq) = H+
(aq) + CH3COO-

(aq)

Base: composto che in soluzione acquosa si dissocia liberando ioni
ossidrile o idrossido OH-ossidrile o idrossido OH

Ad esempio: NaOH(aq) = Na+
(aq) + OH-

(aq)

KOH = K+ + OH-KOH(aq) = K+
(aq) + OH (aq)

La definizione di Arrhenius è incompleta. Ad esempio essa implica
che una base debba contenere uno o più gruppi ossidrile nellache una base debba contenere uno o più gruppi ossidrile nella
formula molecolare. L'ammoniaca ha formula NH3, eppure si
comporta inequivocabilmente come una base.



Acidi e basi: Lowry e Brönsted

Una definizione di acido e base più generale venne enunciata
indipendentemente da Lowry e Brönsted nel 1923. Un acido è unap y
specie chimica capace di donare un protone, mentre una base è una
specie chimica capace di acquistare un protone.

L d fi i i di L B ö t d t ì d ll t ( i dLa definizione di Lowry e Brönsted scaturì dalle scoperte (successive ad
Arrhenius) circa lo stato dello ione idrogeno in acqua. Si giunse infatti a
provare in modo definitivo che in soluzione acquosa non esistono ioni
H+, ancorché idratati. Piuttosto, lo ione idrogeno si lega ad (almeno) una
molecola di acqua per formare la specie ionica H3O+, detta ione idronio.

Sulla base di ciò la ionizzazione di HCl in acqua poteva venireSulla base di ciò, la ionizzazione di HCl in acqua poteva venire
interpretata come il trasferimento di uno ione H+ da HCl ad H2O,
piuttosto che come una semplice dissociazione:

HCl(aq) + H2O (l) = H3O+
(aq) + Cl- (aq)

Allo stesso modo, la ionizzazione dell'ammoniaca poteva essere vista
sempre come un trasferimento protonico da una molecola di H2O
all'ammoniaca: NH3(aq) + H2O(l) = NH4

+
(aq) + OH-

(aq)



Acidi e basi: Lowry e Brönsted

Nella definizione di Lowry e Brönsted, ciò che caratterizza un acido o
una base è la capacità di cedere o accettare, rispettivamente, uno ionep p
idrogeno.

Chiaramente, tutti gli acidi di Arrhenius sono anche acidi di Lowry e
B ö t d i lt l b i ti i h di A h i ( li id idi) hBrönsted; inoltre, le basi tipiche di Arrhenius (gli idrossidi) sono anche
basi secondo Lowry e Brönsted nel senso che, dissociandosi,
producono ioni OH-, che costituiscono la base vera e propria secondo
Lowry e Brönsted. La definizione di Lowry e Brönsted include senza
problemi anche quelle basi (come l'ammoniaca) che non contengono
gruppi ossidrilici nella formula molecolare.g pp

Si vede subito che la definizione di Lowry e Brönsted implica che le
proprietà acide o basiche di una determinata specie chimica non

id i l i dpossano essere considerate isolatamente, ma sempre in rapporto ad
un'altra specie chimica che consente alla prima di cedere o acquistare
un protone.



Acidi e basi: Lowry e Brönsted

Ad esempio, il cloruro di idrogeno è un acido molto forte in soluzione
acquosa, ma è praticamente indissociato in benzene, un solvente
organico Il motivo di ciò è che mentre l'acqua può comportarsi da base edorganico. Il motivo di ciò è che, mentre l acqua può comportarsi da base ed
acquistare il protone ceduto da HCl, il benzene non ha nessuna proprietà
basica e quindi impedisce al cloruro di idrogeno di cedere un protone.

In altre parole, un acido potrà comportarsi da acido solo in presenza di
un'altra specie chimica che può acquistare il protone da esso ceduto, e
comportarsi così da base Analogamente una base può comportarsi comecomportarsi così da base. Analogamente, una base può comportarsi come
tale solo in presenza di qualche specie chimica che le possa cedere un
protone, comportandosi così da acido.

L'acqua è un solvente capace sia di cedere che di acquistare protoni.
Tuttavia l'acqua non è certo essenziale per le reazioni acido base (cosa
che invece è insita nella definizione di Arrhenius)che invece è insita nella definizione di Arrhenius)

Un qualsiasi acido reagisce con qualsiasi base. Ad esempio:

HCl + NH = NH + + Cl-HCl + NH3 = NH4 + Cl

HBr + NH(CH3)2 = NH2(CH3)2
+ + Br -



Acidi e basi: Lowry e Brönsted

Da quanto detto, appare evidente che la definizione di Lowry e Brönsted si
estende anche alle soluzioni non acquose. Ad esempio, HCl si ionizza
anche in ammoniaca liquida secondo la reazione:anche in ammoniaca liquida secondo la reazione:

HCl + NH3 = NH4
+ + Cl-

A h i t i h il t f i t di t d HClAnche in questo caso, si ha il trasferimento di un protone da HCl
all'ammoniaca.

Quando un acido di Lowry e Brönsted cede un protone esso diventaQuando un acido di Lowry e Brönsted cede un protone, esso diventa
automaticamente una specie capace di accettare un protone, cioè una
base. Analogamente, quando una base di Lowry e Brönsted acquista un
protone essa diventa automaticamente una specie capace di cedere unprotone, essa diventa automaticamente una specie capace di cedere un
protone, cioè un acido.

Consideriamo ad esempio la ionizzazione dell'ammoniaca in soluzioneConsideriamo, ad esempio, la ionizzazione dell ammoniaca in soluzione
acquosa:

NH3 + H2O = NH4
+ + OH-

La base NH3 accetta un protone dall'acqua diventando NH4
+. D'altro canto,

NH4
+ può ora cedere il protone e quindi è un acido.



Acidi e basi: Lowry e Brönsted

Quindi, ad ogni acido corrisponde una base, che ne differisce per la
mancanza di un protone e ad ogni base corrisponde un acido, che
differisce da essa per la presenza di un protonedifferisce da essa per la presenza di un protone.

