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Prefazione

La chimica generale e inorganica costituisce uno degli insegnamenti di base 
nella formazione scientifica universitaria. Il suo studio fornisce gli strumenti 
per descrivere la materia, comprenderne la struttura e interpretarne le tra-
sformazioni attraverso un insieme coerente di principi, modelli e relazioni 
quantitative. La chimica generale e la chimica inorganica si sviluppano lun-
go un unico percorso concettuale, nel quale i principi fondamentali trovano 
concreta applicazione nello studio degli elementi, dei loro composti e della 
loro reattività.

Questo testo nasce dall’esperienza dell’insegnamento universitario e dal-
la scelta di costruire un percorso progressivo per lo studente. Per questo 
motivo, i diversi argomenti sono presentati secondo una successione di con-
cetti e strumenti necessari per la comprensione della materia.

Saper misurare una grandezza, esprimerla correttamente, stabilire rela-
zioni tra quantità e valutare l’ordine di grandezza di un risultato rappresenta-
no il punto di partenza dello studio della chimica. Gli elementi, la loro distri-
buzione, le loro combinazioni e la loro reattività costituiscono una compo-
nente fondamentale della storia della materia e della complessità che da essa 
ha avuto origine. La struttura dell’atomo, gli orbitali atomici e la configura-
zione elettronica forniscono gli strumenti necessari per comprendere le pro-
prietà degli elementi. La tavola periodica assume così un ruolo fondamenta-
le in quanto rappresentazione sintetica di regolarità che trova origine nella 
struttura elettronica degli atomi. Lo studio del legame chimico approfondi-
sce ulteriormente questa prospettiva. La comprensione delle caratteristiche 
specifiche dei legami tra gli elementi, della distribuzione degli elettroni e 
delle geometrie che ne derivano permette di collegare la struttura microsco-
pica alle proprietà osservabili delle sostanze. La geometria molecolare, la 
polarità e le interazioni tra particelle rappresentano pertanto strumenti per 
interpretare il comportamento della materia nei diversi stati di aggregazione 
e le proprietà di gas, liquidi e solidi. Inoltre, la scrittura corretta di una for-
mula o di un’equazione chimica significa rappresentare in modo sintetico la 
composizione di una sostanza o la trasformazione della materia, rispettando 
contemporaneamente principi chimici e relazioni quantitative. Una parte 
del testo è dedicata alle trasformazioni chimiche e ai fattori che le governa-
no. La termochimica consente di descrivere gli scambi energetici associati 
alle reazioni; la cinetica chimica introduce il concetto della velocità con cui 
una trasformazione avviene; l’equilibrio chimico permette di comprendere 
sistemi nei quali processi opposti coesistono e di prevederne la risposta alla 
variazione delle condizioni. Il concetto di equilibrio rappresenta uno stru-
mento operativo nello studio delle soluzioni, degli acidi e delle basi e degli 
equilibri di solubilità. In questi capitoli principi generali e calcolo quantita-
tivo sono strettamente connessi: concentrazioni, pH, costanti di equilibrio e 
solubilità acquistano significato quando sono utilizzati per descrivere il com-
portamento di un sistema chimico. L’elettrochimica introduce un ulteriore 
collegamento fondamentale, quello tra trasformazione chimica ed energia 
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elettrica, attraverso lo studio delle reazioni di ossidoriduzione e dei processi 
elettrochimici. Nella chimica degli elementi e dei composti di coordinazio-
ne, la struttura elettronica, la periodicità, il legame e l’equilibrio trovano una 
sintesi nella descrizione delle proprietà e della reattività delle specie inorga-
niche. La trattazione della chimica nucleare completa il quadro analizzando 
le trasformazioni che coinvolgono direttamente il nucleo atomico. La tratta-
zione teorica è accompagnata, lungo tutto il volume, da esempi svolti che 
consentono di procedere dall’analisi del problema fino alla scelta delle rela-
zioni appropriate, al calcolo e all’interpretazione del risultato. Il testo è arric-
chito da approfondimenti online che ampliano alcuni temi della trattazione 
e ne evidenziano connessioni e applicazioni, con l’obiettivo di stimolare la 
curiosità dello studente e favorire una visione più ampia della disciplina. Al 
termine della maggior parte dei capitoli sono presenti gli esercizi che per-
mettono allo studente di verificare e consolidare le conoscenze acquisite e di 
sviluppare progressivamente autonomia nella risoluzione dei problemi. Le 
soluzioni degli esercizi di fine capitolo sono disponibili online. Sia gli appro-
fondimenti sia le soluzioni degli esercizi sono accessibili mediante i QR co-
des presenti nel testo. 

