
Equilibri acido-base ed equilibri 

di solubilità



Le soluzioni tampone sono soluzioni il cui pH varia di poco 

all’aggiunta di moderate quantità di un acido forte o di una base 

forte. 

Soluzioni tampone

Ca Cb≈ > 0,5M
Acido│ Base

Ka Kb

Ca Cb

Sistema tampone

Presentano queste caratteristiche tutte le soluzioni che contengono una 

coppia coniugata acido-base. 

Maggiore è la loro concentrazione e più vicini sono tra loro i valori e 

maggiore sarà il potere tamponante. 

Potere tamponante 



Soluzioni tampone

1. Aggiunta di un acido debole e di un suo sale o di una base debole e 

di un suo sale;

2. Aggiunta di una base forte in difetto stechiometrico ad una soluzione 

contenente un acido debole, in modo da neutralizzare solo in parte 

l’acido; in questo modo il sale dell’acido debole verrà generato in 

soluzione. Allo stesso modo un sistema tampone si può generare 

aggiungendo ad una base debole un acido forte in difetto. 

3. Aggiunta di due Sali coniugati, ovvero due Sali di un acido poliprotico

i cui anioni sono una coppia coniugata (ad es. NaHCO3 e Na2CO3; 

NaH2PO4 e Na2HPO4)



Soluzioni tampone

1. Aggiunta di un acido debole e di un suo sale o di una base

debole e di un suo sale

CH3COOH acido debole

CH3COO(Me) acetato di un metallo 

del I o II gruppo (sale)

NH3 base debole

NH4Cl sale

CH3COOH│ CH3COO-

Sistema tampone

NH3│ NH4
+

Sistema tampone

acido

acidobase

base



Soluzioni tampone

2. Aggiunta di una base forte in difetto stechiometrico ad una soluzione

contenente un acido debole, in modo da neutralizzare solo in parte

l’acido; in questo modo il sale dell’acido debole verrà generato in

soluzione. Allo stesso modo un sistema tampone si può generare

aggiungendo ad una base debole un acido forte in difetto

CH3COOH + NaOH CH3COONa + H2O

NH3 + HCl NH4
+ + Cl-

ione spettatore, in quanto base coniugata debolissima di un 

acido forte



Soluzioni tampone

CH3COOH acido debole

CH3COONa sale (elettrolita forte)
CH3COOH│ CH3COO-

Sistema tampone

acido base

miscela 

equimolare 

Le concentrazioni all’equilibrio dell’acido e della base coniugata devono

essere le stesse delle concentrazioni iniziali

CH3COONa (s) Na+ (aq) + CH3COO– (aq)

CH3COOH (aq) H+ (aq) + CH3COO– (aq)

L’acido acetico è un acido debole per cui l’entità di idrolisi dell’anione 

sarà molto piccola; inoltre la presenza di CH3COO– reprime 

ulteriormente la ionizzazione dell’acido. 



Soluzioni tampone

CH3COONa (s) Na+ (aq) + CH3COO– (aq)

CH3COOH (aq) H+ (aq) + CH3COO– (aq)

Effetto dello 

Ione comune

Le ionizzazioni di CH3COOH e CH3COO– si reprimono a vicenda 

Aggiungi un acido forte

H+ (aq) + CH3COO– (aq) CH3COOH (aq)

Aggiungi una base forte

OH– (aq) + CH3COOH (aq) CH3COO– (aq) + H2O (l)



Quali dei seguenti sono soluzioni tampone?

