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Prefacio a segunda edi¢ao

Quase vinte e cinco anos se passaram desde o surgimento da primeira edi¢ao desta obra. Du-
rante esse tempo, toda uma geracao se beneficiou dos conhecimentos de Fisico-Quimica nela
apresentados de forma clara e sistemadtica. Apesar de se encontrarem esgotados ha bastante tem-
po, os dois volumes que compoem a obra de Fisico-Quimica escrita pelo professor Luiz Pilla con-
tinuam sendo utilizados como livro-texto em diversos cursos de Fisico-Quimica.

A procura da obra pode ser constatada facilmente na Biblioteca do Instituto de Quimica da
UFRGS, onde os exemplares ainda disponiveis sao disputados por um grande nimero de estu-
dantes. Tal fato nos levou a pensar numa segunda edicao desta importante obra. A Fisico-Quimi-
ca é uma ciéncia bdsica utilizada por profissionais que atuam na area da Quimica como ferramenta
para o entendimento dos fendmenos da natureza. Como ciéncia basica, os conceitos fundamen-
tais da Fisico-Quimica permanecem inalterados com o transcorrer do tempo. Apesar disso, modi-
ficacoes se fazem necessarias, pois uma obra envelhece ao longo de vinte e cinco anos e necessita
de uma roupagem nova, incluindo uma atualizacao da nomenclatura, para que possa continuar
servindo como um texto bdsico.

Dentro dessa linha de pensamento, a obra original sofreu modificacoes em alguns aspectos,
mas o espirito original que tanto sucesso trouxe a primeira edi¢ao foi mantido. Nesta segunda
edicao, o Sistema Internacional de Unidades (SI), hoje oficial no Brasil, foi utilizado em substi-
tuicao ao antigo sistema CGS empregado na edicao anterior. Problemas foram adicionados ao
final dos capitulos como um complemento indispensavel a teoria apresentada. Alguns trechos
foram inteiramente rescritos utilizando uma nomenclatura mais contemporanea e deixando de
lado o antigo conceito de equivalente, hoje em desuso.

Em todo o trabalho procurou-se manter a estrutura original da obra, restringindo as modifi-
cacoes ao minimo indispensavel. O nimero de capitulos e a organizacao dos mesmos nao foram
alterados. As figuras foram inteiramente redesenhadas com o auxilio dos recursos computacio-
nais hoje existentes.

Espera-se que o trabalho realizado possa ser de utilidade para professores e estudantes de
Quimica e ciéncias afins.

Porto Alegre, janeiro de 2005

José Schifino






Prefacio a primeira edi¢ao

Nao ¢é preciso muito esforco para justificar a publicacao deste livro. Num pais como o nosso,
em laborioso processo de desenvolvimento, sera sempre valida qualquer tentativa honesta de en-
riquecer nossa bibliografia cientifica com obras que representam o fruto de experiéncias didati-
cas originais.

No caso concreto, dispdoem os nossos estudantes de dois textos importantes de Fisico-Quimi-
ca, em lingua nacional: sao as traducoes bem elaboradas das obras de Castellan e de Moore, am-
bos autores norte-americanos. Todavia, este fato nao desmerece nossa tentativa de oferecer uma
opc¢ao que nos parece mais adequada ao nosso meio e as nossas peculiares exigéncias.

Professores e alunos estao bem conscientes das dificuldades inerentes ao estudo da Fisico-
Quimica. Tais obstaculos decorrem da natureza interdisciplinar desta ciéncia e da vastidao do seu
campo. Entretanto, nao ha como menosprezar sua importancia na formacao basica dos que pre-
tendem galgar estudos superiores de Quimica, Engenharia Quimica, Metalurgia e outras tantas
carreiras da drea biolégica.

O trabalho que hoje vem a lume foi estruturado, em linhas gerais, segundo o curso ministra-
do no Departamento de Fisico-Quimica do Instituto de Quimica da Universidade Federal do Rio
Grande do Sul. Os dois volumes, agora publicados, correspondem a dois semestres de estudo e
cobrem o tratamento dos sistemas materiais do ponto de vista macroscépico ou termodinamico.
Se for animador o resultado desta iniciativa, mais um ou dois volumes serao dedicados a descri-
¢ao microscopica ou atomistica dos sistemas materiais. Como se vé, nao aderimos ao método se-
guido por alguns autores de integrar, num mesmo texto, os dois aspectos da realidade fisico-qui-
mica porque entendemos que esta pratica agrava as dificuldades de aprendizagem.

Embora reconhecendo que a resolucao de problemas € parte integrante e indispensavel de
um curso de Fisico-Quimica, entendemos que esta lacuna pode ser preenchida pelo professor,
servindo-se da ampla escolha oferecida pelas obras indicadas na Bibliografia. Nossa maior preo-
cupacao foi com os conceitos € com os principios, procurando estruturar o pensamento fisico-
quimico com a maxima clareza e precisao.

Ao menos por enquanto, nao nos pareceu prudente aderir inteiramente ao sistema interna-
cional de unidades (SI). Em particular, cremos que muito tempo passard até que os quimicos se
habituem a dispensar a caloria como unidade de energia, especialmente quando se trata de me-
dir efeitos térmicos.

Infelizmente nao houve tempo de submeter esta obra ao parecer de colegas e estudiosos. So-
mos, por isso, o inico responsavel pelos seus erros e defeitos, que esperamos ver expurgados numa
nova edicao se a critica nos favorecer com sua prestimosa e indispensavel colaboracao.

Porto Alegre, outubro de 1979

Luiz Pilla
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Introducao

OBJETO E NATUREZA DA FiSICO-QUIMICA

A Fisico-Quimica € a ciéncia que tem por objeto a descricao dos sistemas materiais e de suas
transformacoes, tanto do ponto de vista macroscépico ou externo como do ponto de vista micros-
copico ou interno. Estas duas faces da mesma realidade constituem a Macrofisico-Quimica e a
Microfisico-Quimica.