L’auspicio è che lo studio della chimica accompagni la comprensione dei 
suoi principi con una crescente curiosità verso la materia, le sue proprietà e 
le sue trasformazioni.

Gli Autori
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Introduzione

Prendiamo una nostra giornata tipo: ci svegliamo la mattina e facciamo 
colazione, laviamo i denti e magari facciamo un po’ di pulizie a casa. 
Pranziamo con amici e, se abbiamo mangiato tanto, prendiamo una pasti-
glia contro il bruciore di stomaco ed in seguito andiamo a fare una corset-
ta stando molto attenti a respirare per bene per non affaticarci. Ebbene, 
nella vita di ogni giorno nel nostro organismo, o attraverso di esso, avven-
gono reazioni molto diverse tra loro: la digestione dei cibi nello stomaco, 
l’utilizzo di soluzioni di ammoniaca o di candeggina per la pulizia della 
casa, l’uso del bicarbonato per trattare il bruciore di stomaco o nel proces-
so di panificazione o il legame dell’ossigeno all’emoglobina nei globuli 
rossi. Queste reazioni, così diverse fra loro, sono in realtà molto simili agli 
occhi di un chimico attento e, alla fine di questo capitolo, si riuscirà ad 
ottenere una visione “molecolare” d’insieme che permetterà di raggruppa-
re tutte le reazioni sopra elencate nella famiglia comune delle reazioni 
acido-base. 

16.1  Acidità e basicità

La classificazione delle sostanze come acide o basiche risale ai tempi in cui la 
chimica era ancora alchimia, quando le sostanze dotate di un sapore aspro o 
acre (ricordiamo che a quei tempi era prassi comune assaggiare le sostanze) 
o in grado di reagire con i metalli, producendo idrogeno, venivano classifi-
cate come acide mentre le sostanze dal sapore amaro o che al tatto risultas-
sero viscide venivano classificate come basiche. Era inoltre noto che le so-
stanze acide reagissero prontamente con quelle basiche, dando luogo a rea-
zioni in cui le caratteristiche distintive di entrambe venivano “neutralizzate”. 
Nel tempo, come spesso accade in ambito scientifico, si sono succedute nu-
merose definizioni sempre più rigorose per la classificazione delle sostanze 
acide e basiche ed il concetto di acidità e basicità è diventato familiare anche 
per i non esperti di chimica. Oggi, infatti, si sente parlare spesso di argomen-
ti come le piogge acide oppure si vedono spot pubblicitari in cui si esaltano 
le proprietà neutre in riferimento al pH di prodotti per la cura della persona 
(deodoranti, detergenti intimi) o ancora farmaci specifici per il trattamento, 
ad esempio, del reflusso gastroesofageo o dell’acidità di stomaco. In TABELLA 

16.1 sono riportate alcune sostanze acide o basiche di uso comune o farma-
ceutiche.

Nei paragrafi successivi verranno trattate le principali teorie che hanno 
definito, nel tempo ed in maniera incrementale, le proprietà necessarie per 
la classificazione di una sostanza come acida o come basica.

16.2  Teoria di Arrhenius

Nel 1887, il chimico e fisico svedese Svante Arrhenius (1859-1927) pubblicò 
un articolo sulla rivista tedesca Zeitschrift für Physikalische Chemie in cui for-
nì una prima definizione di acido e base. Il concetto di acidità e basicità 
era già noto, ma Arrhenius classificò come acide tutte quelle sostanze 
che, poste in acqua, sono capaci di dissociarsi o, meglio, ionizzarsi rila-
sciando ioni H+ e come basiche tutte quelle sostanze che, poste in acqua, 
sono capaci di dissociarsi rilasciando ioni OH–. Un classico esempio di 
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acido di Arrhenius è l’acido cloridrico che in acqua si ionizza (anche se 
ormai è accettato anche il termine “si dissocia”) completamente secondo 
la seguente reazione:

