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O equilibrio de solubilidade é um exemplo de equilibrio heterogéneo, que envolve a
dissolugao e precipitacdo de sais pouco sollveis. Trata da relagdo existente entre o sal
solido e os ions dissolvidos. Mas antes de entendermos mais sobre esse equilibrio e suas
constantes vamos relembrar alguns conceitos:

SOLUBILIDADE: €& a propriedade que uma substancia tem de se dissolver
espontaneamente em outra substancia denominada solvente.

Exemplo: Sal em agua.

Figura 1 - Imagem ilustrativa da mistura do sal em agua
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Fonte: https://www.manualdaguimica.com/fisico-quimica/coeficiente-solubilidade.htm

MISTURA HOMOGENEA: é aquela em que ndo se distinguem os componentes, ou seja,
apenas uma fase é observada. Na Figura 2 observa-se a mistura do permanganato de
potassio com a agua e pode-se notar, pela imagem mais a direita, que eles formam uma
mistura homogénea.



Figura 2 - Mistura de permanganato na agua

Fonte: (AUCELIO; TEIXEIRA, s.d.)

A agua é considerada um SOLVENTE UNIVERSAL devido a sua capacidade de dissolver
um grande numero de substancias. A classificacao das substancias se da com relagdo com
ao solvente, dividindo-se em: INSOLUVEIS, PARCIALMENTE SOLUVEIS ou SOLUVEIS.

Por ultimo, relembramos o conceito de PRECIPITADO: sélido formado durante uma reacao
quimica quando a substancia € insoluvel ou quando a solugéo for saturada com corpo de
fundo. Esse conceito é essencial para o estudo do equilibrio de solubilidade.

Tendo tais conceitos em mente podemos agora dar outra definicdo para solubilidade: é a
concentragdo de soluto dissolvido em um solvente, em equilibrio com um soluto nao
dissolvido, a temperatura e pressao especificadas. Ou seja, € a medida da quantidade
MAXIMA de soluto que pode ser dissolvida em determinado solvente, formando uma
SOLUCAO.

Vimos que em relacdo & SUBSTANCIA existem 3 definicbes quanto a solubilidade. Contudo,
ha também uma classificacdo em relacdo a SOLUCAO (solugéo: conjunto solvente+soluto):

» Solucoes INSATURADAS: quantidade de soluto presente € menor que 0 maximo
possivel;

» Solucdes SATURADAS: solucao em equilibrio com o soluto nao dissolvido (quantidade
maxima possivel de soluto dissolvido);

» Solucoes SATURADAS COM CORPO DE FUNDO: soluto adicional inserido a solucao
saturada precipitou (formou corpo de fundo);

» Solucoes *SUPERSATURADAS*: sob condicdes adequadas, é possivel as vezes
formar solugdes que contenham quantidade maior de soluto do que a necessaria para
tornar uma solucao saturada. Tais solugdes sao instaveis;

A quantidade de soluto necessaria para formar uma solu¢do saturada em certa quantidade
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de solvente € conhecida como a solubilidade daquele soluto. Por exemplo, a solubilidade de
NaCl em agua a 0 2C é 35,7g por 100 mL de agua. Essa é a quantidade maxima de NaCl
que pode ser dissolvida em agua para produzir uma solucao de equilibrio estavel aquela
temperatura.

Quadro 1 — Diferentes situacoes de adicao de NaCl em agua

NaCl e agua a 0°C

Dissolve todo o sélido adicionado e ainda ha a possibilidade
Adicédo de 25g de NaCl em de dissolver mais (35,7-25=10,7 g de sal ainda podem ser
100 mL de agua adicionadas). SOLUCAO INSATURADA a essa temperatura

. Dissolve todo o sélido adicionado e ha um equilibrio de tal
Adicao de 35,7g de NaCl em {45 que qualquer quantidade a mais n&do solubiliza.
100 mL de agua SOLUGCAO SATURADA a essa temperatura

L. Dissolve parte do solido, atinge a saturagéo, e a restante
Adicéo de 40g de NaClem 3 cormpo de fundo. SOLUCAO SATURADA COM
100 mL de agua CORPO DE FUNDO a essa temperatura.