-
Termodinamica Quimica
- .. Equilibrio entre Fases
Macrofisico-Quimica < 9 ~
Solucoes

. . L Eletroquimica
FISICO-QUIMICA )
Cinética Quimica
Quimica Quantica

Microfisico-Quimica { . . .
Q Fisico-Quimica das Superficies

| Termodinamica Estatistica

A Fisico-Quimica € ciéncia de formacao recente, em curso de crescimento e de organizacao.
Sua origem remonta ao ano de 1881, quando Ostwald, van’t Hoff e Arrhenius fundaram a Revista
de Fisico-Quimica (Zeitschrift fiir Physicalische Chemie) numa época em que se desenvolviam a Termo-
dindmica Quimica e a Eletroquimica. Logo ap6s, a nova disciplina comecou a ser incluida nos
curriculos em Leipzig (Ostwald), Gottingen (Nernst, 1891) e Paris (Perrin, 1898).

A Fisico-Quimica nao deve ser entendida como um ramo da Quimica, ao lado da Quimica Inor-
ganica, da Quimica Organica ou da Quimica Analitica, mas sim como um sistema de principios, leis
e teorias que constitui a esséncia e o substrato da Quimica. Por isso a Fisico-Quimica é o suporte
tedrico e doutrinario da Quimica pura e da Quimica tecnolégica em todas as suas divisoes.

Na verdade, a Fisico-Quimica ¢ um simples desenvolvimento da chamada Quimica Geral ou
Teodrica, que foi se enriquecendo cada vez mais com as contribui¢oes da Fisica ao entendimento
da estrutura da matéria e da reagao quimica.

A Fisico-Quimica ¢ uma ciéncia hibrida ou interdisciplinar. Sua génese ¢ idéntica a de tantas
outras (Biofisica, Bioquimica, Biologia Molecular, Geoquimica, Astroquimica etc.), que vao sur-
gindo a medida que o avanco da ciéncia vai desfazendo os limites artificiais entre os campos do
saber em que a nossa limitada capacidade de apreensao dividiu a unidade inerente do Universo.

A Fisico-Quimica se constroéi, portanto, com o material de duas ciéncias e realiza a sua sintese
mediante um sistema comum de principios, leis e teorias que se traduzem em linguagem mate-
matica. Matemadtica, Fisica e Quimica sao os ingredientes desta sintese. Por isso, Bunsen (1811-
1899), que se destacou pelo emprego de métodos fisicos na solucao de problemas quimicos, nao



exagerou ao afirmar que um quimico que nao ¢ também um fisico nao serve para grande coisa
(Ein Chemiker der Kein Physiker ist, ist garnichts). Deficiéncias na formacao fisico-matematica sao sem-
pre os principais obstaculos que os quimicos encontram no estudo da Fisico-Quimica. Albert Eins-
tein disse, certa vez, que o problema com a Quimica ¢ que ela ¢ muito dificil para os quimicos,
significando com isso que estes nao possuem a prepara¢ao fundamental necessaria. Dificuldades
semelhantes encontram os fisicos no estudo da Fisico-Quimica mas, desta vez, por nao possuirem
a necessaria familiaridade com os fendmenos quimicos.

Dois métodos distintos sao utilizados pela Fisico-Quimica no estudo dos sistemas materiais,
conforme se trate da descricao externa (Macrofisico-Quimica) ou da descricao interna (Microfi-
sico-Quimica) dos sistemas materiais: o método macroscépico ou termodinamico e o método
microscopico ou atomistico.

Termodindamica e Atomistica sao, pois, as doutrinas fundamentais que, constituindo mé-
todos distintos de abordar o campo da Fisico-Quimica, nao sao, contudo, contraditérios mas
complementares.

O METODO TERMODINAMICO

A Termodinamica € um método em que predomina o pensamento dedutivo. Realmente, todo
o seu corpo de doutrina decorre de uns poucos conceitos e principios gerais de natureza empiri-
ca. Destacam-se:

a) a Primeira Lei ou Principio da Conservacao da Energia, que resulta da impossibilidade de
construir um perpetuum mobile de primeira espécie, ou seja, uma maquina capaz de produzir
energia a custa do nada;

b) a Segunda Lei ou Principio do Aumento de Entropia, que resulta da impossibilidade de
construir um perpetuwm mobile de segunda espécie, ou seja, uma maquina capaz de converter
isotermicamente calor em trabalho.

Gracas a seu cardter universal, estes principios regem indistintamente os fendmenos fisicos e
as reacoes quimicas e, por isso, a Termodinamica enfeixa as duas ciéncias numa doutrina unitdria
e harmonica.

Propriedades termodinamicas dos sistemas materiais sao grandezas gerais e macroscopicas
suscetiveis de definicao operacional e de medida direta ou indireta, tais como massa, volume,
pressao, temperatura, composicao etc. Importantes propriedades termodinamicas sao oriundas
das duas leis fundamentais: a energia interna e a entalpia, da Primeira Lei; a entropia e a energia
de Gibbs, da Segunda Lei.

As propriedades termodinamicas sao funcoes de estado dos sistemas e, por isso, sio também
chamadas varidveis de estado ou coordenadas termodinamicas. Por seu intermédio, é possivel
descrever os estados de equilibrio e as mudancas de estado ou transformacoes dos sistemas. Em-
bora essas propriedades sejam a manifestacao exterior e global do comportamento de bilhoes de
particulas, a Termodinamica classica as ignora e prescinde de qualquer hipétese sobre a estrutu-
ra dos sistemas e sobre o mecanismo intimo das transformacoes.

