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Lezione 3

Soluzioni tampone e calcolo del pH.

Preparazione e comportamento delle soluzioni tampone; calcolo del pH per sistemi mono- e 

poliprotici ed esercizi applicativi. 
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Una soluzione tampone è una soluzione che non subisce variazioni di pH quando si 

aggiungono moderate quantità di acidi o basi oppure quando viene diluita. Essa è 

costituita da una miscela di un acido debole e della sua base coniugata o di una base 

debole e del suo acido coniugato

Se si mescolano A moli di acido debole con B moli della sua base coniugata, il 

numero di moli di acido rimane prossimo ad A e il numero di moli della base rimane 

prossimo a B 
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Es. acido con pKa = 4,00 e base coniugata con pKb = 10,00

Frazione di acido che si dissocia in una soluzione di HA 0,10 M :

HA   H+ + A- 

0,10-x x x

x2

0,10 - x
= Ka x = 3,1 x 10-3

Grado di dissociazione = d = x/HA = 0,031

[A-] che reagisce con l’acqua in una soluzione 0,10 M :

A- + H2O            HA + OH-

0,10-x x x
x = 3,2 x 10-6 M

x2

0,10 - x
= Kb 

Grado di associazione = a = x/A- = 3,2 x 10-5

Soluzioni tampone

αd =
N° moli dissociate

N° moli iniziali

Grado di 

dissociazione: 

Ka

Kb

~ il 3% di HA!

αa =
N° moli associate

N° moli iniziali

Grado di 

associazione: 

~ il 0,003% di A-



Si avrà quindi una soluzione in cui esistono i due equilibri:

HA   H+ + A- 

A- + H2O            HA + OH-

[HA] = Ca – [H+] + [OH-]  [HA] ≈ Ca   

[A-]= Cb– [OH-] + [H+]  [A-]  ≈ Cb

]HA[

]A][H[
Ka

−+

=

CALCOLO DEL pH

Ka ≤ 10-4 e  Ca e Cb ≥ 10-2M
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Ka

Kb

Se si mescolano A moli di acido debole con B moli 

della sua base coniugata, il numero di moli di acido 

rimane prossimo ad A e il numero di moli della base 

rimane prossimo a B 

Se a questa soluzione si aggiunge un acido il primo equilibrio si sposta verso la 

formazione di acido indissociato:   ↑ il numero di moli di HA e ↓ quello di A-.

Se a questa soluzione si aggiunge una base il secondo equilibrio si sposta verso la 

formazione di acido dissociato:   ↓  il numero di moli di HA e   ↑ quello di A-. 

Per variazioni moderate della concentrazione di acido e di base il pH varia pochissimo.
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Equazione Henderson-Hasselbach: 
esprime il pH di una soluzione tampone in funzione della pKₐ dell’acido debole e del 

rapporto tra le concentrazioni della sua base coniugata e dell’acido.
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C
KH loglog]log[ +−=− +



]HA[

]A][H[
Ka

−+

=
 [HA] ≈ Ca   

 [A-]  ≈ Cb



Equazione Henderson-Hasselbach

• L’equazione di Henderson-Hasselbach mette in relazione il pH di una soluzione 

tampone con la variazione del rapporto Cb/Ca.

• Dimostra che il pH della soluzione tampone è pari al valore della pKa dell’acido 

debole quando l’acido debole e la sua base coniugata hanno la stessa 

concentrazione: se Cb= Ca, allora Cb/Ca= 1; quindi: log(1)= 0; pH = pKa

• Dimostra che l’intervallo entro il quale il tampone funziona si estende allo stesso 

modo al di sopra e al di sotto del valore di pKa:

• se Cb/Ca = 0.1 (cioè Cb<Ca di 10 volte) → log(Cb/Ca)=-1 → pH = pKa-1

• se Cb/Ca = 10 → log(Cb/Ca)=+1 → pH = pKa+1

→ In generale: ad una variazione di dieci volte del rapporto Cb/Ca corrisponde un 

cambiamento di una unità di pH.
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Equazione di Henderson–Hasselbalch

pH = pKₐ + log(Cb/Ca)

• Mette in relazione il pH della soluzione tampone 

con il rapporto tra base coniugata e acido debole.

• Se Cb = Ca, allora Cb/Ca = 1 e log 1 = 0:

pH = pKₐ

• Se il rapporto Cb/Ca aumenta di 10 volte, il pH 

aumenta di 1 unità.