Un acido e la corrispondente base o viceversa costituiscono una
cosiddetta coppia coniugata acido base. Esempi di coppie coniugatecosiddetta coppia coniugata acido base. Esempi di coppie coniugate
acido base:

HCl Cl-

CH3COOH CH3COO-

NH4
+ NH34 3

HNO3 NO3
-



Specie anfiprotiche 

Specie anfiprotiche. Alcune specie chimiche (dette anfiprotiche) possono
sia cedere che acquistare un protone: esse si comportano quindi sia dasia cedere che acquistare un protone: esse si comportano quindi sia da
acidi che da basi di Lowry e Brönsted

La specie anfiprotica più importante è senz'altro l'acqua: essa può
comportarsi da base, accettando un protone da un acido e formando lo
ione idronio:

HCl + H O H O+ + ClHCl + H2O = H3O+ + Cl-

oppure da acido, cedendo un protone ad una base e trasformandosi in
ione ossidrile:ione ossidrile:

NH3 + H2O = NH4
+ + OH-

Nel primo caso la coppia coniugata coinvolgente l'acqua è H O+ / H ONel primo caso, la coppia coniugata coinvolgente l acqua è H3O+ / H2O,
nel secondo caso, la coppia coniugata è H2O / OH-.



Specie anfiprotiche 

Altre specie anfiprotiche comuni sono gli anioni di acidi poliprotici. Ad
esempio l'acido solforoso H2SO3 è un acido biprotico che puòesempio, l acido solforoso, H2SO3, è un acido biprotico che può
dissociare due protoni in due stadi distinti:

H2SO3 + H2O = H3O+ + HSO3
-

HSO3
- + H2O = H3O+ + SO3

2-

Lo ione idrogeno solfito, HSO3
-, può sia cedere un ulteriore protoneg , 3 , p p

comportandosi da acido, che accettare un protone per ridare l'acido
solforoso e comportarsi quindi da base. In altre parole, la specie HSO3

- è
la base della coppia coniugata H2SO3 / HSO3

- e l'acido della coppiala base della coppia coniugata H2SO3 / HSO3 e l acido della coppia
coniugata HSO3

- / SO3
2- .



Forza di un acido 

La forza di un acido è misurata dalla sua tendenza a cedere un protone.
Ad esempio HCl è completamente dissociato in H2O e quindi è un acidoAd esempio, HCl è completamente dissociato in H2O e quindi è un acido
forte. D'altro canto, CH3COOH è scarsamente dissociato e quindi è un
acido debole

Da sottolineare: secondo la definizione di Lowry e Brönsted, la forza di
una acido dipende dal solvente in cui l'acido viene sciolto. Ad esempio,
abbiamo visto che, contrariamente a quanto avviene in soluzione, q
acquosa, HCl è indissociato in benzene perché questa sostanza ha
proprietà basiche scarsissime e quindi non consente a HCl di cedere
protoni Un discorso analogo vale ovviamente per la forza delle basiprotoni. Un discorso analogo vale ovviamente per la forza delle basi.

Tratteremo esclusivamente gli equilibri acido base in soluzione acquosa.



Forza di un acido 
Alla luce di ciò che sappiamo sugli equilibri in generale, possiamo dire che
la forza di un acido è misurata quantitativamente dalla costante di
equilibrio relativa alla sua reazione di dissociazione Per l'acido genericoequilibrio relativa alla sua reazione di dissociazione. Per l acido generico
HA, si ha:

HA + H2O H3O+ + A-
KA

HA H2O H3O A

La reazione di ionizzazione acida è tanto più spostata a destra quanto
maggiore è il valore di KA:

[ ][ ][ ][ ]
[ ]HA

AOHK A

−+

= 3

Quindi possiamo dire che un acido è tanto più forte quanto maggiore è la
costante di equilibrio relativa alla sua ionizzazione

[ ]

costante di equilibrio relativa alla sua ionizzazione.

La costante di ionizzazione dell'acido acetico ha un valore di 1.8 • 10-5, il
che dice che l'acido acetico è un acido debole. D'altro canto, la costante
di ionizzazione dell'acido cloridrico vale ~ 107, e quindi diciamo che HCl è
un acido forte.



Forza di un acido 
K

HA + H2O H3O+ + A-
KA

[ ][ ][ ][ ]
[ ][ ]OHHA

AOHK
2

3
−+

=

[H2O] = moli H2O / 1 l H2O

1 L H2O = 1000 g H2O (densità H2O = 1 g /ml o 1 Kg / l)

Moli H2O in 1000 g = massa (g) / massa molare (moli / g)

= 1000 g / 18.02 g/mole = 55.5 mol

[H2O] = 55.5 M grande e costante [ ][ ]AOHK
−+

3

KA = K• [H2O]

[ ][ ]
[ ]HA

K A = 3



Forza di un acido 

CH3COOH + H2O = CH3COO- + H3O+ KA = 1.8 • 10-5

HCN + H2O = CN- + H3O+ KA = 4.0 • 10-10

HClO + H2O = ClO- + H3O+ KA = 3.5 • 10-8

H3PO4 + H2O = H2PO4
- + H3O+ KA = 7.5 • 10-3

H2PO4
- + H2O = HPO4

2- + H3O+ KA = 6.2 • 10-8
2 4 2 4 3 A

HPO4
2- + H2O = PO4

3- + H3O+ KA = 3.6 • 10-13

H2SO4 + H2O = HSO4
- + H3O+ KA ~ 102H2SO4 + H2O HSO4 + H3O KA 10

HSO4 
- + H2O = SO4

2- + H3O+ KA = 1.2 • 10-2

HNO + H O = NO - + H O+ K → ∞HNO3 + H2O = NO3 + H3O+ KA → ∞

HCl + H2O = Cl- + H3O+ KA ~ 107



Forza di un acido 
In completa analogia con quanto appena detto per gli acidi, la forza di una
base è misurata quantitativamente dalla sua costante di ionizzazione
basica Per una generica base B:basica. Per una generica base B:

B H O BH+ OH
KB [ ][ ]OHBHK

−+

B + H2O BH+ + OH-

da cui si vede che la tendenza della base ad acquistare un protone è

[ ][ ]
[ ]B

KB =

da cui si vede che la tendenza della base ad acquistare un protone è
tanto maggiore quanto maggiore è il valore di KB.