O principal sucesso da Termodinamica consiste na defini¢ao dos critérios de equilibrio e na
medida da espontaneidade com que um sistema em desequilibrio tende a evoluir, em dadas condi-
coes, em direcao a um estado de equilibrio compativel com essas condicoes. Tratando-se de reacoes
quimicas, da-se a esta espontaneidade o nome de afinidade quimica. Todavia, a Termodinamica
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nada esclarece sobre a velocidade e sobre o mecanismo da transformacao, pois a espontaneidade
nao condiciona velocidade. Assim, madeira ou carvao, em presenca do ar, possuem forte tendén-
cia a queimar. Contudo, podem permanecer, indefinidamente, sem reacao aparente. E necessa-
rio ativar as moléculas num ponto para que a combustao possa iniciar-se e propagar-se. S6 a Ciné-
tica, como parte da Atomistica, permite a abordagem do problema da velocidade de reacao.

O desenvolvimento da Termodinamica Quimica deve-se principalmente a Ostwald, Nernst,
van’t Hoff, von Helmholtz, Gibbs e Lewis.

O METODO ATOMISTICO

A atomistica teve como origem a teoria atdmico-molecular de Dalton (1802) e Avogadro
(1811), que surgiu na Quimica como explicacao légica das descontinuidades verificadas nas pro-
porc¢oes das massas e dos volumes de combinacao.

O método atomistico consiste na elaboracao de modelos corpusculares com os quais se procu-
rainterpretar as estruturas materiais e suas mudancas. Esses modelos podem ser baseados na Meca-
nica Classica ou na Mecanica Quantica. O estudo do movimento dos corpusculos e suas interacoes
a luz da Mecanica Classica ficam limitados ao nivel molecular. Todavia, o estudo dos estados inter-
nos dos corpusculos e das trocas de energia que afetam esses estados somente é possivel com os re-
cursos da Mecanica Quantica, que teve sua origem na interpretacao da descontinuidade verificada
nos processos de emissao e absorcao de energia pela matéria. A Atomistica consiste, portanto, na
construcao de modelos baseados na quantizacao da massa, do volume e da energia.

O método atomistico caracteriza-se pela predominancia do raciocinio indutivo, pois, partindo
dos dados da experiéncia, chega a explicagoes e representacoes mecanicas e figurativas nas quais o
elemento hipotético € a prépria esséncia do método. A Atomistica se constroéi, por isso, através de
especulacoes que, submetidas a andlise experimental, se renovam e se aperfeicoam sem cessar.

A Atomistica permite a interpretacao das relacoes entre estrutura da matéria e suas proprie-
dades (Quimica Quantica), assim como da velocidade de reacao (Cinética Quimica).

A Termodinamica é uma doutrina limitada as consequiéncias e teoremas que se extraem
de seus principios, enquanto a Atomistica ¢ um método especulativo, que se expande e se
renova sob o influxo da pesquisa cientifica. Todavia, a questao da afinidade é estranha ao
método atomistico.

A Termodinamica Estatistica (ou Mecanica Estatistica) procura descobrir as relacoes entre as
propriedades macroscépicas dos sistemas e 0 comportamento cinético e quantico dos corpuscu-
los que os constituem.

Enquanto a Termodinamica Classica é um estudo fenomenolégico das relacoes entre as pro-
priedades macroscépicas, a Termodinamica Estatistica é, sobretudo, uma disciplina na qual as
variaveis de estado dos macrossistemas sao relacionadas estatisticamente com o comportamento
dos microssistemas (atomos e moléculas) que os constituem. Assim, por exemplo, a temperatura
e a pressao de uma certa massa de gas ideal sao expressas como resultado da energia cinética de
suas moléculas, embora estas nao possuam individualmente nem pressao nem temperatura.

A Termodinamica Estatistica é, portanto, uma ponte lancada entre a Termodinamica e a Ato-
mistica, isto €, um relacionamento l6gico entre os aspectos externos e mensuraveis e a realidade
intima e corpuscular dos sistemas, revelador da complementaridade das duas doutrinas da Fisi-
co-Quimica.
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IMPORTANCIA DA FiSICO-QUIMICA

A Fisico-Quimica é uma ciéncia integradora de grandes areas do conhecimento fundamen-
tal. Por isso ela tem, antes de tudo, um valor formativo do pensamento cientifico, do espirito cri-
tico e da capacidade interpretativa da realidade que nos cerca. Ela proporcionou uma visao 16gi-
ca e global das leis e teorias a que se pode reduzir a enorme diversidade das manifestacoes da
natureza e constitui, assim, um investimento indispensavel para o dominio de qualquer ramo da
Quimica, da prépria Fisica e mesmo da Biologia.

A Fisico-Quimica fornece os principios dos chamados métodos fisicos ou instrumentais de
analise quimica que vao deslocando cada vez mais os métodos tradicionais da Quimica Analitica
tanto nos laboratérios de pesquisa como nos laboratérios de controle na industria. Estes méto-
dos, entre os quais se destacam os 6pticos e os elétricos, fundamentam-se nas relacoes entre cons-
tituicao e propriedades fisicas.

Fundamental é também a Fisico-Quimica para a Tecnologia Quimica, que se ocupa, essencial-
mente, com a transformacao, em grande escala, de matérias-primas em produtos de maior valor
econdémico.

Cada industria quimica pode ser considerada como uma combinacao particular de operages fi-
sicas unitarias e de processos quimicos unitarios. Operacoes unitarias sao transformacoes de cardter
fisico ou mecanico, enquanto os processos unitarios sao os diferentes tipos de reacoes quimicas.

Desnecessario €, pois, o estudo de cada industria em particular, mas apenas das operacoes ¢
processos unitarios cuja diversa e variada combina¢ao permite a seqiiéncia adequada a cada in-
dustria.

