Acido poliprotico forte
HnA → n H+ + An-
[H+] = n C0;    log[H+] = log n C0
pH = - log C0 – log n

Soluzione contenente una specie acido-base diprotica debole
Un acido diprotico è un acido in grado di cedere due protoni; una base diprotica è una base in grado di accettare due protoni. 
                                                 	            			    -H+                   -H+
H2A    HA-    A-2
     				        		   +H+                    +H+
Le costanti di acidità sono quindi due:


Le corrispondenti costanti di basicità sono:


è praticamente sempre Ka1 > Ka2 e Kb1 > Kb2
Ka1  x Kb2 = Kw			 pKa1  + pKb2 = pKw
Kb1  x Ka2 = Kw			pKb1  + Ka2= pKw
Una coppia acido-base può esser aggiunta in soluzione in 3 modi:
· una soluzione dell’acido H2A (o H2ACl = H2A+ + Cl-, o H2ACl2 = H2A2+ + 2Cl-, ecc…)
· una soluzione della base A (o Na2A = 2Na+ + A2-, o NaA = Na+ + A-, o ecc……)
· una soluzione dell’anfolita HA (o NaHA = Na+ + HA-, o HACl = HA+ + Cl-)
5 incognite; [H3O+], [OH–], [H2A], [HA], [A], → 5 equazioni
1.  [H3O+] [OH–] = Kw			autoprotolisi dell’acqua
2.              		 I costante acidità
3.                    		II costante acidità
4. C = [H2A] + [HA-] + [A2-]	      	bilancio di materia per A
5. il bilancio protonico ; diverso nei tre casi:
H2A:
	H3O+
	+ H+
	
	livello + 1
	

	H2O
	
	H2A
	livello    0
	

	OH-
	- H+
	HA-
	livello  - 1
	

	
	- H+
	A-2
	livello -  2
	cede 2 H+


 [H3O+] = [OH-] + [HA-] + 2[A-2]
A-2:
	
	+ H+
	H2A
	livello + 2
	accetta 2 H+

	H3O+
	+ H+
	HA-
	livello + 1
	

	H2O
	
	A-2
	livello    0
	

	OH-
	- H+
	
	livello - 1
	


[H3O+] + [HA-] + 2[H2A] = [OH-] 
HA-:
	H3O+
	+ H+
	H2A
	livello + 1
	

	H2O
	
	HA-
	livello    0
	

	OH-
	- H+
	A-2
	livello  - 1
	


[H3O+] + [H2A] = [OH-] + [A-2] 
Soluzione contenente un acido diprotico H2A
1. [H3O+] . [OH–] = Kw	 	autoprotolisi dell’acqua
2.              	 I costante acidità
3.                  	 II costante acidità
C0 = [H2A] + [HA-] + [A2-]    
4. C0 ≈ [H2A] + [HA-]		 bilancio di materia		
[H3O+] = [OH-] + [HA-] + 2[A2]
5. [H3O+] ≈ [HA]		bilancio protonico
dalla 4. → [H2A] = C0 - [HA-] ma dalla 5. → [H2A] = C0 - [H3O+]
sostituzione in 1. → ;   
· se l'acido è relativamente concentrato e pKa1 relativamente elevato si approssima [HA-] nel bilancio di materia: ;  pH = ½ pKa - ½ log C; 
· se viceversa l'acido è relativamente diluito e pKa1 relativamente basso si approssima [H2A] nel bilancio di materia: [H+] = C; pH = - log C (formula dell'acido forte). 
Soluzione contenente una base diprotica
1. [H3O+] . [OH–] = Kw		autoprotolisi dell’acqua
2. 			I costante basicità
3.  			II costante basicità
C = 2[H2A] + [HA-] + [A2-]			
4. C ≈ [HA] + [A2-]			bilancio di materia per A			
[OH-] = [H3O+] + [HA-] + 2[H2A]
5. [OH-] ≈ [HA-]				 bilancio protonico

