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Questa breve Guida, che non ha la pretesa di sostituire il testo di Ste­
chiometria, ma solo di esserne un complemento, è indirizzata agli studen­
ti universitari dei corsi di Laurea in cui la Chimica è insegnata general­
mente al primo anno e agli studenti delle scuole secondarie superiori ad 
indirizzo chimico/tecnologico. Gli Autori, infatti, hanno constatato sul 
campo che gli studenti sono messi a dura prova dai calcoli stechiometrici, 
ai quali spesso si avvicinano in modo improvvisato e caotico, il cui esito 
genera una “rassegnata ostilità” verso la materia. Alla luce di ciò, in ogni 
capitolo, dopo avere richiamato brevemente le leggi e le relazioni fonda­
mentali, sono presentati alcuni problemi svolti, scelti fra i più significativi 
per ogni argomento. Tali problemi vengono visti come una specie di “puz­
zle”, la cui soluzione è scomposta in tanti “pezzi” che, applicati passo passo, 
tracciano un itinerario il cui schema logico può contribuire a condurre 
gradualmente lo studente ad acquisire un metodo efficace nell’impostare 
e svolgere i calcoli chimici. È stata, infine, inserita un’Appendice sulla geo­
metria delle molecole.

Francesco Anfuso
Leonardo Palmisano

27 aprile 2022
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Equilibri  
di solubilità

CAPITOLO

9

9.1 SOLUZIONI SATURE, SOLUBILITÀ E EQUILIBRI DI 
SOLUBILITÀ

Una soluzione si definisce satura quando è in equilibrio con un ec-
cesso di soluto solido (detto corpo di fondo o precipitato).

Si definisce solubilità di una sostanza la concentrazione della soluzione 
satura, ad una certa temperatura. Si esprime di solito in mol/L (solubilità 
molare, indicata con S) o in g/L.

In una soluzione satura di un elettrolita poco solubile si stabilisce un 
equilibrio eterogeneo fra il soluto indisciolto dell’elettrolita (AnBm) e i suoi 
ioni in soluzione, detto equilibrio di solubilità, a cui corrisponde il 
prodotto di solubilità (Kps), il cui valore è di solito riferito a 25°C:

	 AnBm(s)   n Am
(aq)

+ + m Bn
(aq)
–   ;   Kps = [Am+]n [Bn–]m	 (9.1)

Ad esempio:

Ag3PO4(s)   3 Ag+
(aq) + PO4

3–
(aq)  ;  Kps = [Ag+]3 [PO4

3–]

Se l’elettrolita poco solubile è forte (in genere, sali o idrossidi), la solu-
bilità S si può correlare alle concentrazioni degli ioni presenti in soluzione 
nel seguente modo: 

AnBm(s) 

n Am
(aq)

+ + m Bn
(aq)

–

mol/L

I 0 0

F n ∙ S m ∙ S

per cui si ha:  [Am+] = nS;  [Bn–] = mS che sostituiti nell’espressione del Kps 
danno:

	 Kps = (nS)n (mS)m = nn ∙ mm ∙ Sn+m  da cui:  S = 
⋅

K

n m

+ ps

n m

n m
	 (9.2)

Si sottolinea che quando si mettono in relazione solubilità e Kps, la so-
lubilità deve essere espressa in molarità.

127
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9.2 CALCOLO DEL Kps NOTA LA SOLUBILITÀ (IN ACQUA PURA) E 
CALCOLO DELLA SOLUBILITÀ NOTO IL Kps

ESEMPIO 9.1 Calcolare il Kps di Fe(OH)3 (mM = 106,8 g/mol), sapendo che la 
sua solubilità, a 25°C, è 5,2 ∙ 10–8 g/L.

DATI E RICHIESTA s = 5,2 ∙ 10–8 g/L; mM = 106,8 g/mol; Kps = ?

SOLUZIONE

Step 1 Calcolare la solubilità molare: S = 
g/L

mM
 = 

5,2 10 g/L

106,8 g/mol

8( )⋅ −

 = 

4,9 ∙ 10–10 mol/L

Step 2 Scrivere l’equilibrio di solubilità e lo schema “I-F”:

Fe(OH)3(s)  Fe3
(a
+
q) + 3 OH–

(aq)

mol/L

I 0 0

F S 3 ∙ S

per cui si ha: [Fe3+] = S;  [OH–] = 3 ∙ S.

Step 3 Scrivere l’espressione del Kps, fare le sostituzioni e risolvere:

Kps = [Fe3+] [OH–]3 = (S) (3S)3 = 27 S4 = 27 (4,9 ∙ 10–10)4 = 1,5 ∙ 10–36.

