


Propriedades termodinâmicas 
dos íons em solução



Problema: não sabemos obter íons 
isolados

• Podemos medir a entalpia padrão de uma 
reação, mas não podemos medir 
entalpias-padrão de formação de íons 
isolados.

Ag(s) + ½ Cl2(g) →Ag+(aq) + Cl-(aq)
∆rHo = ∆fHo (Ag+, aq) + ∆fHo (Cl-, aq) = -61,58 kJ mol-1

• Solução: escolhemos uma referência, por 
convenção:

∆fHo (H+, aq) = 0 e ∆fGo (H+, aq) = 0



Exemplo de aplicação

Na reação
½ H2(g) + ½ Cl2(g) + aq →H+(aq) + Cl-(aq) 

onde ∆rGo = -131,23 kJ mol-1

∆rGo = ∆fGo (H+, aq) + ∆fGo (Cl-, aq) 

e portanto

∆fGo (Cl-, aq) = -131,23 kJ mol-1



Etapas na formação de H +(aq) + Cl -(aq)



Etapas na formação de H +(aq) + I-(aq)





Desconhecido: energia de  Gibbs de solvatação

∆fGo(H-, aq) +∆fGo(Cl-, aq) =
= 1272 kJ mol-1 + ∆solvGo (H+, aq)+∆solvGo (Cl-, aq)

Solução: equação de Born

Portanto, a energia de Gibbs de solvatação é sempre 
negativa, sendo muito negativa no caso de íons 
pequenos, com carga grande em meios de 
permissividade relativa alta.
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Validade

Na água a 25 oC: 
∆solvGo = - zi

2/ (ri/pm) x (6,86 x 104kJ/mol)

Verificação:

∆solvGo(Cl-) - ∆solvGo(I-) = -67 kJ/mol
(experimental, -61 kJ/mol)



Equação de Born

• Íon: esfera de raio ri em um 
meio de permitividade ε

• Potencial na superfície da 
esfera: ψ=q/(4πεri)

• Energia de Gibbs de 
solvatação:
– Trabalho de transferência de 

um íon do vácuo para o 
solvente

– Trabalho de carga do íon em 
solução – trabalho de carga do 
íon no vácuo

+ +



• Trabalho para um aumentodqna carga: ψdq

• Trabalho para carregar (isto é, colocar carga em) 
uma esfera de 0 até zie:

• No vácuo, ε=εo
• Na água, ε=εr εo
• Portanto, ∆solvGo= (zi

2e2NA) (1/εrεo - 1/εo) / (8πri) 
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Entropias-padrão dos íons em 
solução

• Usa-se também um 
padrão:

So (H+, aq) = 0

• Podem ser positivas 
ou negativas (tabela 
10.3)

íon So/J K-1 mol-1

Cl- +56,5

Cu2+ -99,6

H+ 0 (-21, 3a. Lei)

K+ -102,5

Na+ -59,0

PO4
3- -221,8



Conclusão

• Os efeitos termodinâmicos de 
solvatação pela água são 

tão importantes
quanto os efeitos de formação ou 
ruptura de ligações covalentes.



Um íon i em solução 
é sempre rodeado por 
vizinhos de carga 
oposta, que lhe criam 
uma situação de 
maior estabilidade, 
portanto reduzindo 
seu potencial químico 
e a atividade.

2/1
γlog Ι−= −+± Azz



Atividade

• Coeficiente de atividade (f, γγγγ): O coeficiente 
de atividade  fB de uma substância B em uma 
mistura líquida ou sólida contendo frações 
molares xB, xC, ..das substâncias B, C, ... é uma 
quantidade adimensional, definida em têrmos 
do potencial químico μB of B na mistura por:  

RT ln(xBfB) = μB(T,P,x) − μ∗B(T,p)0  quando  /   e    1γ →→→ bbba θ



Soluções iônicas

• Atividade iônica média: a±
ν = a+

ν+a–
ν–

• Molalidade iônica média: m±ν = m+
ν+m–

ν–

• Coeficiente de atividade iônico médio: γ±
ν = γ+

ν+γ–
ν–

onde ν = ν+ + ν– representam os coeficientes 
estequiométricos envolvidos no processo de 
dissociação iônica.

• γ+ and γ– não podem ser determinados separadamente 
mas γ± é uma quantidade mensurável que pode ser 
predita ou calculada de diferentes maneiras. 

• Em um soluto completamente dissociado: 

a2 = a±
ν = γ±

νm±
ν



Equação de Debye-Hückel

zi : número de cargas da espécie i
q : carga elementar
κ : comprimento de blindagem de Debye
εr: permitividade relativa do solvente
εo: permitividade do espaço livre
kB é a constante de  Boltzmann 
T é a temperatura da solução
I é a força iônica da solução
A é uma constante que depende do solvente. 
Exprimindo I em termos da molalidade, A = 1.172 
mol − 1 / 2kg1 / 2.



Verificação experimental:

Boa quando I tende a zero 
especialmente com 
eletrólitos de carga baixa.



ln γ± = -[A|z+z-|I
1/2]/ (1+BI1/2)



Outro modo de representar não-
idealidade: osmolaridade 

• Mede-se a pressão osmótica de uma solução iônica de 
concentração molar Ci, formando n íons por molécula 
ou fórmula.

• Em uma solução ideal,
π=niCiRT

• Em uma solução real, obtém-se a osmolalidade, da 
qual se obtém o coeficiente osmótico φi.



http://www.iupac.org/web/ins/2000-003-1-500

















Questões
Estas questões devem ser respondidas usando o programa de cálculo 

de parâmetros de não-idealidade do projeto IUPAC. Cada 
resposta deve ser acompanhada de gráficos e dados numéricos 
que comprovem as afirmações da resposta. As respostas devem 
ser enviada pelo e-mail, sob o assunto “cálculos de atividade”

1. Obtenha os coeficientes de atividade em uma solução de ácido 
sulfúrico 1 molal.

2. Calcule qual é o efeito de não-idealidade na dissociação de ácido 
acético 0,1 molal.

3. Compare dois eletrólitos 1:1, verificando até qual concentração 
eles obedecem à equação de Debye-Hückel.

4. Compare eletrólitos formados por íons com diferentes cargas 
(1:1. 1:2, 1:3...). Quando aumentam os desvios de não-
idealidade?

5. Os coeficientes de atividade sempre diminuem, com o aumento 
da concentração do sal?

6. Examine alguns dados de atividade da água em soluções iônicas 
e extraia pelo menos uma conclusão.



Azevedo et al., JCIS 2002


