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Dissociazione Elettrolitica



Dissociazione elettrolitica in acqua

La dissociazione elettrolitica è il processo con cui un solvente polare separa 

gli ioni di carica opposta presenti in un composto ionico circondandoli 

(solvatandoli).

I composti ionici solubili in acqua sono elettroliti e danno origine a soluzioni 

elettrolitiche che conducono corrente. Non tutte le sostanze solubili 

in acqua sono elettroliti.

F = 

q1 q2

 r2

k

= costante dielettrica del mezzo

(per acqua vele circa 81)



Ionizzazione in soluzione acquosa

L’acqua è in grado di provocare

la ionizzazione di molecole polari

cioè la loro scomposizione in ioni.

gli ioni separati sono poi circondati

da molecole di acqua.

In acqua, sia i composti ionici che i

composti molecolari aventi legami

covalenti eteropolari molto polariz-

zati si dissociano in ioni e danno 

soluzioni elettrolitiche.



Elettroliti forti ed elettroliti deboli

Un elettrolita forte è una sostanza che in soluzione si dissocia completamente,

un elettrolita debole si dissocia parzialmente ed il processo di dissociazione è

un processo di equilibrio.

Il valore della costante di equilibrio è un indice della natura dell’elettrolita (forte

o debole).



Solubilità e prodotto di solubilità

In una soluzione satura di un composto ionico si instaura un equilibrio 

chimico tra il composto solido e gli ioni solvatati in soluzione acquosa.



Solubilità e prodotto di solubilità

AgCl(s)  Ag+
(aq) +  Cl-(aq)

Keq = 
[Ag+

(aq)] [Cl-(aq)]

[AgCl(s)]

Kps = [Ag+
(aq)] [Cl-(aq)]

In generale:

AaBb(s)  aAy+
(aq) + bBx-

(aq)

Kps = [Ay+]a [Bx-]b

La costante è indipendente dalla quantità della fase 

solida purché essa sia presente, dipende dalla 

temperatura come tutte le costanti di equilibrio

dissoluzione

precipitazione



Solubilità e prodotto di solubilità



AaBb (s) aAb+
(aq) +    bBa-

(aq)
←→

aS bSconcentrazioni in condizioni di 

soluzione satura

Kps = [Ab+]a[Ba-]b = (aS)a(bS)b = aabbSa+b



Solubilità e precipitazione

Il quoziente di reazione consente di prevedere

se si forma un precipitato quando uniamo 

soluzioni di composti ionici a concentrazione

nota

Q = Kps la soluzione è satura gli ioni in 

soluzione sono in equilibrio con

il precipitato.

Q < Kps il sistema non è all’equilibrio, la

soluzione non è satura ed il preci-

pitato non si forma.

Q> Kps il sistema non è all’equilibrio, le

concentrazioni degli ioni sono troppo

elevate, la soluzione è sovrassatura

si forma precipitato fin quando 

Q = Kps.



Solubilità e precipitazione



Solubilità e principio di Le Chatelier

L’equilibrio eterogeneo esistente in una soluzione satura di un composto

ionico in acqua è soggetto alle leggi generali dell’equilibrio chimico ed in

particolare al principio di Le Chatelier.

Si può quindi prevedere che la solubilità di un sale diminuisca in una 

soluzione contenente uno dei due ioni del sale Ione Comune.



Effetto dello ione comune sulla solubilità

AaBb(s)  aAy+
(aq) + bBx-

(aq)

Kps = [Ay+]a [Bx-]b

Se si disciolgono S' mol/L Si formano

a S' b S' mol/L      

S' (nuova solubilità) < S (in assenza ione comune)



Prodotto ionico dell’acqua

L’acqua è in grado di provocare

la ionizzazione di molecole polari

e la loro dissociazione in ioni.

Essendo l’acqua essa stessa una

molecola polare si osserva anche

l’ autodissociazione dell’acqua che 

è un processo reversibile quasi 

completamente spostato a sinistra

H2O  +  H2O  OH-(aq)  +  H3O
+ 

(aq)

Keq = 
[OH-

(aq)] [H3O
+

(aq)]

[H2O]2

Kw = [OH-
(aq)] [H3O

+
(aq)] = 10-14 a 25 oC

Le concentrazioni dei due ioni sono

tra loro inversamente proporzionali.