ESEMPIO 9.2 Calcolare quanti mg di CaF2 (mM = 78,1 g/mol) si sciolgono, a 
25°C, in 250 mL di una sua soluzione satura (Kps = 3,2 ∙ 10–11).

DATI E RICHIESTA  Vsolz = 250 mL;  mM = 78,1 g/mol;  Kps = 3,2 ∙ 10–11;  
mgCaF2

 (sciolti) = ?

SOLUZIONE

Step 1 Scrivere l’equilibrio di solubilità e lo schema “I-F”:

CaF2(s)  Ca2
(a
+
q) + 2F–

(aq)

mol/L

I 0 0

F S 2 ∙ S



129

CAPITOLO 9 - EQUILIBRI DI SOLUBILITÀ

per cui si ha:  [Ca2+] = S;  [F–] = 2 ∙ S.

Step 2 Scrivere l’espressione del Kps, fare le sostituzioni e risolvere:

Kps = [Ca2+] [F–]2  = (S) (2S)2 = 4 S3  da cui S = 
K

4
ps3

 = 
( )⋅ −3,2 10

4

11
3

 = 
2,0 ∙ 10–4 mol/L.

Step 3 Convertire la solubilità molare: g/L = S ∙ mM = 2,0 ∙ 10–4 mol/L ∙ 78,1 
g/mol = 0,016 g/L e dalla proporzione:  0,016 g : 1000 mL = x : 250 mL  si 
ricava: x = 0,0040 g = 4,0 mg.

9.3 EFFETTO DELLO IONE COMUNE SULLA SOLUBILITÀ

Quando nella soluzione satura di un elettrolita poco solubile è presen-
te un elettrolita forte solubile che libera uno ione comune a quelli del solu-
to ionico poco solubile, l’equilibrio di solubilità si sposta a sinistra e la so-
lubilità diminuisce.

ESEMPIO 9.3 Calcolare la solubilità, a 25°C, di CaF2 (Kps = 3,2 ∙ 10–11): a) in 
una soluzione di CaCl2 0,10 M; b) in una soluzione di NaF 0,10 M.

DATI E RICHIESTA Kps = 3,2 ∙ 10–11;  Cs(CaCl2) = 0,10 M;  Cs(NaF) = 0,10 M;  S = ?

SOLUZIONE

a)	 Step 1 Scrivere la reazione di dissociazione di CaCl2 (sale solubile) e l’equi-
librio di solubilità con gli schemi “I-F”:

CaCl2 S Ca2+ + 2 Cl–

mol/L

I 0,10 0 0

F 0 0,10 2 ∙ 0,10

CaF2(s)  Ca2+ + 2F–
(aq)

mol/L

I 0,10 0

F 0,10 + S 2 ∙ S
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Nel calcolo, in genere, si trascura il contributo degli ioni provenienti dall’elettroli-
ta poco solubile, rispetto allo ione comune (nell’es. Ca2+) proveniente da 
elettroliti solubili, per cui si ha: 

[Ca2+] = 0,10 + S M 0,10; [F–] = 2 ∙ S.

Step 2 Scrivere l’espressione del Kps, fare le sostituzioni e risolvere:

Kps = [Ca2+] [F–]2  = (0,10) (2S)2 = 0,40 ∙ S2 da cui S = 
K

0,40
ps

 = 

3,2 10

0,40

11( )⋅ −

 = 8,9 ∙ 10–6 mol/L.

Step 3 Controllare la validità dell’approssimazione: è lecita, essendo  
8,9 ∙ 10–6 << 0,10; in caso contrario, bisogna risolvere l’equazione “esatta”. 

b)	 Step 1 Scrivere la reazione di dissociazione di NaF (sale solubile) e l’equili-
brio di solubilità con gli schemi “I-F”:

NaF S Na+ + F–

mol/L

I 0,10 0 0

F 0 0,10 0,10

CaF2(s)  Ca2+ + 2F–

mol/L

I 0 0,10

F S 0,10 + 2 ∙ S

per cui si ha:  [Ca2+] = S; [F–] = 0,10 + 2 ∙ S M 0,10.

Step 2 Scrivere l’espressione del Kps, fare le sostituzioni e risolvere:  

Kps = [Ca2+] [F–]2 = (S) (0,10)2 = 0,010 ∙ S da cui S = 
K

0,010
ps

 = 
( )
( )
⋅

⋅

−

−

3,2 10

1,0 10

11

2 = 
3,2 ∙ 10–9 mol/L.

Step 3 Controllare la validità dell’approssimazione: è lecita, essendo 
2 ∙ 3,2 ∙ 10–9 << 0,10.

