
Equilibri Acido-Base



Alcuni acidi e basi comuni e loro impieghi in casa 

zum_ppt06.ppt#25. Diagram:  Volume in a cylinder at equilibrium


La definizione di acido e base di Arrhenius

Un acido è una sostanza che contiene H nella sua

formula e si dissocia per produrre H3O
+.

È la definizione più antica di acidi e basi e li classifica

in funzione del loro comportamento in acqua. 

Una base è una sostanza che contiene OH 

nella sua formula e si dissocia per produrre OH-.

Quando un acido reagisce con una base si ha una

reazione di neutralizzazione:  

H+(aq) + OH-(aq) → H2O(l)   DH°r = -55,9 kJ

Arrhenius 

1903 

Nobel Prize



Acidi forti e deboli

Un acido forte in acqua si dissocia completamente in ioni:

HA(g or l) + H2O(l) → H3O
+(aq) + A-(aq)

Una soluzione diluita di un acido forte non contiene molecole di HA.

Un acido debole in acqua si dissocia parzialmente in ioni:

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

In una soluzione diluita di un acido debole, la maggior parte 

delle molecole di HA è indissociata.

[H3O
+][A-]

[HA][H2O]
Kc = è molto piccola. 



Acido forte: HA(g o l) + H2O(l) → H3O
+(aq) + A-(aq) 

L’entità della dissociazione per gli acidi

forti

Non ci sono molecole di HA in souzione.



Acido debole: HA(aq) + H2O(l)         H3O
+(aq) + A-(aq) 

La maggior parte delle molecole di HA è indissociata.

L’entità della dissociazione per gli acidi deboli



Reazione dello zinco con un acido forte e uno debole

1 M HCl(aq) 1 M CH3COOH(aq)

Lo zinco reagisce molto più

rapidamente con HCl perché

[H3O
+] è molto maggiore.



La costante di dissociazione acida, Ka

[H3O
+][A-]

[HA][H2O]
Kc = Kc[H2O] =   Ka =

[H3O
+][A-]

[HA]

Il valore di Ka è una misura della forza dell’acido.

Acido più forte Maggiore KaMaggiore [H3O
+]

Acido più debole Minore KaMinore % di dissociazione di HA

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



Valori di Ka per alcuni acidi monoprotici a 25°C



Classificazione delle forze relative di acidi e basi

• Sono acidi forti:

• gli acidi alogenidrici (HCl, HBr, HI);

• gli ossiacidi in cui il numero di atomi di O supera di due o più il numero di 
protoni ionizzabili (ad es. HNO3, H2SO4, HClO4).

• Sono acidi deboli:

• l’acido alogenidrico HF;

• gli acidi in cui H non è legato a O o a un alogeno (ad es. HCN);

• gli ossiacidi in cui il numero di atomi di O è uguale a, o supera di uno, il numero
di protoni ionizzabili (ad es. HClO, HNO2);

• gli acidi carbossilici (formula generale RCOOH; e.g. CH3COOH and C6H5COOH).



Basi forti e deboli

Una base forte in acqua si dissocia completamente in ioni:

B(g or l) + H2O(l) → BH+(aq) + OH-(aq)

Una soluzione diluita di una base forte non contiene molecole di B.

Una base debole in acqua si dissocia parzialmente in ioni:

B(aq) + H2O(l)             BH+(aq) + OH-(aq)

In una soluzione diluita di una base debole, la maggior parte 

delle molecole di B è indissociata.

[BH+][OH-]

[B][H2O]
Kc =



La costante di dissociazione basica, Kb

[BH+][OH-]

[B][H2O]
Kc = Kc[H2O] =   Kb =

[BH+][OH-]

[B]

Il valore di Kb è una misura della forza della base

Base più forte Maggiore KbMaggiore [OH-]

Base più debole Minore KbMinore % di dissociazione di B

B(aq) + H2O(l)       BH+(aq) + OH-(aq)



• Sono basi forti:

• i composti solubili contenenti ioni O2- o OH-;

• i cationi sono di solito quelli della maggior parte dei metalli attivi:

• M2O o MOH, in cui M = metallo del Gruppo 1A(1) (Li, Na, K, Rb, Cs);

• MO o M(OH)2, in cui  M = metallo del Gruppo 2A(2) (Ca, Sr, Ba).

• Sono basi deboli:

• l’ammoniaca (NH3);

• le ammine (formula generale );                                            

• La caratteristica strutturale comune è un atomo di N con un lone pair.

Classificazione delle forze relative di acidi e basi



Autoionizzazzione dell’acqua

L’acqua si dissocia lievissimamente in ioni in un processo 

di equilibrio noto come autoionizzazione:

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



Il prodotto ionico dell’acqua (Kw)

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

[H3O
+][OH-]

[H2O]2
Kc =

Kc[H2O]2 = Kw = [H3O
+][OH-] = 1,0x10-14 (a 25°C)

= 1.0x10-7 (at  25°C)

In acqua pura,

[H3O
+] = [OH-] =

Entrambi gli ioni sono presenti in tutti i sistemi acquosi.



La relazione tra [H3O
+] and [OH-] e l’acidità relativa delle soluzioni

[H3O
+] più alta [OH-] più bassa 

[OH-] più alta [H3O
+] più bassa 

Una variazione in [H3O
+] determina una variazione

inversa in [OH-], e viceversa.





