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Dim
ensioni delle costanti di equilibrio
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G
as ideali ʹ

relazioni tra costanti di equilibrio
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Soluzione ideale (liquida, solvente non partecipa alla reazione)
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Equilibri eterogenei e solǀenti
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Se una reazione avviene in soluzione ionica tra com
posti com

pletam
ente dissociati, la 

costante di equilibrio si basa sull’equazione scritta in form
a ionica.
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Reazioni in fase gassosa a tem
peratura e volum
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ଵ,଴
൅

𝜈ଵ 𝜁
𝑛

ଶ,଴
൅

𝜈
ଶ 𝜁

͙
𝑛

஼,଴
൅

𝜈
஼ 𝜁

𝑛
଴

൅
Δ𝜈𝜁

Tabella di equilibrio

𝑲
𝑷

ൌ
ෑ𝒌ୀ

૚

𝑪

𝒏
𝒌,૙

൅
ࣇ

𝒌 𝜻
ࣇ

𝒌
𝑷

𝒏
૙

൅
ઢࣇ𝜻

ઢࣇ

ൌ
𝒇

𝜻



Se la reazione avviene senza variazione del num
ero di m

oli totali 

Δ𝜈
ൌ

෍௞ୀ
ଵ

஼

𝜈
௞

ൌ
0

Definendo

𝐾
௡

ൌ
ෑ௞ୀ

ଵ

஼

𝑛
௞

ఔ
ೖ

𝐾
௉

ൌ
ෑ௞ୀ

ଵ

஼

𝑛
௞

ఔ
ೖ

𝑃𝑛

୼
ఔ

ൌ
ෑ௞ୀ

ଵ

஼

𝑛
௞

ఔ
ೖ

ൌ
𝐾

௡

𝑲
𝑷

ൌ
𝑲

𝒏
ൌ

ෑ𝒌ୀ
૚

𝑪

𝒏
𝒌,૙

൅
ࣇ

𝒌 𝜻
ࣇ

𝒌
ൌ

𝒇
𝜻

⇒
𝜻

𝒅𝒊𝒆𝒒𝒖𝒊𝒍𝒊𝒃𝒓𝒊𝒐



Reazioni in soluzione (liquida) a volum
e costante

M
oli di un com

ponente k

𝑛
௞

ൌ
𝑛

௞,଴
൅

𝜈
௞ 𝜁

Pressione parziale di un com
ponente k

𝑐௞
ൌ

𝑛
௞𝑉

ൌ
𝑛

௞,଴
൅

𝜈
௞ 𝜁

𝑉
ൌ

𝑐௞,଴
൅

𝜈
௞ 𝑥

Costante di equilibrio

𝐾
௖

ൌ
ෑ௞ୀ

ଵ

஼

𝑐௞
ఔ

ೖ
ൌ

ෑ௞ୀ
ଵ

஼

𝑐௞,଴
൅

𝜈
௞ 𝑥

ఔ
ೖ

ൌ
𝑓

𝑥
⇒

𝑥
𝑑𝑖𝑒𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑖𝑜



Acidi e basi di Arrhenius(1884)

Classifica gli acidi e basi in funzione del loro com
portam

ento in acqua. 

U
n acido

è un com
posto

che contiene idrogeno e in acqua
produce ioni 

idrogeno.

U
na base

è un com
posto

che in acqua
produce ioni ossidrile.

Q
uando un acido reagisce con una base si ha una reazione di 

neutralizzazione:  

𝐻
ା

𝑎𝑞
൅

𝑂
𝐻

ି
⇌

𝐻
ଶ 𝑂

Δ𝐻
௢

ൌ
െ

55,9
𝑘𝐽



Esem
pi di acidi e basi di Arrhenius

𝑯
𝐶𝑙

𝑔
→

𝑯
ା

𝑎𝑞
൅

𝐶𝑙 ି
𝑎𝑞

Il m
etano 𝑪𝑯

૝
non è un acido, contiene atom

i di idrogeno m
a 

non produce 𝑯
ା

in acqua.

