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Soluzioni

VERIFICA LE TUE CONOSCENZE 

IL PRODOTTO IONICO DELL’ACQUA
1 Concentrazione degli ioni H3O+:
a. [H3O+] = 1 $ 10-1 mol/L
b. [H3O+] = 1 $ 100 mol/L

2 Concentrazione degli ioni OH-:
a. [OH-] = 1 $ 10-14 mol/L
b. [OH-] = 1 $ 10-8 mol/L

3 Concentrazione degli ioni H3O+:
a. [H3O+] = 2 $ 10-1 M
b. [H3O+] = 8 $ 10-3 M

4 Concentrazione degli ioni OH-:
a. [OH-] = 7,1 $ 10-7 M
b. [OH-] = 2,0 $ 10-4 M

SOLUZIONI ACIDE, NEUTRE E BASICHE 
5 Una soluzione è acida quando:  

[OH-] < [H3O+], cioè [OH-] < 1 $ 10-7 M; 
è neutra quando:  
[OH-] = [H3O+], cioè [OH-] = 1 $ 10-7 M; 
è basica quando:  
[OH-] > [H3O+], cioè [OH-] > 1 $ 10-7 M.

6 
a. pH = 4,1  (soluzione acida)
b. pH = 9,09  (soluzione basica)

7 
a. pOH = 5,87  (soluzione basica)
b. pOH = 9,76  (soluzione acida)

8 
a. Con pH = 4:    [H3O+] = 1,0 $ 10-4 M
b. Con pH = 6,42:    [H3O+] = 3,8 $ 10-7 M

9 
a. Con pOH = 3:    [H3O+] = 1,0 $ 10-11 M
b. Con pOH = 9,5:    [H3O+] = 3,16 $ 10-5 M

10 
a. Con pH = 3:    [OH-] = 1,0 $ 10-11 M
b. Con pH = 10,3:    [OH-] = 2,0 $ 10-4 M

11 Si ha la massima concentrazione di ioni H3O+  
a pH:      A     3.

12 
a. La soluzione più acida è la soluzione A.
b. La soluzione con il pH maggiore è la soluzione B.

IL pH DI SOLUZIONI DI ACIDI E BASI FORTI
13 
a. Soluzione 0,01 M di HCl: pH = 2.
b. Soluzione 0,15 M di HNO3: pH = 0,82.

14 Soluzione 0,1 M di Ca(OH)2: pH = 13,30.

15 Soluzione 0,15 M di Ba(OH)2: pH = 13,48.

16 Soluzione con valore di pH minore: 
 B   HNO3(aq).

IL pH DI SOLUZIONI DI ACIDI E BASI DEBOLI

17 Soluzione 0,05 M di HClO (Ka = 3,0 $ 10-8):  
pH = 4,4.

18 Soluzione 0,1 M di C6H5NH2 (Kb = 4,3 $ 10-10):  
pH = 8,8.

19 Soluzione 0,5 M di C6H5COOH (Ka = 6,6 $ 10-5):  
pH = 2,2.

20 Soluzione 0,08 M di CH3NH2 (Kb = 4,4 $ 10-4):  
pH = 11,76.

GLI INDICATORI
21 Gli indicatori sono acidi deboli, e assumono 

colore diverso nella forma indissociata (HIn)  
e in quella dissociata (In-):

HIn(aq) + H2O(l) i H3O+ + In-
(aq)

Il cambiamento di colore della soluzione con 
l’indicatore, detto viraggio, dipende dal pH 
della soluzione. Vi sono tabelle che indicano i 
valori del pH di viraggio e i colori assunti dai 
più comuni indicatori al variare del pH della 
soluzione. Dal colore che l’indicatore assume 
nella soluzione possiamo determinare il range di 
pH di quest’ultima.