HCl(aq) ¡ H+ (aq) + Cl– (aq)

La definizione di acido secondo Arrhenius si concentra solo sul soluto, 
che deve già contenere nella sua struttura ioni idrogeno rilasciabili, e non 
sul solvente, generalmente acqua. In realtà, le molecole di acqua partecipa-
no a tutti gli effetti alla reazione di dissociazione dell’acido, che dovrebbe 
essere quindi descritta dalla seguente reazione: 

HCl(aq) + H2O(l) ¡ H3O
+ (aq) + Cl– (aq)

In soluzione acquosa, infatti, lo ione H+ non esiste poiché, essendo molto 
piccolo ed avendo una densità di carica molto alta, è legato ad una molecola 
di acqua per formare lo ione idrossonio (o idronio) H3O

+, che a sua volta 
può formare legami ad idrogeno con altre molecole di acqua (FIGURA 16.1; 
vedi paragrafo 11.4.1 per legame a idrogeno). 

Il protone idrato è rappresentato generalmente come H3O
+ (aq) ma, succes-

sivamente in questo capitolo, per semplicità sarà preferito l’uso della disso-
ciazione senza la presenza dell’acqua e l’uso della forma H+. 

Un esempio di base di Arrhenius è l’idrossido di sodio che nella sua for-
mula possiede già lo ione OH– ed in acqua lo rilascia dissociandosi completa-
mente:

NaOH(aq) ¡ Na+ (aq) + OH– (aq)

Altre basi, come Ca(OH)2 contengono anche più di uno ione OH–.

TABELLA 16.1  Esempi di sostanze acide o basiche di uso comune o farmaceutiche 

Sostanza Caratteristiche 

Acido muriatico Soluzione a base di acido cloridrico utilizzata per la 
pulizia

Calce da giardino Sostanza basica che forma idrossido di calcio per 
reazione con acqua

Sgorganti per lavandini o prodotti pulizia forno Soluzioni o pasticche basiche a base di idrossido di 
potassio

Agrumi (arance, limoni, ecc.) Sapore acido a causa della presenza di acido citrico 
ed acido ascorbico

Aceto Acidità dovuta ad acido acetico

Prodotti antiruggine Soluzioni diluite a base di acido fosforico o di acido 
fluoridrico

Insetticidi Soluzioni a base di acido borico

Detergenti per uso domestico Soluzioni basiche a base di ammoniaca

Aspirina e farmaci FANS (farmaci antiinfiammatori 
non steroidei) 

Farmaci con caratteristiche acide

Morfina ed altri alcaloidi Farmaci con caratteristiche basiche

H H
O

H H
HO

H

H

+

O

 ▲ FIGURA 16.1  Lo ione 
idrossonio idratato. Il 
protone rilasciato da un 
acido di Arrhenius H+ in 
acqua forma lo ione 
idrossonio H3O

+ che, a sua 
volta, può formare legami 
idrogeno con altre 
molecole di acqua per 
generare specie di formula 
generale H(H2O)n 

+ come la 
specie H7O3 

+ mostrata in 
questa Figura.
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Arrhenius confermò anche che la reazione fra un acido ed una base, nel-
le opportune proporzioni, consentiva alle due specie di annullare vicende-
volmente le proprietà acide e basiche.

Le definizioni di acido e base di Arrhenius erano però limitate, perché 
erano valide solo se il solvente considerato era l’acqua e non consentivano 
di spiegare come mai alcune sostanze come CO2, NH3, SO2, CaO e MgO 
possedessero caratteristiche spiccatamente acide o basiche quando sciolte 
in acqua. Pertanto, altri studiosi continuarono ad approfondire l’argomen-
to.  

16.3  Teoria di Brönsted e Lowry

Gli studi successivi, condotti indipendentemente dal chimico-fisico danese 
Johannes Nicolaus Brønsted (1879-1947) e dal chimico-fisico inglese Thomas 
Martin Lowry (1874-1936), portarono nel 1923 ad una definizione più am-
pia di acido e base. Nella definizione di Brønsted-Lowry (che per semplicità 
indicheremo come B-L) un acido è una specie chimica che tende a donare 
un protone ad un’altra specie, detta base, in grado di accettarlo.