(a) KF/HF (b) KBr/HBr, (c) Na2CO3/NaHCO3

(a) HF è un acido debole e F– è la sua base coniugata

soluzione tampone

(b) HBr è un acido forte

soluzione non tampone

(c) CO3
2- è una base debole e HCO3

– è il suo acido coniugato

soluzione tampone



Soluzioni tampone

0,1M

Prima dell’aggiunta dell’acido

Effetto dello ione comune che va a

neutralizzare gli H+ presenti quindi

possiamo trascurare x

1 L

CH3COOH

CH3COONa



Soluzioni tampone

Prima dell’aggiunta dell’acido

0,1M

1 L



HCl H+ + Cl–

H+ + CH3COO– CH3COOH + Cl–

Quando aggiungiamo l’acido

Soluzioni tampone

Gli H+ forniti dall’acido reagiscono completamente con la base coniugata del 

tampone, ossia con CH3COO–



Prima dell’aggiunta di HCl

Dopo dell’aggiunta di HCl

Quando aggiungiamo l’acido

Soluzioni tampone



Se aggiungiamo 0,1moli di HCl a 1L di H2O in assenza del tampone:

Il pH diminuisce di un milione di volte!

Soluzioni tampone



Soluzioni tampone

HA│ A-

Ka Kb

Ca Cb

Ca Cb≈ > 0,5M

Sistema tampone

Equilibrio in soluzione

HA + H2O             H3O
+ +  A–

=
[A–] [H3O

+]  

[HA]   
Ka 

Iniziale (M)

Variazione (M)

Equilibrio (M)

Ca

Ca-x

x x-x

Cb+x

Cb

x

=
(Cb+x) ∙ x

Ca-x
x<< Ca e Cb

=
Cb ∙ [H3O

+]

Ca



Soluzioni tampone: calcolo pH

Ka =
Cb ∙ [H3O

+]

Ca
[H3O

+] = Ka 
Ca  

Cb

[H3O
+] = Ka 

na

nb

na = Ca V

nb = Cb V

Esprimendo in termini di pH

= pKa
Ca  

Cb
pH - log

oppure

= pKapH - log
na

nb

Equazione di Henderson-Hasselbalch



Soluzioni tampone: calcolo pH

Al valore del pH contribuiscono due termini, di cui il più significativo è il 

Ka dell’acido debole, perché il log sarà prossimo a 0 dato che Ca ≈ Cb

pH ≈ pKa Quindi per la preparazione di una opportuna 

soluzione tampone devo scegliere un acido debole 

il cui pKa sia vicino al pH richiesto

Equazione di Henderson-Hasselbalch

= pKa
Ca  

Cb
pH - log = pKapH - log

na

nb



= 9.20

Calcola il pH del sistema tampone 0.30 M NH3/0.36 

M NH4Cl . Qual è il pH dopo l'aggiunta di 20 mL di 

NaOH 0.05 M a 80 mL della soluzione tampone?

NH4
+ (aq) H+ (aq) + NH3 (aq)

pH = pKa + log
[NH3]

[NH4
+]

pKa = 9.25 pH = 9.25 + log
[0.30]

[0.36]
= 9.17

NH4
+ (aq) + OH– (aq)         H2O (l) + NH3 (aq)

inizio (moli)

fine (moli)

0.029 0.001 0.024

0.028 0.0 0.025

pH = 9.25 + log
[0.25]

[0.28]
[NH4

+] = 
0.028

0.10

Volume finale  = 80.0 mL + 20.0 mL = 100 mL

[NH3] = 
0.025

0.10

Se dovesse aumentare la quantità di base forte aggiunta l’azione tamponante 

verrebbe annullata



HIn (aq)          H+ (aq) + In– (aq)

 10
[HIn]

[In–]
Predomina il colore A dell’acido (HIn)

 10
[HIn]

[In–]
Predomina il colore B della base (In-)

Indicatori di pH

Sono acidi o basi deboli di natura organica (coloranti naturali) che

hanno la proprietà di esibire colorazioni differenti, una corrispondente

alla forma indissociata e l’altra a quella dissociata. Quindi quando una

forma prevale sull’altra ci sarà il cambio di colore.

colore A colore B



Indicatori di pH

= pKa
[Hin]  

pH - log
[In–]  

Il viraggio dell’indicatore si verifica per piccole variazioni del pH intorno 

al suo pKa

pH< pKa [Hin]>[In–]    colore A

pH>pKa [Hin] < [In–]    colore B

[Hin]/[In–]=1    pH=pKa Punto di viraggio o pH di viraggio

Ka =
[Hin]  

[In–]  [H+]  



Indicatori di pH

soluzione 

acida

pH 3

base 

forte

fenolftaleina 

incolore

la soluzione rimarrà incolore fin 

quando il pH<8,2

quando sarà superato di poco 

il punto di viraggio il colore 

cambierà bruscamente e si 

avrà colorazione rossa

Titolazioni o misure approssimate di pH 



In una titolazione una soluzione di concentrazione

accuratamente nota viene aggiunta gradualmente ad un’altra

soluzione di concentrazione incognita fino a che la reazione

chimica tra le due soluzioni non sia completa.