Si può considerare costante

Prodotto ionico dell’acqua



Acidi e Basi

Acido: molecola o ione capace di trasferire protoni ad una base

Base: molecola o ione capace di ricevere  protoni trasferiti da un acido

Reazione acido-base: trasferimento di uno o più protoni da un acido a 

una base

Definizione di Brønsted Lowry

Coppia coniugata acido-base “a/b”: Una acido a1 reagisce con la base b2, 

trasformandosi nella sua base coniugata b1. La base b2 si trasforma a sua volta nel 

suo acido coniugato a2

a1 + b2  b1 + a2
]b][a[

]a][b[

21

21cK



a1 + H2O  b1 + H3O
+

b2 + H2O  a2 + OH-

L’acqua è una sostanza anfiprotica: può reagire sia come acido che come base.

HNO2 + H2O  NO2- + H3O
+

NH3 + H2O  NH4
+ + OH-

Acidi e Basi

H2O + H2O  H3O
+ + OH-

a1 b2                a2               b1

Nell’acqua stessa si instaura comunque l’equilibrio di autoprotolisi



Costante di dissociazione acida e costante di dissociazione basica

HA + H2O  H3O
+ + A- B + H2O  HB+ + OH-

+

3[H O ][A ] [HB ][OH ]
                 

[HA] [B]
a bK K

  

 

Tanto maggiore è il valore di Ka tanto più è forte l’acido e, analogamente,

tanto maggiore è il valore di Kb tanto più è forte la base: Ka e Kb sono una

misura della forza di acidi e basi (i valori di [H3O]+ e [OH]-

all’equilibrio devono anche soddisfare il Kw dell’acqua (equilibri

simultanei))

Acidi e Basi



3

3

[H O ][A ] [HA][OH ]
                 

[HA] [A ]

[H O ][OH ]

a b

a b w

K K

K K K

  



 

 

 

HA + H2O  H3O
+ + A-

A- + H2O  HA + OH-

Nella reazione HA + H2O  H3O
+ + A- l’acido HA si trasforma nella sua base coniugata A-

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

e viceversa essendo il prodotto KaKb costante.

Acidi e Basi



Acidi forti: “completamente” dissociati

Acidi deboli: “parzialmente” dissociati

Ka > 10-2 mol dm-3

Ka < 10-2 mol dm-3

Acidi forti e deboli



3

3

[H O ][A ] [HA][OH ]
                 

[HA] [A ]

[H O ][OH ]

a b

a b w

K K

K K K

  



 

 

 

HA + H2O  H3O
+ + A-

A- + H2O  HA + OH-

3

3

[H O ][A ] [HA][OH ]
                 

[HA] [A ]

[H O ][OH ]

a b

a b w

K K

K K K

  



 

 

 

KaKb = 1 x 10-14



Correlazione tra struttura molecolare e forza acida

pKa

Uno degli aspetti più interessanti della chimica è la correlazione tra struttura

e legame di una molecola e le sue proprietà chimiche.

HF 3.45 (acido debole)

HI 10-11 (acido forte)



1. Quanto più il legame H-A è polare

tanto più l’acido è forte (Questo effetto

domina tra gli acidi appartenenti allo stesso

periodo)

2. Quanto più debole è il legame H-A

tanto più l’acido è forte (Questo effetto

domina tra gli acidi appartenenti allo stesso

gruppo)

Correlazione tra struttura molecolare e forza acida

Tipo di acido Andamento

Binario

Ossiacido
1. Quanto maggiore è il numero di atomi

O legati all’atomo centrale. tanto più

forte è l’acido.

2. A parità di numero di atomi di O legati

all’atomo centrale, quanto più elevata è

l’elettronegatività dell’atomo centrale,

tanto più forte è l’acido.

Carbossilico 1. Maggiore è l’elettronegatività dei

gruppi legato al carbossile, più forte è

l’acido.