Secondo Brønsted e Lowry una sostanza si può comportare da acido solo 
in presenza di una sostanza che si comporta da base e viceversa. Inoltre, 
come nella teoria di Arrhenius, gli acidi devono già contenere nella loro 
formula gli ioni H+ ceduti alle basi che, a loro volta, devono possedere atomi 
con almeno un doppietto solitario di elettroni in grado di accettare il proto-
ne (le basi di B-L non sono quindi basi di Arrhenius) ed una reazione aci-
do-base secondo B-L non è altro che un trasferimento di un protone da una 
specie all’altra.

Mediante la definizione di B-L si può giustificare il comportamento basi-
co dell’ammoniaca (B nella reazione riportata sotto), che non possiede 
gruppi OH– ma, avendo una coppia solitaria di elettroni sull’atomo di azoto, 
può accettare un protone dall’acqua, che in questo caso si sta comportando 
da acido (A).

NH3 ++ H2O OH–NH+
4

Coppia coniugata 2

Coppia coniugata 1

AB AC BC

Al contrario di quanto visto con Arrhenius, in una reazione acido-base 
secondo B-L, l’attenzione non è concentrata solo sui reagenti poiché, osser-
vando i prodotti, nella reazione inversa (da destra a sinistra) notiamo che lo 
ione ammonio si comporta da acido secondo B-L, poiché cede un H+ allo 
ione idrossido, che di conseguenza si comporta da base. Nella teoria B-L le 
specie che differiscono semplicemente per un solo H+ vengono definite cop-
pia coniugata acido-base, dove l’acido è quella specie con lo ione H+ aggiunto. 
Pertanto, nella reazione di sopra, secondo la teoria B-L lo ione ammonio è 
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l’acido coniugato (AC, cerchiato in rosso) dell’ammoniaca (B, cerchiata in 
blu) mentre lo ione idrossido è la base coniugata (BC, cerchiata in blu) 
dell’acqua (A, cerchiata in rosso). Una reazione acido-base di B-L, come 
quella sopra indicata, se vista in entrambi i sensi, avviene fra due coppie co-
niugate acido-base. Inoltre, una reazione acido-base secondo B-L può avveni-
re in solventi diversi dall’acqua come anche in fase eterogenea ed anche fra 
sostanze gassose.

Nel caso di un acido possiamo scrivere:

HF ++ H2O H3O+ F–

A B AC BC

In questa reazione HF si comporta da acido secondo B-L (A) mentre 
l’acqua da base (B). Ancora una volta, osservando la reazione da destra, 
si nota che avviene una reazione acido-base secondo B-L in cui sono coin-
volte le specie coniugate: lo ione fluoruro si comporta da base (BC, base 
coniugata di HF) poiché avendo ben quattro coppie solitarie di elettroni, ne 
può usare una per  accettare un protone dallo ione idronio che si comporta 
da acido (AC, acido coniugato di H2O). L’acido fluoridrico e lo ione fluoru-
ro (cerchiati in rosso, acido, e blu, base coniugata) sono una coppia coniu-
gata acido-base. 

Si sarà notato che, nelle due reazioni precedenti, l’acqua è cerchiata 
anche in verde. Questo perché, come si può osservare, l’acqua si comporta 
da acido di B-L nei confronti di NH3 e da base di B-L nei confronti di HF. 
Nella teoria di Brønsted-Lowry, tutte le sostanze in grado di comportarsi sia 
da acido che da base vengono definite anfoliti (o sostanze anfotere o anfipro-
tiche), a seconda dell’ambiente in cui si trovano. In biologia, un esempio 
rilevante di anfoliti sono le proteine. 

Anche la reazione già vista nella teoria di Arrhenius: 

HCl(aq) + H2O(l) ¡ H3O
+ (aq) + Cl– (aq)

è una reazione acido-base secondo B-L. Infatti, HCl è l’acido che cede il pro-
tone alla base H2O generando la corrispondente coppia di coniugati: Cl– 

base coniugata di HCl e H3O
+ acido coniugato di H2O. In realtà, lo ione 

cloruro è solo sulla carta una specie basica perché, come spiegato successiva-
mente, la forza degli acidi, delle basi e dei corrispondenti coniugati dipende 
da alcuni fattori ed è inversamente correlata.