Titolazione acido-base: per determinare la concentrazione

incognita di un acido si aggiunge poco alla volta una base a titolo

noto (titolante), ossia concentrazione nota, fin quando tutto

l’acido non sarà neutralizzato.

Titolazioni acido-base

Punto di equivalenza: il punto a cui la reazione è completa



Si deve utilizzare un Indicatore di pH

Aggiungi lentamente una base (forte) ad un acido incognito (forte 

o debole) FINO A QUANDO…

Ho il VIRAGGIO

ossia

l’indicatore non 

cambia colore (rosa)

Titolazioni acido-base



Titolazioni acido-base

Scelta dell’Indicatore

Viraggio dell’indicatore pH soluzione = pKa

Acido forte + Base forte Sale neutro pH =7

Base forte + Acido debole
Sale a 

idrolisi 

basica

pH > 7

pKa ≈ 7

pKa > 7

Acido forte + Base debole
Sale a 

idrolisi 

acida

pH < 7 pKa < 7



Titolazioni acido-base

Scelta dell’Indicatore

Quali indicatori useresti per una titolazione di HNO2 con

KOH?

Acido debole titolato con base forte pH > 7

Idrolisi basica



NaOH (aq) + HCl (aq) H2O (l) + NaCl (aq)

OH– (aq) + H+ (aq) H2O (l)

Curve di titolazione acido-base Base forte + Acido forte

Salto di pH

4

10

pH = 7

[NaOH]=[HCl]

[OH– ]=[H+]

Al punto di equivalenza sarà presente il sale che non si idrolizza:

Vt ≈ Ve



CH3COOH (aq) + NaOH (aq) CH3COONa (aq) + H2O (l)

CH3COO– (aq) + H2O (l) OH– (aq) + CH3COOH (aq)

Al punto di equivalenza sarà presente il sale a idrolisi basica :

Curve di titolazione acido-base Acido debole + Base forte 

Salto di pHpH > 7

Si osserva che quanto più debole è l’acido e tanto è più piccolo il salto di pH 

sistema tampone

HA che deve essere

ancora neutralizzato

NaA prodotto dalla

neutralizzazione



HCl (aq) + NH3 (aq) NH4Cl (aq)

NH4
+ (aq) + H2O (l) NH3 (aq) + H+ (aq)

Al punto di equivalenza sarà presente il sale a idrolisi acida:

HCl

HCl

Curve di titolazione acido-base
Acido forte + Base debole

pH < 7
Salto di pH



Esattamente 100 mL di HNO2 0.10 M sono titolati con 

una soluzione di NaOH 0.10 M. Qual è il pH nel punto 

di equivalenza?

HNO2 (aq) + OH– (aq) NO2
– (aq) + H2O (l)

inizio (moli)

fine (moli)

0.01 0.01

0.0 0.0 0.01

NO2
– (aq) + H2O (l) OH– (aq) + HNO2 (aq)

Inizio (M)

Cambiamento (M)

Equilibrio (M)

0.05 0.00

-x +x

0.05 – x

0.00

+x

x x

[NO2
–] =

0.01
0.200

= 0.05 MVolume finale = 200 mL

Kb =
[OH–][HNO2]

[NO2
-]

=
x2

0.05 – x
= 2.2  10-11

0.05 – x  0.05 x  1.05 x 10-6 = [OH–]

pOH = 5.98

pH = 14 – pOH = 8.02



Equilibri di solubilità

AgCl (s) Ag+ (aq) + Cl– (aq)