· se la base è relativamente concentrata e pKb1 relativamente elevato si approssima [HA-] nel bilancio di materia;  e pH = 14 -½ pKb1 - ½ log C
· se viceversa la base è relativamente diluita e pKb1 relativamente basso si approssima [A-2] nel bilancio di materia. [OH-] = C e  pH = 14 - pOH (formula della base forte)
Soluzione contenente un anfolita
HA- + H2O  A-2 + H3O+		
HA-+ H2O  H2A + OH-	
HA è solitamente molto debole, la Ka2 e Kb2 sono più piccole delle corrispondenti Ka1 e Kb1: [H2A] e [A-2] sono trascurabili rispetto a [HA-] nel bilancio di materia di A; il pH non è molto lontano da 7; se la concentrazione stechiometrica di HA è relativamente elevata, è possibile trascurare [H3O+] e [OH–] nel bilancio protonico. 
[H3O+].[OH–] = Kw		autoprotolisi dell’acqua
1.    		I costante acidità
2.      		II costante acidità
C = [H2A] + [A-2] + [HA-]
3. C ≈ [HA-]			bilancio di materia per A
[H3O+] + [H2A] = [OH-] + [A-2]
4. [H2A] ≈ [A-2] 			bilancio protonico
 [H+]2 = Ka1 . Ka2 ; ;   

Diagrammi logaritmici
Per tracciare un diagramma logaritmico per una soluzione di una specie acido-base diprotica a concentrazione stechiometrica C0 è necessario tracciare le curve per il log [H2A], il log [HA] e il log [A] sulla "matrice" del diagramma di distribuzione log-log. 
  -H+                       -H+
H2A    HA-    A-2
  						   +H+                   +H+
si considera la ionizzazione di ciascun protone, come equilibrio parziale
             -H+                   
H2A    HA-  
         +H+              
1. 				 I costante acidità
        -H+
HA-    A-
           +H+
2. 				II costante acidità
3. [H3O+] . [OH–] = Kw                                           autoprotolisi dell’acqua
4. C0 = [H2A] + [HA-] + [A2-]	     	bilancio di materia
5. [H3O+] = [HA-] + 2 [A2-] + [OH-]   	bilancio di carica	
6. [H3O+] =[OH-] + [HA-] + 2 [A2-]    	bilancio protonico
		H3O+
	+ H+
	
	livello + 1

	H2O
	
	H2A
	livello    0

	OH-
	- H+
	HA-
	livello  - 1

	
	- H+
	A2-
	livello -  2


si definiscono le frazioni molari:











approssimazioni:
pH << pKa1 ([H+] >> Ka1)


=
pKa1 << pH << pKa2  (Ka1 >> [H+] >> Ka2)



pH >> pKa2  ([H+] << Ka2)
= 


pH = pKa1 ([H+] = Ka1)


pH = pKa2  ([H+] = Ka2)
 

	
	
pH << pKa1
	
pKa1 << pH << pKa2
	
pH >> pKa2

	
pH = pKa1
	
pH = pKa2


	
	
	
	

	
	

	
	
	
	

	
	

	
	
	
	
	
	





pKa1 = 7; pKa2 = 11, C0 = 1
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· Esempi:
· Acido debole diprotico, Base debole diprotica; Anfolita (H2CO3 ; Ka1 = 4.5 . 10 -7 e Ka2 = 4.4 . 10-11 )