E evidente que a rentabilidade maxima s6 é obtida quando se utilizam os dados termodina-
micos e cinéticos no projeto dos diversos elementos que vao constituir a planta industrial, assim
como na conducao das operacgoes e processos correspondentes. Termodinamica Quimica e Ciné-
tica Quimica sao, por isso, 0s instrumentos mais importantes para o engenheiro quimico.
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Fundamentos da Termodinamica






Sistemas, propriedades Capitulo 1
e processos termodindmicos

A Termodinamica € a ciéncia das relacoes entre as propriedades macroscépicas dos sistemas
materiais.

O pensamento termodinamico é predominantemente dedutivo e desenvolve-se a partir de
certas premissas e conceitos fundamentais de natureza empirica, pois resultam de medidas e ope-
racoes experimentais.

Teorias ou hip6teses sobre a microestrutura dos sistemas e sobre o mecanismo intimo de suas
transformacoes sao alheias ao pensamento termodinamico. Todavia, sabe-se hoje que a realidade
dos dtomos e moléculas € tao indiscutivel como a validez dos principios sobre os quais se funda-
menta a Termodinamica. Mais do que isso, sabe-se relacionar perfeitamente, mediante a Mecani-
ca Estatistica, as propriedades dos corpusculos com as propriedades termodinamicas do sistema.
Nao ha, pois, razao para excluir da linguagem termodinamica os dados da Atomistica que, em-
pregados subsidiariamente, iluminam o pensamento termodinamico.

Por este motivo, inicia-se o capitulo com uma breve introducao que retne alguns dados da
Atomistica para, em seguida, formular as idéias basicas, relativas aos sistemas termodinamicos, suas
propriedades e processos a que estao sujeitos. Sem o dominio dessas idéias, o estudante dificil-
mente podera progredir no terreno da Termodinamica.

1.1 -SUBSTANCIAS

A matéria apresenta-se sob as mais variadas formas e sob inliimeras espécies. A cada forma
particular de matéria da-se o nome de corpo. Espécies de matéria que se podem reproduzir sem-
pre com propriedades definidas e invaridveis, em determinadas condicoes, chamam-se substancias
ou espécies quimicas.

Substancias que se deixam decompor pelos métodos quimicos em outras mais simples sio
chamadas substancias compostas ou combinacoes. Um reduzido nimero de substancias, cerca de
cem, sao irredutiveis a outras mais simples pelos processos usuais de andlise e separacdo: sao as
substancias simples ou elementos. O numero de substancias compostas — naturais ¢ artificiais —
conhecidas pelo homem sobe a quatro milhoes.

1.2 ~ATEORIAATOMICO-MOLECULAR

O desenvolvimento da teoria atdmica classica compreende duas etapas. A primeira estende-
se por um periodo em que se procurou determinar a composicao das substancias pela medida
das massas em reacao (andlise e sintese). A experiéncia acumulada nesse periodo foi consubstan-
ciada na chamada Lei das Massas de Combinacao ou Lei das Massas Equivalentes, da qual decor-
re o conceito de dtomo e a determinacao das massas atdbmicas. A segunda etapa compreende a
medida dos volumes com que se combinam as substancias em estado gasoso, do que resultou a Lei



dos Volumes de Combinacao. Como conseqiiéncia, foi a teoria atbmica enriquecida com o con-
ceito de molécula, a hip6tese de Avogadro e a determinacao das massas moleculares.

A Lei das Massas Equivalentes € a expressao da descontinuidade, ou seja, da quantizacao da
massa. A Lei dos Volumes de Combinacao ¢é a expressao da quantizacao do volume. A Lei da Racio-
nalidade dos Indices, de Haity, é também conseqiiéncia da quantizacio do volume, nos sélidos.
Posteriormente, verificou-se que a energia emitida, ou absorvida, pelos dtomos, nicleos e molé-
culas é também quantizada, de sorte que a energia destas unidades estruturais s6 pode variar es-
calonadamente ou por quanta.

1.3 ~AUNIDADE DE MASSAATOMICA

Medir uma grandeza é compara-la com outra da mesma espécie, tomada, por convencao, como
unidade. Assim, se Grepresenta uma grandeza e ga unidade escolhida,

E=n G=ng
g

de modo que uma grandeza é sempre expressa por um numero seguido do nome da unidade
escolhida.

Para medir as massas dos atomos e moléculas, convém arbitrar uma unidade de mesma or-
dem de grandeza destas massas a fim de evitar nimeros muito pequenos. Em 1961, por acordo
internacional, foi definida uma unidade de massa atdmica tomando-se como elemento de refe-
réncia o is6topo mais abundante do carbono, isto é, o is6topo C!? (que possui doze nicleons) e
postulando que a massa atomica deste nuclideo ¢ igual a doze unidades de massa atdbmica (u):

mg2=12,000u (1.1)

Dessa forma, a unidade do sistema internacional de massas atdbmicas € igual a 1/12 da massa
do is6topo C'* do carbono.

1.4 -0 NUMERO DE AVOGADRO. MOL

As expressoes atomo-grama, molécula-grama, fon-grama, férmula-grama tém sido emprega-
das para designar massas, em gramas, numericamenteiguais as massas atdmicas, moleculares, i6ni-
cas ou formais' das substancias consideradas. E 6bvio que as quantidades referidas (expressas em
gramas) guardam entre si a mesma propor¢ao que existe entre as massas atomicas, moleculares,
ionicas e formais (expressas em u) das substancias consideradas e deverao conter, por isso, 0 mes-
mo numero de unidades estruturais (atomos, moléculas, ions e unidades formais).

! Certos compostos nio sao constituidos de moléculas propriamente ditas. E o caso dos sais e dos radicais livres, cuja com-
posicao €, entretanto, expressa por uma férmula unitaria. Nesses casos, nao ¢ rigoroso falar em molécula-grama, sendo
preferivel formula-grama.