Soluzioni acide, basiche e neutre



Il pH

Come misura dell’acidità di una soluzione si prende il logaritmo in base 10 del

reciproco della concentrazione degli ioni H3O
+, ovvero il logaritmo in base 10 della

concentrazione di H3O
+ cambiato di segno, chiamato pH

[H3O]+
pH = log 1 = - log [H3O

+]

In maniera analoga è possibile definire il pOH

pOH= - log [OH-]



pH = - log [H+]  [H+] = 10-pH

pOH = - log [OH-]  [OH-] = 10-pOH

pKw = - log Kw = - log [H+] [OH-]

pKw = - log [H+] [OH-] = - log [H+] - log [OH-] 

pH + pOH = pKw

[H+][OH-] = Kw

Il pH

In generale in acqua pH + pOH = pKw = 14

In una soluzione neutra [H+] = [OH-] = 10-7 mol/dm3

e quindi pH = pOH = 7



Alcuni esempi



Acidi mono- e poliprotici

Acido forte
o anche

Acido monoprotici

mol/dm3



Acido debole

[H2PO4
-] [H3O

+]
Ka1 =

[H3PO4]
= 7,5 x 10-3 mol/dm3

Acidi poliprotici

[HPO4
2-] [H3O

+]
Ka2 =

[H2PO4
-]

[PO4
2-] [H3O

+]
Ka3 =

[HPO4
2-]

= 6,0 x 10-8 mol/dm3

= 4,4 x 10-13 mol/dm3



[H2S] [OH-]

[HS-] [OH-]

In maniera analoga, la maggior parte delle basi può accettare un solo ione H+, (basi

monofunzionali), ma alcune possono accettarne più di uno (basi polifunzionali)

Base monofunzionale

Base polifunzionale

NH3 + H2O  = NH4
+ + OH-

[NH4
+] [OH-]

Kb =
[NH3]

= 1,8 x 10-5 mol/dm3

S2- + H2O  = HS- + OH-
= 9,1 x 10-2 mol/dm3

HS- + H2O  = H2S + OH-

Kb1 =
[S2-]

Kb2 =
[HS-]

= 1,0 x 10-7 mol/dm3

Basi mono- e polifunzionali



Gli acidi forti (HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4, HClO4, HClO3) sono completamente 

dissociati in soluzione acquosa e quindi la concentrazione di H3O
+ sarà uguale alla 

concentrazione dell’acido

[H3O
+] = Co

A (Co
A = concentrazione analitica dell’acido)   pH = -log Co

A



H2SO4 rappresenta un’eccezione. Infatti è un acido forte se si considera la prima 

dissociazione, ma è un acido di media forza considerando la seconda costante di 

dissociazione.

H2SO4 + H2O  HSO4
- + H3O

+ acido forte (Ka1 > 1)

HSO4
- + H2O  SO4

2- + H3O
+             Ka2 = 2 x 10-2 mol/dm3

Calcolo pH

Acidi forti



In maniera analoga, alcuni basi, in particolare gli idrossidi dei metalli alcalini (LiOH, 

NaOH, KOH…) e dei metalli alcalino terrosi Ca(OH)2 , Sr(OH)2 e Ba(OH)2 sono 

completamente dissociati in soluzione acquosa e quindi:

Per un idrossido di un metallo alcalino (LiOH, NaOH, KOH…)

[OH-] = Co
B (Co

B = concentrazione analitica della base)

[H3O
+] = Kw / [OH-] = 1 x 10-14 / Co

B

Per un idrossido dei metalli alcalino-terrosi Ca(OH)2 , Sr(OH)2 e Ba(OH)2

[OH-] = 2Co
B

[H3O
+] = Kw / [OH-] = 1 x 10-14 / 2Co

B

Calcolo pH

Basi forti



Co
A - [H3O

+]

HA + H2O  H3O
+ + A-

+

3[H O ][A ] [HB ][OH ]
                 

[HA] [B]
a bK K

  

 

all’equilibrio [H3O
+] = [A-]   e    [HA] = Co

A - [A-] = Co
A - [H3O

+] (Co
A = concentrazione 

analitica dell’acido)

Ka =
[H3O

+]2

Nella maggior parte dei casi, Ka < 1 x 10-4 mol/dm3 e l’acido è poco dissociato in soluzione.

