
Soluzioni
Definizione

miscela omogenea di due o più specie chimiche. È usuale chiamare il componente in 
maggiore quantità solvente e gli altri soluti.

Nel caso in cui le specie chimiche siano in stati di aggregazione diversa è uso parlare di dispersioni  
omogenee. In questo caso il solvente rappresenta  il componente disperdente e i soluti i componenti 
dispersi.

Esempi

Aria…………………………………………………………………….miscela di gas (N2, O2, CO2)
etanolo in acqua (vino)……………………………………miscela di liquidi
Leghe metalliche Ag-Au (oreficeria)…………miscela di solidi
bevande gassate……………………………………………….dispersione di gas in liquido
Sale o zucchero in acqua………………………………dispersione di solido in liquido
idrogeno in palladio…………………………………………dispersione di gas in solido
mercurio in argento…………………………………………dispersione di liquido in solido

Un metodo di 
conservare l’idrogeno 
(come carburante) è 
di sfruttare la sua 
solubilità in alcuni 
metalli nobili



Omogeneità?

Nelle soluzioni il concetto di omogeneità è strettamente legato alle dimensioni delle particelle disperse.

Diametro
particelle

Pochi nanometri

Inferiori a 1 nm

Sistema colloidale

Soluzione

Superiore a 100 nm Dispersione grossolana

Sistema Omogeneo

La nebbia e le nuvole, il fumo, la schiuma 
da barba, il polistirolo, il budino, il 
formaggio, la maionese sono sistemi 
omogenei, ma non sono soluzioni, sono 
invece sistemi colloidali.



In una soluzione, il componente presente in maggiore quantità è chiamato 

SOLVENTE ed è responsabile dello stato di aggregazione della soluzione. I 

componenti presenti in minore quantità sono chiamati SOLUTI

Fase del soluto, del solvente e della soluzione



Come si misura la composizione di una soluzione.
La concentrazione

Unità basate sui rapporti ponderali indipendenti dalla temperatura

La somma delle frazioni molari di 
tutti i componenti è, per 
definizione, uguale all’unità. 
Questa unità di misura è di uso 
soprattutto nelle miscele di gas, 
liquidi e solidi quando cioè non si 
distingue il ruolo del soluto e 
quello del solvente.

Frazione molare

È spesso usata per esprimere la 
concentrazione di soluti gassosi, come 
nel caso dell’HCl.
Nel caso di soluzioni molto diluite: ppm
o ppb. Usata per esempio per misurare 
la concentrazione degli inquinanti 
nell’aria o nell’acqua.
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Molalità

Questa unità di misura è comoda 
quando si analizzano le proprietà di 
un solvente in funzione della 
quantità di soluto in esso disperso 
(Proprietà Colligative).



Unità basate sui rapporti volumetrici dipendenti dalla temperatura

Questa unità di misura è di larghissimo 
impiego nel caso di soluzioni di solidi in 
liquidi. è comoda essenzialmente perché 
per misurare la quantità di un componente 
è sufficiente prelevare un certo volume di 
soluzione: operazione semplice e di 
routine in laboratorio.

esprime il rapporto (in %) tra il 
volume di un componente e quella 
della soluzione. È usata nel caso 
di miscele liquide. Ad esempio il 
grado alcolico di una bevanda.

Molarità

Percentuale in volume
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Come si misura la composizione di una soluzione.
La concentrazione

Le unità di misura fin qui viste sono 
tra loro tutte interconvertibili.
In particolare, però, per passare 
da quelle basate su rapporti 
ponderali a quelle basate su 
rapporti volumetrici e viceversa 
bisogna conoscere la densità della 
soluzione.

















Forze esistenti tra i componenti di una soluzione

Se sciolgo un composto 

ionico

Se sciolgo un composto 

molecolare polare

Se sciolgo un composto 

molecolare apolare

Gas in acqua

Liquidi apolari

In solventi protici

In solventi aprotici

in acqua

In solventi apolari



Termochimica di soluzione
L’entalpia di soluzione (DHsol) è definita come il calore che si sviluppa (processo 

esotermico) o che si assorbe (processo endotermico) quando si scioglie una mole di soluto 

in una «grande quantità» di solvente (formazione di una soluzione altamente diluita)  



meccanismo di dissoluzione in liquido

Separazione 

del solvente
Separazione 

del soluto

Formazione di cavità

Il soluto si inserisce 

nelle cavità

DH > 0 DH > 0

DH < 0

Il processo di soluzione può essere pensato diviso in 

tre fasi:

-rottura delle interazioni delle particelle di soluto

-rottura delle interazioni delle particelle del solvente 

per creare le cavità che ospiteranno il soluto

- formazione delle interazioni soluto solvente, quanto 

il soluto entra nelle cavità



Termochimica di soluzione di cristalli in acqua

Quando il solvente è l’acqua si considera un unico processo chiamato IDRATAZIONE 

che ingloba sia la formazione delle cavità nell’acqua, che la formazione delle 

interazioni soluto solvente, quando il soluto entra nelle cavità



Stechiometria nel processo di soluzione in acqua

Si distinguono due casi

Non elettroliti Elettroliti

Si dissolvono, ma non si dissociano Si dissolvono dissociandosi in ioni

Succede solo per composti 

molecolari che andando in soluzione 

non perdono la loro identità

Succede ad alcuni composti 

molecolari molto polari e ai solidi 

ionici

zucchero(s)            zucchero(aq)



Solubilità di un solido in liquido

Quando per aggiunta di soluto compare il corpo 

di fondo, si dice che la soluzione è SATURA.

A saturazione, la quantità di soluto 

disciolto è la massima possibile nel 

volume di liquido considerato e il 

rapporto tra il soluto disciolto e il 

volume di soluzione prende il nome di 

solubilità

La soluzione arriva a saturazione quando si 

stabilisce l’equilibrio tra il processo di 

dissoluzione e quello di ricristallizzazione.

𝑆 =
𝑚𝑜𝑙𝑖

𝑙𝑖𝑡𝑟𝑜

𝑆 =
𝑔𝑟

100𝑚𝑙

oppure



Se la solubilità aumenta con la temperatura, allora il processo è endotermico DHsol > 0

Se la solubilità diminuisce con la temperatura, allora il processo è esotermico DHsol < 0

DSsol = DSsoluto+ DSsolvente

Quando una sostanza va in soluzione, il DS

del soluto è sempre positivo (si disperde 

l’energia cinetica delle particelle, come 

accade per il passaggio da fase condensata a 

fase vapore).

Il valore del DS del solvente invece dipende 

dai vincoli che il soluto crea alle molecole di 

solvente legate ad esso

Termodinamica e solubilità

Curva di solubilità



Nei casi in cui il processo di soluzione è esotermico, si osserva una diminuzione 

complessiva di entropia. In questi casi, le forti interazioni tra il soluto e il solvente da un 

lato spiegano l’esotermicità, dall’altro sono responsabili della diminuzione di entropia 

del solvente (perdita di gradi di libertà delle molecole)



termodinamica delle soluzioni gassose

DH = 0 DS > 0

DG < 0

non ci sono legami da 

rompere né da formare

Le pressioni parziali dei gas si 

abbassano passando da puro a 

soluzione

Il processo quindi è sempre spontaneo

∆𝑮𝒔𝒐𝒍 = −𝑻∆𝑺𝒔𝒐𝒍 = 𝒏𝑹𝑻 ∙ 𝝌𝟏𝒍𝒏𝝌𝟏 + 𝝌𝟐𝒍𝒏𝝌𝟐



La legge di Henry

Si = kH · Pi

O2 (g) O2 (aq)
Stechiometria 

di dissoluzione
embolia



Solubilità tra liquidi
Due liquidi possono essere:

totalmente miscibili, totalmente immiscibili o parzialmente miscibili

Acqua/olio

Liquidi immiscibili

DHsol generalmente positivo

DSolio > 0

DSacqua << 0

formazione di «gabbie» 

(clatrati) che irrigidiscono 

localmente la struttura 

dell’acqua

EFFETTO IDROFOBICO

DSsol = DSolio + DSacqua < 0



Liquidi parzialmente miscibili

Partiamo da A puro alla temperatura T. aggiungiamo B, fino 

alla composizione C1 (tratto PQ), si ha un un’unica fase in cui 

B è sciolto in A. C1 rappresenta la solubilità di B in A. Infatti, 

un’ulteriore aggiunta di B non si scioglie in A, ma forma una 

fase separata, in cui B rappresenta il solvente e A  il soluto. La 

concentrazione di A in questa nuova fase è C2. C2 rappresenta 

la solubilità di B in A. Continuando ad aggiungere B (tratto 

QR) le concentrazioni delle due fasi rimane la stessa, 

semplicemente aumenta il volume della fase in cui B è solvente.  