Anche la seguente reazione:

NH3(aq) HF(aq)+

A ACB BC

NH4(aq) F(aq)++ –

è una reazione acido-base secondo B-L. Se questa reazione avviene in sol-
vente acquoso, come generalmente si ripete, abbiamo che un acido reagisce 
completamente con una base per dare un sale, che in soluzione è completa-
mente dissociato. 
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16.4  Teoria di Lewis

Una terza teoria fu elaborata dal chimico e fisico americano Gilbert 
Newton Lewis (1876-1946) che, nello stesso periodo di Brønsted e Lowry, 
diede una definizione di acido e base molto più ampia, concentrandosi 
sulle coppie di elettroni piuttosto che sul protone H+. Secondo Lewis un 
acido è una specie capace di accettare una o più coppie di elettroni di non-le-
game, mentre una base è una specie che può donare almeno una coppia di 
elettroni di non-legame. Poiché nella teoria di Lewis non si parla più di pro-
toni ceduti o acquistati ma solo di doppietti solitari, il concetto di acido e di 
base è esteso anche a reazioni che avvengono in fase gassosa o ai solidi. Una 
reazione acido-base secondo Lewis porta alla formazione di un legame fra le 
due specie; questo legame può essere covalente, in particolare di coordina-
zione (vedi Capitolo 20). Ad esempio, secondo Lewis la basicità dell’ammo-
niaca non è dovuta al fatto che può accettare un protone, ma piuttosto alla 
presenza del doppietto solitario presente sull’atomo di azoto. Pertanto, la 
reazione acido-base secondo Lewis dell’ammoniaca va interpretata come un 
protone che si stacca dall’acqua e si comporta da acido accettando il dop-
pietto solitario dell’azoto formando così un nuovo legame covalente:

N N
H H

H

H

HH

B
F F

F

H +  H+

+

+ 

N
H

H
H B N

HF

H
HF

F

È curioso notare come tutti gli acidi secondo B-L donino un H+ che è un 
acido secondo Lewis. Infatti, la teoria di Lewis, rispetto a B-L, non espande 
di molto la classe delle basi ma espande notevolmente la famiglia degli acidi: 
sostanze come CO2, SO2, AlCl3 e alcuni ioni metallici sono tutte acidi di 
Lewis. Ad esempio, secondo Lewis si comporta da acido anche il BF3 a causa 
dell’ottetto non completo del boro: nella reazione acido (BF3) e base (NH3) 
di Lewis si forma l’addotto di Lewis BF3NH3.

N N
H H

H

H

HH

B
F F

F

H +  H+

+

+ 

N
H

H
H B N

HF

H
HF

F

Un altro esempio di reazioni acido-base di Lewis sono le reazioni di com-
plessazione, in cui lo ione metallico, come già detto, è un acido di Lewis, men-
tre i leganti sono basi di Lewis. Molte biomolecole come l’eme presente nell’e-
moglobina, la vitamina B12 (FIGURA 16.2) e tanti altri metalloenzimi essenziali 
per la nostra vita contengono uno ione metallico centrale che forma addotti 
di Lewis accettando coppie di elettroni da basi di Lewis come, ad esempio, l’a-
nello tetrapirrolico presente nell’eme. Le reazioni di complessazione e le pro-
prietà dei complessi metallici verranno descritte in dettaglio nel capitolo 20.

16.5 � Equilibrio di autoprotolisi dell’acqua e la 
scala del pH

Nel paragrafo 16.3 si è osservato il comportamento anfotero dell’acqua; que-
sto significa che l’acqua, anche quando è pura, può comportarsi sia da acido 

 ▲ FIGURA 16.2  Struttura 
della vitamina B12 in cui è 
evidente lo ione Co3+ (sfera 
verde) legato mediante 
legami di coordinazione a 
cinque atomi donatori di 
azoto (sfere blu) ed un 
atomo donatore di 
carbonio (sfera grigia). 
Ciascun atomo donatore ha 
ceduto, agendo da base di 
Lewis, un proprio 
doppietto di non legame 
allo ione metallico (l’acido 
di Lewis). Legenda dei 
colori degli atomi: C, 
grigio; N, blu; O, rosso; P, 
arancione, Co, verde.
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che da base formando ioni H3O
+ e ioni OH– in una reazione definita di auto-

protolisi o autoionizzazione. La reazione di autoprotolisi è una reazione di 
equilibrio ed è regolata da una costante di equilibrio.