O processo oposto a dissolucao é a cristalizacdo, quando as particulas de soluto presentes
na solucao colidem com a superficie do sélido que esta sendo dissolvido e se religam a ele.
Portanto, em uma solucdo em contato com um soluto ndo dissolvido dois processos opostos
ocorrem:

Dizsolucio
Soluto + Solvente ———— Solucio

P
Cristalizacio

Quando as velocidades desses dois processos opostos se igualam o equilibrio é atingido e a
solucéo encontra-se saturada.

Esse equilibrio é influenciado pela temperatura e observamos tal fato no caso de solucées
supersaturadas; € muito mais facil dissolver acetato de so6dio (NaC2H3zO2) em agua a altas
temperaturas do que a baixas temperaturas. Quando uma solugédo saturada de acetato de
sbédio é preparada a uma temperatura alta e dai resfriada lentamente, todo o soluto pode
permanecer dissolvido apesar de a solubilidade diminuir a medida que a temperatura for
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reduzida. Como o soluto em uma solugdo supersaturada esta presente em concentracéo
mais alta que a de equilibrio, as solu¢cdes supersaturadas sao instaveis e qualquer alteragcéao
no sistema precipita o soluto em excesso, como mostra a Figura 3.

Figura 3 - (a) Quando um "cristal semente" de NaC2HsO: é adicionado, o excesso de NaC2HsO: cristaliza-se
na solugdo, como apresentado em (b) e (c).

(a) (b) {c)

Fonte: http://www.proenc.ig.unesp.br/index.php/quimica/200-solucoes-supersat

A partir das concentragdes dos ions é possivel determinar a classificagdo da solugdo com o
auxilio do produto de solubilidade (Kps), a constante de um equilibrio de solubilidade entre
um solido e sua forma dissolvida. Vamos usar o sulfeto de bismuto (Bi2Ss) como exemplo
para melhor entender:

BiySs,, © 2Bi% (3 T35 g Ko = [Bi*]*[5*7]?

Bi2Ss ndo € considerado na expressao, pois € um soélido puro. Portanto, observamos que o
produto de solubilidade é utilizado como qualquer outra constante de equilibrio. CONTUDO,
o produto de solubilidade & geralmente significativo apenas para sais pouco sollveis. A
Figura 4 traz o exemplo de alguns compostos e seus respectivos Kps.



Figura 4 — Lista de alguns Kps de acordo com cada composto

Composto Formula KPE

Hidréxido de aluminio AI(OH)3 1,0 x 108
Sulfeto de antiménio Sb-S3 1,7x 10%
Carbonato de bério BaCo0; 81 x 10-9
Fluoreto de bario BaF, 1,7 x 10-¢
Sulfato de bario BaSQy, Ll x 10-10
Suffeto de bismuto BiS, 1,0x 109
Carbonato de calcio CaCO, 8,7 x 10-9
Fluoreto de calcio CaF4 4.0 x -1
Hidroxido de célcio Ca(OH)2 55x 10°

Fonte: Atkins & Jones, 2006.

Os valores Kps da Figura 4 sdo muito pequenos (106, 10° etc.), jA que o produto de
solubilidade é a multiplicacdo das concentracbes dos ions dissolvidos. Esses valores
mostram que a porcentagem de ions dissolvidos é extremamente pequena, ou seja, a
solubilidade é muito baixa. Vamos confirmar:

BaS0,— Ba’* + 50;~
Kps = [Ba™"][S0{7]

Considerando que Ba?** e SO4?> dissolvem-se na mesma propor¢do podemos representar
ambas as concentragdes por “X”:

Kpe =X.X=1,1x 1071

=1

/1,1 % 1071° = 1,05 X 10" %mol /L = [Fa**] =

._X

Mas porque alguns sais (como o BaSOs e
o BizSs) s@o tédo pouco soluveis e o
NaCl (sal de cozinha) ¢ TAO

soluvel???




