
DISSOLUZIONE*
•  Lo studio della dissoluzione o della precipitazione di solidi da 

una soluzione acquosa può essere affrontato usando il modello 
dell’equilibrio chimico: 

SiO2(s) + 2H2O(l) ↔ H4SiO4
0 

 

•  Assumendo che SiO2(s) sia un solido puro e che la soluzione sia 
diluita: 

Ks0 = (H4SiO4
0) = [H4SiO4

0] 
 

•  Se in una soluzione [H4SiO4
0] > Ks0, essa è sovrasatura e se la 

cinetica lo consente H4SiO4
0 dovrebbe precipitare; se [H4SiO4

0] 
< Ks0, la soluzione è sottosatura. 
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PRODOTTO*DI*SOLUBILITA’*

•  Nel caso della specie neutra H4SiO4
0 la solubilità è governata unicamente 

dalla concentrazione di questa specie.  
•  La concentrazione di H4SiO4

0 non dipende dalla quantità totale di 
SiO2(s), fino a quando il solido è presente in condizioni di equilibrio. 

 
•  Un sale generico si dissolve secondo la reazione: 

 AmBn(s) ↔ mA+n + nB-m  
 da cui si ricava il podotto di solubilità (assumendo il solido puro): 

 

Ks0 = [A+n]m[B-]n 
 

•  In questo caso la solubilità è governata dal prodotto delle due 
concentrazioni. Quindi sono possibili infinite combinazioni per le due 
concentrazioni. 

!
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ALTRI*EQUILIBRI*INFLUENZANO*LA*SOLUBILITA’*

La solubilità di FeS(s) non dipende solo dall’equilibrio: 
FeS(s) ↔ Fe2+ + S2- 

Ma anche dagli equilibri : 
Fe2+ + H2O ↔ FeOH+ + H+ 

S2- + H2O ↔ HS- + OH- 
HS- + H2O ↔ H2S0 + OH- 

Fe2+ + HS- ↔ FeHS+ 
FeS(s) + S2- ↔ FeS2

2-, etc. 
Solubilità ≡ ΣFe = [Fe2+] + [FeOH+] + [FeHS+] + [FeS2

2-]  
 

•  La solubilità totale del composto è data dalla somma di tutte le 
specie solubili in cui questo è presente 

!
!
!
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LA*SOLUBILITA’*E’*COMPLICATA*DALLA*
METASTABILITA’*

•  Un composto metastabile è un composto che non ha raggiunto 
le condizioni di equilibrio. 

•  Un composto metastabile “attivo” può come prima cosa 
formare una soluzione fortemente sovrasatura. 

•  La forma “attiva” puo allora essere convertita nella forma 
stabile o “invecchiare” molto lentamente.  

•  Forme attive metastabili hanno una solubilità superiore 
rispetto alle forme stabili.  

•  Molti studi sperimentali trattano con forme “attive” anche se 
in natura le forme stabili sono più importanti.  
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Figura 5.2 da Stumm & Morgan: Solubilità e saturazione. 

La fase metastabile 
può essere amorfa o 
una forma finemente 
suddivisa della fase 
stabile.  



SOLUBILITA’*DEI*SALI*

•  Esempio 1. Determinare la solubilità del minerale anidrite in 
acqua pura.  

CaSO4(s) ↔ Ca2+ + SO4
2- 

!
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•  Assumendo*che*l’anidrite*è*la*sola*fonte*di*Ca2+*e*SO4
2;*e*che*

entrambi*ques>*ioni*non*siano*coinvol>*in*altri*equilibri*si*ha:*
[Ca2+]*=*[SO4

2;]*=*s.**
* *Ks0*=*[Ca2+][SO4

2;]*=*s2*=*10;4.5** **

s*=*10;2.25*=*5.62J10;3*molJL;1*
5.62J10;3*mol*L;1*J*136.14*g/mole*=*0.766*g*L:1*



SOLUBILITA’*DEI*SALI*

•  Esempio 2. Determinare la solubilità del sale Al2(SO4)3(s) assumendo che 
gli ioni Al3+ e SO4

2- non siano coinvolti in altri equilibri. 

  Al2(SO4)3(s) ↔ 2Al3+ + 3SO4
2-      Ks0 = 69.19 

 

 la solubilità s (in mol·L-1) di Al2(SO4)3(s) disciolto, si determina 
considerando che la dissociazione di s moli di Al2(SO4)3 produce 2s moli di 
Al3+ e 3s moli di SO4

2-: 
 

[Al3+] = 2s;  [SO4
2-] = 3s 

Ks0 = [Al3+]2[SO4
2-]3 = (2s)2(3s)3  

= (4s2)(27s3) = 108s5 = 69.19 
 

Solubilità Al2(SO4)3(s) = 0.915 mol·L-1 

0.915 mol/L "!342.15 g/mol = 313 g·L-1 
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SOLUBILITA’*DEI*SALI*

•  Esempio 3. Si consideri la wulfenite PbMoO4. Una soluzione contiene 
2·10-8 mol L-1 di Pb2+ e 3·10-7 mol L-1 MoO4

2-. In queste condizioni, 
sapendo che pKs0=16.0, la wulfenite dovrebbe precipitare? 