22 Intervallo:  6,8 < pH < 8,8.

23 La soluzione è acida.

24 L’uso di un solo indicatore acido-base consente 
di stabilire se il pH di una soluzione è 
minore, uguale o maggiore del pH di viraggio 
dell’indicatore.
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LE REAZIONI DI NEUTRALIZZAZIONE
25 HBr(aq) + KOH(aq) " KBr(aq) + H2O(l)

Se le due soluzioni hanno stesso volume e stessa 
concentrazione, il numero di H3O+ dati dall’acido 
forte totalmente dissociato è uguale al numero di 
OH- dati dalla base forte totalmente dissociata.

[H3O+] = [OH-]
H3O+

(  aq) + OH-
(aq) " 2 H2O(l)

Poiché tutti gli ioni H3O+ e OH- reagiscono, la 
soluzione risulta neutra.

26 Neutralizzazione tra idrossido di calcio e acido nitrico: 
2 HNO3(aq) + Ca(OH)2(aq) " CaNO3(aq) + 2 H2O(l)

Perché la soluzione si neutralizzi, le moli di HNO3 
devono essere il doppio di quelle di Ca(OH)2.

27 La soluzione risultante sarà basica per un eccesso di 
ioni OH-.

LA NORMALITÀ
28 Unità di misura della massa equivalente: g/eq.

29 Massa equivalente:
a. H2Cr2O7: 109 g/eq
b. Ni(OH)3: 36,56 g/eq
c. Ca(CN)2: 46 g/eq
d. K3PO4: 70,6 g/eq

30 In 0,32 mol di idrossido ferrico sono contenuti 0,95 eq.

31 In 200 mL di una soluzione 0,2 N sono contenuti 
1,46 g di HCl.

LA TITOLAZIONE ACIDO-BASE
32 Si tratta di una titolazione fra acido debole e base 

forte:
HCOOH(aq) + KOH(aq) " HCOOK(aq) + H2O(l)

Gli ioni K+ si legano a molecole di acqua senza 
reagire (idratazione), gli ioni HCOO- reagiscono con 
H2O e per idratazione formano HCOOH e OH-; ciò 
porta a un aumento di pOH:
HCOOH-

(aq) + H2O(l) " HCOOH(aq) + OH-
(aq)

La soluzione è basica, il punto di viraggio sarà a  
pH > 7. Risulta quindi idoneo il rosso fenolo il cui 
pH di viraggio è circa 8. 

33 Normalità della soluzione di KOH: N = 0,21 eq/L.

34 Indicatore acido-base più idoneo:
a. KOH(aq) con HClO4(aq): blu di bromotimolo;
b. HNO2(aq) con NaOH(aq): fenolftaleina;
c. NH3(aq) con HBr(aq): rosso di metile.

35 Quando in una titolazione acido-base si raggiunge 
il punto di equivalenza, il numero di equivalenti 
dell’acido è uguale a quello della base.

36 Indicatore più idoneo:       
 D fenolftaleina (pH di viraggio = 9,1).

L’IDROLISI SALINA 
37 La soluzione è basica in quanto il sale deriva da un 

acido debole e da una base debole, la cui Ka < Kb.

38 
a. KNO2: soluzione basica (Ka < Kb)

NaCN: soluzione basica;
NH4HS: soluzione basica 

b. CaBr2: soluzione neutra;
HCOONa: soluzione basica;
LiHCO3: soluzione basica.

39 
a. NH4HCO3: pH > 7

CH3COONa: pH > 7 
KBr: pH = 7

b. NH4Cl: pH < 7 
Ca(HSO3)2: pH > 7 
LiClO4: pH = 7

40 Il bicarbonato di sodio (NaHCO3) in acqua forma 
una soluzione debolmente basica.

41 NaCl(aq) è una soluzione neutra;  
Na2CO3(aq) è una soluzione basica;  
NH4Cl(aq) è una soluzione acida.

LE SOLUZIONI TAMPONE
42 La soluzione tampone costituita dall’acido borico 

e dal borato biacido di potassio è un tampone acido, 
cioè costituito dal catione di una base forte e 
dall’anione di un acido debole: 

H3BO2 e KH2BO3 

L’acido borico (debole) in acqua è poco dissociato:
H3BO2(aq) + H2O(l) j H2BO-

2   (aq) + K+
(  aq) 

Se aggiungiamo piccole quantità di acido, l’anione 
borato biacido H2BO-

2    reagisce con H3O+ per 
formare H3BO2 indissociato, e la variazione di pH è 
minima. 
Se aggiungiamo una base, gli ioni OH- reagiscono 
con H3O+ per formare H2O, e la variazione di pH è 
minima.

