
La costante di dissociazione acida, Ka

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
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Valori di Ka per alcuni acidi monoprotici a 298 K
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Valori di Ka successivi per alcuni acidi poliprotici a 298 K



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; ad es.  CH3COOH and 
C6H5COOH).
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Valori di Kb per alcune basi molecolari a 298 K



• 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 1 (Li, Na, K, Rb, Cs);

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

• Sono basi deboli:
• l’ammoniaca (NH3);

• le ammine;                                            

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

Classificazione delle forze relative di acidi e basi
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• Acidi deboli hanno basi coniugate forti

Quanto più un acido è debole tanto più è forte la sua 
base coniugata

• Basi deboli hanno acidi coniugati forti

Quanto più una base è debole tanto più è forte il suo 
acido coniugato
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Trasferimento protonico come caratteristica essenziale di una 
reazione acido-base di Brønsted-Lowry



Estrazione di un protone dall’acqua per opera della metilammina

605Equilibri acido-base

all’equilibrio, costruiamo una tabella di reazione per trovare [base]reagente, formuliamo
le ipotesi consuete e poi risolviamo rispetto a [OH!]. La principale differenza è che
dobbiamo convertire [OH!] in [H3O"] per calcolare il pH.

PROBLEMA DI VERIFICA 18.9
Problema La dimetilammina, (CH3)2NH (vedi figura a margine), è un intermedio essenziale nella
produzione dei detergenti, ha una Kb # 5,9 $ 10!4 . Quanto vale il pH di una soluzione 1,5 M di
(CH3)2NH)?
Piano Conosciamo la concentrazione iniziale (1,5 M) e la Kb (5,9 $ 10!4 ) di (CH3)2NH e voglia-
mo trovare il pH. L’ammina reagisce con l’acqua per formare OH!, quindi dobbiamo trovare
[OH!] e poi calcolare [H3O"] e il pH. L’equazione bilanciata e l’espressione per Kb sono

(CH3)2NH(aq ) " H2O(l) (CH3)2NH2
"(aq ) " OH!(aq )

Poiché Kb % Kw, la [OH!] derivante dall’autoionizzazione dell’acqua è trascurabile, e si può igno-
rarla. Perciò,

[OH!]base # [(CH3)2NH2
"] # [OH!] 

Poiché Kb è piccola, supponiamo che la quantità di ammina che reagisce sia piccola, quindi

[(CH3)2NH]iniz ! [(CH3)2NH]reagente # [(CH3)2NH] ! [(CH3)2NH]iniz

Procediamo come al solito, costruendo una tabella di reazione, formulando l’ipotesi e risolvendo
rispetto a x. Poi verifichiamo l’ipotesi e convertiamo [OH!] in [H3O"] usando Kw; infine, calco-
liamo il pH.
Risoluzione Costruzione della tabella di reazione, con

x # [(CH3)2NH]reagente # [(CH3)2NH2
"] # [OH!]

Formulazione dell’ipotesi:
Kb è piccola, quindi [(CH3)2NH]iniz ! [(CH3)2NH]; perciò, 1,5 M ! x ! 1,5 M.
Sostituzione nell’espressione per Kb e risoluzione rispetto a x:

Kb # # 5,9 $ 10!4 !
x2

1,5
x # [OH!] ! 3,0 $ 10!2 M

Verifica dell’ipotesi:

3,0 × 10−2 M
1,5 M

$ 100 # 2,0% & 5%; l’ipotesi è giustificata

[(CH3)2NH2
"][OH!]

[(CH3)2NH]

Concentrazione (M)

1,5
!x

1,5 ! x

(CH3)2NH(aq)

0
"x
x

(CH3)2NH2
!(aq)

–
–
–

H2O(l)

0
"x
x

OH"(aq)!! BA

valore iniziale 
variazione
valore di equilibrio 

Kb # 
[(CH3)2NH2

"][OH!]
[(CH3)2NH]

BA

H2O CH3N
+

H3
ione metilammonio 

+ +

OH–
CH3NH2

metilammina

la coppia solitaria 
        lega H+

Figura 18.10 Estrazione di un
protone dall’acqua per opera
della metilammina. Le ammine
sono derivati organici dell’ammo-
niaca. La metilammina, l’ammina
più semplice, si comporta come
una base in acqua estraendo un
protone e aumentando così la
[OH!].