· Calcolare il pH di una soluzione 0.1 M di H2CO3, 
H2CO3 ⇆  H+ + HCO3-
HCO3- ⇆  H+ + CO32-
H2O ⇆ H+ + OH-
5 specie, H2CO3, HCO3-, CO32-, H+ e OH -→ 5 equazioni
1. [H3O+] . [OH–] = Kw	 		autoprotolisi
2.              	 	I costante acidità
3.                  	 	II costante acidità
4. C0 = [H2A] + [HA-] + [A2-]     		bilancio di materia		
5. [H3O+] = [OH-] + [HA-] + 2[A2-]		bilancio di carica = bilancio protonico
I approssimazione: [OH-] << [HCO3-]  e [CO32-] << [HCO3-] →  [H+] = [HCO3-]
II approssimazione: [H2CO3] >> [HCO3-] >> [CO32-] → C0 = [H2CO3]
sostituzione in 1. ( )
dalla I approssimazione: 
e con la II approssimazione: ; quindi
; == 2.12 10-4; pH = 3.67
· Calcolare il pH di una soluzione 0.1 M di Na2CO3
Na2CO3 →  2 Na+ + CO32-
CO32- + H2O ⇆ HCO3- + OH-
HCO3- + H+ ⇆   H2CO3
H2O ⇆ H+ + OH-
6 specie, Na+, H2CO3, HCO3-, CO32-, H+ e OH-, → 6 equazioni
1. 
2. 
3. [H3O+] . [OH–] = Kw	 			autoprotolisi
4. [H+] + [Na+] = [OH–]+ [HCO3-] + 2 [CO32-]  	bilancio di carica
5. C0 = ½[Na+] = [H2CO3] + [HCO3-] + [CO32-] 	bilancio di materia
6. [H3O+] + [HCO3-] + 2[H2CO3] = [OH-] 		bilancio protonico
I approssimazione: [HCO3-] >> [H+]  e [HCO3-] >> [H2CO3] →  [OH-]= [HCO3-]
II approssimazione: [HCO3-] << [CO32-] → C0 = [CO32-]
sostituzione in 1. (
dalla I approssimazione: 
e con la II approssimazione: ;  
; = 4.6 . 10-3, pOH = 2.33; pH = 11.67
· Calcolare il pH di una soluzione 0.1 M di NaHCO3
NaHCO3 →  Na+ + HCO3- 
HCO3- + H2O ⇆  H2CO3 + OH-
HCO3- + H2O ⇆   CO32- +H3O+
H2O ⇆ H+ + OH-
6 specie, Na+, H2CO3, HCO3-, CO32-, H+ e OH-, → 6 equazioni
1. 
2. 
3. [H3O+] . [OH–] = Kw	 			autoprotolisi
4. [H+] + [Na+] = [OH–]+ [HCO3-] + 2 [CO32-]  	bilancio di carica
5. C0 = [Na+] = [H2CO3] + [HCO3-] + [CO32-] 	bilancio di materia
6. [H+] + [H2CO3] = [OH-] + [CO32-] 		bilancio protonico
la specie predominante nell’intervallo 7 – 11 di pH è certamente HCO3-, in questa zona vale:
I approssimazione: [H2CO3] >> [H+]  e [CO32-] >> [OH-] →  [H2CO3]= [CO32-]
II approssimazione: [HCO3-] >> [CO32-]  e [HCO3-] >> [H2CO3] → C0 = [HCO3-]
dalla  si ricava [CO32-]  → 
dal bilancio protonico → 
quindi →  *
dalla  si ricava il rapporto  →  
ma si risolve con [H+] quale incognita, quindi → 
si sostituisce in * → , 
  = 4.45 . 10-9 ; pH = 8.35
Se nell’intervallo considerato di pH il log C0 dell’anfolita HA- si abbassa avvicinandosi alle rette [H+] e [OH-] è necessario risolvere esattamente a partire dal bilancio protonico non approssimato →  
   [H+] + [H2A] = [OH-] + [A2-] 
     dalla                     dalla 
         