20 ¢ LUIZPILLA ¢ 8



Este nimero — comum a todas as quantidades definidas — chama-se nimero de Avogadro. E
como a unidade de massas atdmicas foi referida ao is6topo C'?, a mesma referéncia vale para o
nimero de Avogadro que fica assim definido: niimero de Avogadro é um niimero de unidades estrutu-
rais igual ao nimero de atomos contidos em 12,000 g do isatopo C** do carbono.

O numero de Avogadro é uma das constantes fundamentais da Atomistica. A sua determina-
cao, feita pelos mais distintos processos, tem dado resultados concordantes no limite do erro ex-
perimental. O resultado mais exato foi obtido pela medida direta do comprimento de onda dos
raios X. Representando esta constante pelo simbolo N, tem-se:?

N=6,023 x 102 mol™! (1.2)

Do ndmero de Avogadro decorre o conceito de mol (do latim moles, molis = grande massa;
molécula = pequena massa).

Mol é a quantidade de matéria contida num conjunto de N unidades estruturais de um sistema.

As expressoes atomo-grama, molécula-grama, fon-grama e férmula-grama podem ser aban-
donadas e substituidas por um mol de atomos, um mol de moléculas, um mol de fons e um mol
de unidades formais, significando, em cada caso, a massa do mesmo nimero N de unidades cons-
tituintes das substancias consideradas.

A massa de um mol, chamada massa molar, depende naturalmente da massa das particulas
constituintes. Assim se tem, por exemplo:

1 mol de atomos de C'?=12,000 g de C'%;

1 mol de atomos de hidrogénio = 1,008 g de H;

1 mol de moléculas de hidrogénio = 2,016 g de Hy;
1 mol de moléculas de agua = 18,016 g de H,O;

1 mol de ions s6dio = 23 g de Na*;

1 mol de unidades Na* CI' = 58,5 g de Na* CI.

A massa molar de uma mistura de duas ou mais substancias serd uma massa molar média, pois
as unidades constituintes possuem massas diferentes.

O mol pode ser utilizado como quantidade de matéria nos mais diversos sistemas de estrutu-
ra descontinua. Tem-se assim um mol de elétrons, de néutrons, de prétons, podendo-se até ima-
ginar um mol de macas ou de estrelas.

Conhecido o niimero de Avogadro, pode-se exprimir o valor da unidade de massa atomica
em gramas. De fato, tomando um mol de C*,

12,000 1 1 o
_ — = =1,66x10 1.3
6,023x10% 12 6,02x10% & (1.3)

? Para se ter uma idéia da grandeza do ntimero de Avogadro, imagine uma maquina capaz de contar 200 milhées (20 x 10°)
de moléculas por segundo. Tal mdquina levaria 100 x 10° anos para contar as moléculas contidas, por exemplo, em dois
gramas de hidrogénio (um ano = 3 x 107 segundos).
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Vé-se, pois, que as massas atomicas e moleculares sao da ordem de 10** g. Assim, para uma
molécula de agua, tem-se:

My1,0= 18,016 u molécula™
ou
my,o = 18,016 x 1,66 x 107 = 29,9 x 10 g.molécula”!
enquanto a massa molar da dgua (massa de N moléculas) sera:
]\_/[HZO= 18,016 g.mol™!

A comparacao entre propriedades extensivas de diferentes substancias (propriedades que de-
pendem da massa) pode ser feita referindo-as a mesma massa. Quando referidas ao grama ou ao
quilograma, elas se chamam especificas: volume especifico, calor especifico etc. Os quimicos pre-
ferem referi-las a0 mol, caso em que se chamam propriedades molares, tais como volume molar,
calor molar etc. Nesse caso comparam-se as propriedades de igual nimero de particulas, o que
equivale a comparar particula com particula.

Em geral, se Zrepresenta uma propriedade extensiva, ter-se-a:
Z . 1 = 7 . 1
z i (propriedade.g™ ); Z =— (propriedade.mol ™)
n

onde o namero de mois é dado por

M
n=— (mol
M( )

1.5-ALEI DEAVOGADRO

Avogadro (1811), para conciliar a Lei dos Volumes de Combinacao de Gay-Lussac (1805), com
a Teoria Atdmica de Dalton (1802), introduziu na Quimica o conceito de molécula e admitiu que
volumes iguais de gases ideais (isto €, gases muito rarefeitos), nas mesmas condicoes de pressio e tem-
peratura, contém o mesmo nimero de moléculas.

Dito de outra forma: quando gases ideais se encontram nas mesmas condicoes de pressao e
temperatura, a parcela do volume total que corresponde a cada molécula é a mesma, indepen-
dentemente de sua natureza; ou, nessas condicoes, cada molécula “habita” o mesmo volume,
embora sejam diferentes sua massa e seu volume préprio.

Ahipétese de Avogadro € sustentada, também, por argumentos de natureza fisica, como seja,
aidentidade — para os gases ideais — dos coeficientes de compressibilidade, dilatacao e tensao.

A hipoétese de Avogadro, dada a boa concordancia entre as consequiéncias que dela se ex-
traem e os dados experimentais, adquiriu o valor de lei, figurando ao lado das demais leis dos
gases ideais.
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1.6 —~ATEORIA CINETICA DA MATERIA

A teoria cinética da matéria constituiu-se em importante complemento a teoria atdbmico-mo-
lecular: ndo s6 a matéria possui uma estrutura corpuscular, como estao os corpusculos em conti-
nuo movimento, trocando energia entre si.

O postulado do movimento apéia-se sobre os conhecidos fendmenos de difusao de gases, de
liquidos e até de solidos. Em particular, o movimento browniano (descoberto pelo botanico in-
glés Brown, em 1827) constitui prova irrefutivel do movimento molecular.

Além da energia cinética de translacao, as moléculas de um gds, ou de um liquido, possuem
energia cinética de rotacao, enquanto no interior da molécula os dtomos sao dotados de energia
vibratoria (cinética + potencial). Energia vibratéria possuem também as particulas de um sé6lido
(cristal), que ocupam posicoes regulares num reticulo tridimensional.