La scala di pH

pH = -log[H3O
+]

Il pH di una soluzione è una 

misura della sua acidità:

In soluzione acida, pH < 7,00

In soluzione neutra, pH = 7,00

In soluzione basica, pH > 7,00

Maggiore il pH, minore [H3O
+] e meno

acida (più basica) la soluzione.



pH…un po’ di storia



La relazione tra Ka e pKa

pKa = -logKa

Un basso valore di pKa corrisponde a un elevata Ka.



pH, pOH, e pKw

pH =     -log[H3O
+]

pOH =  -log[OH-]

pH + pOH = pKw per tutte le soluzione acquose a tutte le 

temperature.

pKw = pH + pOH = 14,00 a 25°C

Kw = [H3O
+][OH-] = 1,0x10-14 a 25°C

Poiché Kw è una costante, i valori di pH, pOH, [H3O
+], e 

[OH-] sono correlati:

• Se [H3O
+] aumenta, [OH-] diminuisce (e viceversa);

• Se pH aumenta, pOH diminuisce (e viceversa).



Metodi per misurare il pH di una soluzione acquosa

Cartina indicatrice 

di pH (tornasole)

pH-metro



La definizione di acido e base di Brønsted-Lowry

Un acido è un donatore di protoni, qualsiasi specie 

che dona uno ione H+.

• Un acido deve contenere H nella sua formula.

Una base è un accettore di protoni, qualsiasi specie 

che accetta uno ione H+.

• Una base deve contenere una coppia solitaria di 

elettroni per legare H+.

Una reazione acido-base è un processo 

di trasferimento protonico.

(1923)



Reazione acido-base di Brønsted-Lowry

(acido, donatore di H+) (base, accettore di H+)

La coppia solitaria  lega H+

(base, accettore di H+) (acido, donatore di H+)

La coppia solitaria lega H+



Coppie coniugate acido-base

H2S + NH3 HS- + NH4
+

NH3 accetta H+ per formare NH4
+.  

Nella reazione diretta:

Nella reazione inversa:

H2S + NH3 HS- + NH4
+

HS- accetta H+ per formare H2S.

H2S dona H+ per formare HS-.  

NH4
+ dona H+ per formare NH3.



H2S + NH3 HS- + NH4
+

H2S e HS- sono una coppia coniugata acido-base:

HS- è la base coniugata dell’acido H2S.

Avviene una reazione acido-base di  Brønsted-Lowry 

quando un acido e una base reagiscono per formare la loro 

base coniugata e il loro acido coniugato, rispettivamente: 

NH3 e NH4
+ sono una coppia coniugata acido-base:

NH4
+ è l’acido coniugato della base NH3.

acido1 + base2 base1 + acido2

Coppie coniugate acido-base







Sostanze Anfotere





Direzione netta di reazione

La direzione netta di una reazione acido-base 

dipende dalle forze relative degli acidi e delle basi 

che partecipano alla reazione. 

Una reazione procede in prevalenza nel verso in cui si 

forma la specie più debole. 

H2S    +     NH3 HS- +     NH4
+

base più forte

base più deboleacido più forte

acido più debole

Questa reazione favorisce la formazione dei prodotti.



Basi deboli

Una base di Brønsted-Lowry è una specie che accetta 

uno ione H+. Per una base debole in acqua:

B(aq) + H2O(l)         BH+(aq) + OH-(aq)

La costante di dissociazione (o di ionizzazione) basica è 

data da:

[BH+][OH-]

[B]
Kb =

Si noti che la base non si dissocia in soluzione, ma che gli ioni sono 

prodotti dalla reazione della base con H2O.



Forze di coppie coniugate acido-base 

Più forte è l’acido, più debole 

è la base coniugata. L’acido 

più forte compare in alto a 

sinistra e la base più forte in 

basso a destra. Quando un 

acido reagisce con una base 

situata più in basso lungo 

l’elenco, la reazione procede 

verso destra (Kc > 1).



Ka e Kb per una coppia coniugata acido-base

HA + H2O        H3O
+ + A-

A- + H2O          HA + OH-

2H2O        H3O
+ + OH-

= [H3O
+][OH-]

Kc per la reazione complessiva = K1 x K2, perciò:

[H3O
+][A-]

[HA]

[HA][OH-]

[A-]

x

Ka x        Kb =        Kw

Questa relazione è valida per qualsiasi coppia coniugata 

acido-base.





Acidi e basi di Lewis

36



Definizione di acidi e basi di Lewis

Una  base di Lewis è una specie che dona una 

coppia di elettroni per formare un legame.

Un acido di Lewis è una specie che accetta una coppia 

di elettroni per formare un legame.

La definizione di Lewis vede una reazione acido-base 

come la donazione e l’accettazione di una coppia di 

elettroni per formare un legame covalente in un 

addotto.

37



Acidi e basi di Lewis

La definizione di Lewis espande la classe degli acidi.

La caratteristica essenziale di una base di Lewis è

una coppia solitaria di elettroni da donare.

Tutte le basi di Brønsted-Lowry sono anche basi di Lewis.

La caratteristica essenziale di un acido di Lewis è un 

orbitale vuoto (o la capacità di riorganizzare i suoi 

legami per formarne uno) per accettare una coppia 

solitaria e formare un nuovo legame. 

Molte sostanze che non sono acidi di Brønsted-Lowry sono acidi di 

Lewis.
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