moltiplico per 


ma dal bilancio di materia, II approssimazione → C0 = [HA-], quindi

oppure risolvere graficamente tracciando le rette:
log ([H+] + [H2A] e log ([OH-] + [A-2] e determinare il punto in cui si incrociano.
Soluzione contenente una specie acido- base triprotica
La Ka dissociazione dei vari acidi vengono numerate a partire da quella dell’acido più protonato (Ka1 > Ka2  >……. KaN).
H3A + H2O ⇌ H3O+ + H2A		Ka1
H2A + H2O ⇌ H3O+ + HA		Ka2
HA + H2O ⇌ H3O+ + A			Ka3
La Kb dissociazione delle varie  basi vengono numerate a partire da quella della base più deprotonata (Kb1 > Kb2  >……. KbN).
A + H2O ⇌ OH - + HA			Kb1
HA + H2O ⇌ OH - + H2A		Kb2
H2A + H2O ⇌ OH - + H3A		Kb3
La relazione tra le costanti è la seguente:   
Ka 1. Kb3  =  Ka2 . Kb2  =  Ka3. Kb1  =  Kw
Trattamento Algebrico: 
Si fanno considerazioni simili per le specie diprotiche in soluzione.
Diagrammi logaritmici 
Si considera la ionizzazione di ciascun protone come equilibrio parziale:
H3A  H+ + H2A-
1) 
H2A-  H+ + HA2-
2) 
HA2-  H+ + A3-
3) 
H2O  H+ + OH-
4) 
5) 
6) 
La ionizzazione può esser considerata a stadi se le costanti, K1, K2, K3, sono sufficientemente diverse (almeno 1000 volte)
si definiscono le  frazioni molari ():





                                        



                                        









· pH << pK1; [H+] >> K1




· pK1 << pH << pK2; K1 >> [H+] >> K2




· pK2 << pH << pK3; K2 >> [H+] >> K3




· pH >> pK3; [H+] << K3






	
	pH << pK1
[H+] >> K1

	pK1 << pH << pK2
K1 >> [H+] >> K2

	pK2 << pH << pK3
K2 >> [H+] >> K3

	pH > pK3
[H+] << K3


	
	0
	
	 
	


	
	
	0
	
	

	
	
	
	0
	

	
	 
	
	
	0



	
	pH = pK1
	pH = pK2
	pH = pK3

	
	-0,301
	
	

	
	-0,301
	-0,301
	

	
	
	-0,301
	-0,301

	
	
	
	-0,301







diagramma: pKa1 = 4; pKa2 = 8; pKa3 = 12
		
	ascisse (pH)
	
	ordinate (log)
	

	1- 3
	
	0
	0

	4
	
	- 0.301
	pH = pK1

	5
	
	- 5 + 4 = - 1
	
- pH + pK1

	6
	
	- 6 + 4 = - 2
	

	7
	
	- 7 + 4 =  - 3
	

	9
	
	- 18 + 4 + 8 = - 6 
	
- 2 pH + pK1 + pK2


	10
	
	- 20 + 4 + 8 = - 8
	

	11
	
	- 22 + 4 + 8 = - 10
	

	13
	
	- 39 + 4 + 8 + 12 = - 15 
	- 3 pH + pK1+ pK2 + pK3


		
	ascisse (pH)
	
	ordinate (log)
	

	1
	
	1 – 4 = - 3
	
pH - pK1

	2
	
	2 – 4 = - 2
	

	3
	
	3 – 4 = - 1
	

	4
	
	- 0.301
	pH = pK1

	5 - 6 - 7
	
	0
	0

	8
	
	- 0.301
	pH = pK2

	9
	
	- 9 + 8 =  - 1
	
- pH + pK2

	10
	
	- 10 + 8 = - 2 
	

	11
	
	- 11  + 8 = - 3
	

	13
	
	- 26 + 8 + 12 = - 6
	- 2 pH + pK2 + pK3

	14
	
	- 28 + 8 + 12 = - 8 
	


		
	ascisse (pH)
	
	ordinate (log)
	