Admite-se também que, além da energia cinética, as moléculas possuam energia potencial
como consequéncia das forcas intermoleculares de atracao e de repulsao; as primeiras, de longo
alcance; as outras, de pequeno alcance. A existéncia de forcas de atracao € visivel na resisténcia
que os solidos oferecem a divisao e a ruptura, assim como na energia necessaria para vaporizar
um liquido. Por outro lado, a pequena compressibilidade dos liquidos e dos s6lidos mostra que, a
pequenas distancias, surgem forcas de repulsao que se opoem a maior aproximacao entre as mo-
léculas.

A primeira vista, pode-se admitir que as particulas da matéria se comportem, nas colisoes, como
esferas perfeitas e elasticas e que as trocas de energia obedecam as leis da Mecanica Classica. To-
davia, sabe-se hoje que, na escala dos atomos e moléculas, a energia de translacao, rotacao e vi-
brac¢ao varia descontinuamente, ou por quanta, embora os quanta de translacao sejam tao peque-
nos que se pode admitir uma variacao continua para a energia cinética de translacao. A Mecanica
Quantica trouxe uma importante contribui¢ao a teoria cinética, permitindo a interpretacao rigo-
rosa da capacidade térmica dos gases e dos solidos e de sua variacao com a temperatura.

De acordo com a teoria cinético-molecular, o contetido de energia de um corpo (energia in-
terna) consiste na soma da energia cinética e da energia potencial de todos os corpusculos que o
constituem. A energia transmitida a um corpo converte-se, portanto, num acréscimo de energia
cinética e/ou potencial das suas particulas. Admite-se, todavia, que dessa energia s6 aquela par-
cela que se converte em acréscimo da energia cinética de translacao das moléculas dos gases e
liquidos ou da energia vibratéria das unidades estruturais dos sélidos manifesta-se sob forma de
aumento da temperatura (calor sensivel), enquanto a parcela que se converte em energia poten-
cial manifesta-se sob a forma de um aumento de volume, mudanca de fase ou reacao quimica (ca-
lor latente). Transmissao de calor de uma regiao quente para uma regiao fria de um corpo nada
mais ¢ que transmissao de energia cinética entre as moléculas por colisoes sucessivas. Admite-se,
portanto, que a temperatura absoluta seja uma certa funcao da energia cinética média de transla-
cao das moléculas nos gases e nos liquidos ou da energia cinética média de vibracao das particulas
num sélido.

Algo pode ser dito agora a respeito das forcas intermoleculares de atracao e repulsao, ambas
de origem eletrostdtica, mas de avaliacao complexa.

Deixando de lado as forcas de atracao ion-ion e ion-dipolo, limitamo-nos a consideracao das
forcas de van der Waals, assim chamadas por serem responsaveis pelos desvios dos gases em rela-
¢ao ao comportamento ideal. Distinguem-se:
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a) atracao dipolo-dipolo. Moléculas eletricamente heterogéneas comportam-se como dipolos
permanentes (CO, H,O, NO, HCI, NH; etc.). A atracao dipolo-dipolo produz um efeito de ori-
entagdo das moléculas, ao qual se opoe a agitacao molecular, tanto mais intensa quanto mais
elevada a temperatura;

b) atracao dipolo-dipolo induzido. Um dipolo permanente induz polaridade em moléculas vizi-
nhas, sejam estas apolares ou polares, gerando assim uma forca de atracao: é o chamado efeito
de inducdo.

¢) atracao entre moléculas apolares (He, Hy, CO,, CH, etc.). Segundo London (1930), a distri-
buicao simétrica das cargas elétricas nas moléculas apolares representa apenas uma média no
tempo, pois a configuracao instantanea é geralmente assimétrica. Por isso, as moléculas tidas
como apolares possuem, na realidade, uma polaridade flutuante que induz polaridade nas
moléculas vizinhas e vice-versa. As forcas atrativas resultantes sao conhecidas como forcas de
London, ou for¢as de dispersdo, por serem responsdveis, também, pelo fendmeno da dispersao
da luz. Note-se que as forcas de London estao presentes também nas moléculas polares, nas
quais se fazem sentir os trés efeitos.

As forcas de van der Waals aumentam quando diminui a distancia entre duas moléculas, mas
simultaneamente comecam a atuar as forcas de repulsao, que crescem rapidamente a pequenas
distancias, porque os envoltorios eletronicos das moléculas comecam a se repelir, sobrepujando
as forcas de atracao.

O diagrama da Figura 1.1 descreve a variacao da energia potencial E entre duas moléculas
apolares a medida que varia a distancia rentre elas. Calculos quanto-mecanicos das forcas de Lon-
don indicam que a energia potencial de atracao entre duas moléculas apolares varia com o inverso
da sexta poténcia da distancia entre os respectivos centros, ou seja,

A
E (atracao) = -
r

sendo o sinal negativo devido ao fato da energia potencial de atracao aumentar com o aumento
da distancia r.

Embora nao exista, para as forcas de repulsao de pequeno alcance, nenhuma representacao
analitica simples, uma aproximacao conveniente é dada por

E (repulsao) = ﬁn
r

devendo n ser maior que seis para que este termo prepondere a pequenas distancias, podendo-se
tomar n =2 x 6 = 12. Somando as duas energias potenciais, obtém-se o conhecido potencial (6-
12) de Lennard-Jones (1924):

E=-—+— (1.4)
onde A e Bsao constantes que dependem da natureza das moléculas.
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A curva da Figura 1.1 é a expressao grafica desta funcao. Vé-se que, a distancia r = o, a energia
potencial entre duas moléculas é nula, diminuindo quando r diminui (torna-se negativa), atin-
gindo um valor minimo ¢, a distancia 7,, ponto no qual atracao e repulsao se equilibram. Quando
r diminui ainda mais, a energia potencial aumenta bruscamente devido a preponderancia das
forcas repulsivas e retoma o valor zero a distancia o que pode ser considerada a distancia de me-
nor aproximacao entre duas moléculas numa colisao. Esta distincia ¢ denominada diametro de
colisao molecular ou diametro molecular efetivo.

