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TRAÇADO
RÁPIDO E PRECISO
DE DIAGRAMAS
DE SOLUBILIDADE

No estudo do equilíbrio químico em solução, e na
apresentação compacta de dados sobre o mesmo,
é vulgar a utilização de diagramas (1, 2). Um dos
problemas que frequentemente se aborda por via
gráfica é o da variação da solubilidade por efeito do
ião comum, usando-se para tal diagramas loga-
rítmicos de solubilidade (1, 3). A construção destes
diagramas é simples e, portanto, é de preferir a cál-
culos numéricos detalhados baseados nas equações

relevantes, os quais podem não ser imediatos e
têm de ser, neste caso, repetidos várias vezes a fim
se poder tirar conclusões. Nesta nota apresenta-se
um processo de fazer o traçado destes diagramas
com mais rigor do que o que tem sido vulgarmente
usado (1, 3).
Suponha-se um composto insolúvel de fórmula
CcAa que origine em solução os iões Cn+(aq) e
Am - (aq) e considere-se a sua dissolução numa
solução que contenha já um dos seus iões, por
exemplo Cn+, com concentração molar I Ca + I ; (o ín-
dice i refere-se a inicial). Fazendo balanços materiais
(referidos a 1dm 3 de solução) do anião A m- I =
= aS, em que S representa a solubilidade) e do
catião (I Cn+ I = I C' I ; -I- CS) e substituindo na
expressão do produto de solubilidade, Ka (4),
obtém-se o

Kso = (aS)a (I Cn+ I; + cS)c

Esta equação, de grau a + c, permite calcular a
solubilidade em função do Ks na presença do ião
comum C".

0

Na prática, sucede frequentemente que, sendo a
solubilidade pequena, é I C' I ; > > cS, pelo que
a equação anterior surge simplificada para uma
versão (K

50
 = (aS)a I C' I ;c) que permite um cál-

culo mais fácil da solubilidade em função do K
s0 :

S = (Kso/aa X I Cn+ I'c) I/a

(2)

No caso de o ião comum ser o anião Am - a situação
é análoga à anterior, obtendo-se semelhantemente
as equações

K-so = (IAm- I; + as)a(cs)`

S = (K5/cc X I Am— l ia)1/c

(2a)

Nos diagramas logarítmicos de solubilidade repre-
senta-se log S (que, como, em geral, é S < 1M, é
negativo!) em função do «p» (simétrico do logarit-
mo) da concentração de um dos iões. Seja o catião

(1)

(la)
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NOTA

C"+ o ião escolhido; o diagrama consta neste caso
de uma curva pS = f (pC) e vai discutir-se como se
pode fazer rapidamente o seu traçado preciso.
Para a dissolução do composto em soluções de
concentração de C" + muito elevada relativamente
a cS, a equação (2) traduz, com aproximação sufi-
ciente, a variação da solubilidade com a concen-
tração inicial de C", e, por logaritmização da
referida equação, obtém-se

log S = (c/a) pC -I- (1/a) log K so — log a
(3)

Esta equação mostra que, para I C" + » cS,
o diagrama log S = f (pC) é uma recta de
declive (c/a) e ordenada na origem {(1/a) log K S —

0— log a}, a recta A da fig. 1.
Na ausência do ião comum, isto, é, para pC = co,
por logaritmização da expressão do produto de
solubilidade obtém-se

log S = log S o = {1/(a -f- c)} log (Kso/aac`)
(4)

em que o índice zero em So indica que se está a
considerar a solubilidade em solução aquosa pura.
Se for I C"+ I ; «cS também é, com aproximação
suficiente, log S = log So, já que, neste caso, a
equação (1) se simplifica, reduzindo-se à expressão
do produto de solubilidade. Para I C" + I ; « cS
o diagrama será, portanto, uma recta horizontal
de ordenada na origem {1/(a+c)} log (Kso aac`),
a recta B da fig. 1.

Para valores de I C"+ próximos de cS o diagrama
traduz a variação complexa de S com I C" + I ; ex-
pressa pela equação (1) e constará de uma curva
(C na fig. 1) em que se faz a transição de uma recta
para outra. Não se costuma fazer (2, 5) o traçado
rigoroso da curva nesta zona dos diagramas loga-
rítmicos de solubilidade (e noutros semelhantes);
o método que se segue permite, porém, um traçado
rápido e razoavelmente rigoroso do referido troço
do diagrama.
Nos pontos com abcissa pC = p(cS) 1 1 o erro
cometido na equação (1) ao desprezar I C"+ ^ ; em
função de cS, ou o contrário, respectivamente, é de
10%, isto é, praticamente desprezável (cerca de
+ 0,03) quando se consideram logaritmos. A tran-
sição do diagrama log S = f (pC) da recta A para

a recta B ocorre, portanto, no intervalo (p(cS) — 1,
p(cS) + 1), entre os pontos P 1 e P2, e bastará obter
estes e mais um ponto da curva C nesta zona para
se poder traçar aquela curva com exactidão razoável.
Podem obter-se facilmente estes pontos da curva
por um processo gráfico, que não exige, portanto,
a resolução da equação (1).

Fig. 1
Diagrama logarítmico de solubilidade log S = f (pC) do
composto CcA a . Usou-se C2 A3 com KSo = 1,08 x 10 -13 M 5 ,

donde Sp = 10 -3 M, c/a = 2/3, (1 /a) log KSo — log a = — 4,69

e {c/(c + a) } log 2 = 0,12.

Quando I C"+I ; = cS a equação (1) toma a forma
Ks = 2caacc Scsa, (em que o índice cS em S us indica

0
que a solubilidade se refere a esta concentração de
catião) que, após logaritmização e inclusão da defi-
nição de S o, vem

log Scs = log So — {c/(c + a)} log 2
(5)

A condição I C" = cS é traduzida, na forma
logarítmica, por

log S = — pC — log c
(6)

e é representável, no diagrama, por uma recta de
declive —1 e ordenada na origem —log c, a trace-
jado na fig. 1. 0 ponto do diagrama correspondente
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NOTA

a I Cn+ I ; = cS, de coordenadas (p(cS), log S cs),
ocorre, portanto, sobre esta recta, a uma distância
{c/(c + a)} log 2 (ver a expressão 5) abaixo da recta
log S = log S o e pode ser obtido facilmente pela inter-
secção geométrica das rectas (6) e log S = log S o -
- {c/(c + a)} log 2, esta última a traço-ponto na
fig. 1 (ponto P3). Obtido este ponto podem mar-
car-se os pontos P2 e P 1 , sobre as rectas B e A, com
abcissas p(cS) ± 1, respectivamente. Marcados estes
pontos torna-se fácil completar o diagrama dese-
nhando a curva C.
O diagrama logarítmico de solubilidade em função
do «p» da concentração do anião, log S = f(pA),
pode obter-se a partir da equação 2a pela mesma
construção. Os dois diagramas são, porém, em
geral, diferentes, pois as respectivas rectas A (na
fig. 1) têm declives diferentes (exceptua-se o caso
em que a = c). Este facto é a tradução gráfica de
o ião de maior coeficiente estequiométrico na fór-
mula do composto ter um maior efeito do que o
outro na diminuição da solubilidade por efeito do
ião-comum.
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