• Se il rapporto Cb/Ca diminuisce di 10 volte, il pH 

diminuisce di 1 unità.

• Per Cb/Ca = 0,1:

pH = pKₐ − 1

• Per Cb/Ca = 10:

pH = pKₐ + 1

• L’intervallo di pH in cui il sistema esercita 

efficacemente l’azione tampone è quindi, in prima 

approssimazione:

pH ≈ pKₐ ± 1



Equazione Henderson-Hasselbach
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pKa CH3COOH = 4,75

pKa NH4
+ = 9,26

Cb = 90,9% e Ca = 9,1%              Cb/Ca = 10    pKa+1Cb = 9,1% e Ca = 90,9%

Cb/Ca = 0,1

pH = pKₐ − 1

Kb(NH₃) = 1,8 × 10⁻⁵

pKb(NH₃) = −log(1,8 × 10⁻⁵) = 4,74

pKₐ + pKb = 14



Effetto tampone: stabilità del pH al variare del rapporto Cb / Ca. Effetto tampone è 

massimo quando Cb / Ca = 1. 

Per ogni variazione di Cb/Ca pari ad una potenza di 10, il pH cambia di una unità:

Perché un tampone sia efficace si dovrebbe scegliere un 

acido con un valore di pKa compreso in un intervallo pari al 

pH desiderato ± 1
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Equazione Henderson-Hasselbach

Indipendenza dalla diluizione: il pH di una soluzione tampone è praticamente 

indipendente dalla diluizione in quanto dipende dal rapporto tra le concentrazioni delle 

due specie e non dal loro valore assoluto se questo non è troppo piccolo.
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dpH

dc

dpH

dc ab −==

mol/L di 

base forte

mol/L di 

acido forte

L’aggiunta di un acido forte 

determina una diminuzione di pH  

dca/dpH è negativo



Il potere tampone è sempre positivo

Max quando pH = pKa, 

cioè quando [HA] = [A-]

Per una soluzione contenente 

HA 0,1 M con pKa = 5,0
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Capacità o Potere tampone: 

numero di moli di acido o base forte che possono essere aggiunti a 1 L di tampone 

affinché si abbia la variazione di 1 unità di pH (rappresenta quindi la stabilità del 

pH della soluzione all’aggiunta di acidi o basi forti). 

Dipende dal rapporto Cb/Ca ma anche dalla concentrazione totale di specie 

tamponanti



1.Tampone formato da NH3 0.2 M e NH4Cl   0.3 M Ka NH4
+ 5.7×10-10

   Il pH è applicando HH: pH = -log 5.7x10-10 + log (0.2/0.3)=9.07

2. Aggiungiamo 100mL di NaOH 0.05 M a 400 mL di tampone

  

Se invece aggiungiamo 100mL di HCl 0.05M

[NH3]=(0.2Mx400mL+ 0.05Mx100mL)/500mL =0.17M
[NH4Cl]=(0.3Mx400mL -0.05Mx100mL)/500mL=0.23M
pH =-log 5.7x10-10 + log (0,17/0.23)=9.11

[NH3]=(0.2Mx400mL- 0.05Mx100mL)/500mL =0.15M
[NH4Cl]=(0.3Mx400mL +0.05Mx100mL)/500mL=0.25M
pH =-log 5.7x10-10 + log (0,15/0.25)=9.02
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3.Quanti mL di NaOH 0,500M devono essere aggiunti a 10,0 g di cloridrato di tris per dare un      

pH=7,60 in un volume finale di 250 mL?

 
Cosa succede quando aggiungiamo una soluzione di NaOH ad una soluzione di cloridrato di tris? Guardiamo 

l’equilibrio acido base riportato sopra: il tris (base, B) ed il tris cloridrato (acido coniugato, BH+) 

instaurano un equilibrio acido base regolato dal valore della pKa.

 Partendo da una soluzione che contiene solo la specie BH+ quando aggiungiamo una base forte (NaOH) 

spostiamo l’equilibrio e quindi trasformiamo in parte BH+ in B.

 Per risolvere l’esercizio dobbiamo quindi calcolare quante moli di specie basica (tris) dobbiamo avere 

perché il nostro tampone sia a pH 7,60.

2.Trovare il pH di una soluzione preparata sciogliendo 12,43 g di “tris” (PM=121,135) + 4,67 g di 

cloridrato di tris (PM=157,596) in 1,00 L di acqua.

