
Diagrammi di stabilità dei minerali

Quando in una reazione chimica i composti che partecipano sono 
minerali, essi vengono consumati o prodotti a seconda della 

direzione di svolgimento della reazione stessa

Quando una reazione di questo tipo è all’equilibrio, sia i minerali 
prodotti che quelli che reagiscono sono stabili

• E’ possibile analizzare le condizioni ambientali nelle quali tipi 
diversi di minerali coesistono in equilibrio

• E’ possibile determinare quali minerali sono stabili o instabili in un 
particolare ambiente geochimico



Le basi teoriche per svolgere questo tipo di studi sono definite
da:

Relazione tra la 
variazione di energia 
libera standard di una 
reazione chimica e la 

sua costante di 
equilibrio a 25 °C

Legge di azione di 
massa

Si costruiscono diagrammi per analizzare la soluzione 
incongruente di minerali alluminosilicatici di rocce ignee e 

metamorfiche o la soluzione congruente in soluzioni acquose 
diluite

Le reazioni sono fondamentali per comprendere i processi di 
alterazione (weathering) e conducono alla formazione di ossidi, 

idrossidi, minerali argillosi e/o zeoliti a seconda dei vari tipi di 
ambienti geochimici della superficie terrestre



Weathering chimico dei feldspati

Consideriamo la reazione di conversione di microclino a caolinite:

2KAlSi3O8 + 9H2O +2H+ Al2Si2O5(OH)4 + 2K+ + 4H4SiO4

Usando i valori delle energie libere standard di formazione (tabulate) 
otteniamo:

∆GR
° = [-(906.84) + 2(-67.70) + 4(-312.66)] – [2(-894.9) + 9(-56.687)] 

∆GR
° = +7.103 kcal

Quindi a 25 °C la costante di equilibrio è data da:

K = 10-(7.103/1.364) = 10-5.21



Applicando la legge di azione di massa quindi abbiamo:
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Attività o fugacità dei 
reagenti e dei prodotti

Prendendo il logaritmo dell’espressione precedente abbiamo:

4 log(H4SiO4) + 2 log(K+) – 2log(H+) = -5.21

4log(H4SiO4) + 2 (log(K+) – log(H+)) = – 5.21

Rielaborando ancora un po’…
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Si tratta della equazione di una retta i cui valori sono quelli relativi 
all’equilibrio tra microclino e caolinite

Poiché le concentrazioni sono “attività” i diagrammi sono noti 
anche come “diagrammi di attività”
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Stabilità dui
microclino e caolinite 
con K+, H+ ed H4SiO4
in soluzione acquosa 
a 25°C e P = 1 atm

Le equazioni per la 
definizione dei limiti di 
stabilità sono basate 

sui valori delle 
energie libere











I diagrammi di attività sono in grado di fornire interessanti risposte 
a diverse problematiche geochimiche ed in particolare:

Quali sono le condizioni ambientali necessarie per la formazione 
di un dato minerale?

Quali minerali sono stabili in un dato ambiente geologico?

Quali ioni o molecole sono consumati o prodotti quando un 
minerale instabile reagisce in un dato ambiente geochimico?

Quale è l’evoluzione chimica di una soluzione acquosa quando le 
reazioni avvengono i un sistema chiuso e con un piccolo rapporto

H2O/roccia?



Diagrammi di solubilità

Soluzione congruente 
della Gibbsite con 

prodotto di differenti 
forme ioniche e 

molecolari a 25°C







Attività relativa delle varie specie del sistema dei 
carbonati in funzione del pH



(H2S)+(HS-)+(S2-) = 1×10-2 mol/L



Diagrammi di fugacità

Ossidi, carbonati e solfuri dei metalli possono essere 
considerati in equilibrio rispettivamente con O2, CO2, S2.