 

•   In soluzione, il prodotto delle concentrazioni è: 
 

PC = [Pb2+][MoO4
2-] = (2·10-8)(3·10-7) =  6·10-15 

 

Ks0 = 10-16.0  ⇒  Ω = PC/ Ks0 = 6x10-15/10-16.0 = 60 
          (Ω = indice di saturazione) 

 

•  Quindi la soluzione è sovrasatura di wulfenite e dovrebbe precipitare 

!
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EFFETTO*DELLO*IONE*COMUNE*

•  Esempio 4. Una soluzione è contemporaneamente satura di 
wulfenite (PbMoO4) con pKs0=16.0 e powellite (CaMoO4) con 
pKs0=7.94. Determinare la composizione della soluzione.  

PbMoO4 ↔ Pb2+ + MoO4
2-  

CaMoO4 ↔ Ca2+ + MoO4
2-  

 

•  Soluzione. Entrambe le reazioni danno un contributo in ioni 
MoO4

2- alla soluzione, ma la concentrazione finale di MoO4
2- deve 

essere la stessa per i due equilibri. Le due espressioni del prodotto 
di solubilità saranno: 

[Pb2+][MoO4
2-] = 10-16 

[Ca2+][MoO4
2-] = 10-7.94 
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!eliminando [MoO4
2-] si ottiene: 

 

[Pb2+]/[Ca2+] = 10-16/10-7.94 = 10-8.06 
 

•  Quindi la concentrazione di [Pb2+] sarà ~8.7·10-9 volte inferiore 
rispetto alla concentrazione di [Ca2+].  

•  Per determinare le concentrazioni si parte dal bilancio: 

[Pb2+] +  [Ca2+] = [MoO4
2-] 

 

•  Valido ovviamente se la wulfenite e la powellite sono le sole fonti di 
Pb2+, Ca2+ e MoO4

2-. Sostituendo [Pb2+] e [Ca2+] nell’equazione sopra 
con quelle ricavate dal prodotto di solubilità: 

[Pb2+] = 10-16/[MoO4
2-] 

[Ca2+] = 10-7.94/[MoO4
2-] 
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•  Poichè il primo termine è trascurabile rispetto al secondo si può 
scrivere: 

[MoO4
2-]2 = 10-7.94 

[MoO4
2-] = 10-3.97 = 1.072·10-4 M 

[Pb2+] = 10-16/10-3.97 = 9.33·10-13 M 
[Ca2+] = 10-7.94/10-3.97 = 10-3.97 = 1.072·10-4 M 

 

 quindi, [Ca2+] è decisamente superiore rispetto a [Pb2+].  
•  Da notare che in assenza di powellite:  

[Pb2+] = [MoO4
2-];  [Pb2+]2 = Ks0 = 10-16.0;  [Pb2+] = 10-8.0 

 

 [Pb2+] = 10-8.0 M; circa 4 ordini di grandezza maggiore che in 
presenza di powellite.  

!
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•  D’altra parte in assenza di wulfenite,  
 

 [Ca2+] = [MoO4
2-]; [Ca2+]2 = 10-7.94;   [Ca2+] = 10-3.97 

 

 Quindi [Ca2+] = 10-3.97 M, come in presenza della wulfenite! 

•  L’effetto dello ione comune si ha quando la presenza di un sale più solubile 
diminuisce la solubilità di un sale meno solubile che contiene uno ione 
(catione o anione) comune.  

•  Abbiamo visto in precedenza che in una soluzione satura di powellite e 
wulfenite a 25°C si ha:  [Pb2+]/[Ca2+] = 10-8.06 

•  Se una soluzione in cui questo rapporto è superiore rispetto a quello di 
equilibrio (e.g., 10-4) incontra una roccia contenente powellite, quest’ultima 
si scioglie mentre precipita la wulfenite. Questo porterà alla sostituzione di 
powellite con wulfenite. Questo è il meccanismo con cui si sono formati 
alcuni depositi di minerali.  