Existem alguns fatores que influenciam na solubilidade das substéncias, tais como:

a.TEMPERATURA: Para entender o efeito da temperatura precisamos saber qual a
dependéncia que a dissolugcdo tem com o efeito térmico. Se a dissolucao é
endotérmica, o aumento da temperatura favorece, portanto aumenta a solubilidade. Ja
no caso em que a dissolucdao é exotérmica, o aumento da temperatura prejudica a
solubilizacdo. A maioria dos compostos apresenta comportamento endotérmico de
dissolugdo, mas para alguns esse efeito sera mais acentuado que para outros.

b.EFEITO DO ION COMUM: Quando aumentamos a concentracdo de um dos fons
envolvidos no equilibrio entre uma solucdo saturada e um sélido, o equilibrio se
desloca, como previsto pelo principio de Le Chatelier, de modo a reduzir a
modificacdo imposta. Portanto, observando a Equacéao de dissociacdo do BaSOs ao
acrescentarmos Ba?* ou SO4* a solucdo deslocaremos o equilibrio para formacédo de
BaSO4, diminuindo a solubilidade. Tal efeito € muito utilizado quando se deseja
precipitar ions de um sal pouco soluvel, por exemplo, na remo¢ao de metais pesados
das aguas residuais (chumbo e mercurio).

c.POLARIDADE: Na maioria dos casos, os solutos se dissolvem em solventes com
polaridade semelhante. “Semelhante dissolve semelhante”, logo soluto polar dissolve-
se melhor em solvente polar.

d.PRESSAO: Tem efeito observado apenas na solubilidade de um gas em um liquido.
Quando a pressao € aplicada a um gas que esta acima da superficie de um solvente,
0 gas se movera para o solvente e ocupara espacos entre as particulas desse. A Lei
de Henry rege essa solubilizacao.

e.NATUREZA DO SOLUTO E DO SOLVENTE: os tipos de solvente e de soluto
envolvidos na solugéo influenciam a dissolugéo.

f. pH: o pH altera a solubilidade das substancias como consequéncia da alteragcdo na
concentracdo de um dos ions ou de ambos, por reagdes com o H* ou OH" do meio.
Por isso, os hidroxidos pouco solluveis dos metais de transicao e os sais derivados de
acidos fracos como carbonatos, fosfatos, cromatos, entre outros tém a solubilidade
aumentada em meio &cido.



EXEMPLO 1: Calcular a solubilidade do cromato de prata (Ag2CrO4) de Kps=2,0x1012:
a) Em agua I
b) Em solucao de nitrato de prata (AgNOs) 0,010 mol/L. I
RESOLUCAO:
a) A reacao de dissociacdo do cromato de prata é dada a seguir

Ag,Cr0,, , = 249" +Cr0, ™ I

Pelos coeficientes estequiométricos e supondo a concentracao de referencia “s”, temos:

[Ag']=2s e [CrOs]=s !
|

Como o coeficiente estequiométrico do CrO42 é igual a 1, sua concentracdo sera igual A de
referencia. I

E 0 Kes=[Ag*2[CrO4?] !
I
Kps=(2s)3(s) — Kps=4s8 |

|

Sabendo o valor de Kps (2,0x102), que foi fornecido pelo exercicio, podemos obter o valqr
de s, consequentemente, as concentracdes de cada ion,

|
: ||KP5 s ||2 X 10712 :

S = = I
wa 4 ‘*Jl 4

s=7,94x10° mol/L I
| :
|

b) Agora o soluto é adicionado em uma solucao de nitrato de prata. O AgNQOs apresentia
alta solubilidade, portanto consideramos sua dissociacdo completa ou seja:
AgNOs—Ag*+NOs. Logo, as concentragcdes dos ions Ag* e NOs é igual



concentracao do AgNOs (0,010 mol/L).