	1
	
	2 - 4 - 8 = - 10
	
2 pH - pK1 - pK2

	2
	
	4 - 4 - 8 = - 8
	

	3
	
	6 - 4 - 8 = - 6
	

	4
	
	- 0.301
	pH = pK1

	5
	
	5 - 8 = - 3
	
pH – pK2

	6
	
	6 - 8 = - 2
	

	7
	
	7 - 8 = - 1
	

	8
	
	- 0.301
	pH = pK2

	9 – 10 - 11
	
	0
	0

	13
	
	- 13 + 12 = - 1
	-  pH + pK2

	14
	
	- 14 + 12 = - 2 
	



	
	ascisse (pH)
	
	ordinate (log)
	

	1
	
	3 - 4 – 8 – 12  = - 21
	
3 pH - pK1 - pK2- pK3

	2
	
	6 - 4 – 8 – 12  = - 18
	

	3
	
	9 - 4 – 8 – 12  = - 15
	

	5
	
	10 – 8 – 12 = - 10
	
2 pH - pK2- pK3

	6
	
	12 – 8 – 12 = - 8
	

	7
	
	14 – 8 – 12 = - 6
	

	9
	
	9 – 12 = - 3
	pH - pK3

	11
	
	11 – 12 = - 1
	

	12
	
	- 0.301
	pH = pK3

	13 – 14 
	
	0 
	0
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se  
[H3A] = [HA-2];  ;→ 
se  
[H2A-] = [A3-]; → 

· Esempio
Acido debole triprotico, Base debole triprotica; 2 Anfoliti (H3PO4, K1 = 1.1 10-2; K2 = 7.7 10-8; K3 = 4.8 10-13)
 (
H
3
PO
4
) (
PO
4
3-
) (
H
2
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4
-
) (
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4
-2
)
· Calcolare il pH di una soluzione 0.1 M di H3PO4, 
H3PO4 ⇆  H+ + H2PO4-
H2PO4- ⇌ H+ + HPO4-2
HPO4-2⇆  H+ + PO43-
H2O ⇆ H+ + OH-
6 specie, H3PO4, H2PO4-, HPO4-2, PO43-, H+ e OH-, → 6 equazioni
				I costante acidità
                                               II costante acidità
                                                 III costante acidità
[H3O+] . [OH–] = Kw	 			autoprotolisi
C0 = [H3PO4] + [H2PO4-] + [HPO4-2] + [PO43-]	bilancio di materia	
[H+] = [OH-] + [H2PO4-] + 2[HPO4-2] + 3[PO43-]bilancio di carica = bilancio protonico
Ka1 = 1.1 10-2 ( pKa1 = 1.96); Ka2 = 7.7 10-8( pKa2 = 7.12);Ka3 = 4.8 10-13( pKa3 = 12.32)
I approssimazione: [H2PO4-] >> [HPO4-2],  [H2PO4-] >> [PO43-] e [H2PO4-] >> [OH-] →  [H+] = [H2PO4-]
II approssimazione: [H3PO4] ≈ [H2PO4-], [H3PO4] >> [HPO4-2] e [H3PO4] >> [PO43-] → C0 = [H3PO4] + [H2PO4-],
quindi [H3PO4] = C0 - [H+]
sostituzione in 1. ()
dalla I approssimazione: 
e con la II approssimazione: ; 

pH =  1.55
· Calcolare il pH di una soluzione 0.1 M di Na3PO4 
Na3PO4 → 3 Na+ + PO43-
PO43- + H2O ⇌ HPO4-2 + OH-
HPO4-2 + H+ ⇌ H2PO4- ; HPO4-2 + H2O ⇌ H2PO4- + OH-
H2PO4- + H+ ⇌ H3PO4
H2O ⇆ H+ + OH-
7 specie, Na+, H3PO4, H2PO4-, HPO4-2, PO43-, H+ e OH-, →7 equazioni
costante d’idrolisi
                                                II costante acidità
                                                I costante acidità
[H3O+] . [OH–] = Kw	 			autoprotolisi
C0 =1/3 [Na+] = [H3PO4] + [H2PO4-] + [HPO4-2] + [PO43-]	bilancio di materia	
[Na+] + [H+] = [OH-] + [H2PO4-] + 2[HPO4-2] + 3[PO43-]	bilancio di carica 
[OH-] = [H+] + [HPO4-2] +2[H2PO4-] + 3[H3PO4]     		bilancio protonico
I approssimazione: [HPO4-2] >> [H2PO4-],  [HPO4-2] >> [H+] e [HPO4-2] >> [H3PO4] → [OH-] = [HPO4-2]
II approssimazione: [PO43-] ≈ [HPO4-2], [PO43-] >> [H2PO4-] e [PO43-] >> [H3PO4] → C0 = [HPO4-2] + [PO43-] 
quindi [PO43-] = C0 - [OH-]
sostituzione in 