La fugacità dell’ossigeno varia da circa 2×10-1 atm in aria alla 
superficie della Terra a valori molto più bassi in ambienti 
anossici. A tale riguardo una delle cose più importanti da 

definire è quindi l’intervallo di valori che possiamo riscontrare 
per la fugacità di O2 negli ambienti della superficie terrestre.

L’implicazione più importante riguarda la definizione dei limiti 
di stabilità dell’acqua liquida



Il pH e la dissociazione dell’H2O

H2O H+ + OH-
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è uguale a 1 per 
definizione

Costante di dissociazione a 25 °C

(H+) = (OH-)

(H+) = 1× 10-7 mol/L pH = -log10 (H+)



Quando l’attività dello ione idrogeno in una soluzione è
maggiore di 10-7 mol/L, pH<7 (condizioni acide) e 
quando è minore di 10-7 mol/L, pH>7 (condizioni 

basiche) a 25 °C

Si può anche definire l’attività dell’idrossido OH-

pOH = -log10 (OH-) 

da cui si ricava:

pH + pOH = 14.0

La costante di dissociazione dell’acqua, come vedremo in seguito, dipende dalla
temperatura.



-logKw = 14.0000

Kw = 10-14.0 a 24°C mentre a 25°C è leggermente più elevata



le costanti di equilibrio 
per reazioni che 

coinvolgono acidi e basi 
si chiamano costanti di 

dissociazione

Un acido è un composto 
che rilascia ioni idrogeno in 

soluzione acquosa

Una base è un composto 
che rilascia ossidrili in 

soluzione acquosa

La definizione di Arrhenius in 
Geochimica può andare 

bene perché si lavora con 
soluzioni acquose di elettroliti



Limiti di stabilità dell’acqua
H2O si dissocia in H+ ed OH- ed il prodotto dell’attività ionica 

a 25 °C è circa 1×10-14

H2O però deve anche mantenere un equilibrio con le specie 
gassose O2 ed H2

( ) ( ) ( )gHgOlOH 222 22 +↔

La variazione di energia libera standard di questa reazione è

∆G°
R = +113.374 kcal e la costante di equilibrio è K = 10-83.1. Quindi 

all’equilibrio:
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La pressione di tutti i gas che si trovano naturalmente sulla superficie della 
Terra deve essere <= 1 atm

Se la pressione risale a valori più elevati essi  espandono contro l’atmosfera 
(si formano bolle nell’acqua esposta alla pressione atmosferica e i gas 

essolvono) 

Quindi le fugacità di O2ed H2 devono rimanere < 1 atm se acqua liquida è
stabile al livello del mare sulla superficie terrestre

Se per ipotesi la fugacità di H2 da sola è pari ad 1 atm, allora quella di O2
deve essere bassissima, compatibilmente con la presenza di acqua liquida
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( )( ) 1.832
2 10atm 1 −=O Allora la fugacità di O2 in 

presenza di acqua liquida 
può variare da 1.0 a 10-83.1

atm

In modo simile la fugacità di H2 può variare da 1 a 
10-41.6
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Conseguenze: ossidi e carbonati di Fe

Quando Fe metallico viene esposto all’aria si formano ossidi quali wustite
(FeO), magnetite (Fe3O4) ed ematite (Fe2O3)

L’ossidazione del Fe metallico può quindi essere 
rappresentata mediante una serie di reazioni partendo dalla 

formazione di wustite:

( ) FeOOFe ↔+ 22
1metallico ∆G°R = -58.7 kcal, K = 10+43.0
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Wustite può coesistere in equilibrio con Fe metallico SOLO quando la 
fugacità di O2 è inferiore rispetto ai valori riscontrati nei normali ambienti 

terrestri



Possiamo continuare con le reazioni chimiche che interessano il Fe
metallico considerando la trasformazione wustite magnetite (FeO•Fe2O3) 

oppure analizzando la trasformazione del Fe metallico direttamente a 
magnetite

Preferibile perché
wustite non esiste 

nelle rocce terrestri
( ) 32223 OFeFeOOmetallicoFe •↔+

∆G°R = -242.6 kcal K = 10177.86

All’equilibrio la fugacità di O2 deve essere minore di 10-88.92, un 
valore più basso di quello relativo alla fugacità di O2 in equilibrio 

con acqua liquida

Conseguenza: Fe metallico non può essere stabile sulla superficie della 
Terra dove la fugacità di O2 > 10-83.1 atm