𝑁
𝑎𝑂

𝐻
𝑠

→
𝑁

𝑎
ା

𝑎𝑞
൅

𝑶
𝑯

ି
𝑎𝑞

L͛am
m

oniaca
non ha 𝑂

𝐻
m

a è una base.

𝑁
𝐻

ଷ
𝑎𝑞

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

⇌
𝑁

𝐻
ସ ା

𝑎𝑞
൅

𝑶
𝑯

ି
𝑎𝑞

Il sodio non è una base, produce 𝑂
𝐻

ି
in acqua m

a è un  elem
ento, 

non un com
posto.

2𝑁
𝑎

𝑠
൅

2𝐻
ଶ 𝑂

𝑙
→

2𝑁
𝑎

ା
𝑎𝑞

൅
2𝑶

𝑯
ି

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଶ

𝑔



𝑁
𝐻

ଷ
𝑔

൅
𝐻

𝐶𝑙
𝑔

⇌
𝑁

𝐻
ସ 𝐶𝑙ሺ𝑠ሻ

Reazione in fase gassosa che produce un 
sale solido. 

N
on è interpretabile con le definizioni di 

acido e base di Arrhenius.



Acidi e basi di BrønstedͲLoǁ
rǇ

;ϭϵϮϯͿ

La
definiǌione

di
Arrhenius

è
lim

itata
all͛acqua

com
e

solǀente͘
AlcƵne

ƐŽƐƚanǌe
m

anifeƐƚanŽ
Ƶn

cŽm
ƉŽƌƚam

enƚŽ
analŽgŽ

in
ƐŽlǀenƚinŽn

acƋƵŽƐi͕
neceƐƐaƌia

Ƶna
geneƌaliǌǌaǌiŽne͘

JŽhanneƐ BƌƆnƐƚed
;Danim

aƌcaͿ e ThŽm
aƐ LŽǁ

ƌǇ
;InghilƚeƌƌaͿ ƉƌŽƉŽƐeƌŽ͕ in 

m
ŽdŽ indiƉendenƚe͕ di definiƌe le proprietà acidoͲbase ƌifeƌendŽƐi al 

trasferim
ento protonico͘

L’acido dona un protone 𝑯
ା

che è accettato da una base͘



Reazione acido-base -reazione di trasferim
ento protonico

In acqua una m
olecola di acido cede uno ione idrogeno 𝐻

ା
, il quale 

ƌeagiƐce cŽn Ƶna delle m
ŽlecŽle d

a͛cƋƵa dandŽ lƵŽgŽ a ƵnŽ ione idronio 
𝑯

૜ 𝑶
ା

.
acido             base
𝐻

𝐶𝑙
𝑔

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

→
𝐻

ଷ 𝑂
ା

𝑎𝑞
൅

𝐶𝑙 ି
𝑎𝑞



La definizione di acido e base di Brønsted-Low
ry

U
n acido è un donatore di protoni, qualsiasi specie

che dona uno ione
H

+.

U
n acido deve contenere H acido nella sua form

ula.

U
na base è un accettore di protoni, qualsiasi specie

che accetta uno ione H
+.

U
na base deve contenere una coppia solitaria di elettroniper legare H

+.

U
na reazione acido-base è un processo di trasferim

ento 
protonico.



(acido, donatore
di H

+)
(base, accettore

di H
+)

La coppia
solitaria

lega
H

+

(base, accettore
di H

+)
(acido, donatore

di H
+)

La cŽƉƉia
ƐŽliƚaƌia

lega
H

н

Dissoluzione di un acido o di una base in acqua: reazione acido-
base di Brønsted-Low

ry



U
n acido di Brønsted

contiene un atom
o di idrogeno acido, cioè 

cedibile com
e protone.