43 Soluzione tampone diidrogeno fosfato/idrogeno 
fosfato:

H2PO4
-   + H2O i  H3O+ + HPO4

2  -



Capitolo 21 GLI EQUILIBRI IN SOLUZIONE ACQUOSA

3Vito Posca, Tiziana Fiorani, Chimica più – Zanichelli © 2017

Aggiungendo H3O+, la reazione si sposta a 
sinistra verso la formazione di H2PO-

4 , e la 
variazione di pH è minima.
Aggiungendo OH-, gli ioni OH- reagiscono 
con H3O+ per formare H2O, l’equilibrio di 
dissociazione si sposta a destra e la variazione di 
pH è minima.

44 Formano una soluzione tampone:  
 C  HClO/Ca(ClO)2

45 pH della nuova soluzione: 4.

46 Soluzione che subisce la minore variazione di pH: 
 C  NH3/NH4HCO3.

47 Coppia acido-sale che in acqua non può dare una 
soluzione tampone:  
 D  HCl e NH4Cl.

IL PRODOTTO DI SOLUBILITÀ
48 Fosfato di bario:
a. Ba3(PO4)2 E 3 Ba2+ + 2 PO4

3  -

b. Kps = [Ba2+]3 [PO4
3  -]2

c. 

 

Kps
s = 

108

5

49    H2O
a. CaF2(s) m Ca2

(   a
+
q) + 2 F-

(  aq)

 Kps = [Ca2+] [F-]2

  H2O
b. Mg(OH)2(s) m Mg2

(   a
+
q) + 2 OH-

(aq)

 Kps = [Mg2+] [OH-]2

  H2O
c. Ca3(PO4)2(s) m 3 Ca2

(   a
+
q) + 2 PO4

3  -
(  aq)

 Kps = [Ca2+]3 [PO4
3  -]2

  H2O
d. PbCl2(s) m Pb2

(   a
+
q) + 2 Cl-(aq)

 Kps = [Pb2+] [Cl-]2

  H2O
e. Al(OH)3(s) m Al3

(  a
+
q) + 3 OH-

(aq)

 Kps = [Al3+] [OH-]3

  H2O
f. Ag2CrO4(s) m 2 Ag+

(  aq) + CrO4
2  -

(  aq) 

 Kps = [Ag+]2 [CrO4
2  -]

50    H2O
a. Bi2S3(s) m 2 Bi3

(  a
+
q) + 3 S2

(   
-
a   q)

  H2O
b. Cr(OH)3(s) m Cr3

(  a
+
q) + 3 OH-

(aq)

c. CaCO3(s) m Ca2
(   a
+
q) + CO3

2   -
(aq)

51 CaF2(s) m Ca2
(   a
+
q) + 2 F-

(  aq) 

Kps = [Ca2+] [F-]2 

[F-] = 1,97 $ 10-4 M

52 Solubilità (s) del solfuro di argento: 

Kps
s = 

4

3

EFFETTO DELLO IONE COMUNE
53 1. H2CO3(aq) i H+

(  aq) + HCO3
-  

(aq)

2. NaHCO3(aq) " Na+
(  aq) + HCO3

-  
(aq)

Aggiungendo una soluzione di bicarbonato 
di sodio si verifica un aumento di [HCO3

-   ]; tali 
ioni si combineranno con gli H+ spostando la 
reazione 1 a sinistra; Ka rimane costante.