La magnetite invece è presente negli ambienti terrestri ed è
quindi stabile per valori della fugacità di O2 compatibili con 

quelli dell’acqua liquida

Consideriamo la reazione tra magnetite ed ematite al fine di 
vedere se ci sono dei limiti di stabilità per la magnetite:

32232 3
2
12 OFeOOFeFeO ↔+• ∆G°R = -47.6

K = 1034.89

Magnetite ed ematite sono in equilibrio per valori 
della fugacità di O2 tra 10-69.8 e 1.0 atm



Il sistema può essere complicato aggiungendo siderite (FeCO3) 
(magnetite ed ematitie reagiscono con CO2)

23232 2
13 OFeCOCOOFeFeO +↔+•

aggiunta per 
bilanciamento

magnetite
siderite

La reazione è di ossido-riduzione e non può essere bilanciata solo in 
termini delle masse in gioco. E’ necessario anche tener conto del 

trasferimento di elettroni che è avvenuto (addizione di O2)

∆G°R = + 44.48 kcal K = 10-32.61
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Se dell’espressione si prendono i logaritmi in base 
10 si ottiene:

( ) ( )

( ) ( ) 22.65log6log

61.32log3log
2
1

22

22

−=

−=−

COO

COO

intercetta

y x



In modo simile l’ematite reagisce con CO2 per formare 
siderite:

23232 2
122 OFeCOCOOFe +↔+

∆G°R = + 45.52 kcal K = 10-33.37
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Le equazioni ottenute rappresentano equilibri solido-
gas che possono essere riportati in un diagramma 
binario le cui coordinate sono log(O2) (ordinata) e 

log(CO2) (ascissa)

Si ottengono così i diagrammi di fugacità per gli 
ossidi e i carbonati di Fe che indicano le fugacità dei 

due gas che sono richieste affinché i due minerali 
siano stabili

I diagrammi aiutano anche a prevedere la direzione 
delle reazioni solido-gas che si possono avere 
quando un particolare minerale è posto in un 
ambiente in cui è stabile un altro tipo di solido



Mt = magnetite

H = ematite

S = siderite

P = condizioni in cui siderite è
stabile in contatto con O2

atmosferico

Ematite e siderite non sono stabili in 
contatto con l’atmosfera dove 

(O2) = 2×10-1 atm e (CO2) = 3×10-4 atm

La conseguenza è che quando 
siderite o magnetite sono esposte in 

atmosfera, si ha la conversione a 
ematite



Ossidi e solfuri di Cu

Il Cu forma ossidi quali la cuprite (Cu2O) e tenorite (CuO) e solfuri 
quali calcocite (Cu2S) e covellite (CuS)

Cu è
univalente Cu è divalente

Quindi quando Cu metallico si trova nella forma 
univalente o divalente si ha un trasferimento di 

elettroni verso O2 e S2, dipendendo dal composto 
prodotto



Equazioni richieste per costruire i diagrammi di fugacità







Processi di ossidazione-riduzione

Le reazioni di ossidazione-riduzione (reazioni redox)  descrivono il 
processo di trasferimento degli elettroni e possono interessare atomi, 

molecole, ioni. 

Per molti elementi lo stato di ossidazione è un fattore importante nel 
determinare il suo comportamento negli ambienti naturali. Per esempio, 

Fe2+ è più solubile in acqua di Fe3+. Se nell’acqua sono presenti ioni Fe2+

e la soluzione viene esposta a concentrazioni di ossigeno maggiori (es. 
acqua di falda che viene pompata in superficie), parte del Fe si ossiderà a 

Fe3+ e idrossido di Fe precipiterà dalla soluzione. 