Gli acidi m
onoprotici sono in grado di cedere un solo protone:

𝑯
𝐶𝑙,

𝑯
𝑁

𝑂
ଷ

N
egli acidi Žƌganici͕ l͛idƌŽgenŽ acidŽ è ƐcƌiƚƚŽ alla fine

𝐶𝐻
ଷ 𝐶𝑂

𝑂
𝑯

Gli acidi poliproticisono in grado di cedere più protoni:

𝑯
૛ 𝑆𝑂

ସ ,
𝑯

૜ 𝑃𝑂
ସ



La definizione di Arrheniusè applicabile solo per i com
posti.

La definizione di Brønsted
è applicabile anche agli ioni.

Ad esem
pio, lo ione idrogenocarbonato

può agire da debole 
protonatore

dell͛acƋƵa

𝐻
𝐶𝑂

ଷ ି
𝑎𝑞

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

⇌
𝐻

ଷ 𝑂
ା

𝑎𝑞
൅

𝐶𝑂
ଷ ଶି

𝑎𝑞



Gli acidi sono classificati in forti o deboli a seconda del loro 
grado di deprotonazione. 

La forza di una acido dipende dal solvente.

Acido forte -in soluzione quasi tutte le m
olecole o ioni sono 

deprotonati.

Acido debole -in soluzione è deprotonata
solo una piccola 

frazione di m
olecole o ioni.



Basi di Brønsted
U

na base di Brønsted
è un accettore di protoni. Di solito possiede una 

coppia solitaria di elettroni in grado di legarsi a un protone.
LŽ iŽne ŽƐƐidŽ eƐeƌciƚa in acƋƵa Ƶn

a͛ƚƚƌaǌiŽne m
ŽlƚŽ fŽƌƚe ƐƵl nƵcleŽ di Ƶn 

atom
o di idrogeno di una m

olecola di acqua.

𝑂
ଶ ି

ଶ
𝑎𝑞

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

→
2𝑂

𝐻
ି

𝑎𝑞

Lo ione ossido è una base forte.



𝑁
𝐻

ଷ ሺaqሻ൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

⇌
𝑁

𝐻
ସ ା

𝑎𝑞
൅

𝑂
𝐻

ି
𝑎𝑞

Basi deboli
La cŽƉƉia ƐŽliƚaƌia della͛ƚŽm

Ž di aǌŽƚŽ Ɛi lega a Ƶn nƵcleŽ di aƚŽm
Ž d͛idƌŽgenŽ 

ƉƌeƐŽ da Ƶna m
ŽlecŽla d

a͛cƋƵa͘
EƐƐendŽ la͛m

m
Žniaca elettricam

ente neutra͕ la͛ƚƚƌaǌiŽne nei cŽnfƌŽnƚi del 
protone non è m

olto elevata.



Le basi sono distinte in forti o deboli a seconda del loro 
grado di protonazione.

La forza di una base dipende dal solvente.

Base forte -in soluzione quasi tutte le m
olecole o ioni sono 

protonati.

Base debole -in soluzione è protonata solo una piccola 
frazione delle m

olecole o ioni.



Acidi e basi coniugate

I prodotti del trasferim
ento protonico in soluzione acquosa possono 

reagire donando o acquisendo un protone, sono quindi classificabili 
anch͛eƐƐi cŽm

e acidi Ž baƐi͘

La base coniugata è la specie che rim
ane quando un acido cede un 

protone.

𝑎𝑐𝑖𝑑𝑜
௖௘ௗ௘

௨௡
ு

శ𝑏𝑎𝑠𝑒
𝑐𝑜𝑛𝑖𝑢𝑔𝑎𝑡𝑎

L͛acidŽ cŽniƵgaƚŽ è la ƐƉecie che Ɛi fŽƌm
a ƋƵandŽ Ƶna baƐe acceƚƚa Ƶn 

protone.