54    H2O
LiF(s) m Li+(  aq) + F-

(  aq)
 H2O
CaF2(s) m Ca2

(  a
+
    q) + 2 F-

(  aq)

Aggiungendo CaF2 alla soluzione di LiF, questo si 
dissocia completamente negli ioni Ca2+ e F-; F- 
si combinerà con Li+ causando la precipitazione 
di LiF; l’equilibrio si sposta a sinistra e Kps rimane 
costante.

LE REAZIONI DI PRECIPITAZIONE
55 Si potrebbe formare un precipitato di fosfato di 

calcio.

56 [Ag+]2 [CrO4
2  -] > Kps; Ag2CrO4 precipita.

57 Quando il prodotto della concentrazione dei due 
ioni è:     C    maggiore del prodotto di solubilità.

VERIFICA LE TUE ABILITÀ 

58 [H3O+] = [OH-] = 1,55 $ 10-7 mol/L.

59 La soluzione acquosa risulta:     C     poco basica.

60 [H3O+] in 2,50 $ 10-2 mol/L di Ba(OH)2:  
  C   2,00 $ 10-13 mol/L.

61 Disposizione secondo pH crescente:
a. < b. < c. 

62 Disposizione secondo pOH crescente: 
a. < b. < c. 

63  
a. Rapporto delle concentrazioni degli ioni  

H3O+ nelle due soluzioni = 10. 
b. Rapporto delle concentrazioni degli ioni  

OH- = 1/10.
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64 Se la temperatura dell’acqua varia da 25 °C a 60 °C, il 
valore del suo pH:     A    varia da 7 a 6,5.

65 Il pH dell’acqua distillata, lasciata a contatto 
dell’aria, è poco minore di 7. 

66 Soluzione 7,8 g di HClO4 in 300  mL; pH = 0,59. 

67 HI presente in 300 mL di soluzione = 0,012 g. 

68 Soluzione 30 g di Ca(OH)2 in 1,5 L; pH = 13,7.

69 LiOH presente in 250 mL di soluzione = 0,186 g.

70 [H3O+] = 3,8 $ 10-13 M. 

71 Variazione del pH: DpH = 5,67.

72 Soluzione 0,14 g di KOH in 250 mL; pH = 12.

73 Soluzione 50 mL 0,2 M di NaOH + 50 mL di H2O;  
pH = 13.

74 Soluzione 0,01 M di HCN dissociata per il 2,5%;  
pH = 3,6. 

75 Soluzione di AgOH 0,1 M dissociata per il 6%:
a. pH = 11,78;
b. Kb della base = 3,6 $ 10-4.

76 Soluzione 1,25 g di C2H5NH2 in 100 mL; pH = 12,13.

77 Soluzione 0,1 M di idrossido di zinco dissociata per 
l’1%; pH = 11,31.

78 Soluzione di HIO dissociata per l’1%; 
concentrazione molare dell’acido = 0,15 M.

79 Colori assunti dai tre indicatori:
a. tornasole = rosso; fenolftaleina = incolore; 

metilarancio = rosso;
b. tornasole = blu; fenolftaleina = rosa;  

metilarancio = giallo.

80 
a. Blu di bromotimolo: pH di viraggio = 6,8;
b. indicatore metilarancio: pH di viraggio = 3,8.

81 
a. HNO2(aq) + KOH(aq) " KNO2(aq) + H2O(aq)

soluzione basica
b. HBr(aq) + LiOH(aq) " LiBr(aq) + H2O(aq)

soluzione neutra
c. HClO4(aq) + NH3(aq) " NH4Cl(aq) + H2O(aq)

soluzione acida

82 Soluzione 150 mL 0,1 M di HCl + 200 mL 0,2 M di 
KOH; pH = 12,85.

83 Soluzione 80 mL 0,2 M di NaOH + 100 mL 0,1 M di 
HCl; pH = 12,50. 

84 Soluzione acqua 2 L + 80 mL 6 M di acido fosforico; 
M = 0,24 mol/L; N = 0,72 eq/L.

85 Soluzione 200 mL di H2SO4 al 20% m /m + 500 mL 
2 N di H2SO4; N = 2,7 eq/L.

86 Devono essere aggiunti 100 mL di acqua.

87 Molarità della soluzione di HCl: M = 0,25 mol/L.

88 Volume soluzione di Ba(OH)2 0,245 M = 11,76 mL

89 Concentrazione molare dell’acido:     C     0,018.

90 
a. NH4I(aq) " NH+

4  (aq) + I-(  aq)