Quando per aggiunta di B si supera la composizione C2 (tratto 

RS), si ha un’unica fase di A sciolto in B.

Sopra la temperatura T0 i liquidi sono miscibili in tutte le 

proporzioni. 

B sciolto in A

A saturo (C2) in B

A A A

B B
B

A sciolto in B

B saturo (C1) in A

Sopra la temperatura T0 i liquidi sono 

TOTALMENTE MISCIBILI a tutte le composizioni



Liquidi parzialmente miscibili

Lacune di miscibilità

Metanaolo/cicloesano

T=45.6°C

Acqua/trietilammina

T=20°C

Acqua/2-etilpiridina

T1=-2°C

T2=240°C

le lacune che presentano una temperatura inferiore - più rare di quelle che presentano una 

temperatura superiore - si manifestano quando tra i due liquidi esiste la possibilità di formare legami 

ad idrogeno che diventano più efficaci abbassando la temperatura). 



Proprietà delle soluzioni

• La legge di Raoult è rigorosamente valida per soluzioni ideali

• Una soluzione è definita ideale quando DHsol = 0, 

• In questo caso come per i gas:  

• La diluizione del soluto (basse concentrazioni) favorisce la idealità della soluzione (in 

maniera analoga all’idealità di un gas che è favorita dalle basse pressioni)

• Consideriamo una soluzione di un soluto non volatile e non elettrolita in acqua

• La presenza del soluto altera le proprietà dell’acqua?

Ps = cAPA°
Legge di Raoult La pressione di vapore del solvente diminuisce in 

misura proporzionale alla sua frazione molare nella 

soluzione

∆𝑮𝒔𝒐𝒍 = −𝑻∆𝑺𝒔𝒐𝒍 = 𝒏𝑹𝑻 ∙ 𝝌𝟏𝒍𝒏𝝌𝟏 + 𝝌𝟐𝒍𝒏𝝌𝟐



Interpretazione molecolare

Solvente puro
Soluzione

• L’evaporazione è un processo che avviene sulla superficie del 

liquido. Il soluto presente sulla superficie ostacola 

l’evaporazione del solvente diminuendone la sua pressione di 

vapore



Proprietà colligative delle soluzioni

(che dipendono solo dal numero delle particelle disciolte)

Abbassamento della pressione di vapore: proviamo ad esprimere questa proprietà in 

funzione del soluto aggiunto

Ps = cAPA°1) Si parte dalla legge di Raoult

2) Si usa la relazione cA + cB = 1 Ps = (1-cB)PA°

3) Si isola la variazione di pressione 

di vapore DP = PA° – PS

DP = cBPA°

4) Infine si trova che la variazione 

relativa di pressione di vapore è 

uguale alla frazione molare del 

soluto

DP/PA° = cB



Abbassamento crioscopico e innalzamento ebullioscopico

DTeb = keb · mDTcr = kcr · m



Calcolo della massa molare dalle proprietà colligative



Diagramma eutettico (che fonde bene)

Curva di raffreddamento

In presenza di un soluto l’acqua inizierà a solidificare a temperatura più bassa (T2 < T1 < T). 

Man mano che i cristalli di ghiaccio puro si separano dalla 

soluzione, questa si concentra facendo diminuire 

progressivamente la temperatura di solidificazione. 

Alla concentrazione eutettica, la 

temperatura di solidificazione non 

varia più e contemporaneamente 

si separeranno dalla soluzione 

cristalli di ghiaccio puro e cristalli 

di soluto, lasciando la soluzione 

sempre alla stessa concentrazione

Se la concentrazione del soluto è 

superiore di quella eutettica, 

abbassando la temperatura si 

forma sempre più corpo di fondo 

(diminuisce la solubilità), fino alla 

concentrazione eutettica



Pressione osmotica

p = RT · c
Il solvente si sposta verso 

la soluzione concentrata

La membrana semipermeabile 

permette il passaggio solo al solvente

Assomiglia alla equazione dei 

gas ideali. c è la concentrazione 

espressa in Molarità 



Per le soluzioni fisiologiche 

o ipertoniche si usa come 

unità di misura della 

concentrazione salina:  

𝑮𝒓 𝒅𝒊 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒕𝒐

𝑳 𝒅𝒊 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒛𝒊𝒐𝒏𝒆
∙ 𝟏𝟎𝟎

𝟎. 𝟗% =
𝟗 𝒈𝒓𝒂𝒎𝒎𝒊

𝑳 𝒅𝒊 𝒔𝒐𝒍𝒖𝒛𝒊𝒐𝒏𝒆
∙ 𝟏𝟎𝟎





E se sciogliamo degli elettroliti?