𝑏𝑎𝑠𝑒
௔௖௖௘௧௧௔

௨௡
ு

శ𝑎𝑐𝑖𝑑𝑜
𝑐𝑜𝑛𝑖𝑢𝑔𝑎𝑡𝑜



Acidi e basi coniugate

Acido                    base                    base
coniugata      acido coniugato

𝐻
𝐶𝑙

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଶ 𝑂

𝑙
→

𝐶𝑙 ି
𝑎𝑞

൅
𝐻

ଷ 𝑂
ା

𝑎𝑞

𝐻
𝐶𝑁

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଶ 𝑂

𝑙
⇌

𝐶𝑁
ି

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଷ 𝑂

ା
𝑎𝑞

base                     acido                   acido coniugato     base coniugata

𝑂
ଶି

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଶ 𝑂

𝑙
→

𝑂
𝐻

ି
𝑎𝑞

൅
𝑂

𝐻
ି

𝑎𝑞

𝑁
𝐻

ଷ
𝑎𝑞

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

⇌
𝑁

𝐻
ସ ା

𝑎𝑞
൅

𝑂
𝐻

ି
𝑎𝑞



In soluzioni acquose

L͛acidŽ clŽƌidƌicŽ è fŽƌƚe

𝐻
𝐶𝑙

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଶ 𝑂

𝑙
→

𝐻
ଷ 𝑂

ା
𝑎𝑞

൅
𝐶𝑙 ି

𝑎𝑞

L͛acidŽ cianidƌicŽ è debŽle

𝐻
𝐶𝑁

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଶ 𝑂

𝑙
⇌

𝐻
ଷ 𝑂

ା
𝑎𝑞

൅
𝐶𝑁

ି
𝑎𝑞

Lo ione idrogenocarbonato
può agire da acido debole

𝐻
𝐶𝑂

ଷ ି
𝑎𝑞

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

⇌
𝐻

ଷ 𝑂
ା

𝑎𝑞
൅

𝐶𝑂
ଷ ଶି

𝑎𝑞

Lo ione ossido è una base forte

𝑂
ଶି

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଶ 𝑂

𝑙
→

2𝑂
𝐻

ି
𝑎𝑞

L͛am
m

Žniaca è Ƶna baƐe debŽle

𝑁
𝐻

ଷ
𝑎𝑞

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

⇌
𝑁

𝐻
ସ ା

𝑎𝑞
൅

𝑂
𝐻

ି
𝑎𝑞



Le definizioni di acido e di base di Brønsted
valgono anche in 

solventi non acquosi e per reazioni in fase gassosa.

Reazione in am
m

oniaca liquida com
e solvente

𝐶𝐻
ଷ 𝐶𝑂

𝑂
𝐻

𝑎𝑚
൅

𝑁
𝐻

ଷ
𝑙

⇌
𝐶𝐻

ଷ 𝐶𝑂
𝑂

ି
𝑎𝑚

൅
𝑁

𝐻
ସ ା

𝑎𝑚

Reazione in fase gassosa

𝑁
𝐻

ଷ
𝑔

൅
𝐻

𝐶𝑙
𝑔

⇌
𝑁

𝐻
ସ 𝐶𝑙ሺ𝑠ሻ



O
ssidi e idrossidi

Gli ossidi e gli idrossidi dei m
etalli alcalini e alcalini terrosi 

sono spesso indicati com
e basidi Brønsted.

Le reali basi di Bronsted
sono però gli ioni ossido 𝑂

ଶି
e 

idrossido
𝑂

𝐻
ି

, i cationi non partecipano alla reazione 
acido-base.