NH3 + H2O = NH4
+ + OH- KA = 1.8 • 10-5

(CH3)2NH + H2O = (CH3)2NH2
+ + OH- KA = 7 4 • 10-4(CH3)2NH H2O (CH3)2NH2 OH KA 7.4 10

(CH3)3N + H2O = (CH3)3NH+ + OH- KA = 7.4 • 10-5



Forza di un acido 
Si è visto che la definizione di Lowry e Brönsted implica l'esistenza di
coppie coniugate acido base.

E' chiaro che maggiore è la tendenza della specie acida di una coppia a
cedere un protone e minore deve essere la tendenza della specie basica
coniugata ad accettarlo. Detto in altri termini, una maggiore tendenza daconiugata ad accettarlo. Detto in altri termini, una maggiore tendenza da
parte della specie acida a cedere un protone è sintomo di una stabilità
minore della specie protonata; ma ciò implica una stabilità maggiore della
specie priva del protone (cioè la base coniugata) e questo a sua voltaspecie priva del protone (cioè la base coniugata) e questo, a sua volta,
implica una minore tendenza da parte della specie priva del protone a
riacquistarlo

Ovviamente vale anche il viceversa: maggiore è la tendenza ad acquistare
un protone da parte della specie basica di una coppia coniugata, e minore
deve essere la tendenza a cederlo da parte della corrispondente speciedeve essere la tendenza a cederlo da parte della corrispondente specie
acida

Si può quindi concludere che le forze di un acido e della sua base
coniugata sono correlate in maniera inversa: la forza della specie acida
cresce al diminuire della forza della specie basica, e viceversa



Forza di un acido 

HCl KA → ∞ Cl- KB → 0

HClO4 KA → ∞ ClO4
- KB → 0

H3O+ KA = 1 H2O KB = 1 • 10-14

CH3COOH KA = 1.8 • 10-5 CH3COO- KB = 5.6 • 10-10
3 A 3 B

HClO KA = 3.5 • 10-8 ClO- KB = 2.9 • 10-7

NH4
+ KA = 5 6 • 10-10 NH3 KB = 1 8 • 10-5NH4 KA  5.6  10 NH3 KB  1.8  10

H2O KA = 1 • 10-14 OH- KB = 1

CH K → 0 CH + K → ∞CH4 KA → 0 CH3
+ KB → ∞



Proprietà acido base e struttura chimica. 
I fattori che determinano le proprietà acido base di una certa specieI fattori che determinano le proprietà acido base di una certa specie
chimica sono molteplici e non esistono criteri generali e infallibili. Si
possono tuttavia evidenziare alcuni punti importanti che valgono in un
gran numero di casi semplicigran numero di casi semplici.

Un acido di Lowry e Brönsted è una specie capace di donare un protone.
Se il protone è legato all'atomo X, si deve avere la rottura eteroliticaSe il protone è legato all atomo X, si deve avere la rottura eterolitica
(cioè con la perdita dell'elettrone da parte dell'atomo di idrogeno) del
legame H–X : ···X–H → ···X- + H+

E' intuitivo che tale rottura sarà tanto più facile quanto più il legame H–X
è polarizzato verso X, cioè quanto più elettronegativo è l'atomo X
rispetto all'idrogeno Un esempio di questo effetto è dato dal confrontorispetto all idrogeno. Un esempio di questo effetto è dato dal confronto
delle proprietà acide e della differenza di elettronegatività nella serie
seguente (con ∆ è indicata la differenza di elettronegatività fra il non
metallo e l'idrogeno):metallo e l idrogeno):

CH4 NH3 H2O HF

∆ 0 4 0 8 1 2 1 8∆ 0.4 0.8 1.2 1.8

KA ≈ 0 ≈ 0 1 · 10-14 6.6 · 10-4



Proprietà acido base e struttura chimica. 

L'elettronegatività non è però l'unico fattore che determina le proprietàL elettronegatività non è però l unico fattore che determina le proprietà
acide di una specie chimica. Anche l'energia del legame H–X è
importante. Chiaramente, maggiore è l'energia richiesta per spezzare il
l H X iù diffi il t il t t à d t Ulegame H–X e più difficilmente il protone potrà essere ceduto. Un
esempio in questo senso è dato dalla serie degli alogenuri di idrogeno.
Sulla sola base dell'elettronegatività vista sopra, ci si aspetterebbe che
HF sia l'acido più forte. Invece si osserva una correlazione fra l'energia
di dissociazione (D) e la forza acida:

HI HBr HCl HFHI HBr HCl HF

D(KJ/mol) 297 368 431 569

K 109 108 1 3 106 6 6 10 4KA 109 108 1.3 · 106 6.6 · 10-4



Idrossidi e ossiacidi. 
In molte specie con caratteristiche acido base si trova un gruppo O HIn molte specie con caratteristiche acido base si trova un gruppo O–H
legato ad un altro atomo –X–O–H : esempi di questo tipo sono tutti gli
idrossidi e gli ossiacidi. Il fatto che una specie contenente il gruppo O–H
i i d b ( N OH) d id ( HNO ) isi comporti da base (come NaOH), da acido (come HNO3) o mostri

scarsissime proprietà acido base (come CH3OH), è riconducibile alla
polarizzazione del legame O–H e di quello X–O.

Negli idrossidi, si ha un legame metallo ossigeno. I metalli hanno scarsa
elettronegatività per cui il legame metallo ossigeno è molto polarizzato

l' i iò f ì h d l t l' i i i di iverso l'ossigeno: ciò fa sì che da un lato l'ossigeno sia ricco di carica
negativa e quindi il legame O–H sia poco polarizzato verso l'ossigeno, e
dall'altro che il legame metallo ossigeno possa essere rotto
eteroliticamente per liberare lo ione ossidrile.