;  

pOH = 1.44; pH = 12.56
· Calcolare il pH di una soluzione 0.1 M di Na2HPO4
Na2HPO4 → 2 Na+ + HPO42-
HPO42- + H2O H2PO4- + OH-
1. 
HPO42-H+ + PO43-
2. 
H2PO4- + H+   H3PO4
3. 
4.  [H3O+] . [OH–] = Kw	 					autoprotolisi
5. C0 =1/2 [Na+] = [H3PO4] + [H2PO4-] + [HPO4-2] + [PO43-]	bilancio di materia	
6. [Na+] + [H+] = [OH-] + [H2PO4-] + 2[HPO4-2] + 3[PO43-]	bilancio di carica 
7. [OH-] + [PO43-] = [H+] + [H2PO4-] + 2[H3PO4]     		bilancio protonico
la specie predominante nell’intervallo 8 – 12 di pH è certamente HPO4-2, in questa zona vale:
I approssimazione: [OH-] ≈ [PO43-], [H2PO4-] >> [H+] e [H2PO4-] >> [H3PO4] →  [OH-] + [PO43-] = [H2PO4-]
II approssimazione: bilancio di materia: [HPO4-2] >> [H2PO4-] ,[HPO4-2] >> [PO43-] e [HPO4-2] >> [H3PO4] → [HPO4-2] = C0
quindi, dalla 
sostituzione nel bilancio protonico
 = 
sostituzione in 1. 

pOH = 4,32; pH= 14 – pOH = 9,67
Se nel bilancio protonico si può approssimare anche [OH-]:
; pH = 9.72
· Calcolare il pH di una soluzione 0.1 M di NaH2PO4
NaH2PO4 →  Na+ + H2PO4-
H2PO4- + H2O H3PO4 + OH-
    				costante d’idrolisi
H2PO4- + H2O  HPO42-+ H3O+
                                               II costante acidità
HPO42-H+ + PO43-
		         		 III costante acidità
[H3O+] . [OH–] = Kw	 			          autoprotolisi
C0 = [Na+] = [H3PO4] + [H2PO4-] + [HPO4-2] + [PO43-]	bilancio di materia	
[Na+] + [H+] = [OH-] + [H2PO4-] + 2[HPO4-2] + 3[PO43-]bilancio di carica 
	[H+] + [H3PO4] = [OH-] + [HPO4-2] + 2[PO43-]		bilancio protonico

la specie predominante nell’intervallo 8 – 12 di pH è certamente HPO4-2, in questa zona vale:
I approssimazione: bilancio protonico: [H+] ≈ [H3PO4], [HPO4-2] >> [OH-] e [HPO4-2] >> [PO43-] →  [H+] + [H3PO4] = [HPO4-2]
II approssimazione: bilancio di materia:[H2PO4-] >> [H3PO4], [ H2PO4-] >> [HPO4-2] e [H2PO4-] >> [PO43-] → [H2PO4-] = C0
quindi, dalla 
sostituzione nel bilancio protonico

dalla  si ricava 

sostituzione nel bilancio protonico, sapendo che [H2PO4-] = C0


 
si moltiplica per  → 



pH = 4.56
Se nel bilancio protonico è possibile approssimare anche [H+]:
; 
pH = 4.54