!
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SOLUBILITA’*DI*OSSIDI*E*IDROSSIDI*

•  Le reazioni principali nel caso di metalli divalenti sono: 

 idrossidi:  Me(OH)2(s) ↔ Me2+ + 2OH- 
 ossidi  MeO(s) + H2O(l) ↔ Me2+ + 2OH- 

 in entrambi i casi:  cKs0 = [Me2+][OH-]2 

 dove però si ricorda che i prodotti di solubilità cKs0 hanno valori 
diversi  

 

•  E’ possibile anche scrivere gli equilibri come: 
 

–  Me(OH)2(s) + 2H+ ↔ Me2+ + 2H2O(l) 
–  MeO(s) + 2H+ ↔ Me2+ + H2O(l) 

definendo le costanti come 
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SOLUBILITA’*DI*OSSIDI*E*IDROSSIDI*

•  Per un ossido di un metallo trivalente, e.g., goethite 

•  FeOOH(s) + 3H+ ↔ Fe3+ + 2H2O(l) 
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Figura 5.3 da Stumm & Morgan. Solubilità di ossidi e idrossidi. 
Concentrazione di acquoioni in soluzione in equilibrio con l’ossido o 
l’idrossido. Non viene considerata la formazione di complessi. 
Si noti come all’aumentare della carica aumenti la dipendenza della 
solubilità dal pH. 



NECESSITA*DI*INCLUDERE*I*COMPLESSI*DEGLI*
IONI*METALLICI*

•  Come visto nel capitolo precedente per determinare correttamente la 
solubilità è necessario considerare anche i complessi degli ioni 
metallici (equilibri di idrolisi). Per esempio: 

Zn2+ + H2O(l) ↔ ZnOH+ + H+ 

Al(OH)2+ + H2O(l) ↔ Al(OH)2
+ + H+ 

 

•  La solubilità totale di un idrossido o ossido metallico in assenza di altri 
leganti è data dalla somma di tutte le specie solubili in cui questo è 
presente: 
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Figura 6-6 da 
Stumm & Morgan: 
Correlazione tra il 
prodotto di 
solubilità ossido/
idrossido e la prima 
costante di idrolisi. 

IDROLISI*E*SOLUBILITA’*DEGLI*IDROSSIDI*



RAPPRESENTAZIONE*GRAFICA*DELLA*SOLUBILITA’*DI*
ZnO*

A 25°C e 1 bar 
ZnO(s) + 2H+ ↔ Zn2+ + H2O(l)   log *Ks0 = 11.2 
ZnO(s) + H+ ↔ ZnOH+    log *Ks1 = 2.2 
ZnO(s) + 2H2O(l) ↔ Zn(OH)3

- + H+ log *Ks3 = -16.9 
ZnO(s) + 3H2O(l) ↔ Zn(OH)4

2- + 2H+  log *Ks4 = -29.7 
 

Un’altra possibile reazione che dovrebbe essere considerata è: 
 

ZnO(s) + H2O(l) ↔ Zn(OH)2
0 

 

anche se il valore della cost. di equilibrio (Ks2) è scarsamente conosciuto.  
 

ZnT = [Zn2+] + [ZnOH+] + [Zn(OH)3
-] + [Zn(OH)4

2-] + [Zn(OH)2
0] 

!
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•  Per calcolare il diagramma di solubilità: 

 [Zn2+]  = *Ks0[H+]2  ⇒  log [Zn2+] = log *Ks0 - 2pH 
 [ZnOH+]  = *Ks1[H+]   ⇒  log [ZnOH+] = log *Ks1 – pH 
 [Zn(OH)2

0]  = *Ks2   ⇒  log [Zn(OH)2
0] = log *Ks2 

 [Zn(OH)3
-]  = *Ks3[H+]-1  ⇒  log [Zn(OH)3

-] = log *Ks3 + pH 
 [Zn(OH)4

2-]  = *Ks4[H+]-2  ⇒  log [Zn(OH)4
2-] = log *Ks4 + 2pH 

 

 Sostituendo le espressioni di *Ks0, *Ks1, *Ks3, e *Ks4 nell’equazione sopra:  

 ZnT = *Ks0[H+]2 + *Ks1[H+] + *Ks3[H+]-1 + *Ks4[H+]-2 
 

•  Il risultato è una curva a forma di U con la solubilità che aumenta ai 
bordi e ha un minimo al centro. Questa curva è caratteristica per tutti gli 
ossidi e gli idrossidi anfoteri.  

!
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Figura 6-8 da Stumm & Morgan. Solubilità degli idrossidi di 
Al3+, Fe3+ e Zn2+ in funzione del pH.  
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Figura 5.4 da Stumm 
e Morgan: Solubilità 
di Fe(OH)3 amorfo, .ZnO 
e CuO. La possibile 
presenza di specie 
polinucleari come 
Fe2(OH)2

4+ e Cu2(OH)2
2+ 

è trascurata.  