Acidi e basi di Leǁ
is

La teoria di Lew
is è più generale della teoria di BrønstedͲLow

ry͘

U
na baƐe di Leǁ

iƐ è Ƶn donatore di coppie elettroniche͘

U
n acidŽ di Leǁ

iƐ è Ƶn accettore di coppie elettroniche͘

Reaǌione acidoͲbase di Leǁ
is

Siha
Ƶna

ƌeaǌiŽne
acidŽͲbaƐe

ƋƵandŽ
Ƶna

baƐe
diLeǁ

iƐ
cŽndiǀide

Ƶna
cŽƉƉia

di
eleƚƚƌŽni

cŽn
Ƶn

acidŽ
di

Leǁ
iƐ

fŽƌm
andŽ

Ƶn
legam

e
covalente

coordinato
;enƚƌam

biglieleƚƚƌŽnidilegam
e

ƉƌŽǀengŽnŽ
da

Ƶna
ƐŽlŽ

aƚŽm
ŽͿ͘



Base di Leǁ
is

La caƌaƚƚeƌiƐƚica eƐƐenǌiale di Ƶna baƐe
di Lew

is è
la diƐƉŽnibiliƚà di 

Ƶna cŽƉƉia eleƚƚƌŽnica Ɖeƌ fŽƌm
aƌe Ƶn  legam

e cŽǀalenƚe 
cŽŽƌdinaƚŽ͘

U
na

base di Brønsted
è Ƶn ƚiƉŽ ƉaƌƚicŽlaƌe di baƐe di Leǁ

iƐ͘ U
na 

ƐƉecie chim
ica che ƉƵž ƵƐaƌe Ƶna cŽƉƉia eleƚƚƌŽnica Ɖeƌ fŽƌm

aƌe 
cŽn Ƶn ƉƌŽƚŽne Ƶn  legam

e cŽǀalenƚe cŽŽƌdinaƚŽ͘

TƵƚƚe le basi di BrønstedͲLow
ry

sono anche basi di Lew
is.



Acido di Lew
is

La caratteristica essenziale di un acido di Lew
is ha

un orbitale vuoto (o la capacità di 
riorganizzare i suoi legam

i per form
arne uno) per accettare una coppia elettronica e form

are 
un nuovo legam

e. 

Il protone 𝑯
ା

è un accettore di elettroni, si tratta quindi di un caso particolare di acido di 
Lew

is in quanto può condividere una coppia di elettroni fornita da una base di Lew
is.

L’acido
di

Brønsted
è

una
specie

chim
ica

che
fornisce

una
particolare

acido
di

Lew
is

(il
protone).

La definizione di Lew
is espande la classe degli acidi.

Esem
pio. Gli atom

i e gli ioni m
etallici, pur non essendo acidi di Brønsted, possono agire com

e 
acidi di Lew

is.
𝑁

𝑖
𝐶𝑂

ସ
𝑎𝑡𝑜𝑚

𝑜
𝑑𝑖𝑛𝑖𝑐ℎ𝑒𝑙

𝑎𝑐𝑖𝑑𝑜
𝑑𝑖𝐿𝑒𝑤

𝑖𝑠
𝑚

𝑜𝑛𝑜𝑠𝑠𝑖𝑑𝑜
𝑑𝑖𝑐𝑎𝑟𝑏𝑜𝑛𝑖𝑜

ሺ𝑏𝑎𝑠𝑒
𝑑𝑖𝐿𝑒𝑤

𝑖𝑠ሻ



M
olecole elettrondeficienticom

e acidi di Lew
is

B e Al form
ano spesso m

olecole elettrondeficienti, in cui un orbitale p
non 

occupato può accettare una coppia di elettroni:

BF
3 acceƚƚa Ƶna cŽƉƉia di eleƚƚƌŽni dalla͛m

m
Žniaca Ɖeƌ fŽƌm

aƌe Ƶn legam
e 

covalente. 