Quando l'atomo X legato all'ossigeno ha un'elettronegatività intermedia,
il legame con l'ossigeno ha una forte caratteristica covalente e questo fail legame con l ossigeno ha una forte caratteristica covalente e questo fa
sì che la specie non dissoci ioni ossidrile. Piuttosto, il legame O–H può
spezzarsi liberando un protone e determinando così delle proprietà

id Ad i HIO è id i tt t d b l (K 2 3 10 11)acide. Ad esempio, HIO è un acido piuttosto debole (KA = 2.3 · 10-11) e
CH3OH non mostra caratteristiche acido base.



Idrossidi e ossiacidi. 
Quando l'atomo X legato all'ossigeno ha una buona elettronegativitàQuando l'atomo X legato all'ossigeno ha una buona elettronegatività,
impoverisce di carica elettronica l'atomo di ossigeno, rendendo di
conseguenza il legame O–H più polarizzato. Si ha in questi casi un

id ( li i d l l O H) hcomportamento acido (rottura eterolitica del legame O–H) che aumenta
all'aumentare dell'elettronegatività di X. Un esempio di questo tipo è
l'andamento della costante di ionizzazione acida degli acidi
ipoalogenosi, che diminuisce nella sequenza HClO, HBrO e HIO.

Un discorso analogo vale quando l'atomo X non cambia, ma ad esso
l ti lt i t i l t l tt ti ità t li t isono legati altri atomi con elevata elettronegatività: tali atomi

depauperano di carica elettronica l'atomo X che, quindi, si comporta
come se la sua elettronegatività fosse esaltata; ciò induce a sua volta
una maggiore polarizzazione del legame O–H verso l'ossigeno
facilitandone la rottura eterolitica. Ad esempio, la costante di acidità
aumenta nella sequenza HClO, HClO2, HClO3, HClO4.q 2 3 4



Acidi e basi secondo Lewis. 
Affinchè una data specie possa agire da accettore di protoni deveAffinchè una data specie possa agire da accettore di protoni deve
necessariamente disporre di una coppia di elettroni di non legame con
cui stabilire un legame dativo con il protone. Ad esempio, H2O si

d b ili d d i d d i i l i icomporta da base utilizzando uno dei due doppietti elettronici non
condivisi sull'atomo di ossigeno. Lo stesso vale per OH- o NH3.

Il trasferimento di un protone comporta sempre la donazione di unaIl trasferimento di un protone comporta sempre la donazione di una
coppia elettronica per formare il legame con il protone.

Questo fatto costituisce il fondamento della definizione di acidi e basiQ
formulata da Lewis nel 1930: Una base è una specie che può donare
una coppia elettronica, mentre un acido è una specie che può accettare
una coppia elettronicauna coppia elettronica.

Tutte le basi di Lowry e Brönsted sono anche basi di Lewis, in quanto
sono tutte specie donatrici di una coppia elettronica. Tuttavia, è nelp pp
concetto di acido che le due definizioni differiscono. Secondo Lowry e
Brönsted, HCl è una specie acida perché cede un protone, ma secondo
Lewis la specie acida in HCl è il protone, H+, cioè la specieLewis la specie acida in HCl è il protone, H , cioè la specie
effettivamente capace di accettare un doppietto elettronico da una base.



Acidi e basi secondo Lewis. 
La definizione di Lewis generalizza il concetto di acido a specieLa definizione di Lewis generalizza il concetto di acido a specie
diverse dal protone. Ad esempio, molte molecole neutre possiedono
orbitali vuoti che possono accettare coppie elettroniche per formare
l i d i i T li l l l ifi bili idi di L ilegami dativi. Tali molecole sono tutte classificabili come acidi di Lewis.
Un esempio classico è la reazione fra BF3 e ammoniaca:

BF + NH = F B NHBF3 + NH3 = F3B – NH3

acido + base = adotto

L i hi i h i i i i it ll f i d l lLa specie chimica che si origina in seguito alla formazione del legame
dativo fra una base (donatore della coppia elettronica) e un acido di
Lewis (accettore della coppia elettronica) viene detta complesso o
addotto acido base.

Molti cationi metallici si comportano da acidi di Lewis, formando legami
donatore/accettore con molecole d'acqua o altre molecole o ioni in gradodonatore/accettore con molecole d acqua o altre molecole o ioni in grado
di comportarsi da donatori di coppie elettroniche:

Cr3+ + 6 H2O = Cr(H2O)6
3+ Cu2+ + 4 NH3 = Cu(NH3)4

2+Cr 6 H2O Cr(H2O)6 Cu 4 NH3 Cu(NH3)4

Ag+ + 2 NH3 = Ag(NH3)2
+ Fe3+ + 6 CN- = Fe(CN)6

3-



Acidi e basi secondo Lewis. 
Queste reazioni di formazione di addotti acido base sono caratterizzateQueste reazioni di formazione di addotti acido base sono caratterizzate
da costanti di equilibrio che vengono spesso dette costanti di
formazione.

La reazione di formazione di addotti acido base fra cationi metallici e
molecole di acqua è la già citata reazione di idratazione. Questa
reazione spiega come mai i sali di molti cationi metallici danno un idrolisireazione spiega come mai i sali di molti cationi metallici danno un idrolisi
acida. Infatti, la coordinazione dell'acqua allo ione metallico positivo
produce un impoverimento elettronico dell'ossigeno e quindi induce una
iù f il tt di l O H è t t ià tt li t ipiù facile rottura di un legame O-H , come è stato già sottolineato in

precedenza.

Ad esempio sciogliendo tricloruro di ferro in acqua si ottiene unaAd esempio, sciogliendo tricloruro di ferro in acqua, si ottiene una
soluzione acida. Il sale si dissocia completamente e lo ione ferro lega sei
molecole di acqua con geometria ottaedrica. Il complesso acido base
così formato si chiama ione esaaquo ferro (III) Fe(H O) 3+ Esso sicosì formato si chiama ione esaaquo ferro (III), Fe(H2O)6

3+. Esso si
comporta come un discreto acido di Lowry e Brönsted, secondo:

Fe(H2O)6
3+ + H2O = Fe(H2O)5(OH)2+ + H3O+Fe(H2O)6 H2O Fe(H2O)5(OH) H3O

con una costante di equilibrio dell'ordine di 10-3.