Determinazione del pH in base alla 2b e alla [B] iniziale

dimetilammina 
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• Nella teoria di Brønsted-Lowry l’acqua può essere sia un acido sia 
una base

• anfotere - specie che possono essere sia acidi sia basi

• anfiprotiche – reazioni di trasferimento protonico che coinvolgono 
specie che si comportano sia da acidi sia da basi

Autoionizzazzione dell’acqua

587Equilibri acido-base

2. Gli acidi in cui H non è legato a O o a un alogeno, quali HCN e H2S
3. Gli ossiacidi in cui il numero di atomi di O è uguale a, o supera di uno, il

numero di protoni ionizzabili, quali HCl, HNO2 e H3PO4
4. Gli acidi organici (formula generale RCOOH), quali CH3COOH e C6 H5 COOH

• Basi forti. I composti solubili contenenti ioni O2! o OH! sono basi forti. I cationi
sono di solito quelli della maggior parte dei metalli attivi:
1. M2O o MOH, dove M " metallo del Gruppo 1A(1) (Li, Na, K, Rb, Cs)
2. MO o M(OH)2, dove M " metallo del Gruppo 2A(2) (Ca, Sr, Ba)

[MgO e Mg(OH)2 sono soltanto lievemente solubili, ma la parte solubile si
dissocia completamente].

• Basi deboli. Molti composti con un atomo di azoto ricco di elettroni sono basi debo-
li (nessuno è una base di Arrhenius). La caratteristica strutturale comune è un atomo
di N che ha una coppia solitaria di elettroni nella sua struttura di Lewis (indicata qui
nella formula):
1. Ammoniaca (N̈H3)

2. Ammine (formula generale RN̈H2, R2N̈H, o R3N̈), quali CH3CH2N̈H2,
(CH3)2N̈H, (C3H7 )3N̈, e C5 H5 N̈

PROBLEMA DI VERIFICA 18.1
Problema Si classifichi ciascuno dei seguenti composti come acido forte, acido debole, base forte
o base debole:
(a) H2SeO4 (b) (CH3)2CHCOOH          (c) KOH (d) (CH3)2CHNH2

Piano Esaminiamo la formula e classifichiamo ciascun acido o ciascuna base usando le descrizio-
ni nel testo. Nel caso degli acidi, i punti particolari da notare sono il numero di atomi di O rispet-
to al numero di atomi di H e la presenza del gruppo -COOH. Nel caso delle basi, si deve notare
la natura del catione e la presenza di un atomo di N che ha perso una coppia solitaria.
Risoluzione (a) H2SeO4 è un ossiacido in cui il numero di atomi di O supera di due
il numero di protoni ionizzabili.
(b) (CH3)2CHCOOH è un acido organico, come è indicato dal gruppo -COOH.
(c) KOH è un idrossido di un elemento del Gruppo 1A(1).
(d) (CH3)2CHNH2 ha perso una coppia solitaria su un atomo di N ed è un’ammina.

PROBLEMA DI APPROFONDIMENTO 18.1 Quale dei seguenti composti è l’acido
o la base più forte? (a) HClO o HClO3 (b) HCl o CH3COOH       (c) NaOH o CH3NH2

18.2 AUTOIONIZZAZIONE DELL’ACQUA
E SCALA DEL pH

Prima di esaminare la successiva importante definizione del comportamento acido-
base, esaminiamo una proprietà cruciale dell’acqua che ci permette di quantificare
[H3O#] in qualsiasi sistema in soluzione acquosa; l’acqua è un elettrolita estrema-
mente debole. La conduttività elettrica dell’acqua di rubinetto è dovuta quasi intera-
mente agli ioni disciolti, ma anche l’acqua che è stata distillata e deionizzata
ripetutamente presenta una piccola conduttività. Essa è dovuta al fatto che l’acqua
stessa si dissocia lievissimamente in ioni in un processo di equilibrio noto come
autoionizzazione:

H2 O(l ) H2 O(l ) H3 O+(aq)  OH–(aq) 

+  + 

Base debole:
Base forte:

Acido debole:

Acido forte:

Classificazione della forza degli acidi e delle basi
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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)  

In acqua pura

Entrambi gli ioni sono presenti in tutti i sistemi acquosi.

[ ][ ]
[ ]22

3
c

OH

OHOH
K

-+

=

[ ] [ ][ ] ( )K298T10x0,1KOHOHOHK 14
w3

2
2c ==== --+

[ ] [ ] ( )K298T10x0,110x0,1OHOH 714
3 ==== ---+



[H3O+] più alta [OH-] più bassa 

[OH-] più alta    [H3O+] più bassa 

Una variazione in [H3O+] determina una variazione inversa 
in [OH-], e viceversa.