SOLUBILITA’*DI*UN*IDROSSIDO*IN*ACQUA*PURA*

•  Esempio 4. Calcolare la composizione di una soluzione di Fe(III) 
in equilibrio con dell’idrossido ferrico amorfo, date le costanti di 
equilibrio: 

 Fe(OH)3(s) + 3H+ ↔ Fe3+ + 3H2O   log *Ks0 = 3.96 
 Fe(OH)3(s) + H2O ↔ Fe(OH)4

- + H+   log *Ks4 = -18.7 
 Fe3+ + OH- ↔ Fe(OH)2+    pK1 = -11.8 
 Fe3+ + 2OH- ↔ Fe(OH)2

+    pβ2 = -22.3 
 2Fe3+ + 2OH- ↔ Fe2(OH)2

4+    pβ22 = -25.1 
 
Fe3+;   log [Fe3+] = log *Ks0 - 3pH 

 
Fe(OH)4

-;  log [Fe(OH)4
-] = log *Ks4 + pH 
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• Determinazione della distribuzione di CO2, H2CO3, HCO3- e CO32-
nelle acque naturali

• Descrizione dello scambio di CO2 tra l’atmosfera e la soluzione
acquosa.

• Valutazione dei meccanismi tampone nelle acque dolci e nell’acqua di
mare

• Definizione di acidità e alcalinità e calcolo della composizione del
sistema utilizzando questi due parametri

• Introduzione all’equilibrio di dissoluzione di CaCO3.
 
• Due modelli ideali per la descrizione degli equilibri

• Sistema chiuso
• Sistema aperto

0

OBIETTIVI DELLA SEZIONE

Carico…

• La CO2 costituisce la maggiore fonte di  acidita nelle acque naturali
(non alterate dall’uomo) e causa la dissoluzione dei minerali nei
processi di erosione. Ad esempio:

 
• CaCO3(calcite) + CO2(g) + H2O(l) � Ca2+ + 2HCO3-

 

• NaAlSi3O8(albite) + CO2(g) + 11/2H2O(l) � Na+ + HCO3-
+ 2H4SiO40 + 1/2Al2Si2O5(OH)4(kaolinite)

 

• Fonti di CO2: emissioni vulcaniche, respirazione, combustibili fossili,
decomposizione della materia organica, precipitazione dei carbonati.

 
• Consumo di CO2: fotosintesi, dissoluzione dei minerali.

0

0

Carico…

0

EQULIBRI CO2/HCO3-
/CO32-
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CO2 in atmosfera: 0.0355% v/v   �  pCO2 = 3.55x10-4
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Carico…
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SISTEMA CHIUSO
• Soluzioni algebriche per determinare pH al punto di equivalenza di

una soluzione costituita da H2CO3*, HCO3- oppure CO32-.
 

   H2CO3*  bilancio protonico:    [H+] = [HCO3-] +2[CO32-] + [OH-]        
 
 
   HCO3-    bilancio protonico:    [H2CO3] + [H+] = [CO32-] + [OH-]              
 
   
   CO32-      bilancio protonico:    2[H2CO3] + [HCO3-] + [H+] = [OH-]    
 
 

 
 

0

SISTEMA CHIUSO

• Concentrazioni
 
 

0

• Frazioni molari

Soluzione grafica; diagramma logCT – pH per un sistema chiuso contenente CO2/
HCO3-/CO32-

0

SISTEMA
APERTO
• Le specie sono quelle considerate in un sistema chiuso a cui si

deve aggiungere CO2(g)
• Stessa espressione di bilancio di carica.
• Stesse costanti di dissociazione.
• Diverso bilancio di massa, si aggiunge l’espressione della legge di

Henry per la ripartizione di un composto fra una fase gassosa e
una liquida:    

 

   CO2(g) + H2O(l) � H2CO3*
 

• [H2CO3*]
   [H2CO3*] = KHpCO2 = 10-1.5pCO2
 

0

log[H2CO3*] = logKH + log(pCO2)  = -1.5 + (-3.5) = -5

= 10-3,5
atm

0

Diagramma   logC – pH  sistema aperto

T = 25°C e P = 1 atm.
pCO2 = 10-3.5 atm.
pKH = 1.5
pKa1 = 6.3
pKa2 = 10.25

0

0

0

Carbon Capture and Storage

0

0

0

0

0

0

0

0

0

Carico…

0

0

0

0

0



EQUILIBRIO)CON)I)CARBONATI)

1 

Figura'4.14'da'Stumm'&'Morgan:'
diagramma'logC6pH'di'una'
soluzione'di'CO2/HCO36/CO3

26/
Ca2+'in'un'sistema'aperto.'
'

Per'un'sistema'cosBtuito'da'H2O'
in'equilibrio'con'CO2(g)'e'CaCO3(s)'
si'ha:'
'pH)=)8.3;'[H2CO3*]'='1065'M'
[HCO3

6]'='1063;'[CO3
26]'='1.6x1065'

[Ca2+]'='5x1064'

'

Il bilancio di carica si semplica a 2[Ca2+] ≈ [HCO3
-] 
















































































