Agora, a solugéo é formada por: ions Ag* e CrO42 oriundos do soluto (AgzcrO4) e |'onsI
Ag* e NOs oriundos do AgNOs. Logo, existem duas fontes de ions Ag* e as|
concentracdes de cada ion serdo as seguintes:

[NOs] = 0,010 mol/L '
[CrO4%] = s mol/L I
[Ag*] = (25+0,010) mol/L

De acordo com o principio de Le Chatelier, a presenca do ion comum (Ag* oriundo do.
AgNOs") desloca o equilibrio do cromato de prata (Ag2CrQO4) para o lado do reagente.|
Quando uma espécie é adicionada ao sistema o equilibrio é deslocado para o lado®
contrario, visando diminuir o efeito da adigao, ou seja, diminuir a concentragao de Ag*!
no sistema utilizando-o para produzir mais Ag2CrO4. Assim sendo, a solubilidade doj
cromato de prata na solugdo de AgNOs (na presenca do ion comum Ag*) deve ser-
menor que 7,94x10° mol/L (solubilidade em agua sem a presenca de ions comuns &/
mesma temperatura). |
I

Como o cromato de prata € um soluto pouco soluvel e o nitrato de prata, ao contrario, -
apresenta alta solubilidade, € razoavel fazer a aproximacao [Ag*]=0,010 mol/L. E, |
portanto, o calculo do Kps torna-se: |
I
Kps=[Ag*]?[CrO4*] .
I

Kes=(0,010)2(s) — 2,0x10"2=(0,010)2(s) '

_20x1071 I
- 107

s =2,0x10"%mol /L

Para verificar a aproximacgao pode-se verificar a representatividade de “s” sob 0,010 mol/L: |

. mol
1 0010—— — 100% |
| (2% 2,0 x 1078)mol/L — X I



. [
X =4x107%0% :
|

A porcentagem é realmente pouco significativa, portanto a aproximacao € justa. '

1. Prevendo a precipitacao

Em alguns casos é importante saber em que momento a precipitacdo comecara, quando se
deseja obter, por exemplo, um ion especifico em determinada precitpitacdo. Para fazer essa
previsao precisaremos do Kps, produto de solubilidade, e do Qrs, quociente da reacao. O Kps
indica o limite de saturacdo em determinada temperatura, utilizamos seu valor conhecido
para obter a concentracdo maxima que pode ser inserida em determinado sistema para que
se atinja o equilibrio. J& o Qps faz uma analise da real situacao do sistema, considera as
concentracdes que se tem ou que se deseja inserir no sistema e a comparagao do Qps obtido
com o Kps indica a situacédo do sistema.

Kps=[A*]sat.[B]sat

Qrs=[A"].[B]

Quadro 2 — Comparativo de Qps e Kps para previsdo de precipitacao

[A*].[B]= Qps

A determinada temperatura

Qps < Kps Solugdo insaturada

Qps = Kps Solucéo saturada

Solugéo saturada com corpo de

Qes > Kps fundo

2. Precipitacao seletiva

Outra aplicacdo do conceito de equilibrio de solubilidade é a precipitacdo seletiva que
permite a separacao de cations diferentes em uma solugédo pela adicdo de um sal soluvel
contendo um anion com o qual eles formem sais insoluveis. Em resumo, uma mistura de ions
em solucédo pode ser separada pela adicdo de um &anion com o qual eles formam sais de
diferentes solubilidades. Para tal é importante que os sais formados tenham solubilidades
bem diferentes.
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| EXEMPLO 2: Precipitacdo do ion Magnésio da agua do mar pela adicao de ion hidroxido. |

. A agua do mar é uma mistura de muitos ions diferentes, portanto ha outros céations (X"*) além.
| do Mg?*. As concentracdes individuais e as solubilidades relativas dos hidréxidos dos cétions,|
- X(OH)n, determinara qual cation precipitard primeiro apos a adicdo de certa quantidade de,
| hidroxido. |

| Uma amostra de dgua do mar contém, entre outros solutos, as seguintes concentracoes de|
- cations soluveis: 0,050 mol/lL de Mg?@ag € 0,010 mol/lL de Ca? . Considere Kps
| Mg(OH)2=1,1x10""" e Kps Ca(OH)2=5,5x10°. |

