
Abbiamo visto che un acido forte è caratterizzato dal fatto che in soluzione
acquosa esso cede completamente il protone all’acqua, cioè:

HCl(aq) +H2O(l) ® H3O+(aq) + Cl-(aq) 

Consideriamo ad esempio una soluzione 0,10 M di HCl. Poiché HCl si dissocia
completamente avremo:

[H3O+]=0,10 M

pH=-log(0,1)=-log(1x10-1)=1     pOH=14-1=13



• A rigore dovremmo considerare un ulteriore contributo alla
concentrazione di H3O+ dovuto all’autoionizzazione
dell’acqua.

• Questo contributo è però di solo 10-7 mol/L per l’acqua pura e
sarà ancora minore in presenza di ulteriori ioni H3O+ in
soluzione per il principio di Le Chatelier.

• Il contributo dell’autoionizzazione dell’acqua può quindi
essere tranquillamente trascurato.

(Questa considerazione vale solo per soluzioni abbastanza
concentrate, con concentrazioni ³ 10-5-10-6 di acidi forti; per
soluzioni molto diluite gli ioni H3O+ provenienti
dall’autoionizzazione dell’acqua non sono più trascurabili).



L’autoionizzazione dell’acqua è comunque sempre presente ed è
l’unica responsabile della presenza di ioni OH- in soluzione, la cui
concentrazione può essere calcolata dall’espressione per la
costante del prodotto ionico dell’acqua.

Infatti dall’espressione:

Kw=[H3O+][OH-]

sapendo che [H3O+]=0,10 M si può ricavare [OH-] 

1x10-14=0,1·[OH-]

[OH-]=1x10-13



Una base forte è caratterizzato dal fatto che in soluzione acquosa si dissocia 
completamente in ioni OH- cioè:

NaOH(aq) ® Na+(aq) + OH-(aq) 
H2O

Consideriamo ad esempio una soluzione 0,10 M di NaOH. Poiché NaOH si
dissocia completamente avremo: [OH-]=0,10 M

Il contributo dell’autoionizzazione dell’acqua è ancora trascurabile (<10-7

mol/L) per quanto riguarda la concentrazione di OH-; è però l’unica fonte di
ioni H3O+, la cui concentrazione si calcola quindi dal Kw:

[H3O+]= Kw/0,1= 1x10-13

pH=-log(1x10-13)=13     pOH=14-13=1



Se la base contiene due funzioni idrossido come:

Ca(OH)2   idrossido di calcio 
Sr(OH)2   idrossido di stronzio 
Ba(OH)2   idrossido di bario

Ca(OH)2 (aq) ® Ca2+(aq) + 2OH-(aq) 
H2O

Consideriamo ad esempio una soluzione 0,10 M di idrossido di Calcio. Poiché si 
dissocia completamente avremo: 

[OH-]=2x[Ca(OH)2]= 2x0,10 M= 0,2 M

[H3O+]= Kw/0,2= 5x10-14

pH=-log(10-13)=13,3     pOH=14-13,3=0,7



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.



Acidi e basi di Lewis

La definizione di Lewis espande la classe degli acidi.

La caratteristica essenziale di una base di Lewis e ̀ 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 e ̀ 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.



Molecole elettrondeficienti come acidi di Lewis

Boro e Alluminio formano spesso molecole elettrondeficienti, in
cui un orbitale p non occupato può accettare una coppia di
elettroni:

BF3 accetta una coppia di elettroni dall’ammoniaca per 
formare un legame covalente. 
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un orbitale vuoto (o la capacità di riorganizzare i suoi legami per formarne uno) per
accettare quella coppia solitaria e formare un nuovo legame. Esiste un’ampia varietà
di molecole neutre e di ioni carichi positivamente che soddisfano questo requisito.

Molecole come acidi di Lewis
Molte molecole neutre si comportano come acidi di Lewis. In ogni caso, l’atomo che
accetta la coppia di elettroni ha una bassa densità elettronica a causa di una carenza di
elettroni o di un legame multiplo polare.