Possiamo definire le soluzioni come “acide” o “basiche”
in termini dei valori relativi delle concentrazioni degli ioni
H3O+ e OH-:

In soluzione acida, [H3O+] > [OH-]

In soluzione neutra, [H3O+] = [OH-]

In soluzione basica, [H3O+] < [OH-]



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

Capitolo 18588

SOLUZIONE 
ACIDA

[H3O+]

[H3O+] > [OH–]

dividere Kw per 

SOLUZIONE 
NEUTRA

[H3O+] = [OH–]

SOLUZIONE 
BASICA 

[OH–]

[H3O+] < [OH–]

Figura 18.4 La relazione tra
[H3O!] e[OH"] e l’acidità relativa
delle soluzioni.

Il carattere di equilibrio dell’autoionizzazione: 
il prodotto ionico dell’acqua (Kw)
Come qualsiasi sistema in equilibrio, l’autoionizzazione dell’acqua è descritta quanti-
tativamente da una costante di equilibrio:

Poiché in questo caso la concentrazione di H2O è sostanzialmente costante, semplifi-
chiamo questa espressione all’equilibrio includendo il termine [H2O]2 costante insieme
al valore di Kc per ottenere una nuova costante di equilibrio, il prodotto ionico del-
l’acqua (Kw, dove il pedice “w” è l’iniziale di water, “acqua”):

Kc[H2O]2 # Kw # [H3 O!][OH"] # 1,0 $ 10"14 (a 25 °C) (18.2)

È importante notare che compaiono uno ione H3 O! e uno ione OH" per ogni mole-
cole di H2 O che si dissocia. Perciò, in acqua pura, si trova che

[H3 O!] # [OH"] #
√

1,0 × 10−14 # 1,0 $ 10"7 M (a 25 °C)

L’acqua pura ha una concentrazione di circa 55,5 M [cioè, 100 g/L/18,02 g/mol] quindi
queste concentrazioni di equilibrio sono raggiunte soltanto quando una molecola d’ac-
qua su 555 milioni si dissocia reversibilmente in ioni!

L’autoionizzazione dell’acqua ha due conseguenze importanti per la chimica degli
acidi e delle basi in soluzione acquosa:

1. Una variazione di [H3 O!] determina una variazione inversa di [OH"], e vice-
versa:

[H3 O!] più alta =: [OH"] più bassa e      [OH"] più alta =: [H3 O!] più bassa

Si ricordi che, come abbiamo visto nella trattazione del principio di Le Châtelier, una varia-
zione della concentrazione dell’uno o dell’altro ione sposta la posizione dell’equilibrio, ma
non varia la costante di equilibrio. Perciò, se si aggiunge una certa quantità di acido,
[H3 O!] aumenta, quindi [OH" ] deve diminuire, se si aggiunge una certa quantità di base,
[OH"] aumenta, quindi [H3 O!] deve diminuire. Però, l’aggiunta di H3 O! o di OH" deter-
mina semplicemente la formazione di H2O, quindi il valore di Kw rimane invariato.

2. Entrambi gli ioni sono presenti in tutti i sistemi acquosi. Perciò, tutte le solu-
zioni acide contengono una bassa concentrazione di ioni OH" e tutte le soluzioni basi-
che contengono una bassa concentrazione di ioni H3 O!. Il carattere di equilibrio
dell’autoionizzazione ci permette di definire le soluzioni “acide” e “basiche” in termini
di valori relativi di [H3 O!] e [OH"]:

in una soluzione acida, [H3 O!] % [OH"]
in una soluzione basica, [H3 O!] & [OH"]
in una soluzione neutra, [H3 O!] # [OH"]

La Figura 18.4 riassume queste relazioni e l’acidità relativa delle soluzioni. Inoltre, se
si conosce il valore di Kw a una particolare temperatura e la concentrazione di uno di

Kc # 
[H3 O!][OH"]

[H2O]2
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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.

14.00 pK pOH  pH w ==+

[ ]+-= OHlogpH 310 [ ]--= OHlogpOH 10
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Il pH di alcuni 
liquidi comuni +-=

OH10
3
alogpH

[ ]+-@ OHlogpH 310

--=
OH10 alogpOH

[ ]--@ OHlogpOH 10



La relazione tra Ka e pKa

Un basso valore di pKa corrisponde a un elevata Ka

a10a KlogpK -=
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Risoluzione Calcolo dei valori per HNO3 2,0 M:

[H3O!] "
pH " #log [H3O!] " #log 2,0 "

[OH#] " "
1,0 × 10−14

2,0
"

pOH " #log (5,0 $ 10#15) "

Calcolo dei valori per HNO3 0,30 M:

[H3O!] "
pH " #log [H3O!] " #log 0,30 "

[OH#] " " 
1,0 × 10−14

0,30
"

pOH " #log (3,3 $ 10#14) "

Calcolo dei valori per HNO3 0,0063 M:

[H3O!] "

pH " #log [H3O!] " #log (6,3 $ 10#3) "

[OH#] " "
1,0 × 10−14

6,3 × 10−3 "

pOH " #log (1,6 $ 10#12) "

Verifica Via via che la soluzione si diluisce, [H3O!] diminuisce, quindi il pH aumenta, come ci si
attende. Una [H3O!] maggiore di 1,0 M, come in HNO3 2,0 M, dà un logaritmo positivo, quindi
dà un pH negativo. L’aritmetica sembra corretta perché pH ! pOH " 14,00 in ciascun caso. 
Commento Nella maggior parte delle calcolatrici, la determinazione del pH richiede parecchi
azionamenti di tasti. Per esempio, per trovare il pH di una soluzione 6,3 $ 10#3 M di HNO3, si
immettono: 6,3, EXP, 3, !/#, log, !/#.

PROBLEMA DI APPROFONDIMENTO 18.3 Una soluzione di NaOH ha pH 9,52.
Quanto valgono il pOH, la [H3O!] e la [OH#] di questa soluzione a 25 °C?

Misurazione del pH In laboratorio, i valori del pH si ottengono di solito con un indi-
catore acido-base o, con maggiore precisione, con un pH-metro (o piaccametro). Gli
indicatori acido-base sono molecole organiche il cui colore dipende dall’acidità o dalla

11,80

1,6 $ 10#12 M
Kw

[H3O!]

2,20

6,3 $ 10#3 M

13,48

3,3 $ 10#14 M
Kw

[H3O!]

0,52
0,30 M

14,30

5,0 $ 10#15 M
Kw

[H3O!]

#0,30
2,0 M

P
IÙ

 B
A

S
IC

O
P

IÙ
 A

C
ID

O

[H3O+] pH [OH–] pOH

1,0 $ 10 –15

1,0 $ 10 –14

1,0 $ 10 –13

1,0 $ 10 –12

1,0 $ 10 –11

1,0 $ 10 –10

1,0 $ 10 –9

1,0 $ 10 –8

1,0 $ 10 –7

1,0 $ 10 –6

1,0 $ 10 –5

1,0 $ 10 –4

1,0 $ 10 –3

1,0 $ 10 –2

1,0 $ 10 –1

1,0 $ 10 0

1,0 $ 10 1

15,00

14,00

13,00

12,00

11,00

10,00

9,00

8,00

7,00

6,00

5,00

4,00

3,00

2,00

1,00

0,00

–1,00

BASICO

NEUTRO

ACIDO
11,00

–1,00

15,00

14,00

13,00

12,00

10,00

9,00

8,00

7,00

6,00

5,00

4,00

3,00

2,00

1,00

0,00

1,0 $ 10 –5

1,0 $ 10 –3

1,0 $ 10–15
1,0 $ 10 –14
1,0 $ 10 –13
1,0 $ 10 –12
1,0 $ 10 –11
1,0 $ 10 –10
1,0 $ 10 –9
1,0 $ 10 –8
1,0 $ 10 –7
1,0 $ 10 –6

1,0 $ 10 –4

1,0 $ 10 –2
1,0 $ 10 –1
1,0 $ 10 0
1,0 $ 10 1

Figura 18.6 La relazione tra 
[H3O!], pH, [OH#] e pOH. Poiché
Kw è costante, [H3O!] e [OH#]
sono interdipendenti e variano in
versi opposti quando aumenta l’a-
cidità o la basicità della soluzione
acquosa. Il pH e il pOH sono inter-
dipendenti nella stesso modo. Si
noti che, a 25 °C, il prodotto di
[H3O!] e [OH#] è 1,0 $ 10#14, e la
somma di pH e pOH è 14,00.
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Dipendenza dalla temperatura di Kw e del pH

Secondo il principio di Le Châtelier, l’equilibrio di un processo endotermico si 
sposterà nella direzione dei prodotti all’aumentare della temperatura, con un 
corrispondente incremento della costante di equilibrio. 

Dipendenza dalla temperatura del prodotto ionico dell’acqua 
(Kw) e del pH dell’acqua pura
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Tutti gli acidi con Ka>10 avranno identiche
concentrazioni di H3O+ in acqua,
indipendentemente dai valori delle loro Ka

Tutte le basi con Kb>10 avranno identiche
concentrazioni di OH- in acqua, indipendentemente
dai valori delle loro Kb



Relazione tra le costanti di ionizzazione degli acidi e 
delle loro basi coniugate

-+ ++ AOHOHHA 32 ⇄ [ ][ ]
[ ]HA
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K 3
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A
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Forza relativa di alcune coppie coniugate acido-base