 NH+
4  

 (ione acido) I- (ione neutro)
 NH+

4  (aq) + H2O(l) D NH3(aq) + H3O+
(  aq) 

 soluzione acida
b. KClO4(aq) " K+

(  aq) + ClO4
-  

(aq)

 K+ (ione neutro) ClO4
-   (ione neutro)

 soluzione neutra
c. Na3PO4(aq) " 3 Na+

(  aq) + PO4
3  -

(  aq)

 N+ (ione neutro) PO4
3  - (ione basico)

 PO4
3  -

(  aq) + H2O(l) " HPO4
2  -

(  aq)) + OH-
(  aq)

 soluzione basica

91 Soluzione 4,5 M di KNO2; pH = 9.

92 A 25 °C la soluzione è acida (pH = 5).

93 L’acido formico è un acido più forte dell’acido 
acetico. 

94 Soluzione con il pH maggiore:      C  Na2CO3(aq).

95 Soluzione tampone 100  mL di NH3 4 $ 10-3 M + 100 
mL di NH4Cl 1 $ 10-3 M; pH = 9,85.

96 Soluzione 4,25 g di HCOONa + 750 mL di HCOOH 
0,15 M; pH = 3,49.

97 Coppia acido-base più adatta per soluzione tampone 
a pH 7,5:     B    H2PO4

-/HPO4
2-.

98 Il rapporto [H2CO3]/[HCO3
-] deve valere 1,2.

99 1,8 L di soluzione 0,25 mol di CH3COOH + 0,4 mol 
di C2H3NaO2 in H2O; pH = 4,96.

100 Prodotto di solubilità di Pb(IO3)2: Kps = 2,44 $ 10-13.

101 Solubilità a 25 °C di soluzione satura di Ag3PO4:  
s = 7,8 $ 10-2 g/L.

102 L’equilibrio si sposta a sinistra aggiungendo una 
soluzione di:      D     PbCl2(aq).

103 [Ca2+] [SO4
2    -] > Kps. CaSO4 precipita.
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TEST YOURSELF

104  [H3O+] = 1.35 $ 10-8 M; [OH-] = 7.4 $ 10-7 M

105  20 mL 0.1 M solution of NaOH + 300 mL 
of water. NaOH = 0.08 g; pH = 11.8.

106  Are required 21.2 mL of a 0.18 N HCl 
solution.

107  [Ba2+] [SO4
2    -] > Kps. A precipitate of BaSO4 

is formed.

VERSO I GIOCHI DELLA CHIMICA

108 Per ottenere una soluzione con pH uguale a 3,14 
occorre aggiungere:      B    2,18   (g di NaF).

109 Se si raddoppia la concentrazione di un acido 
debole, [H+] aumenta di:      B    1,4   (volte).

VERSO L’UNIVERSITÀ 

110 Nelle soluzioni tampone il valore del pH  
 A   non varia significativamente per aggiunte 
moderate di acidi o basi forti. 

