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Acido di Brønsted-Lowry : sostanza capace di DONARE H+ all’acqua (H3O+)

NO2
- è la base coniugata dell’acido HNO2 , 

NO2
- e NO2 non costituiscono una coppia acido-base

Ricordiamo che: una coppia coniugata acido/base differisce per un protone (H+)



Dissociazione di HI in acqua: HI(aq) + H2O (l)  H3O+
(aq) + I-

(aq)

𝑝𝑂𝐻 = − log 𝑂𝐻
− 𝑝𝑂𝐻 = − log 0,0044

𝑝𝑂𝐻 = 2,35

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑤 − 𝑝𝑂𝐻 Con pKw = 14

𝑝𝐻 = 14 − 2,35 = 11,65

𝐻3𝑂
+
= 10−11,65 𝐻3𝑂

+
= 2,3 ∗ 10−12 𝑀𝑝𝐻 = − log 𝐻3𝑂

+

HI dona ioni H+ all’acqua



𝑂𝐻
−
= 2 ∗ 0,0028 𝑀

𝑂𝐻
−
= 0,0056 𝑀

𝑝𝑂𝐻 = − log 𝑂𝐻
−

𝑝𝑂𝐻 = 2,25

𝑝𝑂𝐻 = − log 0,0056

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑤 − 𝑝𝑂𝐻

𝑝𝐻 = 14 − 2,25 = 11,75 𝐻3𝑂 + = 10−11,75 = 1,8 ∗ 10−12𝑀

Il valore di pH è dato da – log[H3O
+
]! All’aumentare della concentrazione di H3O

+
in soluzione

diminuisce il valore di pH (soluzione acida). 
Quando la concentrazione di H3O

+
è maggiore di quella di OH

-
si avrà quindi una soluzione acida.

Ba(OH)2 Ba2+ + 2OH-



𝑝𝐻 = − log[𝐻3𝑂
+
] 𝑝𝐻 = − log 3,9 ∗ 10−4 = 3,41

𝑝𝑂𝐻 = 𝑝𝐾𝑤 − 𝑝𝐻 𝑝𝑂𝐻 = 14 − 3,41 = 10,59

𝑂𝐻
−
= 10−10,59 = 2,57 ∗ 10−11𝑀

SOLUZIONE ACIDA

− log𝐾𝑤 = 𝑝𝐾𝑤

− log10−14 = 14

Questa formula non equivale al pH ma alla pKw



𝑝𝐻 = − log 𝐻3𝑂
+

𝑝𝐻 = − log 0,075 𝑝𝐻 = 1,12

𝑝𝑂𝐻 = − log 𝑂𝐻
−

𝑝𝑂𝐻 = − log 3,2 ∗ 10−5 𝑝𝑂𝐻 = 4,49

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑤 − 𝑝𝑂𝐻 𝑝𝐻 = 14 − 4,49 𝑝𝐻 = 9,51

HClO4 è un acido forte completamente dissociato



𝑝𝑂𝐻 = 𝑝𝐾𝑤 − 𝑝𝐻 𝑝𝑂𝐻 = 14 − 9,83 = 4,17

𝑂𝐻
−
= 10−4,17 𝑂𝐻

−
= 6,8 ∗ 10−5𝑀

Ka1 definisce l’equilibrio di dissociazione dove si ha la perdita del primo protone dalla molecola neutra.                       

H3PO3 (aq) + H2O (l) H3O
+

(aq) + H2PO3
-

(aq)⇄

Rappresenta l’equilibrio bilanciato definito come Ka1



𝐾𝑎 =
𝐻3𝑂

+
∗ [𝐴

−
]

[𝐻𝐴]

HA + H2O          H3O+ + A-Dissociazione :

HA H3O
+

A
-

Inizio 0,69

Variazione -x +x +x

Equilibrio 0,69-x x x

𝐾𝑎 =
𝐻3𝑂

+
[𝐴−]

[𝐻𝐴]
=

𝑥2

𝐻𝐴 − 𝑥 trascurabile

𝑥 = 6,3 ∗ 10−5 ∗ 0,69 = 6,6 ∗ 10−3 M = [𝐻3𝑂
+
]

𝑝𝐻 = − log 𝐻3𝑂
+

𝑝𝐻 = − log 6,6 ∗ 10−3 𝑝𝐻 = 2,18

⇄

Confronto 𝐻3𝑂
+
= 6,6 ∗ 10−3 M con conc iniziale dell’acido che è 0.69M. C’è una differenza pari a circa 100 

volte pertanto l’approssimazione è valida.



HClO (aq) + H2O (l) H3O+
(aq) + ClO-

(aq)Dissociazione :

𝐾𝑎 =
𝐻3𝑂

+
∗ [𝐶𝑙𝑂

−
]

[𝐻𝐶𝑙𝑂]

HA H3O
+

A
-

Inizio 0,01

Variazione -x +x +x

Equilibrio 0,01-x x x

𝐾𝑎 =
𝐻3𝑂

+
[𝐶𝑙𝑂−]

[𝐻𝐶𝑙𝑂]
=

𝑥2

𝐻𝐶𝑙𝑂 − 𝑥 trascurabile

𝑥 = 3,5 ∗ 10−8 ∗ 0,01 = 1,87 ∗ 10−5 M = [𝐻3𝑂
+
]

𝑝𝐻 = − log 𝐻3𝑂
+

𝑝𝐻 = − log 1,87 ∗ 10−5 𝑝𝐻 =4,73

⇄



�֯� 𝑚𝑜𝑙𝑖 𝐻𝐹 = 𝑀𝐻𝐹 ∗ 𝑉 = 0,3 ∗ 0,05 = 0,015

�֯� 𝑚𝑜𝑙𝑖 𝑁𝑎𝑂𝐻 = 𝑀𝑁𝑎𝑂𝐻 ∗ 𝑉= 0,3 ∗ 0,05 = 0,015

Quante moli di NaF sono state prodotte? 0,015 𝑚𝑜𝑙𝑖

𝐹
−
=

�֯� 𝑚𝑜𝑙𝑖 𝐹
−

𝑉𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒 𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙𝑒 (𝐿)
=

0,015

0,1
= 0,15𝑀

F
-
è l’unica specie presente in soluzione che può influenzare il pH.

F
-
è la base coniugata dell’acido debole HF: 

F
-
+ H2O HF + OH

-
F
-

HF OH
-

Inizio 0,015

Var -x +x +x

Eq 0,015-x x x
𝐾𝑏 =

𝐾𝑤

𝐾𝑎
=

10
− 14

7,2 ∗ 10−4
= 1,39 ∗ 10−11 𝐾𝑏 =

𝐻𝐹 [𝑂𝐻−]

[𝐹−]
=

𝑥2

𝐹− − 𝑥

trascurabile𝑥 = 1,39 ∗ 10−11 ∗ 0,15 = 1,44 ∗ 10−6 M = [𝑂𝐻−]

𝑝𝑂𝐻 = − log 𝑂𝐻− = − log 1,44 ∗ 10−6 = 5,84 𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑤 − 𝑝𝑂𝐻 = 14 − 5,84 = 8,16

Il mescolamento di un acido con una base dà luogo alla seguente reazione:

Per determinare il pH devo calcolare la 
concentrazione di OH

-

HF + NaOH NaF + H2O

Queste sono anche le moli di F-

N.B. moli e concentrazione molare 
sono cose diverse

I reagenti sono nel giusto 
rapporto stechiometrico 
tra loro