H2O      +      H2O     H      H3O
+      +      OH–        K =

[H2O]2

[H3O
+][OH–]

	 Acido	 Base	 Acido	 Base
			   coniugato	 coniugata

	 2 H2O	 H	 H3O
+	 +	 OH–

Come già visto nel paragrafo 14.5.1, l’attività dell’acqua è posta pari ad 1 
o, in alternativa, ragionando sulle concentrazioni si può affermare che la 
concentrazione dell’acqua è costante per cui viene inglobata nella costante 
di equilibrio (lo studente può verificare, ragionando su 1,0 L di acqua pura 
con d = 1,0 g/mL, che la sua concentrazione è pari a 55,55 M).  Pertanto, nel 
caso dell’equilibrio di autoprotolisi dell’acqua, inglobando nella K la con-
centrazione dell’acqua al quadrato avremo:

K [H2O]2 = [H3O
+][OH–] = Kw

e la costante ottenuta (Kw) rappresenta il prodotto ionico dell’acqua con un 
valore pari a 1,0 ⋅ 10-14 a 25 °C (in realtà questo valore è ottenuto a 24,7 °C, 
ma la variazione è minima e viene approssimato per semplicità). Di conse-
guenza, anche in acqua pura sono contenuti ioni H3O

+ ed OH–, sebbene in 
concentrazione molto bassa, come desumibile dal valore della Kw. Questo è il 
motivo per cui l’acqua pura è un debolissimo conduttore di corrente elettrica.

Molto spesso, per semplificare la scrittura, l’autoionizzazione dell’acqua 
viene scritta nella forma:

H2O H H+ + OH–

dove è sottinteso che in soluzione esiste solo la specie H3O
+ o suoi addotti 

con ulteriori molecole di acqua.
Nell’acqua pura le concentrazioni degli ioni H3O

+ ed OH– sono uguali in 
quanto, come evidente dalla reazione di equilibrio, i due ioni si producono 
in rapporto 1:1. Ne consegue che:

[H3O
+] = [OH–]

e sostituendo la concentrazione degli OH– nel prodotto ionico dell’acqua si 
ottiene:

Kw = [H3O
+]2 = 1,0 ⋅ 10–14

Possiamo ricavare la concentrazione degli ioni H3O
+ (e di conseguenza 

degli ioni OH–) nell’acqua pura:

[H3O
+] =  �� 

 

  

Kw = �����1,0 ⋅ 10–14 = 1,0 ⋅ 10–7 mol/L = [OH–]

Queste concentrazioni uguali riscontrate in acqua pura corrispondono 
ad una condizione definita di neutralità. In realtà, per definire la neutralità, 
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basicità ed acidità di una soluzione, il biochimico danese Søren Sørensen 
propose di non usare la concentrazione degli ioni H3O

+ ma il “pH” ovvero il 
“potenziale dello ione idrogeno”. La lettera “p” rappresenta l’operatore ma-
tematico “–log” (in base 10) applicato alla grandezza in esame; in questo 
caso pH è definito come:

pH = –log[H3O
+] = –log[H+]

È ovvio che, essendo l’operatore p una scala di potenza in senso matema-
tico, è possibile risalire alla [H3O

+] se si conosce il pH:

[H3O
+] = 10–pH

L’operatore p può essere applicato anche ad altre grandezze come, ad 
esempio la [OH–] oppure la Kw ottenendo:

pOH = –log[OH–]            e            pKw = –logKw

Poiché nell’acqua pura le concentrazioni degli ioni H3O
+ ed OH– sono 

uguali a 1,0 ⋅ 10-7 a 25 °C avremo che, nella condizione di neutralità

pH = –log(1,0 ⋅ 10–7) = 7,0 = pOH

Applicando l’operatore –log al prodotto ionico dell’acqua si ottiene:

–log Kw = –log(1,0 ⋅ 10–14) = –log([H3O
+][OH–]) = –log[H3O

+] + (–log[OH–])

che diventa:

pH + pOH = pKw = 14

Questa relazione è fondamentale per convertire il valore di pH in pOH e 
viceversa.