Kps = [Ag+][Cl–] Kps è la costante del prodotto di solubilità

Reazioni di precipitazione 

NaCl + AgNO3 AgCl (↓) + NaNO3

Kps= 1,56 ∙ 10-10

Ca(HCO3)2 CaCO3 (↓) + H2O + CO2

equilibrio di solubilità

è eterogeneo, la concentrazione del solido è costante



MgF2 (s) Mg2+ (aq) + 2F– (aq) Kps = [Mg2+][F–]2

Ag2CO3 (s) 2Ag+ (aq) + CO3
2- (aq) Kps = [Ag+]2[CO3

2-]

Ca3(PO4)2 (s) 3Ca2+ (aq) + 2PO4
3- (aq) Kps = [Ca2+]3[PO4

3-]2

Equilibri di solubilità



Soluzione satura

Soluzione insaturaNessun precipato

Soluzione soprassaturaPrecipitato

AgCl (s) Ag+ (aq) + Cl– (aq)

Equilibri di solubilità

AgCl (s) Ag+ (aq) + Cl– (aq)

AgCl (s) Ag+ (aq) + Cl– (aq)

[Ag+]0[Cl–]0 < Kps

[Ag+]0[Cl–]0 = Kps

[Ag+]0[Cl–]0 > Kps



La solubilità molare (mol/L) è il numero di moli di soluto disciolto 

in 1 L di una soluzione satura.

La solubilità (g/L) è il numero di grammi di soluto disciolti in 1 L di 

una soluzione satura.

Equilibri di solubilità

Sia la solubilità molare, sia la solubilità, sia il prodotto di solubilità si riferiscono

a soluzioni sature (equilibrio).



Qual è la solubilità del cloruro d'argento in g/L?

AgCl (s) Ag+ (aq) + Cl– (aq)

Kps = [Ag+][Cl–]Iniziale (M)

Cambiamento (M)

Equilibrio (M)

0.00

+s

0.00

+s

s s

Kps = s2

s =   Kps
s = 1.3  10-5

[Ag+] = 1.3  10-5 M [Cl–] = 1.3  10-5 M

Solubilità di AgCl = 
1.3  10-5 mol AgCl

1 L solz

143.35 g AgCl

1 mol AgCl
 = 1.9  10-3 g/L

Kps = 1.6  10-10



Equilibri di solubilità

Fare attenzione ai rapporti stechiometrici



La presenza di uno ione comune riduce

la solubilità del sale in quanto per il

principio di Le Chatelier sposterà la

reazione verso sinistra con

precipitazione del sale.

Qual è la solubilità molare di AgBr in (a) acqua pura e 

in (b) NaBr 0.0010 M?

AgBr (s) Ag+ (aq) + Br– (aq)

Kps = 7.7 x 10-13

s2 = Kps

s = 8.8  10-7

NaBr (s) Na+ (aq) + Br– (aq)

[Br-] = 0.0010 M

AgBr (s) Ag+ (aq) + Br– (aq)

[Br-] = 0.0010 + s  0.0010

Kps = 0.0010  s

s = 7.7  10-10

(a) (b) 

[Ag+] = [Br-] = s

inizio
0.0010 M0 M

equ. 0.0010 M + ss

[Ag+]0[Br–]0 > Kps

s molto piccolo



pH e solubilità

• Le basi insolubili si dissolvono in soluzioni acide

• Gli acidi insolubili si dissolvono in soluzioni di base

Mg(OH)2 (s) Mg2+ (aq) + 2OH– (aq)

Kps = [Mg2+][OH–]2 = 1.2  10-11

Kps = (s)(2s)2 = 4s3

4s3 = 1.2  10-11

s = 1.4  10-4 M

[OH–] = 2s = 2.8  10-4 M

pOH = 3.55  pH = 10.45

A pH inferiori di 10.45

Si riduce [OH–] 

OH– (aq) + H+ (aq) H2O (l)

Si riduce

Aumenta la solubilità di Mg(OH)2

A pH maggiori di 10.45

Aumenta [OH–]

Aumenta

Si riduce la solubilità di Mg(OH)2