Si può perciò usare l’approssimazione  [HA] ≈ CA

Ka ≈
Co

A

[H3O
+]2

[H3O
+]2 ≈ Ka x Co

A

[H3O
+] ≈ (Ka x Co

A)1/2

Calcolo pH

Acidi deboli monoprotici



Anche in questo caso questa relazione è valida considerando che: 

Kb < 1 x 10-4 mol/dm3

[H3O
+] è poi calcolabile utilizzando [H3O

+] = Kw / [OH-]

Nel caso di una base debole in concentrazione Co
B e con costante basica Kb:

[OH-] ≈ (Kb x Co
B)1/2

Calcolo pH

Basi deboli monofunzionali



Acidi deboli monoprotici

Costante di dissociazione grado di dissociazione

HA + H2O  H3O
+ + A-

Moli iniziali                  n0 0        0

Moli finali                    n0 - n0 n0 n0

+

3[H O ][A ] [HB ][OH ]
                 

[HA] [B]
a bK K

  

 

Concentrazioni 

finali



Calcolo pH

Acidi forti molto diluiti CHA < 10-6 mol/L

Non si possono trascurare gli ioni [H3O
+] provenienti dalla dissociazione dell’acqua

HA + H2O  H3O
+ + A-

H2O + H2O  H3O
+ + OH-

[A-] = Co
HA

[H3O
+] = [A-]  +  [OH-]  (bilancio di carica) 

Kw = [OH-][H3O
+]

[H3O
+]2 – Co

HA [H3O
+] – Kw = 0

o



Il problema dell’acido solforico

H2SO4 è un acido forte se si considera la prima dissociazione, ma è un acido di media 

forza considerando la seconda costante di dissociazione.

H2SO4 + H2O  HSO4
- + H3O

+ acido forte (Ka1 > 1)

HSO4
- + H2O  SO4

2- + H3O
+             Ka2 = 2 x 10-2 mol/dm3

H2O + H2O  H3O
+ + OH- Kw = [H3O

+][OH-]

o



Il problema degli acidi poliprotici

[H2PO4
-] [H3O

+]
Ka1 =

[H3PO4]
= 7,5 x 10-3 mol/dm3

[HPO4
2-] [H3O

+]
Ka2 =

[H2PO4
-]

[PO4
2-] [H3O

+]
Ka3 =

[HPO4
2-]

= 6,0 x 10-8 mol/dm3

= 4,4 x 10-13 mol/dm3

H2O + H2O  H3O
+ + OH-

Kw = [H3O
+][OH-]

C0
H3PO4 = [H3PO4] + [H2PO4

-] + [HPO4
2-] + [PO4

3-]     (bilancio di massa)

[H3O
+] = [H2PO4

-] + 2[HPO4
2-] + 3[PO4

3-] + [OH-]       (bilancio di carica)



Idrolisi salina

Il fenomeno per cui la soluzione di un sale è acida o basica si chiama 

idrolisi salina; è determinato dalla proprietà acide o basiche degli ioni

costituenti.



Idrolisi salina

Sale derivato dalla reazione di una base debole e un acido forte

NH4
+ + H2O  NH3 +  H3O

+

[NH3] [H3O
+]

Ka =
[NH4

+]

[H3O
+] =  Co

s

 = grado di idrolisi

o

o

o

o



Idrolisi salina

Sale derivato dalla reazione di una base forte e un acido monoprotico

CH3COO- + H2O  CH3COOH  +  OH-

[CH3COOH] [OH-]
Kb =

[CH3COO-]

[OH-] =  Co
s

 = grado di idrolisi

o

o o

o



Soluzioni tampone

Si chiamano soluzioni tampone quelle soluzione il cui pH non varia

sensibilmente all’aggiunta sia di un acido forte che di una base forte.

La condizione necessaria e sufficiente perché una soluzione sia tampone è

quella di contenere contemporaneamente in concentrazioni abbastanza elevate

(maggiori di 0.1 M) e non molto dissimili fra loro entrambi i membri di una

coppia coniugata acido-base. (acido debole + un suo sale con una base forte;

base debole + un suo sale con un acido forte: es. CH3COOH/CH3COONa;

NH3/NH4Cl)

Si tenga presente che una soluzione di un acido debole (ad esempio di acido

acetico) non è una soluzione tampone: in tale soluzione sono presenti sia

l’acido indissociato che la sua base coniugata (ione acetato) proveniente dalla

parziale dissociazione dell’acido, ma la concentrazione della base coniugata è

del tutto trascurabile rispetto alla concentrazione dell’acido e pertanto non si

verifica la condizione necessaria perché una soluzione sia tampone.