Dato che l’equilibrio di autoionizzazione dell’acqua si stabilisce non solo 
in acqua pura, ma in tutte le soluzioni acquose in cui vengano aggiunti acidi 
o basi, se ne deduce che il prodotto di [H3O

+] e [OH–] è sempre uguale a  
1,0 ⋅ 10–14 a 25 °C e le due concentrazioni sono inversamente proporzionali. 
Questo significa che la relazione tra pH e pOH vale sempre e, ogni qualvolta il 
pH di una soluzione acquosa è 7, diremo che la soluzione è neutra. Bisogna 
infatti ricordare che il valore della costante di equilibrio rimane costante a tem-
peratura costante (vedi capitolo 14). Se si aggiunge uno dei componenti pre-
senti all’equilibrio, il sistema reagisce spostando l’equilibrio nella direzione che 
permetta di mantenere uguale il valore della costante di equilibrio (in questo 
caso Kw). Se si aggiungono ioni H3O

+, gli ioni OH– diminuiranno in modo che 
il prodotto delle concentrazioni sia sempre Kw = 1,0 ⋅ 10–14, e viceversa.

In una soluzione in cui si aggiunge un acido, la concentrazione degli ioni 
H3O

+ è più alta rispetto a quella dell’acqua pura ed è più alta della concen-
trazione degli OH–: la soluzione viene definita acida. Viceversa, se si aggiun-
ge una base all’acqua pura, aumenta la [OH–] e diminuisce la [H3O

+]: la so-
luzione è basica. 
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In termini di pH una soluzione è acida quando il pH è minore di 7, basica 
quando il pH è maggiore di 7 (il viceversa vale per il pOH). In FIGURA 16.3 si 
può riscontrare che la somma tra pH e pOH è sempre uguale a 14. Inoltre il 
pH più basso è –1, che corrisponde ad [H3O

+] = 10 M, un valore di concen-
trazione possibile da ottenere poiché la concentrazione dell’acqua è 55,55 
M. Al contrario, pH = –2 è impossibile poiché la [H3O

+] dovrebbe essere 100 
M, valore che prevede un numero di moli di soluto maggiore delle moli di 
acqua presenti in un litro di soluzione.

16.6  Acidi forti e deboli, basi forti e deboli

Gli acidi (come le basi) si possono dividere in due grandi categorie a secon-
da di come avviene la loro dissociazione (o più correttamente la loro ioniz-
zazione): se la reazione è completa (cioè se è un elettrolita forte) l’acido 
viene definito forte; se la reazione è parziale (cioè se è un elettrolita debole) 
l’acido viene definito debole. Si può osservare la forza relativa di due acidi 
misurando il pH delle rispettive soluzioni a parità di concentrazione. 
Ovviamente l’acido forte darà, a parità di concentrazione, un pH più basso 
rispetto a quello della soluzione dell’acido debole.

Alcuni esempi di ionizzazione di acidi forti sono:

HCl + H2O ¡ H3O
+ + Cl–        oppure        HNO3 + H2O ¡ H3O

+ + NO3 
–

L’utilizzo di una freccia singola evidenzia la ionizzazione completa, a si-
gnificare che tutto l’acido presente in soluzione si ionizza (FIGURA 16.4).  

Gli acidi forti non sono tanti, e per essi, come visto nel paragrafo 16.2, si 
può usare una scrittura semplificata della dissociazione dove l’acqua viene 
omessa per semplicità:

HCl ¡ H 
+ + Cl–                HNO3 ¡ H 

+ + NO3 
–

Come vedremo nel paragrafo 16.9, per calcolare il pH delle soluzioni 
degli acidi forti basta conoscere la concentrazione della soluzione.

Gli acidi deboli invece, hanno una ionizzazione parziale, come evidenzia-
to dalla presenza della doppia freccia dell’equilibrio. Nel caso dell’equilibrio 
dell’acido fluoridrico riportato sotto, alla costante di equilibrio K viene ag-
giunta l’etichetta “a” (Ka) proprio ad indicare che la reazione è acida e pro-
duce H+ e la Ka viene definita costante di dissociazione (o ionizzazione) aci-
da. Si può notare che anche per questa costante non viene scritta la concen-
trazione dell’acqua al denominatore.  