Idrossidi anfoteri. 
Gli idrossidi di alcuni cationi metallici possono comportarsi sia da basi diGli idrossidi di alcuni cationi metallici possono comportarsi sia da basi di
Lowry e Brönsted che da acidi di Lewis e vengono per questo motivo
detti anfoteri. Ad esempio:

Zn(OH)2 + 2 H3O+ = Zn2+ + 4 H2O

Zn(OH)2 + 2 OH- = Zn(OH)4
2-

Un altro esempio classico di idrossido anfotero è Al(OH)3. Questo
id id è l bil i i i li f il t i bi tidrossido è poco solubile in acqua, ma si scioglie facilmente in ambiente
acido o basico:

Al(OH)3 + 3 H3O+ = Al3+ + 6 H2O

Al(OH) + OH- = Al(OH) -Al(OH)3 + OH = Al(OH)4



Coppie acido / base
Secondo la definizione di Lowry e Brönsted le reazioni di ionizzazione
acida o basica sono dei processi di trasferimento di un protone. Questo
implica che tali reazioni coinvolgano sempre due coppie coniugate acidoimplica che tali reazioni coinvolgano sempre due coppie coniugate acido
base: la specie acida della prima coppia cede un protone alla specie
basica della seconda coppia; si ottiene così la base coniugata della

i id d ll i i l' id i t d ll i b ispecie acida della prima coppia e l'acido coniugato della specie basica
della seconda coppia.

HCl + H O = Cl- + H O+HCl + H2O = Cl + H3O

Acido1 Base2 Base1 Acido2

NH + H O = NH + + OH-NH3 + H2O = NH4
+ + OH-

Base1 Acido2 Acido1 Base2

L d i i d ll i i id b d L B ö d èLa descrizione delle reazioni acido base secondo Lowry e Brönsted è
molto simile a quella delle reazioni redox: in quel caso la reazione
coinvolge due coppie redox, ciascuna delle quali è costituita da una
forma ridotta (ricca di elettroni) e da una forma ossidata (ottenuta dalla
forma ridotta per perdita di elettroni).



Autoionizzazione dell’acqua
Si è detto che l'acqua è una specie anfiprotica, cioè può comportarsi sia da
acido che da base di Lowry e Brönsted. Pertanto, in acqua pura, esiste
una concentrazione non nulla di ioni idronio e ioni ossidrile Tali ioni siuna concentrazione non nulla di ioni idronio e ioni ossidrile. Tali ioni si
originano da una reazione fra le molecole di acqua che viene detta di
autoionizzazione, perché in tale reazione una molecola di acqua agisce
d id i f ti di ' lt l l id ti h i t òda acido nei confronti di un'altra molecola identica, che si comporta però
da base:

H O + H O = OH- + H O+H2O + H2O = OH + H3O

Acido1 Base2 Base1 Acido2

La costante di equilibrio relativa alla reazione di autoionizzazioneLa costante di equilibrio relativa alla reazione di autoionizzazione
dell'acqua si indica generalmente con KW ed è data da:

KW = [OH-] [H3O+]KW [OH ] [H3O ]

come abbiamo visto in generale, la concentrazione dell'acqua si assume
costante ed è quindi compresa nel valore di KW).

Il valore di KW è 1 • 10-14 a 25 °C.



Autoionizzazione dell’acqua
La legge dell'azione di massa relativa all'autoionizzazione dell'acqua è
particolarmente importante: essa rappresenta un vincolo che lega la
concentrazione di a quella di non solo in acqua pura ma in qualsiasiconcentrazione di a quella di non solo in acqua pura, ma in qualsiasi
soluzione acquosa in condizioni di equilibrio.

L'espressione di Kw afferma che le concentrazioni di OH- e H3O+ in unaL espressione di Kw afferma che le concentrazioni di OH e H3O in una
soluzione acquosa sono inversamente proporzionali: se una è molto
grande, l'altra deve essere molto piccola, in modo che il loro prodotto sia
sempre uguale a Ksempre uguale a Kw.

In acqua pura, l'unica fonte di ioni OH- e H3O+ è la reazione di
autoionizzazione. Dalla stechiometria di tale reazione, si vede che gli ioni, g
OH- e H3O+ vengono formati in ugual concentrazione. Questo consente di
ricavare immediatamente il valore comune di tale concentrazione:

2 H O OH H O2 H2O = OH- + H3O+

t = 0 0 0 KW = [H3O+] 2

t = ∞ [H3O+] [H3O+] [ ] 71013
−⋅==+

WKOH



pH
In acqua pura, si ha dunque: [H3O+] = [OH-] = 1 • 10-7 mol / l

Una soluzione acquosa si definisce acida, neutra o basica a seconda cheq
la concentrazione di ioni idronio sia maggiore, uguale o minore,
rispettivamente, del valore che essa ha in acqua pura:

[H3O+] > 1 • 10-7 mol / l soluzione acida

[H O+] = 1 • 10-7 mol / l soluzione neutra[H3O ] = 1 • 10 mol / l soluzione neutra

[H3O+] < 1 • 10-7 mol / l soluzione basica

Siccome la concentrazione di ioni idronio nelle soluzioni acquose diSiccome la concentrazione di ioni idronio nelle soluzioni acquose di
interesse è sempre numericamente molto piccola (ad esempio in acqua
pura si ha [H3O+] = 1 • 10-7 mol / l), si usa esprimerla in termini della
f i d fi ifunzione p, definita come:

( )XpX log−= ( )XpX log



pH e pOH
L'utilità della funzione p sta nel fatto che essa consente di esprimere una
concentrazione molto piccola con un numero semplice. Ad esempio:

[X] = 1 • 10-9 ⇒ pX = 9

Dalla definizione della funzione p, è chiaro che deve valere:

[X] = 1 • 10-pX

Per le soluzioni acquose si parla quindi di pH, intendendo con ciò:

( ) OH log 3
+−=pH

oppure di pOH:

( )

( )

( ) log OHpOH −=



pH e pOH
La legge dell'azione di massa relativa all'equilibrio di autoionizzazione
dell'acqua può essere espressa in termini della funzione p nel modo
seguente: KW = [H3O+] [OH-]g W [ 3 ] [ ]

-log(KW) = - log([H3O+] [OH-])

= - log([H3O+]) - log([OH-])log([H3O ]) log([OH ])

pKw = 14 = pH + pOH

Si è visto prima che in acqua pura all'equilibrio si ha: [H O+] = [OH-] = 1•Si è visto prima che, in acqua pura all equilibrio, si ha: [H3O ] = [OH ] = 1•
10-7. In termini di funzione p, possiamo equivalentemente dire che il pH
dell'acqua pura in condizioni di equilibrio è 7. Da notare che, per come è
definita la funzione p maggiore è il valore di pH e minore è ladefinita la funzione p, maggiore è il valore di pH e minore è la
concentrazione di ioni idronio, e viceversa. L'acidità o basicità di una
soluzione acquosa può essere definita equivalentemente in termini di pH:

[H3O+] > 1 • 10-7 mol / l pH < 7 soluzione acida

[H3O+] = 1 • 10-7 mol / l pH = 7 soluzione neutra

[H3O+] < 1 • 10-7 mol / l pH > 7 soluzione basica



pH di una soluzione di un acido forte
Il pH dell'acqua pura in condizioni di equilibrio è pari a 7. La presenza di un
acido o di una base in soluzione acquosa modifica la concentrazione di ioni
id i i di il H I l id d à i ll'idronio e quindi il pH. In generale, un acido cederà protoni all'acqua
aumentando la concentrazione di ioni idronio; viceversa, una base
acquisterà protoni dall'acqua formando ioni ossidrile e quindi diminuirà la
concentrazione degli ioni idronio.

pH di una soluzione contenente un acido forte.

Sia C0 la concentrazione iniziale dell'acido HA. Siccome l'acido è forte,
esso sarà completamente dissociato. In altre parole, si può assumere
che la reazione di ionizzazione acida:che la reazione di ionizzazione acida:

HA + H2O H3O+ + A-

sia completa ovvero che la costante di equilibrio relativa alla reazionesia completa, ovvero che la costante di equilibrio relativa alla reazione
sia molto grande (KA → ∞).



pH di una soluzione di un acido forte
In linea di principio, gli ioni idronio in soluzione provengono sia dalla
ionizzazione dell'acido che dall'autoionizzazione dell'acqua. Tuttavia,

è l i l l i di i i id i ise non è molto piccola, la concentrazione di ioni idronio proveniente
dall'autoionizzazione dell'acqua può essere ragionevolmente
trascurata rispetto a quella prodotta dalla ionizzazione dell'acido.
Infatti, abbiamo visto che in acqua pura si ha [H3O+] = 1• 10-7 ; inoltre,
gli ioni idronio prodotti dalla ionizzazione dell'acido reprimono
l'equilibrio di autoionizzazione dell'acqua per il principio di Leq q p p p
Chatelier: ne segue che in presenza dell'acido la concentrazione di
ioni idronio provenienti dall'autoionizzazione dell'acqua è minore di
1• 10-7 Per C0 > 1• 10-5 dunque la concentrazione di ioni idronio1 10 . Per C0 > 1 10 , dunque, la concentrazione di ioni idronio
provenienti dall'autoionizzazione dell'acqua è meno di un centesimo di
quella proveniente dalla ionizzazione dell'acido. Se l'autoionizzazione
dell'acqua può essere trascurata il calcolo del pH è semplicissimo:dell acqua può essere trascurata, il calcolo del pH è semplicissimo:
dalla stechiometria della reazione (che si può assumere completa) si
ricava:

[H3O+] = C0 e quindi: pH = - log C0



pH di una soluzione di una base forte
E' perfettamente analogo al caso di un acido forte. Indichiamo con C0
la concentrazione iniziale della generica base B. Siccome la base è
forte si può assumere che la reazione di ionizzazione basica:forte, si può assumere che la reazione di ionizzazione basica:

B + H2O BH+ + OH-

sia completa ovvero che la costante di equilibrio relativa allasia completa, ovvero che la costante di equilibrio relativa alla
reazione sia molto grande (KB → ∞ ).

Da notare che abbiamo scritto una generica base forte di Lowry eg y
Brönsted, cioè una specie che acquista protoni dall'acqua. Nel caso
la base sia un idrossido come NaOH, la specie basica vera e propria
è lo ione ossidrile che si forma in seguito alla dissociazione:è lo ione ossidrile che si forma in seguito alla dissociazione:

NaOH Na+ + OH-

In entrambi i casi come si vede l'effetto è quello di produrre unIn entrambi i casi, come si vede, l effetto è quello di produrre un
aumento della concentrazione di ioni ossidrile in soluzione.
In analogia a quanto visto nel caso di un acido forte, va osservato
h li i i id il i l i i d ll i i iche gli ioni ossidrile in soluzione provengono sia dalla ionizzazione

della base che dall'autoionizzazione dell'acqua.



pH di una soluzione di una base forte
Tuttavia, per motivi analoghi a quelli già visti nel caso precedente, se
non è troppo piccola, la concentrazione di ioni ossidrile provenienti
d ll' t i i i d ll' ò i i l t t tdall'autoionizzazione dell'acqua può venire ragionevolmente trascurata.
In tale ipotesi, dalla stechiometria della reazione di ionizzazione basica
e dall'assunzione della sua completezza si ricava:

[OH-] = C0

I fi il l l d l H b t h l t i i di i iInfine, per il calcolo del pH, basta osservare che le concentrazioni di ioni
idronio e ossidrile sono sempre legate dalla legge dell'azione di massa
per l'autoionizzazione dell'acqua:

[H3O+] [OH-] = KW

[H3O+] = KW / [OH-][ 3 ] W [ ]

pH = - log (KW / [OH-])



pH di una soluzione di un acido debole
Sia C0 la concentrazione iniziale dell'acido HA. Siccome ora l'acido è debole,
la reazione di ionizzazione acida non sarà completa (in questo caso, la

di ilib i d ll i K à l fi i ) S lcostante di equilibrio della reazione KA avrà un valore finito). Solo una parte
dell'acido inizialmente presente in soluzione si ionizzerà secondo

l'equazione:KAHA + H2O H3O+ + A-

t = 0 C0 0 0

KA

t = ∞ C0 - [H3O+] [H3O+] [H3O+]

Nell'impostare la trattazione dell'equilibrio di ionizzazione la concentrazioneNell'impostare la trattazione dell'equilibrio di ionizzazione la concentrazione
iniziale di ioni idronio nella soluzione si è assunta nulla: ciò non è
rigorosamente valido, in quanto prima dell'aggiunta dell'acido debole,
l' i li i i id i h d ll' i i il'acqua contiene gli ioni idronio che provengono dall'autoionizzazione.
Tuttavia, come già osservato nel caso di un acido forte, se i valori di C0 e KA
non sono troppo piccoli, gli ioni idronio provenienti dall'autoionizzazione
dell'acqua possono essere trascurati.



pH di una soluzione di un acido debole

Inserendo le concentrazioni di equilibrio nella legge dell'azione di massa
si ottiene:si ottiene:

[ ]
[ ]+

+

=
OHC

OHK A

2 
3

[ ]+− OHCo 3

che può essere risolta per ottenere [H3O+] e quindi il pH. 



pH di una soluzione di una base debole
E' perfettamente analogo al caso di un acido debole. Sia C0 la
concentrazione iniziale della base B. Solo una parte della base inizialmente

i l i i i i à d l' ipresente in soluzione si ionizzerà secondo l'equazione:

B + H2O BH+ + OH-
KB

t = 0 C0 0 0

t = ∞ C0 - [OH-] [OH-] [OH-]

Anche ora si è fatta l'assunzione che la concentrazione di ioni ossidrile
provenienti dall'autoionizzazione dell'acqua sia trascurabile: ciò è
ragionevole se i valori di C e K non sono troppo piccoli Inserendo leragionevole se i valori di C0 e KB non sono troppo piccoli. Inserendo le
concentrazioni di equilibrio nella legge dell'azione di massa si ottiene:

[ ]−OH 2 [ ]
[ ]−−

=
OHC

OHK
o

B

che può essere risolta per ottenere [OH-] e quindi il pOH e il pH.



Acidi poliprotici

Molti acidi possono cedere più di un protone (ad esempio H2SO4, H3PO4,
H2S, H2CO3). Ad ogni protone ceduto, corrisponde un equilibrio di2 2 3) g p p q
ionizzazione, caratterizzato da una costante di equilibrio. Per un acido
poliprotico, le costanti di equilibrio di ionizzazioni successive sono
sempre più piccole. Ad esempio, per H3PO4 si ha:sempre più piccole. Ad esempio, per H3PO4 si ha:

H PO + H O = H PO - + H O+ K = 7 5 • 10-3H3PO4 + H2O = H2PO4 + H3O KA = 7.5 • 10

H2PO4
- + H2O = HPO4

2- + H3O+ KA = 6.2 • 10-8

HPO 2- + H O = PO 3- + H O+ K = 3 6 10-13HPO4
2- + H2O = PO4

3- + H3O+ KA = 3.6 • 10-13

Il motivo di quanto sopra è facilmente spiegabile con semplici argomentiIl motivo di quanto sopra è facilmente spiegabile con semplici argomenti
di tipo elettrostatico: l'allontanamento di un protone (carico positivamente)
da una certa specie chimica sarà tanto più difficile quanto maggiore è la
carica negativa della specie chimicacarica negativa della specie chimica.



Acidi poliprotici

Il calcolo rigoroso del pH in una soluzione acquosa di un acido poliprotico
è complicato dal fatto che la concentrazione di ioni idronio in soluzione èp
dovuta a tutti i possibili stadi di ionizzazione dell'acido. Tuttavia, molto
spesso, le costanti di ionizzazione successive alla prima sono molto più
piccole e ciò fa sì che il calcolo del pH possa essere basato, almeno inpiccole e ciò fa sì che il calcolo del pH possa essere basato, almeno in
prima approssimazione, solo sul primo stadio di ionizzazione.



Una soluzione 0.500 M di dietilammina NH(CH3CH2)2 , base debole 
monoprotica, ha un pH di 12.330. Quanto bisogna diluire 150.0 ml di questa p , p Q g q
soluzione affinchè il pH diventi 11.5000.

pH = 12.330    p

[OH-] = 10-pOH  = 10-(14-pH) = 10-(14.000-12.333) = 2.14 *10-2

[OH ] è l i ò i di i i i[OH-] è alta si può trascurare quindi autoionizzazione acqua

B                     + H2O      ⇔ BH+ +   OH-

i     0.5000

e 0 5000 2 14 *10-2 2 14 *10-2 2 14 *10-2e     0.5000 - 2.14 *10 2                        2.14 *10 2            2.14 *10 2

Kb = [BH+][OH-]/ [B] = (2.14 *10-2 )2 / (0.5000 - 2.14 *10-2 ) 

= 9.57 *10-4 

pH = 11 5000pH  11.5000    

[OH-] = 10-pOH  = 10-(14-pH) = 10-(14.000-11.500) = 3.16 *10-3



Una soluzione 0.500 M di dietilammina NH(CH3CH2)2 , base debole 
monoprotica, ha un pH di 12.330. Quanto bisogna diluire 150.0 ml di questa p , p Q g q
soluzione affinchè il pH diventi 11.5000.