Acidi di Lewis con atomi poveri di elettroni Alcuni acidi di Lewis molecolari con-
tengono un atomo centrale che è povero di elettroni (elettrondeficiente), essendo cir-
condato da meno di otto elettroni di valenza. I più importanti sono composti
covalenti degli elementi del Gruppo 3A(13) boro e alluminio. Come abbiamo notato
nei Capitoli 9 e 14, questi composti reagiscono vigorosamente per completare il loro
ottetto. Per esempio, il trifluoruro di boro accetta una coppia di elettroni dall’am-
moniaca per formare un legame covalente in una reazione acido-base di Lewis in
fase gassosa:

Il comportamento di solubilità inatteso è dovuto talvolta alla formazione di un
addotto. Per esempio, il cloruro di alluminio si scioglie liberamente in etere dietilico
relativamente apolare a causa di una reazione acido-base di Lewis, in cui l’atomo di
O dell’etere dona una coppia di elettroni all’atomo di Al per formare un legame cova-
lente:

Questo comportamento acido degli alogenuri di boro e di alluminio è sfruttato in molte
sintesi organiche. Per esempio, il toluene, un importante solvente e reagente organico,
può essere formato dall’azione del CH3Cl sul benzene in presenza di AlCl3. L’acido di
Lewis AlCl3 estrae la base di Lewis Cl! da CH3Cl per formare un addotto che ha un
gruppo CH3

" reattivo, che attacca l’anello benzenico:

Acidi di Lewis con legami multipli polari Anche le molecole che contengono un
legame doppio polare si comportano come acidi di Lewis. Quando la coppia di elet-
troni sulla base di Lewis si avvicina all’estremità parzialmente positiva del legame dop-
pio, uno dei legami si rompe per formare il nuovo legame nell’addotto. Consideriamo,
per esempio, la reazione che avviene quando SO2 si scioglie in acqua. Gli atomi di O
elettronegativi in SO2 attraggono la densità elettronica allontanandola dall’atomo di S
centrale, quindi esso è parzialmente positivo. L’atomo di O dell’acqua dona una cop-
pia solitaria all’atomo di S, rompendo uno dei legami # e formando un legame S-O,
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Acidi di Lewis con legami multipli polari

Le molecole che contengono legami multipli polari si 
comportano spesso come acidi di Lewis:

L’atomo di O di una molecola di H2O dona una coppia di
elettroni allo S di SO2, formando un nuovo legame σ S‒O e
rompendo uno dei legami p S‒O.

Capitolo 18618

e un protone si trasferisce dall’acqua a quell’atomo di O. L’addotto che si forma è l’a-
cido solforoso e il processo complessivo è

Nella formazione dei carbonati a partire da un ossido metallico e diossido di carbo-
nio, avviene una reazione analoga in un sistema eterogeneo non acquoso. Lo ione
O2! (mostrato qui sotto da CaO) dona una coppia di elettroni all’atomo di C par-
zialmente positivo in CO2, un legame " si rompe, e si forma lo ione CO3

2! come
addotto:

Cationi metallici come acidi di Lewis
Abbiamo visto precedentemente che certi ioni metallici idrati si comportano come acidi
di Brønsted-Lowry. Nel senso di Lewis, il processo di idratazione stesso è una reazione
acido-base. Il catione idrato è l’addotto, poiché le coppie solitarie di elettroni sugli
atomi di O dell’acqua formano legami covalenti con lo ione carico positivamente; per-
ciò, ogni ione metallico si comporta come un acido di Lewis quando si scioglie in
acqua:

M2# 4H2O(l) M(H2O)4
2# (aq)

acido base addotto

L’ammoniaca è una base di Lewis più forte dell’acqua perché sposta H2O da uno ione
idrato quando si aggiunge NH3 in soluzione acquosa:

Ni(H2O)6
2# (aq) # 6NH3(aq) Ni(NH3)6

2# (aq) # 6H2O(l)
addotto idrato base addotto ammoniato 

Esamineremo il carattere di equilibrio di queste reazioni acido-base in modo più parti-
colareggiato nel capitolo seguente.