log H+	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	0	-1	-2	-3	-4	-5	-6	-7	-8	-9	-10	-11	-12	-13	-14	log OH-	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-14	-13	-12	-11	-10	-9	-8	-7	-6	-5	-4	-3	-2	-1	0	log H2A	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-4.3429446047682411E-8	-4.3429426482604158E-7	-4.3429231088172724E-6	-4.3427277296909274E-5	-4.3407752270467885E-4	-4.321378082587932E-3	-4.1393079971211277E-2	-0.30105170984523238	-1.0417873189717521	-2.0086001717619202	-3.0417873189717612	-4.3010517098452263	-6.0413930799712112	-8.0043213780824889	-10.000434077523209	log HA-	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-7.0000000434294458	-6.0000004342942734	-5.0000043429231091	-4.0000434272772969	-3.0004340775227947	-2.0043213780827247	-1.0413930799712121	-0.30105170984523238	-4.1787318971751787E-2	-8.6001717619175189E-3	-4.1787318971751787E-2	-0.30105170984523238	-1.0413930799712121	-2.0043213780827247	-3.0004340775227947	log A=	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-18.000000043429427	-16.000000434294265	-14.000004342923109	-12.0000434272773	-10.000434077523209	-8.0043213780824889	-6.0413930799712112	-4.3010517098452263	-3.0417873189717612	-2.0086001717619202	-1.0417873189717521	-0.30105170984523238	-4.1393079971211277E-2	-4.3213780825879997E-3	-4.3407752270472754E-4	pH

log C


log H+	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	0	-1	-2	-3	-4	-5	-6	-7	-8	-9	-10	-11	-12	-13	-14	log OH-	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-14	-13	-12	-11	-10	-9	-8	-7	-6	-5	-4	-3	-2	-1	0	log H2A	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-1.0000001954324718	-1.0000019543207723	-1.0000195428120675	-1.0001953885669086	-1.0019499419986859	-1.0191163783449178	-1.1613743368979428	-1.7405296633607299	-2.6647500657087075	-3.6740799940221787	-4.8205954965444855	-6.4090890626004091	-8.3344537712571487	-10.326233421109144	-12.325402764965776	log HA-	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-7.3467876816571334	-6.3467894405454288	-5.3468070290367242	-4.3469828747915651	-3.3487374282233442	-2.3659038645695984	-1.5081618231225991	-1.0873171495854081	-1.011537551933364	-1.0208674802468363	-1.1673829827691466	-1.7558765488250658	-2.6812412574818212	-3.6730209073338003	-4.6721902511903055	log A=	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-17.674689823721412	-15.674691582609714	-13.674709171101007	-11.67488501685585	-9.6766395702880423	-7.6938060066338805	-5.8360639651868924	-4.4152192916496924	-3.3394396939976367	-2.348769622311119	-1.4952851248334638	-1.0837786908893103	-1.0091433995460952	-1.000923049398083	-1.0000923932545878	pH

log C


log H+	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	0	-1	-2	-3	-4	-5	-6	-7	-8	-9	-10	-11	-12	-13	-14	log OH-	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-14	-13	-12	-11	-10	-9	-8	-7	-6	-5	-4	-3	-2	-1	0	log H3A	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-4.3427277296957012E-5	-4.3407752270472754E-4	-4.3213780825879034E-3	-4.1393079971211534E-2	-0.30105170984545576	-1.0417873190111973	-2.0086001760197068	-3.0417877134261442	-4.3010734229409024	-6.0417877134261433	-8.008600176019705	-10.041787319011197	-12.301051709845444	-15.041393079971211	-18.00432137808259	log H2A-	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-4.0000434272772969	-3.000434077522776	-2.0043213780826967	-1.0413930799712121	-0.30105170984545576	-4.1787319011197303E-2	-8.6001760197065742E-3	-4.1787713426143534E-2	-0.30107342294085604	-1.0417877134261431	-2.0086001760197068	-3.0417873190111981	-4.3010517098454395	-6.0413930799712112	-8.0043213780824889	log HA=	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-12.0000434272773	-10.000434077523112	-8.0043213780824889	-6.0413930799712112	-4.3010517098454395	-3.0417873190111981	-2.0086001760197068	-1.0417877134261431	-0.30107342294085615	-4.1787713426143534E-2	-8.6001760197065742E-3	-4.1787319011197303E-2	-0.30105170984545576	-1.0413930799712121	-2.0043213780826967	log A-3	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-24.000043427277287	-21.000434077522083	-18.00432137808259	-15.041393079971211	-12.301051709845444	-10.041787319011197	-8.008600176019705	-6.0417877134261433	-4.3010734229409024	-3.0417877134261442	-2.0086001760197068	-1.0417873190111973	-0.30105170984545576	-4.1393079971211534E-2	-4.3213780825879424E-3	pH