Soluzioni tampone

acido + H2O    base + H3O
+

Nelle condizioni di una soluzione tampone, [acido] e [base] possono essere

considerate praticamente uguali alle concentrazioni iniziali nel tampone

dell’acido e della sua base coniugata.

(na = moli di acido; nb = moli di base)



Soluzioni tampone

Quando si aggiunge alla soluzione tampone una base molto forte come OH-,

questa reagisce quantitativamente con l’acido debole secondo la reazione

Per cui il numero di moli dell’acido debole diminuisce di una quantità pari al

numero di moli di ioni OH- aggiunto, mentre il numero di moli della base

debole coniugata aumenta di una pari quantità.

acido + OH-  base + H2O



Soluzioni tampone

Quando si aggiunge alla soluzione tampone un acido molto forte come H3O
+,

questa reagisce quantitativamente con la base debole secondo la reazione

Per cui il numero di moli dell’acido debole aumenta di una quantità pari al

numero di moli di ioni H3O
+ aggiunto, mentre il numero di moli della base

debole coniugata diminuisce di una pari quantità.

base + H3O
+  acido + H2O



Gli indicatori di pH

Gli indicatori di pH sono acidi o basi deboli organici dalla struttura 

molecolare piuttosto complessa che hanno le due forme coniugate 

colorate diversamente. Il pH al quale un indicatore cambia colore 

si chiama pH di viraggio. Un indicatore permette di sapere se il pH 

di una soluzione è maggiore o minore del pH di viraggio

HIn(colore A) + H2O  In-
(colore B) + H3O

+

[H3O
+] = Ka(ind)[Hin]/[In-] 

pH = Ka(ind) ± 1 (Intervallo di viraggio) 



Acidi e basi secondo Lewis

X  +  B:        X:B

complesso acido-base



Reazioni acido base secondo Lewis



Composti di coordinazione (ione metallico come acido di Lewis)

Mn+ +  mL      [M(L)m]n+



Dissoluzione di precipitati 

ZnCO3(s)  Zn2+
(aq)   +   CO3

2-
(aq)

Kps = [Zn2+
(aq)][CO3

2-
(aq)]

La solubilità aumenta se aggiungiamo un acido osservando uno

sviluppo di gas:

CO3
2-

(aq) + 2HNO3(aq)  CO2(g) +  H2O(l)  +  2NO3
-
(aq)



Dissoluzione di precipitati 

AgCl(s)  Ag+
(aq)   +   Cl-(aq)

Kps = [Ag+
(aq)][Cl-(aq)]

La solubilità aumenta se aggiungiamo una base di Lewis che coordina lo ione Ag+

Ag+
(s) +  2NH3(aq)  Ag(NH3)2

+
(aq)



Domande a scelta multipla
1

2

3

4

5

6

7

8

9

10

11

12

13

14



Riposte a domande a scelta multipla

1) C; 2) D; 3) C; 4) D; 5) C; 6) B; 7) D; 8) C; 9) C; 10) B; 11) B; 12) C); 

13) B; 14) D.



Esercizi con soluzioni

1) Il Prodotto di solubilità di CaF2 è 3,2 10-11. Calcolare la concentrazione in 

mol/L degli ioni Ca2+ ed F- in una soluzione satura.[2 10-4 mol/L, 4 10-4 mol/L]

2) Calcolare la solubilità di TlCl in HCl 0,1M il prodotto di solubilità di TlCl è

1,8 10-18. [1,8 10-17 mol/L]

3) Calcolare il pH di una soluzione 0,02 M di HNO3. [1,7]

4) Calcola il pH di una soluzione 10-2 M di acido acetico (Ka = 1,8 10-5). [3,4]

5) Calcola il pH di una soluzione ottenuta mescolando 10 mL di HCl 0,1M con

250 mL di acqua distillata. [2,4]

6) Calcola il pH di una soluzione 0,2M di NH4Cl (Kb NH3 = 1,5 10-5). [4,98]



Obiettivi minimi

1) Saper definire e usare il concetto di acido e di base

2) Saper scrivere le espressioni della costante di equilibrio per acidi 

e basi deboli.

3) Saper calcolare il pH di soluzioni di acidi e basi forti e deboli, di Sali

e di soluzioni tampone.

4) Saper calcolare la solubilità di un sale e saper prevedere la 

precipitazione di un sale.

5) Comprendere l’influenza della struttura e del legame sulle proprietà

acido base