2a.Se si aggiungono alla soluzione dell’esempio precedente 12,0 mL di HCl 1,00 M, quale sarà il 

nuovo pH?
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pKa = 8,075 questa forma è il tris = tris(idrossimetil)amminometano

B

BH+ + OH-   →   B  + H2O

Ca
Cb

Un tampone può essere preparato partendo da una sola specie della coppia acido-base e aggiungendo una 

quantità opportuna di acido forte o base forte, in modo da generare in situ l’altra specie della coppia.



Prima di tutto dobbiamo calcolare quante moli di tris cloridrato (BH+) abbiamo:

Moli BH+ iniziali= 10.0/157.596 = 0.063 moli

Applicando l’equazione di Henderson-Hasselbach possiamo scrivere che:

in cui Cb = moli di tris (moli di B)

in cui Ca = moli di tris cloridrato (moli di BH+)

In questo modo noi abbiamo una equazione ma due incognite (Ca, e Cb) perché dobbiamo fare 

attenzione : le moli di BH+ (Ca) che abbiamo calcolato prima e che derivano dalla pesata non sono 

quelle che abbiamo all’equilibrio, perché avendo aggiunto un certo quantitativo di NaOH le 

abbiamo in parte trasformate in B.

Quindi noi sappiamo che la somma delle moli di B e di BH+ è pari a 0,063 e possiamo scrivere che

   ora abbiamo due equazioni e due incognite.

N.B: posso usare le moli al posto della concentrazione perché le dividerei per lo stesso volume
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Prima di tutto ricaviamo Cb dalla seconda equazione:

sostituiamolo nella prima equazione

Eliminiamo il termine logaritmico

Ricaviamo Ca= 0.047 moli

E di conseguenza Cb= 0.063 – 0.047 = 0.016 moli

0,016 moli sono le moli di NaOH 0.500 M che dobbiamo aggiungere alla soluzione di tris 

cloridrato per ottenere il tampone a pH 7,60.

0,016/0,500 = 32 mL di NaOH da aggiungere

a

a

C

C−
=

063,0
335.0

BH+ + OH-   →   B  + H2O

Ca
Cb

a

b

C

C
log075.860,7 +=

a

a

C

C−
+=

063,0
log075.860,7

ab CC −= 063.0

063.0=+ ba CC



approssimazione  solo uno degli equilibri è importante per determinare [H+], si 

sceglie quello con pKa più vicina al pH desidarato

H2A / NaHA : trascuro la dissociazione di HA- per dare A2-

]AH[

]HA[
logpKpH

2

1

−

+=

NaHA / Na2A : predomina la seconda dissociazione; la [H2A] << [HA-] e [A2-] è trascurabile

]HA[

]A[
logpKpH

2

2 −

−

+=

Si può preparare un tampone con due sali del medesimo ACIDO POLIPROTICO


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Quindi quando vogliamo preparare un tampone di un  acido poliprotico dobbiamo 

prima capire quali specie sono coinvolte nell’equilibrio che ci interessa.
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Acido carbonico

Acido fosforico

43POH −+ + 42POHH

−

42POH
−+ + 2

4HPOH

−2

4HPO
−+ + 3

4POH

pKₐ₁ = 2,15

pKₐ₂ = 7,20

pKₐ₃ = 12,15

H₂CO₃          H⁺ + HCO₃⁻

HCO₃⁻          H⁺ + CO₃²⁻

pKₐ₁ = 6,35

pKₐ₂ ≈ 10,33
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Questo vuol dire, per es., che se noi vogliamo preparare un tampone fosfato, essendo 

l’acido fosforico un acido triprotico noi possiamo preparare 3 tamponi in 3 differenti 

range di pH a seconda delle specie che pK1 = 2,148; pK2 = 7,199; pK3 = 12,15 abbiamo 

in equilibrio in soluzione.

H3PO4 (PM = 98,00; 85% p/p; d = 1,685); NaH2PO4 (PM = 119,98); Na2HPO4 (PM = 

141,96); Na3PO4 (PM = 163,94). 