Acidi di Lew
is con legam

i m
ultipli polari

Le m
olecole che contengono legam

i m
ultipli polari si com

portano spesso 
com

e acidi di Lew
is:

L͛aƚŽm
Ž di O

 di Ƶna m
ŽlecŽla di H

2 O
 dona una coppia di elettroni allo S di 

SO
2 ͕ fŽƌm

andŽ Ƶn nƵŽǀŽ legam
e ʍ SവO

 e ƌŽm
ƉendŽ ƵnŽ dei legam

i  p SവO
͘



Cationi m
etallici com

e acidi di Lew
is

Il processo di idratazione di un catione m
etallico in acqua è una 

reazione acido-base di Lew
is:

L͛aƚŽm
Ž di O

 di Ƶna m
ŽlecŽla di H

2 O
 dona una coppia di elettroni a un orbitale 

disponibile del catione m
etallico.



Lo ione M
g

Ϯнcom
e acido di Leǁ

is nella clorofilla



IdƌŽgenŽ Ž Ƶn ƋƵalƐiaƐi 
acceƚƚŽƌe di eleƚƚƌŽni
O

ƐƐigenŽ
DŽnaƚŽƌe di cŽƉƉia di 
eleƚƚƌŽni
AcƋƵa ;ƐfŽndŽ aǌǌƵƌƌŽͿ
CŽnƚƌŽiŽne
Alƚƌi aƚŽm

i



O
ssidi acidi

U
n ossido acido

è un ossido che reagisce con l’acqua
form

ando un acido di 
Bronsted.

𝐶𝑂
ଶ

𝑔
൅

𝐻
ଶ 𝑂

𝑙
⇌

𝐻
ଶ 𝐶𝑂

ଷ
𝑎𝑞

Gli ossidiacidi sono com
posti m

olecolariche si com
portano da acidi di 

Lew
is.

2𝑁
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𝑎
ଶ 𝐶𝑂

ଷ
𝑎𝑞

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙



O
ssidi basici

U
n ossido basico

è un ossido che reagisce con l’acqua form
ando 

ioni di idrossido.𝐶𝑎𝑂
𝑠

൅
𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

→
𝐶𝑎

𝑂
𝐻

ଶ
𝑎𝑞

Gli ossidi basici sono com
posti ioniciche reagiscono con acidi per 

form
are sale e acqua.

𝑀
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𝑀
𝑔𝐶𝑙ଶ

𝑎𝑞
൅

𝐻
ଶ 𝑂

𝑙

La base ione ossido
𝑂

ଶି
accetta due protoni dagli ioni idronio 

𝐻
ଷ 𝑂

ା
nella soluzione di acido cloridrico.



I m
etallidanno di norm

a origine a ossidi basici. 

I non m
etalli danno generalm

ente origine a ossidi acidi.

Le sostanze che tendono a reagire sia com
e acidi sia com

e basisono 
detta anfotere.

𝐴𝑙ଶ 𝑂
ଷ

𝑠
൅

6𝐻
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𝑎𝑞
→

2𝐴𝑙𝐶𝑙ଷ
𝑎𝑞

൅
3𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

2𝑁
𝑎𝑂

𝐻
𝑎𝑞

൅
𝐴𝑙ଶ 𝑂

ଷ
𝑠

൅
3𝐻

ଶ 𝑂
𝑙

→
2𝑁

𝑎
𝐴𝑙

𝑂
𝐻

ସ
𝑎𝑞



Elem
enti situati sulla diagonale 

dei m
etalloidi o nelle vicinanze 

che form
ano di norm

a ossidi 
anfoteri (indicati in rosso).



Alcuni elem
enti del blocco d

danno origine a ossidi anfoteri, 
particolarm

ente negli stati di ossidazione interm
edi del loro 

intervallo tipico
(com

e m
ostrato qui per alcuni elem

enti del quarto 
periodo). 
Ciascuna pila di quadratini rappresenta uno stato di ossidazione.



L͛acƋƵa ƉƵž agiƌe Ɛia da baƐe di Brønsted, accettando un protone, sia 
da acido di Brønsted, liberando un protone.

L͛acƋƵa è anfiprotica: può donare o accettare protoni.