Le reazioni di ossidazione-riduzione giocano un ruolo chiave nel trasporto 
e nel destino finale di vari contaminanti



Cella elettrochimica Zn-Cu

Elettrodi di Cu e Zn metallico 
sono immersi in una soluzione 

di CuSO4.

Gli elettroni fluiscono da 
sinistra verso destra e si 

registra un potenziale 
attraverso un voltmetro.

Al passare del tempo il 
potenziale diminuisce fino a 
diventare uguale a zero, ciò 
associato alla crescita della 
concentrazione di Zn2+ nella 
semi-cella di sinistra e alla 

diminuzione della 
concentrazione di Cu2+ nella 

semi-cella di destra.

Ossidazione = perdita di elettroni

Riduzione = guadagno di elettroni



Il voltaggio generato dal flusso di elettroni è
chiamato forza elettromotrice (emf).

La forza elettromotrice è legata alla energia 
libera di Gibbs di una reazione di 

ossidazione-riduzione:

GR= - n F E

energia libera in 
uno stato 
qualsiasi

forza elettromotrice

costante di Faraday, 
(96,489 coloumbs/mol; 
23.06 kcal/volt/grammo 

equivalente)

numero di 
elettroni trasferiti 

nel processo



Poiché non si può misurare solo la forza elettromotrice di una 
semi-cella, è necessario introdurre un elettrodo metallico che 
funzioni come un riferimento, assegnandogli un potenziale 

definito.

L’elettrodo di riferimento universalmente accetto è quello ad 
idrogeno per il quale il valore di E° è arbitrariamente posto uguale 

a 0.00V (P = 1 atm, T = 25 °C):

H+ + e- ½ H2(g)

Se E° = 0.00 V, allora GR
0 = 0.00 da cui segue che G°(H+) = 

G°(e-) = 0.00. Adesso è possibile determinare le efm di una 
qualsiasi reazione nei confronti dell’elettrodo standard ad idrogeno.

Eh è la forza elettromotrice di una reazione quando misurata in 
relazione all’elettrodo standard ad idrogeno.





EH quindi è un parametro ambientale che riflette il potenziale 
di ossido-riduzione complessivo di un sistema naturale 

rispetto all’elettrodo ad idrogeno.

L’elettrodo ad idrogeno non è facilmente trasportabile in 
campagna, e in tal caso le misure sono effettuate 

utilizzando un elettrodo a Pt e uno di riferimento. Le misure 
sono poi corrette al valore che sarebbe osservato se 

l’elettrodo di riferimento fosse ad idrogeno:

EH = Emisurato - Eriferimento

si usa spesso un elettrodo a calomelano per cui 
Eriferimento = 244.4 mV (25°C)







In natura esistono differenti indicatori di potenziali redox

Mineralogici

presenza o assenza di alcune 
fasi mineralogiche (solfuri e 

ambiente fortemente 
riducente; glauconite, 

ambiente ossidante, etc,)

Geochimici

presenza o assenza di certi 
elementi, stato di ossidazione degli 

elementi

Biologici

presenza o assenza di sostanza organica

Una trattazione quantitativa del potenziale di elettrodo può essere 
fatta mediante l’applicazione di modelli termodinamici di equilibrio 
che si basano sulla equazione di Nerst. Gli equilibri ionici calcolati 
non sempre sono corrispondenti a quelli misurati e le misure di Eh 

sono spesso da usare in modo qualitativo.



Limiti di stabilità
delle acque 
naturali in 
ambiente 

superficiale in 
termini di pH ed Eh 

a 25°C.

pe = -log[e-]

Fe3+ + e- Fe2+

In una reazione non 
è da interpretare 

come una 
concentrazione ma 
come una tendenza 

ad accettare o 
rilasciare elettroni
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Processi redox
mediati da forme 

batteriche
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