! RESOLUGAO: |

- Um sal comeca a precipitar quando as concentragdes de seus ions sdo tais que Qps € maior
| que Kps. As concentracdes dos cations ja sdo conhecidas, precisamos entdo descobrir a

. concentracbes de OH- necesséarias para precipitar cada um dos sais e descobrir qual
| precipitara primeiro. Como desejamos conhecer a quantidade de OH" que precipita o sal, OL1
" seja, acima do ponto de saturacgéo, utilizamos o Kps, pois ele indica o limite. .

- Equacao de dissociacao de cada sal e férmula de Kps: |

| Mg(OH)z — Mg?* + 20H |

I Kps=[Mg2"].[OH 2 |

Ca(OH)2 — Ca?* + 20H-

Kps=[Ca?*].[OH]?

i ) Calculo da [OH] para precipitar o Mg?*: |
| Kes=[Mg2*].JOHT? |

1,1x10"" =(0,050 mol/L).[OH]?

Logo, [OH]=1,5x10"° mol/L

| i)  Calculo da [OH] para precipitar o Ca?*: |



| Kps=[Ca2*].[OH 2

! 5,5x10%=(0,010 mol/L).[OH ]2
I
I

Portanto, a uma concentragcdo de hidréxido de 1,5x10-° mol/L podemos observar o inicio da
precipitacdo. Sendo o Mg(OH)2 o primeiro a precipitar € somente apds a total precipitacao
‘desse sal é que comecara a precipitacdo de Ca(OH)z, apds atingida a concentragdo minima
|de hidroxido necesséria para tal.

Logo, [OH]=0,023 mol/L

3. Exercicios de fixacao
1) (TEIXEIRA - Ifrj) O Kps do PbClz é 1,7x105. Calcule a solubilidade molar do composto.

2) (TEIXEIRA - Ifrj) Havera a precipitacdo d PbCl> se 10,0 mL de Pb(NOs)2 a 0,0010 mol/L
forem misturados com 5,0 mL de HCl a 0,015 mol/L?

3) (COSTA, USP) A solubilidade molar do Ag-CrO4 é 6,5x10-° M, determine o valor do Kps.

4) (COSTA, USP) Havera formacao de precipitado quando 200mL de AgNQOs 1,0x10* mol/L
e 900mL de KCI 1,0x10¢ mol/L forem misturados? Dados: Kps AgCl=1,6x101°
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Respostas:

1) 1,6x102mol/L

2) Nao ocorre precipitacao.

[Pb>] = c\.{tv = 0’00112' 19 - 6,67 x 107 mollL
[Cr]= C\;,tv = 0’012 -2 25,00 x 10~ mollL

PbCl, < Pb* + 2CF Kps=17x10"°
Pl = [Pb2] . [CI]2 nao ocorre precipitacéao
Pl = 1,7 x 106 moliL Pl < Kps

3) Kps=1,1x10"2

A reacao envolvida é:
AQzCrO4z) > 2A0(g) + CO4ag”

Chamando a solubilidade molar de 5, se forem adicionados 5 mols do
dicromato de prata serdo formados 2S mols de Ag® e S mols de Cro42*
Como S é a quantidade que precisamos adicionar para que Q = K, temos
que:

Kps = (28)xS = 1,1x10™"
4) Nao havera formacéao de precipitado.

Dado: Kps AgCl=1,6x10™"

107 = (Nagnoa)0,2 = Naguos = 0,2x10™ mols de Ag*=M,,. = 0,18x10™ mollL
10 = (N 0,9 = ke = 0,9x10° mols de CF = M. = 0,81x10°
Calculando o Q:

Q = 0,18x10*0,81x10° = 1 49x10™

Como Q < Kps, ndo havera formacao de precipitado.
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