VERSO L’ESAME: LE TUE COMPETENZE 

COLLEGA E CALCOLA

111 Soluzione 300 mL di acqua + 20 mL di HCl 
0,1 M. HCl = 0,073 g; pH = 2,20. 

COLLEGA E CALCOLA

112 Soluzione 510 mL di acqua + 40 mL di NaOH al 
38% m /m; pH = 13,92.

COLLEGA E CALCOLA

113 Soluzione di acido acetico con pH = 4,6; 
[CH3COOH] = 3,5 $ 10-5 M.

COLLEGA E CALCOLA

114 Soluzione di ammoniaca con pH = 11,3;  
[NH3] = 2,2 $ 10-1 M.

IPOTIZZA

115 Soluzione 0,1 M di HCOOH con indicatore 
violetto di metile: colore blu.

COLLEGA E CALCOLA

116 Per neutralizzare 400 mL soluzione di HNO3 
2,0 M sono necessari 450 g di una soluzione di 
KOH al 10% m/m.

COLLEGA E CALCOLA

117 Soluzione di H2SO4 al 10% m/m; N = 2,18 eq/L.

COLLEGA E CALCOLA

118 Soluzione 1,65 N di H2SO4; % m/m = 7,7%. 

COLLEGA E CALCOLA

119 Soluzione di H2SO4 con 25 g di H2SO4 in 135 g 
di acqua. % m/m = 15,6%; N = 3,6 eq/L.

COLLEGA E CALCOLA

120 Per ottenere una soluzione 0,5 N devono essere 
aggiunti 710 mL di acqua.

COLLEGA E CALCOLA

121 Per ottenere una soluzione 3 N devono essere 
aggiunti 18 mL di acqua.

COLLEGA E CALCOLA

122 Molarità della soluzione basica: MNaOH = 0,53 
mol/L.

COLLEGA E CALCOLA

123 Soluzione 3,5 g di NH4NO3 in 750 mL di 
soluzione; pH = 5,24.

COLLEGA E CALCOLA

124 Soluzione 2 g di CH3COONa in 250 mL di 
soluzione; pH = 8,86.

COLLEGA E CALCOLA

125 
a. [H3O+] = 1 $ 10-3;
b. rapporto na/ns = 2,9;
c. moli NaF = 0,034.

COLLEGA E CALCOLA

126 Aggiungendo 0,01 mol di soluzione di HCl a:
a. 1 L di acqua distillata; DpH = 5;
b. soluzione 0,1 M di CH3COOH + 0,1 M di 

CH3COONa; ΔpH = 0,09.

COLLEGA E CALCOLA

127 In 100 mL di soluzione sono presenti 2,56 $ 10-4 
g di BaSO4. 

COLLEGA E CALCOLA

128 In 100 mL di soluzione sono presenti 4,8 $ 10-9 g 
di Fe(OH)3.

CALCOLA E CONFRONTA

129 Solubilità di AgI
a. in acqua: s = 3,05 $ 10-6 g/L;
b. in una soluzione 0,15 M di NaI:  

s = 2,65 $ 10-13 g/L.

COLLEGA E CALCOLA

130 Solubilità di AgCl in una soluzione 0,005 M di 
AlCl3: s = 1,2 $ 10-8 g/L. 

DEDUCI

131 [Pb+] [Br-] < Kps; PbBr2 non precipita. 
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RICERCA E CONFRONTA

132 
a. Se lo stomaco si svuota completamente ogni 

ora a digiuno e 3 ore dopo ognuno dei tre pasti 
principali, abbiamo in totale 18 svuotamenti di 
150 mL cadauno nel lume intestinale, per un totale 
di 150 mL $ 18 = 2700 mL , circa 3 litri di succo 
gastrico.

b. Il dato calcolato corrisponde alle informazioni 
trovate in rete.

c. In condizioni fisiologiche il pH del succo gastrico è 
uguale a 2,0, da cui [H3O+] = 1 $ 10-2 M = 0,01 M.
In condizioni patologiche il pH è uguale a 0,5, da 
cui [H3O+] = 10,32 M.
I grammi di HCl (M = 36,5 g/mol) prodotti giornal-
mente in condizioni fisiologiche sono:  
0,01 mol/L $ 3 L $ 36,5 g/mol = 1,1 g.
In condizioni patologiche:  
0,32 mol/L $ 3 L $ 36,5 g/mol = 35,04 g, circa 32 volte 
il valore in condizioni fisiologiche.