Se vogliamo un tampone a pH = 2 allora dovremo utilizzare H3PO4 e NaH2PO4 perché 

staremo considerando l’equilibrio:

Se vogliamo un tampone a pH = 7 allora dovremo utilizzare NaH2PO4 e Na2HPO4 

perché staremo considerando l’equilibrio:

Se vogliamo un tampone a pH = 12 allora dovremo utilizzare Na2HPO4 e Na3PO4 

perché staremo considerando l’equilibrio:

H3PO4 H2PO4
-

HPO4
2- PO4

3-

H2PO4
- HPO4

2-

pKₐ₁ = 2,15

pKₐ₂ = 7,20

pKₐ₃ = 12,15
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Preparazione di un tampone

a) si prepara una soluzione circa al pH desiderato seguendo ricette messe a 

punto in base a calcoli teorici

b) si controlla il pH con un pH-metro

c) si aggiunge l’acido o la base fino al raggiungimento del valore di pH richiesto

Nella pratica, i calcoli teorici permettono di stabilire le quantità di acido e base da 

utilizzare, ma il pH ottenuto deve essere verificato sperimentalmente e, se 

necessario, aggiustato mediante piccole aggiunte di acido o base, misurando il pH.



Indicatori chimici: sono le sostanze in grado di subire modifiche facilmente osservabili 

(di solito il colore) in funzione del pH dell'ambiente in cui si trovano. 

Il fenomeno di variazione del colore di un indicatore viene detto viraggio. 

L’intervallo di pH, in cui l'indicatore agisce è detto intervallo di viraggio 

dell'indicatore.

Nel caso delle misure di pH si utilizzano combinazioni di diversi indicatori, caratterizzati 

da diversi campi di viraggio formando un campo di viraggio combinato molto esteso, 

questi indicatori prendono il nome di indicatori universali.

Danno informazioni indicative.

Indicatore Viraggio (acido / 
base)

Intervallo di 
viraggio (pH)

Metilarancio Rosso / Giallo 3.1-4.4

Verde 
bromocresolo

Giallo / Blu 3.8 – 5.4

Fenolftaleina Incolore / Viola 8.0 – 9.9
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HIn 

Ka(In)

H+  +  In-

Le due specie (acido e base coniugata) si distinguono nettamente nel colore. Viraggio 

avviene quando [HIn] = [In-].

viraggioaviraggio

a

pH)Indicatore(pK]H[

]HIn[

]In][H[
)In(K

=

=

+

−+

Indicatori chimici: viraggio del colore non avviene in un modo istantaneo. Si presume 

che il colore di una specie (HIn o In-) persiste finché non rimane solo 10% di essa nella 

miscela.  

Può essere definito intervallo di pH di viraggio:

 

tra [HIn] = 0.1[In-]:      Ka(In) = 10[H+],     pH = pHviraggio – 1; 

e [HIn] = 10[In-]:       Ka(In) = 0.1[H+],      pH = pHviraggio + 1;

Viraggio avviene nell’intervallo di pH = pKa(In)  1
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HIn 

Ka(In)

H+  +  In-

rosaincolore

Al centro dell'intervallo, quando [HIn] = [In⁻], le due forme sono presenti nella stessa quantità e quindi 

pH = pKₐ dell'indicatore.

Indicatore: fenolftaleina

equilibrio verso sinistra → prevale HIn → soluzione incolore.Aggiungo H⁺ → 

questi consumano gli H⁺:

H⁺ + OH⁻ → H₂O

La diminuzione di [H⁺] sposta quindi l’equilibrio della fenolftaleina verso destra

Aggiungo OH- → 

pKₐ ≈ 9,4

Intervallo di viraggio ≈ 8,2–10,0



➢ Misure potenziometriche: pHmetro. Elettrodo a vetro pH sensibile, misura il 

potenziale elettrico della soluzione attraverso la differenza di potenziale tra 

soluzione in esame e soluzione interna all’elettrodo pH=7. 

➢ Sonda: Bulbo con membrana di vetro riempito con soluzione di KCl e AgCl e 

un elettrodo di riferimento interno ad Ag/AgCl. Elettrodo di riferimento 

esterno a contatto con la soluzione attraverso una giunzione porosa 

(secondo elettrodo ad Ag/AgCl a potenziale noto). 

➢ Deve essere calibrato regolando il voltmetro con soluzioni a pH noto, e poi 

misura correttamente solo i valori di pH all’interno della calibrazione

➢ Misura precisa del pH anche in soluzioni colorate. 

➢ Limitazioni della misura:

- Errore alcalino (pH > 9) valori del 

pH misurati più bassi di quelli reali

- Errore acido (pH < 0.5) valori 

misurati più alti dei reali

➢ Misura in agitazione
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Setto poroso
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rete di silice contenente siti anionici associati a Na⁺.

Si–O⁻ Na⁺ + H⁺ ⇌ Si–OH + Na⁺
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