E (r)

Te

Figura 1.1 — Variacdo da energia potencial entre duas moléculas com a distancia, segundo a funcao 6-12 de Len-
nard-Jones

A equacao de Lennard-Jones pode ser expressa também em termos dos parametros o e €, ou
seja, diametro molecular e profundidade do poco de potencial:

G 6 G 12
E=4¢ —(7) +(7) (1.5)

Percebe-se que o afastamento entre moléculas a partir da sua posicao de equilibrio é acom-
panhado de aumento de sua energia potencial, o que s6 € possivel a custa de um decréscimo equiva-
lente de sua energia cinética de translacao, vale dizer, de queda de temperatura. E por isso que a
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expansao livre de um gas, a vaporizacao de um liquido ou a fusao de um sélido s6 se podem reali-
zar isotermicamente se ao sistema for comunicada energia do exterior: esta energia corresponde
aos calores latentes de expansao, vaporizacao e fusao.

A teoria cinética permite elaborar modelos simples e compreensivos dos diversos estados de
agregacao da matéria.

Considere-se, preliminarmente, um gas ideal, que é o mais simples estado da matéria que se
pode imaginar. A teoria cinética define um gas ideal como um sistema constituido de moléculas
em movimento desordenado e inteiramente livres de forcas de atracao e repulsao. Um gas ideal é
um estado em que a matéria se encontra em “desordem ideal”, pois nao ha qualquer vinculo ou
interacao entre as moléculas. Essas se comportam como pontos materiais dotados de massa, mas
sem volume, pois sao as forcas de repulsao, aqui ausentes, que conferem volume as moléculas.
Por isso, num gas ideal, o volume livre se confunde com o volume total da massa gasosa.

A pressao gasosa € o resultado estatistico de bilhoes de colisoes moleculares contra as paredes
do involucro. Ela é proporcional a freqiiéncia das colisoes por unidade de superficie da parede e
ao momentum transferido das moléculas a parede em cada colisao. De acordo com a teoria cinéti-
ca, a pressao exercida por Nmoléculas de gas ideal que ocupam um volume V¢é expressa por:

P:%ﬁ@T); PVz%N(&,) (1.6)

onde <g ’1‘> ¢é a energia cinética média de translacao de uma molécula, enquanto N/Vé a concen-
tracao dada em nimero de moléculas por unidade de volume.

S6 um gds muito rarefeito (P— 0) se aproxima deste modelo, porque entao as distancias in-
termoleculares sao tao grandes que as forcas de atracdo e repulsao podem ser ignoradas. Para tais
gases, obtém-se, empiricamente e por extrapolacao da relacao PV/7, a pressao nula:

P=%RT; PV =nRT (1.7)

onde n/V é a concentracao do gas em numero de méis por unidade de volume e R é uma cons-
tante.

A equacao (1.7) define uma escala de temperatura denominada escala de gds ideal ou abso-
luta. Comparando-se as equacoes (1.6) e (1.7) e lembrando que n = N/ N, se obtém:

3R, 3
<8T>:§ﬁT:§kT (1.8)

onde k = R /N é a constante de Boltzmann. A equacao (1.8) mostra que existe uma relacao de
simples proporcionalidade entre a energia cinética média de translacao das moléculas e a tempe-
ratura absoluta do gas ideal.
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Os gases reaisnao cumprem a equacao (1.7) e dela se afastam tanto mais quanto maior a pres-
sao e mais baixa a temperatura, porque intervém agora as forcas intermoleculares. As moléculas
de um gis real podem ser assimiladas a esferas eldsticas com um didmetro que varia de 2a 4 A
(1 A=10"m), mas a distincia média entre elas deixa um volume livre consideravel, o que expli-
ca a alta compressibilidade e a baixa viscosidade dos gases.

Enquanto a temperatura de um gds se mantém superior a temperatura critica que o caracte-
riza, a energia de translacao de suas moléculas € suficientemente grande para impedir a sua aglo-
meracao sob a acao das forcas de atracao e o gas nao se liqiiefaz, por maiores que sejam as pres-
soes aplicadas.

O movimento das moléculas de um gas € inteiramente caético, pois a velocidade de cada
uma varia em dire¢ao e grandeza apés cada colisao. Contudo, a temperatura e pressao constan-
tes, estabelece-se numa massa gasosa um estado estacionario caracterizado por distribuicdo inal-
terdvel dos valores da velocidade entre as moléculas presentes. A lei dessa distribuicao foi esta-
belecida analiticamente por Maxwell (1860) e confirmada por experiéncias posteriores de Stern
(1924) e outros.

A equacao de Maxwell (1.9) dd o nimero de moléculas, dN,, cuja velocidade estd entre ce ¢ +
dc, em funcao do nimero total N de moléculas presentes, de sua massa m, da temperatura 7'e da
velocidade ¢ considerada.

3/2 ‘
dN{:4nN( m ] 2o /2T g, (1.9)
’ 2nkT

100 K

1 dN¢
N dc

300 K

C

Figura 1.2 — Distribuicao de Maxwell para o nitrogénio em duas temperaturas
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Esta equacao pode ser escrita sob a forma:

3/2
dN, m 2 —mé/2kT
—=4n omhT c“e de (1.10)

onde a funcao representa agora a probabilidade de encontrar uma molécula com velocidade entre
ce ¢+ de, dividida pelo intervalo de.

