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Principais Tópicos  Abordados 

.Indústrias químicas:

Processo Haber – Equilíbrio químico: Lei de Ação das Massas e

constante de equilíbrio. Fatores que afetam o equilíbrio químico. Kp e Kc;

Equilíbrio ácido-base;

Processo Solvay – Solubilidade, Kps; Sistema tampão

AULA  11

http://professor.ufabc.edu.br/~karina.frin
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Produção industrial de NaHCO3 e Na2CO3 a partir de matérias primas 

baratas: cloreto de sódio, amoníaco e  carbonato de cálcio (pedra calcária)

Utilizados para:

•Vidros, Sabões

•Papel,  Fármacos etc.

Ernest 

Solvay 

http://pt.wikipedia.org/wiki/Ficheiro:Ernest_Solvay.jpg
http://pt.wikipedia.org/wiki/Ficheiro:Ernest_Solvay.jpg
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REAÇÕES

CaCO3  CaO + CO2 H = +43,4 Kcal

C(amorfo) + O2 CO2 H = -96,5 Kcal

CaO + H2O  Ca(OH)2 H = -15,9 Kcal

NH3 + H2O  NH4OH H = -8,4 Kcal

2NH4OH + CO2  (NH4)2CO3 + H2O H = -22,1 Kcal

(NH4)2CO3 + CO2 + H2O  2NH4HCO3

NH4HCO3 + NaCl  NH4Cl + NaHCO3

2NaHCO3  Na2CO3 + CO2 + H2O H = +30,7 Kcal

2NH4Cl + Ca(OH)2  2NH3 + CaCl2 + 2H2O H = +10,7 Kcal 
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REAÇÃO GLOBAL:

CaCO3 + NaCl  Na2CO3(s) + CaCl2(s)
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Etapas principais do Processo Solvay:

1. Saturação de uma solução aquosa de NaCl com amônia

NH3 + H2O  NH4OH

2. Saturação desta solução com CO2

NH4OH + CO2  NH4HCO3

3. Reação do bicarbonato com NaCl

NH4HCO3 + NaCl  NH4Cl + NaHCO3

4. Precipitação do sal menos solúvel NaHCO3

5. Produção do Na2CO3 por calcinação

2NaHCO3  Na2CO3 + CO2 + H2O

6. Recuperação da amônia

2NH4Cl + Ca(OH)2  2NH3 + CaCl2 + 2H2O

Química Nova 1998, v. 21 (1), p. 114-116
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- Avaliação do equilíbrio heterogêneo:

CaCO3(s)             Ca
2+

 +  CO3
2-

K=
[Ca

2+
] . [CO3

2-
]

[CaCO3]

K . [CaCO3] = [Ca
2+

] . [CO3
2-

]

Kps = [Ca
2+

] . [CO3
2-

]

H2O
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Para converter solubilidade em Kps

• a solubilidade precisa ser convertida em solubilidade molar;

• a solubilidade é convertida na concentração em quantidade
de matéria de íons no equilíbrio;

• Kps é o produto da concentração de íons no equilíbrio.
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permite controlar a precipitação de espécies de interesse:

atingir o KpsConcentração necessária para
      ocorrer precipitação

•Se o produto iônico, Q,  > Kps, a solução é supersaturada

•Se o produto iônico, Q, = Kps, a solução é dita saturada

•Se o produto iônico, Q, < Kps, a solução é insaturada e não há

formação de precipitado
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Considere PbI2 dissolvido em água

PbI2(s)      Pb2+(aq)  +  2I-(aq)

Calcule Kps sabendo que a solubilidade de 

PbI2=1,30 x 10-3 M

Resposta:

Solubilidade = [Pb2+] = 1,30 x 10-3 M

[I-]  = ?

[I-] = 2 x [Pb2+] = 2,60 x 10-3 M
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Resposta:

Kps = [Pb2+] [I-]2 

=  [Pb2+] {2 • [Pb2+]}2

Kps = 4 [Pb2+]3 =  4 (solubilidade)3

Kps =  4 (1,30 x 10-3)3 =  8,8 x 10-9

Considere PbI2 dissolvido em água

PbI2(s) Pb2+(aq)  +  2I-(aq)

Calcule Kps se a solubilidade = 1,30 x 10-3 M
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Hg2Cl2(s)    Hg2
2+(aq)  +  2 Cl-(aq)

Kps =  1,1 x 10-18 = [Hg2
2+] [Cl-]2

Se [Hg2
2+]  =  0,010 M, qual a [Cl-] necessária para 

iniciar a precipitação do Hg2Cl2?
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Hg2Cl2(s)    Hg2
2+(aq)  +  2 Cl-(aq)

Kps =  1,1 x 10-18 = [Hg2
2+] [Cl-]2 Reconheça que: 

Deve ser maior que

Se [Hg2
2+]  =  0,010 M, qual [Cl-] é necessária

para iniciar a precipitação do Hg2Cl2?
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Hg2Cl2(s)      Hg2
2+(aq)  +  2 Cl-(aq)

Kps =  1,1 x 10-18 = [Hg2
2+] [Cl-]2

Resposta

Quanto tem-se de [Cl-] quando [Hg2
2+]  =  0,010 M,

[Cl ] =  
Ksp

0.010
 =  1.1 x 10-8  M

Se essa concentração de Cl- for ultrapassada, 

Hg2Cl2 começa a precipitar.
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Na
+

Al
3+

OH
-

NaOH Na
+

Al(OH)3

PbCl2

AgCl
Cl

-

Pb
2+

Ag
+

Solução: manter a [Cl-] em um valor suficiente para atingir o Kps do 

AgCl (1,7 x 10-10), mas insuficiente para o Kps do PbCl2 (1,6 x 10-5).