Molte biomolecole essenziali sono addotti di Lewis con ioni metallici centra-
li. Molto spesso servono da base di Lewis atomi di O e di N di gruppi organici, 
con le loro coppie solitarie. La clorofilla è un addotto di Lewis di un Mg2# centrale
e dei quattro atomi di N di un anello tetrapirrolico organico (Figura 18.14). La 
vitamina B12 ha una struttura simile con un Co3# centrale, e l’ha anche l’eme, ma
con un Fe2# centrale. Parecchi altri ioni metallici, quali Zn2# , Mo2# e Cu2# , sono
legati nei siti attivi di enzimi e si comportano come acidi di Lewis nell’azione cata-
litica.
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Figura 18.14 Lo ione Mg2#

come acido di Lewis nella mole-
cola di clorofilla. Molte biomole-
cole contengono ioni metallici che
si comportano come acidi di
Lewis. Nella clorofilla, Mg2#

accetta coppie di elettroni dagli
atomi di N circostanti che fanno
parte della parte organica grande
della molecola.
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Cationi metallici come acidi di Lewis

Il processo di idratazione di un catione metallico in acqua è una
reazione acido-base di Lewis:

L’atomo di O di ogni molecola di H2O dona una coppia di 
elettroni a un orbitale disponibile del catione metallico.

Capitolo 18618
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A differenza degli acidi e delle basi forti,gli acidi e le basi deboli sono sono solo
parzialmente dissociati in soluzione acquosa e stabiliscono un equilibrio.

Acidi e basi deboli

Acidi deboli

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

costante di ionizzazione acida:

[HA]
][A ]O[HK

-
3

a

+

=



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

Conc. iniziali 0,10             ~ 0           0

Variazioni    -x                +x          +x

Concentrazioni 0,10-x              x           x              
all’equilibrio  

A partire da una soluzione a concentrazione nota di HA, è possibile calcolare
facilmente le concentrazioni all’equilibrio di HA, H3O+ e A- dal valore di Ka e
utilizzando i metodi generali visti per gli equilibri.

Esempio – Calcolare le concentrazioni di HA, H3O + e A- e il pH di una soluzione
di un acido debole con Ka=1,4´10-5

x-0,10
x

101,4
2

5- =´Dall’equazione della costante di equilibrio si ha:



Questa è un’equazione di secondo grado da risolvere rispetto ad x; essa può
però essere notevolmente semplificata notando che poichè Ka è molto piccola
la reazione è molto poco spostata verso destra e di conseguenza x sarà molto
piccolo e trascurabile rispetto alla concentrazione iniziale:

x<<0,10 Þ 0,10-x » 0,10

0,10
x

101,4
2

5- =´

x2 = 1,4´10-5 ´ 0,10 = 1,4´10-6

-3-6 101,2101,4x ´=´=

Verifichiamo innanzitutto l’approssimazione fatta:
x = 0,0012 << 0,10        0,10-x = 0,10 - 0,0012 = 0,0998 » 0,10

x-0,10
x

101,4
2

5- =´



Le concentrazioni all’equilibrio sono quindi:

[H3O+] = x = 1,2´10-3                               pH = -log(1,2´10-3 )=2,92

Grado di ionizzazione

% ionizzazione = 1,2´10-2 ´ 100 = 1,2%

[A-] = x = 1,2´10-3

[HA] = 0,10 - x = 0,0998 » 0,10

Il grado di ionizzazione di un acido (o base) è definito come il rapporto fra la
concentrazione di acido (base) che è ionizzato all’equilibrio e la concentrazione
totale presente inizialmente. Moltiplicato per 100 corrisponde alla percentuale di
acido (base) che è ionizzato all’equilibrio.
Nel caso precedente si ha:

grado di ionizzazione = 2-
-3

0

101,2
0,10
101,2

[HA]
][H

´=
´

=
+



In generale per un acido debole l’approssimazione x<<[HA]0 che permette di 
evitare di risolvere l’equazione di secondo grado vale se si ha:

Ka<<[HA]0 almeno di un fattore 102-103

In questi casi la concentrazione di ioni H3O+ può essere calcolata direttamente 
con la formula:

0a3 [HA]KO[H ´=+ ]

come in pratica fatto nell’esercizio precedente.