log C


log H+	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	0	-1	-2	-3	-4	-5	-6	-7	-8	-9	-10	-11	-12	-13	-14	log OH-	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-14	-13	-12	-11	-10	-9	-8	-7	-6	-5	-4	-3	-2	-1	0	log H3A	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-1.0047511559453957	-1.0453230110652998	-1.3222210008874598	-2.0792111027669602	-3.0456456453324408	-4.0450294375436524	-5.0728378892056725	-6.2844338833141524	-7.9708300505782965	-9.9224119476896568	-11.919109486028434	-13.936870481433948	-16.086719576488989	-18.679882041950691	-21.606650029760193	log H2A-	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-2.9633584707871705	-2.0039303259071559	-1.2808283157292004	-1.0378184176087319	-1.0042529601742627	-1.0036367523853424	-1.0314452040474458	-1.2430411981558958	-1.9294373654200745	-2.8810192625314412	-3.8777168008702088	-4.895477796275765	-6.0453268913319338	-7.6384893567924355	-9.5652573446019726	log HA=	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-10.088297207395469	-8.1288690625153439	-6.4057670523375414	-5.1627571542170285	-4.1291916967825166	-3.1285754889937087	-2.156383940655747	-1.3679799347641959	-1.0543761020283744	-1.0059579991397261	-1.002655537478548	-1.0204165328840646	-1.1702656279402341	-1.7634280934007378	-2.6901960812102672	log A-3	0	1	2	3	4	5	6	7	8	9	10	11	12	13	14	-22.40705597001989	-19.447627825138955	-16.724525814961137	-14.481515916841452	-12.447950459406929	-10.447334251618123	-8.4751427032801594	-6.6867386973886092	-5.3731348646527755	-4.3247167617641376	-3.3214143001029215	-2.3391752955084768	-1.4890243905645661	-1.0821868560251506	-1.0089548438346798	pH

log C
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Soluzione contenente una specie acido

-

base diprotica

 

debole

 

Un acido diprotico è un acido in grado di cedere due protoni

;

 

una base diprotica è una base in 

grado di accettare due protoni. 

 

                                                 

 

            

 

 

 

  

  

-

H

+                   

-

H

+

 

H

2

A  

D

  

HA

-

  

D

  

A

-

2

 

     

 

 

 

 

        

 

 

 

 

 

+H

+            

      

  

+H

+

 

Le

 

costanti di acidità sono quindi due:
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Le corrispondenti costanti di basicità sono:
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Una coppia acido

-

base può esser aggiunta in soluzione in 3 modi:
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una soluzione dell’acido H
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una soluzione della base A (o Na
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incognite
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5 equazioni
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autoprotolisi dell’acqua

 

2.

 

??

??

1

=

?

??

+

?

?

??

??

-

?

?

??

2

??

?

             

 

 

 

I costante acidità
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II costante acidità

 

4.
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bilancio di materia per A

 

5.

 

il 

bilancio protonico

 

; 

diverso nei tre casi

:

 