HF    +    H2O   H    H3O
+    +    F–            Ka = [HF]

[H3O
+][F–]

▶  FIGURA 16.3  Scala del 
pH e pOH.

H3O+ H2O

HCl

Cl–

 ▲ FIGURA 16.4   
Dissociazione di un acido 
forte. Sciogliendo un acido 
forte in acqua si 
osserva la 
dissociazione completa 
e l’assenza, quasi 
totale, di molecole 
indissociate dell’acido.

–1 1514131211109876543210pH

Acido

pOH 15 –101234567891011121314

Basico
Neutro
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Anche nel caso degli acidi deboli si può usare una scrittura semplificata 
per l’equilibrio, omettendo l’acqua come nel caso dell’ossiacido riportato 
nell’esempio sottostante ed in FIGURA 16.5:

HClO   H    H+    +    ClO–            Ka = [HClO]

[H+][ClO–]

Al contrario delle soluzioni degli acidi forti, per poter calcolare il pH di 
una soluzione di un acido debole non è sufficiente conoscerne la concentra-
zione ma è necessario conoscerne anche la Ka, come avviene per determina-
re la composizione di un qualunque equilibrio chimico. 

È opportuno fare una precisazione a proposito della differenza fra acidi 
forti ed acidi deboli: in linea teorica anche le reazioni di dissociazione degli 
acidi forti dovrebbero essere considerate di equilibrio, ma il valore della re-
lativa Ka è molto maggiore di 1, quindi l’equilibrio è molto spostato verso 
destra, a tal punto che la ionizzazione si considera completa e la reazione, 
come visto, viene indicata con la freccia unica. Come si vedrà, nelle Tabelle 
che riportano i valori delle Ka degli acidi, in genere non vengono indicati i 
valori elevatissimi delle Ka degli acidi forti.  

Nel caso di acidi deboli poliprotici come ad esempio H2CO3, H2S, H3PO4 
etc., che sono in possesso di più di un protone acido, le reazioni di dissocia-
zione vanno scritte per stadi successivi ed ogni dissociazione è regolata da 
una propria costante di equilibrio. Sotto sono riportati i due equilibri di 
dissociazione dell’acido carbonico e le relative costanti di ionizzazione acida:

H2CO3    +    H2O   H    H3O
+    +    HCO3 

–            Ka1 = [H2CO3]

[H3O
+][HCO3]

–

HCO3    +    H2O   H    H3O
+    +    CO3 

2–            Ka2 =
[H3O

+][CO3  ]
2–

[HCO3]
–

Per gli acidi poliprotici deboli, generalmente, la prima costante (Ka1) è 
molto più grande della seconda (Ka2) e così di seguito. Il motivo è che nella 
prima dissociazione H+ viene rimosso da una specie neutra (nel caso di sopra 
H2CO3) mentre nella seconda il protone viene rimosso da un anione carico 
–1 (sopra è HCO3

–), energicamente più difficile.
Anche le basi possono essere degli elettroliti forti o deboli. Le basi forti 

sono generalmente degli idrossidi di metalli del primo e secondo gruppo del-
la tavola periodica e si dissociano completamente (FIGURA 16.6). Ad esempio:

NaOH ¡ Na 
+ + OH–

Come nel caso degli acidi forti, è sufficiente la concentrazione iniziale 
della soluzione della base forte per calcolare il pH.

Nel caso delle basi polifunzionali forti, in grado di rilasciare più di uno 
ione ossidrile, possiamo direttamente scrivere la dissociazione completa ed 
eventualmente passare al calcolo del pH (come si vedrà nei prossimi para-
grafi):

Ca(OH)2 ¡ Ca 
2+ + 2 OH–

HClO

H+

H2O

HClO

ClO–

 ▲ FIGURA 16.5   
Dissociazione di un acido 
debole. Sciogliendo un 
acido debole in acqua si 
osserva la dissociazione 
parziale e la presenza in 
soluzione di molecole 
indissociate dell’acido.

Na+ H2O

NaOH

OH–

 ▲ FIGURA 16.6   
Dissociazione di una base 
forte. Aggiungendo una 
base forte all’acqua si 
osserva la dissociazione 
completa e l’assenza, quasi 
totale, di base indissociata 
in soluzione.