I valori delle proprietà colligative si discostano da quelli calcolati.

Questo rapporto prende il nome 

di fattore di van’t Hoff e si 

indica con la lettera i

Il valore di i dipende sia dal tipo 

di sale sia dalla concentrazione

DP/PA° = cB · i

DTeb = keb · m · i

DTcr = kcr · m · i

p = RT · c · i

Nel caso degli elettroliti, le proprietà colligative 

dovranno essere moltiplicate per il fattore di van’t Hoff



In generale per un sale di composizione AmBn:

AmBn  mA +nB dove m + n = z

Per il calcolo delle proprietà colligative 

di una soluzione salina diluita 

(condizioni ideali), la concentrazione 

dovrà essere moltiplicata per z per tenere 

in considerazione  il numero totale di 

ioni provenienti dalla dissociazione

NaCl, z = 2

CaCl2, z = 3

FeCl3, z = 4

Valutazione di i per i sali

Il sale si dissocia in ioni

DP/PA° = cB · z

DTeb = keb · m · z

DTcr = kcr · m · z

p = RT · c · z

i  z



Nube elettronica Coppie ioniche

Discostamento dal valore atteso 

Già presenti nelle 

soluzioni diluite (ideali) Presenti nelle soluzioni concentrate

Variazione di i con la concentrazione



La legge di Raoult diventa

P = cAPA°+cBPB°

Proprietà delle soluzioni
Se invece di un soluto non volatile la soluzione è tra liquidi totalmente miscibili? 

La pressione di vapore di ciascun liquido 

diminuisce in misura proporzionale alla sua 

frazione molare nella soluzione. I due 

liquidi si ostacolano reciprocamente



Composizione del vapore

Il vapore si arricchirà del componente 

più volatile. Per esempio, se B è più 

volatile (𝑷𝑨
𝟎 < 𝑷𝑩

𝟎 ) allora 𝝌𝑨
′ < 𝝌𝑨.

In generale la composizione del vapore (𝝌𝑨
′ e 𝝌𝑩

′ ) non è uguale alla composizione della soluzione (𝝌𝑨 e 𝝌𝑩)

𝜒𝐴
′ =

𝑃𝐴
𝑃𝑆

secondo la legge delle 

pressioni parziali di Dalton 

𝝌𝑨
′ =

𝑷𝑨

𝑷𝑨
𝟎𝝌𝑨 + 𝑷𝑩

𝟎𝝌𝑩
utilizzando la legge di Raoult

𝝌𝑨
′ =

𝝌𝑨

𝝌𝑨 + 𝝌𝑩
𝑷𝑩
𝟎

𝑷𝑨
𝟎



Purificazione per distillazione frazionaria

Bolle in A, la composizione 

del vapore è in B. Si 

condensa B e si fa bollire in 

C, la composizione del 

vapore è D e così via. Il 

distillato si arricchisce del 

componente più volatile

Rimane il componente 

meno volatile

Si distilla il componente 

più volatile



Deviazioni dalla idealità

Se il DHsol non è zero, la soluzione 

non è più ideale e la legge di Raoult

non è più valida

Se il DHsol < 0 si hanno deviazioni 

negative (la pressione di vapore è 

minore di quella attesa

Se il DHsol > 0 si hanno deviazioni 

positive (la pressione di vapore è 

maggiore di quella attesa

P = cAPA°+cBPB°



Azeotropi (che bolle senza cambiamento)
Quando soluzione e vapore sovrastante presentano la stessa composizione, la soluzione bolle senza variare 

la sua temperatura. Una tale soluzione si chiama azeotropo.

Quando due liquidi formano un 

azeotropo non è possibile ottenere A 

e B puri per distillazione frazionaria

A destra della composizione 

azeotropica si distilla fino a B puro e 

azeotropo

A sinistra della composizione 

azeotropica si distilla fino ad A puro 

e azeotropo