Confrontando i risultati ottenuti con la solubilità di CaF2 da solo in acqua 
pura calcolata nell’Esempio 9.2 (S = 2,0 ∙ 10–4 mol/L), si vede che la solu-
bilità è diminuita in entrambi i casi.
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Nota In modo più rapido, la solubilità si può ricavare, calcolando, dall’espres-
sione del Kps, la concentrazione dello ione che deriva soltanto dalla dissociazione 
dell’elettrolita poco solubile, tenuto conto della stechiometria dell’equilibrio di 
solubilità:

•	 caso a)  [F–] =  2 ∙ S = 
Kps

Ca2+  = 
( )
( )
⋅

⋅

−

−

3,2 10

1,0 10

11

1  = 1,79 ∙ 10–5 

	 da cui: S = 
( )⋅ −1,79 10

2

5

 = 8,9 ∙ 10–6 mol/L.

•	 caso b)  [Ca2+] = S = 
Kps

F– 2 = 
3,2 10

1,0 10

11

1 2

( )
( )

⋅

⋅

−

−
 = 3,2 ∙ 10–9 mol/L.

9.4 CONDIZIONI PER LA FORMAZIONE DI UN PRECIPITATO

Mescolando due soluzioni di elettroliti forti solubili, contenenti cia-
scuna uno degli ioni che formano un elettrolita poco solubile, è possibile 
prevedere se avviene la precipitazione di quest’ultimo.

A tale scopo, bisogna preliminarmente calcolare il quoziente di rea-
zione (Qs) e confrontarlo con il valore del Kps. Pertanto, per il generico 
elettrolita AnBm descritto prima, si ha:

	 Qs = [Am+]n [Bn–]m	 (9.3)

dove le [  ] degli ioni riportate (riferite all’atto del mescolamento) sono date 
dal rapporto fra il numero di moli mescolate di ciascuno ione e il volume totale 
della soluzione risultante.

Si possono verificare i seguenti casi:

•	 se Qs < Kps  la soluzione è insatura (non si forma precipitato);
•	 se Qs > Kps  la soluzione è sovrasatura (si forma precipitato);
•	 se Qs = Kps  la soluzione è satura (contiene la massima quantità di 

solido disciolto).

ESEMPIO 9.4 Determinare: a) se si forma, a 25°C, un precipitato di CaF2  
(Kps = 3,2 ∙ 10–11), quando si mescolano 100 mL di una soluzione di CaCl2  
0,20 M con 200 mL di una soluzione di NaF 0,15 M; b) il peso del precipitato 
di CaF2 (mM = 78,1 g/mol) eventualmente ottenuto.
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DATI E RICHIESTA VCaCl2
 = 100 mL; Cs(CaCl2) = 0,20 M;  VNaF = 200 mL; Cs(NaF) = 

0,15 M; Kps = 3,2 ∙ 10–11; mMCaF2
 = 78,1 g/mol; avviene la precipitazione?; 

mCaF2
 = ?  

SOLUZIONE

a)	 Step 1 Calcolare le mmol di ciascun sale solubile: 

mnCaCl2
 = M ∙  VmL = 0,20 ∙ 100 = 20 mmol;  

mnNaF = M ∙  VmL = 0,15 ∙ 200 = 30 mmol.

Step 2 Scrivere le reazioni di dissociazione dei sali e gli schemi “I-F”:

CaCl2 S Ca2+ + 2 Cl–

mmol

I 20 0 20

F 0 20 20

NaF S Na+ + F–

mmol

I 30 0 0

F 0 30 30

Step 3 Calcolare le [  ] degli ioni Ca2+ e F– nell’istante in cui avviene il mesco-
lamento, tenendo conto che il volume della soluzione finale è 

Vtotale = 100 + 200 = 300 mL:

[Ca2+] = 20 mmol

300 mL
 = 6,7 ∙ 10–2 mol/L;  [F–] = 

30 mmol

300 mL
 = 1,0 ∙ 10–1 mol/L.

Step 4 Scrivere l’equilibrio di solubilità, calcolare il Qs e confrontarlo con 
il valore del Kps:

CaF2 (s)    Ca2
(aq)
+ + 2 F–

(aq)

Qs = [Ca2+] [F–]2  = (6,7 ∙ 10–2) (1,0 ∙ 10–1)2 = 6,7 ∙ 10–4  >> Kps, 

per cui si ha precipitazione.

b)	 Poiché lo ione Ca2+ è in largo eccesso, si assume che praticamente tutto lo 
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ione F– (reagente limitante) precipita come CaF2. Dal rapporto stechiome-
trico fra CaF2 e F– (1:2) si deduce:

     mnCaF2
 = 

1

2
 ∙ mnF– = 

1

2
 ∙ (30 mmol) = 15 mmol; 

in conclusione:  mCaF2
 = n ∙ mM = 0,015 mol ∙ 78,1 g/mol = 1,2 g.