Como fazer para precipitar apenas o AgCl?
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AgCl                Ag
+
  +  Cl

-

[ ]
[ ]

,

,
,Cl

Kps

Ag

x
x M





  
1 7 10

0 01
1 7 10

10

8

PbCl2                Pb
2+

  +  2Cl
-

[ ]
[ ]

,

,
,Cl

Kps

Pb

x
M




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51 6 10

0 01
0 04

Por exemplo: se [Ag+] = [Pb2+] = 0,01 M, temos:

1,7x10-8 < [Cl-] < 0,04
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Ag(CH3CO2)(s)             Ag+(aq)   +    CH3CO2
-(aq)

O que acontece com o aquilíbrio ao adicionar AgNO3?

Forma-se Ag(CH3CO2)(s) e ocorre a precipitação!
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Exemplo: Qual a solubilidade molar do PbI2 em NaI 0,10 M?

PbI2(s)             Pb2+(aq)   +    2I-(aq)

Kps = [Pb2+][I-]2

Primeiro vamos analisar a solubilidade do PbI2 em água pura: 

8,8 10-9 = y(2y)2

8,8 10-9 = 4y3

8,8 10-9 /4 = y3

y = 1,30 x10-3 mol/L

Kps = 8,8 10-9

Análise: NaI é solúvel em água e fornece o íon comum (I-).
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Logo,

Solubilidade em água pura = y = 1,30 .10-3 M

Solubilidade em presença de I- adicionado = x = 7,9. 10-7 M

Princípio de Le Chatelier é obedecido!

 válida)é inicial ãoconsideraç a portanto  0,10(

109,7ou    )10,0(

então   10,020,10 ][

72











x

MxxK

xI

ps

Inicial 0 0,10

Variação +x +2x

Equilíbrio +x +2x + 0,10

PbI2(s)             Pb2+(aq)   +    2I-(aq) Kps = [Pb2+][I-]2

Análise: NaI é solúvel em água e fornece o íon comum (I-).
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 é um caso especial de efeito de íon comum.

 resistem a mudanças no pH da solução.

 contém uma base capaz de consumir os íons H3O
+

adicionados e um ácido capaz de reagir com ions OH-

adicionado.

 O ácido e a base não devem reagir entre si. 

 É geralmente composto de:

Ácido Fraco + Base conjugada

HOAc + OAc-

H2PO4
- + HPO4

2-

Base fraca + Ácido conjugado

NH3 + NH4
+
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Lembra? Definição de pKa

A-H(aq) +  H2O(l) H3O
+

(aq) + A-
(aq)

[H3O
+][A-]

[AH][H2O]
Keq =

Keq [H2O] = Ka

[H3O
+][A-]

[AH]
Ka =

pKa = -log(Ka)



B
C

0
3
0
7
 –

T
ra

n
sf

o
rm

a
ç
õ

e
s 

Q
u

ím
ic

a
s

HX (aq)+ H2O H3O
+

(aq) + X-
(aq)

]HX[

]X[
logpKpH

]X[

]HX[
loglog]OHlog[

-

a

-3



 

aK

BASE 

CONJUGADA

ÁCIDO

[H3O
+][X-]

[HX][H2O]
Ka = [HX]

[X-]
[H3O

+] = Ka
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 Como preparar um tampão de pH = 4,30?

POSSIVEIS ACIDOS Ka

HSO4
- / SO4

2- 1,2 x 10-2

HOAc / OAc- 1,8 x 10-5

HCN / CN- 4,0 x 10-10

4,74
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Qual o pH de um tampão  HOAc / OAc- com 

[CH3CO2H]  = 0,70 M e [CH3CO2
-] = 0,60 M? 

[CH3CO2H] [H3O
+] [CH3CO2

-] 

inicial 0,70 0 0,60

variação -x +x +x

equilib. 0,70-x +x 0,60 +x

CH3CO2H +  H2O H3O
+ + CH3CO2

-

= 1,8 x 10-5[H3O
+][CH3CO2

-]

[CH3CO2H]
Ka =

Sabendo que 0,70>>>> x e 0,60>>>> x

x = 2,1x10-5 M pH = 4,68
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 Concentração do ácido e da base conjugada não é 

importante para o valor de pH

 O que importa é a razão entre os números de mols de 

cada um!

 Logo, a diluição de um tampão não altera o pH da 

solução.

 A capacidade do tampão é a quantidade de ácido ou base 

neutralizada pelo tampão antes que haja uma alteração 

significativa no pH.

 A capacidade do tampão depende da quantidade do ácido e 

da base conjugada utilizada na composição do tampão.

 Quanto maiores são as quantidades de pares ácido-base

conjugados, maior é a capacidade do tampão.
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Base fraca (NH3) 

titulada com um 

ác. forte (HCl)
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Rio de Janeiro:  LTC, 2002.

7) MAHAN, B.M., MYERS, R.J.,  Química – um Curso Universitário, 4 ed., São Paulo: Ed. Blücher, 1996.
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 Conceitos que devem ser estudados: Processo Haber –

Equilíbrio químico: Lei de Ação das Massas e constante de 

equilíbrio, Fatores que afetam o equilíbrio químico, Princípio

de Le Châtelier, Kp e Kc, Produto de solubilidade

 Lista de exercícios