Base          acido
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Autoprotolisi;autoioniǌǌaǌioneͿ dell͛acqua

L͛acƋƵa Ɛi diƐƐŽcia in iŽni in Ƶn ƉƌŽceƐƐŽ di eƋƵilibƌiŽ nŽƚŽ cŽm
e 

autoprotolisi;autoioniǌǌaǌioneͿ ͗
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Autoprotolisi
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ା
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𝐾
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𝑎

ு
య ை

శ𝑎
ை

ு
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𝑎
ு

మ ை
ଶ

PŽiché la͛cƋƵa è il ƐŽlǀenƚe͕ la͛ƚƚiǀiƚà ƉƵž eƐƐeƌe cŽnƐideƌaƚa Ƶniƚaƌia

𝑎
ு

మ ை
ൌ

1
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௪

ൌ
𝑎

ு
య ை

శ𝑎
ை

ு
ష

𝐾
௪

è la costante di autoprotolisidell’acqua ሺprodotto ionicoሻ.
In soluzioni diluite
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Valori adim
ensionali in quanto 

divisi per 𝑐௢
ൌ

1
𝑚

𝑜𝑙𝐿 ି
ଵ



Autoprotolisi

L͛acƋƵa  ƉƵƌa͕ a caƵƐa della ƉƌŽƚŽliƐi͕ cŽnƚiene 
ioni idronio e ioni ossidrile.
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In acqua pura a 25°C
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Valori adim
ensionali in quanto 

divisi per 𝑐௢
ൌ

1
𝑚

𝑜𝑙𝐿 ି
ଵ



U
na variazione in 𝐻

ଷ 𝑂
ା

determ
ina una variazione 

inversa in 𝑂
𝐻

ି
, e viceversa.

𝐻
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Possiam
o definire le soluzioni com

e acide
o basiche

in 
term

ini dei valori relativi delle concentrazioni degli ioni 
H

3 O
+e O

H
-:

In soluzione acida,
[H

3 O
+] > [O

H
-]

In soluzione neutra,
[H

3 O
+] = [O

H
-]

In soluzione basica,
[H

3 O
+] < [O

H
-]

𝐻
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ା
ൌ

𝐾
௪

𝑂
𝐻

ି

ValŽƌi adim
enƐiŽnali in ƋƵanƚŽ 

diǀiƐi Ɖeƌ 𝑐௢
ൌ

1
𝑚

𝑜𝑙𝐿 ି
ଵ



.

La scala di pH
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Il pH
di una soluzione è una m

isura della sua acidità:

In soluzione acida,
pH

< 7,00

In soluzione neutra,
pH

= 7,00

In soluzione basica,
pH

> 7,00

M
aggiore

il pH, m
inore [H

3 O
+] e m

eno acida (più basica) la soluzione.

Valore num
erico della 

concentrazione m
olare 

degli ioni idronio, è 
adim

ensionale in quanto 
diviso per 𝑐௢

ൌ
1

𝑚
𝑜𝑙𝐿 ି

ଵ

Si assum
e un com

portam
ento ideale, coefficienti di attività unitario



Tipici valori di pH
di alcune soluzioni 

acquose com
uni.

Le regioni in violetto indicano il cam
po di 

pH
dei liquidi che si classificano com

e 
sostanze corrosive.
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ValŽƌe nƵm
eƌicŽ della cŽncenƚƌaǌiŽne 

m
Žlaƌe degli iŽni idƌŽniŽ͕ è adim

enƐiŽnale 
in ƋƵanƚŽ diǀiƐŽ Ɖeƌ 𝑐௢

ൌ
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14

𝒑𝑲
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ൌ
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൅
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𝑯
ൌ

૚૝

pH
di soluzioni acquose a 25°C

La m
aggioranza dei valori si colloca tra 0 e 14.

Alcune soluǌioni possono collocarsi all͛esterno di questo cam
po e 

assum
ere valori anche negativi.
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