B                     + H2O      ⇔ BH+ +   OH-
2

i’          Co’

’ C ’ 3 16 *10 3 3 16 *10 3 3 16 *10 3e’      Co’ - 3.16 *10-3                          3.16 *10-3           3.16 *10-3

Kb = = [BH+][OH-]/ [B] 

9.57 *10-4 = (3.16 *10-3 )2 / (Co’ - 3.16 *10-3 ) 

Co’ = 1.36 *10-2    moli / litro

C ’ V’ C VCo’ V’ = C0 V             

1.36 *10-2 (mol / l)* V’ = 0.5000 (mol / l)*0.1500 (l) 

V’ = 5.515 l



3 moli di NH3 vengono poste in un recipiente di volume 2.0 l a 450 
°C Si t bili l’ ilib i l i è 140 t C l l il°C. Si stabilisce l’equilibrio e la pressione è 140 atm. Calcolare il 
grado di dissociazione e la Kc.

NH3 ⇔ ½ N2 +    3/2 H2

n i           3                   0                0

n eq      3 – x              ½ x           3/2 x

t t PV / RTn tot = PV / RT 

n tot = [140 (atm) * 2 (l) ] / [0.0821 (atm l/ mol K) *723 (K)]

N tot = 3-x + ½ x + 3/2x = 4.7   X = 2.91

Grado di dissociazione = n moli reagita / n moli inizialiGrado di dissociazione = n moli NH3 reagita / n moli NH3 iniziali

= x/3 = 2.91/3 = 0.97

Kc = [N2]½ [H2]3/2 / [NH3] 



Calcolare il pH di una soluzione 1.00 M di acido acetico sapendo che la KA è 
1 76 * 10-51.76 * 10 5.

CH3COOH      ⇔ CH3COO- +     H3O+

Ci           1.00    

Ce 1.00 – x x xCe        1.00 x                      x                       x   

2 5KA =  X2 / (1.00 –x)  = 1.76 * 10-5

1.00 –x  ~ 1.00           KA =  X2

X  = 4.19 * 10-3    autoionizzazione acqua trascurabile

PH = -log [H3O+] = 2.378



Calcolare la concentrazione iniziale di NH3 in una soluzione affinché il pH 
i 10 824 d h K 1 79 * 10-5sia 10.824, sapendo che KB = 1.79 * 10-5 .

NH3 + H2O  ⇔ NH4
+ + OH-NH3 +    H2O     ⇔ NH4 +   OH

Ci Cb

Ceq Cb x x xCeq Cb- x x x

X = [OH- ] = Kw / [H3O+] 

[H3O+] = 10 –pH  = 10 –10.824  = 1.50 * 10 -11

X = [OH- ] = Kw / [H3O+] = 10 -14 / 1.50 * 10 -11  = 6.67* 10 -4X  [OH ]  Kw / [H3O ]  10 / 1.50  10  6.67  10 

KB = X2 / (Cb –x)          1.79 * 10-5 =  (6.67* 10 -4 )2 / (Cb - 6.67* 10 -4 )

Cb = 2 55 * 10 -2Cb = 2.55  10 



Calcolare le specie presenti in una soluzione 0.400 M  di H3PO4 sapendo che 
KA1 = 7 52 *10-3 KA2 = 6 23 *10-8 KA3 = 2 2 *10-13KA1  7.52 10 , KA2  6.23 10 , KA3  2.2 10

KA1 abbastanza alta, soluzione abbastanza concentrato e KA1 >>KA2 >> KA3A1  A1 A2 A3
quindi l’autoionizzazione dell’acqua è trascurabile

H3PO4          +     H2O ⇔ H2PO4
- + H3O+

Ci          0.400

Ceq       0.400 – x                                    x                   x

KA1 =  x2 / (0.400 – x) = 7.52 *10-3        X = 5.12 *10-2

H2PO4
- +     H2O ⇔ HPO4

2- + H3O+
2 4 2 4 3

Ci          5.12 *10-2 5.12 *10-2

Ceq 5 12 *10-2 – y y 5 12 *10-2 + yCeq      5.12 10 y                         y         5.12 10 + y

KA2 =  y  (5.12 *10-2 + y) / (5.12 *10-2 – y ) =  6.23 *10-8 y = 6.23 *10-8



Calcolare le specie presenti in una soluzione 0.400 M  di H3PO4 sapendo che 
KA1 = 7 52 *10-3 KA2 = 6 23 *10-8 KA3 = 2 2 *10-13KA1  7.52 10 , KA2  6.23 10 , KA3  2.2 10

HPO4
2- +     H2O ⇔ PO4

3- + H3O+
4 2 4 3

Ci          6.23 *10-8 5.12 *10-2

Ceq 6.23 *10-8 – z z 5.12 *10-2 + zCeq     6.23 10 z                         z         5.12 10  z

KA3 =  z  (5.12 *10-2 + z) / (6.23 *10-8 – z ) = 2.2 *10-13 z = 2.17 *10-19

[H PO ] 5 12 *10 2 [H O+][H2PO4
-] = 5.12 *10-2 = [H3O+] 

[H3PO4] = 0.400 - 5.12 *10-2 = 0.349

[HPO4
2- ] = 6.23 *10-8

[PO4
3- ] = 2.17 *10-19



Calcolare il  pH di una soluzione 0.173 M di H2SO4 sapendo che la prima 
dissociazione è completa mentre la seconda ha una KA = 1 2 *10-2dissociazione è completa mentre la seconda ha una KA  1.2 10 .

H2SO4       +     H2O ⇒ HSO4
- +     H3O+

Ci 0 173Ci         0.173

Ceq          0                                  0.173             0.173

HSO4
- +     H2O ⇔ SO4

2- +     H3O+

Ci         0.173

Ceq      0.173 - x                             x         0.173  + x

KA = 1.2 *10-2. = [SO4
2- ][H3O+ ]/[HSO4

- ]  = (x)(0.173  + x) / (0.173 - x )

X = [SO4
2- ] = 1.1 *10-2.  

[HSO4
- ] = 0.173 - x  = 0.162

[H SO ] = 0 [H O+ ] = 0 173 + x = 0 184[H2SO4 ] = 0    [H3O ] = 0.173  + x  = 0.184