A curva de distribuicao de Maxwell na Figura 1.2 mostra que a maior parte das moléculas possui
velocidades que se acumulam em torno da velocidade mais provavel, o, correspondente ao maxi-
mo da curva, enquanto poucas moléculas possuem velocidades muito baixas ou muito altas. O
diagrama mostra, também, que o aumento de temperatura alarga o intervalo de distribuicao e
desloca o para valores mais elevados. A drea sob as duas curvas é a mesma e igual a unidade em
ambos os casos. Isso determina o alargamento da curva a medida que a temperatura sobe. A dis-
tribuicao das velocidades depende, também, da massa das moléculas: numa dada temperatura,
um gas “pesado” possui uma distribuicao de velocidade mais estreita que um gas “leve”.

A temperatura é, de certa forma, uma medida da faixa de distribuicao, de modo que no zero
absoluto, a distribuicao torna-se infinitamente estreita e todas as moléculas possuem a mesma
velocidade, que € nula.

Ligquidos e solidos distinguem-se nitidamente dos gases por sua densidade e sao chamados ge-
nericamente de fases condensadas. Assim, por exemplo, a 0°C e pressao de 1 atm, um grama de
agua liquida ou so6lida possui um volume 1250 vezes menor que no estado de vapor.

Num liquido, a distancia média entre as moléculas é da ordem de grandeza do seu didmetro
e o volume livre é pequeno em relacao ao volume total. A tais distancias, a atracao entre as
moléculas é consideravel, de modo que sua energia potencial ¢ pequena comparada com a que
possui no estado gasoso. A diferenca corresponde, como vimos, ao calor de vaporizacao.

Nos liquidos, as moléculas possuem, também, movimentos desordenados de translacao e ro-
tacao como nos gases, porém a desordem na distribuicao espacial ¢ menor devido ao reduzido
volume livre.

Pela mesma razao os liquidos sao pouco compressiveis, embora suas moléculas possam intro-
meter-se entre os espacos livres, afastando outras, o que os faz escoar sob tensao e lhes confere
uma viscosidade muito superior a dos gases.

Diferem os solidos dos liquidos por estarem as suas particulas presas a um arranjo regular se-
gundo um reticulo de trés dimensoes, com um volume livre um pouco menor e, assim como os
liquidos, possuem pequeno coeficiente de compressibilidade. Todavia, os s6lidos nao escoam sob
pequenas tensoes como os liquidos, mas se deformam voltando a forma origindria quando remo-
vida a tensao.

As particulas que constituem o reticulo sélido nao estao em repouso, mas vibram em torno
de posicoes de equilibrio tanto maior quanto mais alta for a temperatura. A energia de vibracao
de uma particula é a soma da energia cinética e da energia potencial. A temperatura de fusao, a
amplitude de oscilacao torna-se tao grande que o reticulo se destréi e suas particulas passam a
deslocar-se livremente. Como o afastamento entre as particulas aumenta a sua energia potencial,
a fusao se faz com absorcao de energia do meio externo.
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1.7 - SISTEMA E MEIO EXTERNO

Sistema termodindmico é o contetiido de um volume macroscépico que foi escolhido como
objeto de investigacao e considerado separadamente do resto do Universo, chamado de meio
externo ou vizinhanca.

Um sistema ¢ limitado por uma superficie que, embora arbitraria, deve ser perfeitamente
definida. Ela constitui a fronteira que separa o sistema do meio externo.

Sistema e meio externo interagem através dos limites do sistema e esta interacao se exerce
mediante uma troca de energia e/ou de matéria. Portanto, nenhum sistema se transforma sem
que se transformem também os corpos da vizinhanca, a nao ser que o sistema esteja completa-
mente isolado do meio externo.

Trabalho
Calor

Matéria =—— SISTEMA = Energia

~

Os sistemas podem ser isolados, fechados ou abertos.

Sistemas isolados sao os que nao trocam matéria nem energia com o meio externo: diz-se que
tais sistemas sao de massa e energia constantes. Sistemas fechados nao trocam matéria, mas podem
permutar energia: sao sistemas de massa constante. Sistemas abertos podem, ao contrario, trocar
matéria com sistemas vizinhos: sua massa ¢é variavel.

Serao considerados aqui, em geral, apenas sistemas fechados, a nao ser que se declare expres-
samente que o sistema € aberto. Note que um sistema fechado pode ser constituido de subsiste-
mas abertos: é o que acontece com um sistema heterogéneo cujas fases trocam matéria entre si e
sao, portanto, subsistemas abertos, embora o conjunto seja fechado.

De fundamental importancia em Termodindmica é a medida de quantidades de energia tro-
cadas entre sistema e meio externo durante uma transformacao, porque essas quantidades estao
diretamente relacionadas com as variacoes das propriedades termodinamicas do sistema.

Ao transferir-se do sistema ao meio externo, ou inversamente, a energia manifesta-se sob for-
ma de trabalho, quando uma forc¢a atua entre ambos e manifesta-se sob a forma de calor, quando
hd uma diferenca de temperatura entre ambos. Todavia, estas quantidades s6 podem ser medi-
das no meio externo.

Para analisar rigorosamente a transformacao de um sistema fechado, este pode ser encer-
rado num invélucro sélido cuja superficie interna constitua a fronteira do sistema enquanto,
do outro lado, o meio externo pode ser organizado sob forma de um reservatério de trabalho e
de um reservatorio de calor. O primeiro nada mais ¢ que um sistema que s6 pode trocar ener-
gia sob forma de trabalho, enquanto o segundo é um sistema que s6 pode trocar energia sob
forma de calor.

Assim, em cada experiéncia, o sistema em estudo pode ser posto em comunicacao com um
reservatorio de trabalho, mediante uma parede movel do invélucro (pistao) e também com um
reservatorio de calor, mediante uma parede diatérmica (permeavel ao calor). Dessa forma, as
quantidades de energia trocadas podem ser medidas em funcao das variacoes do contetudo de
trabalho e de calor dos reservatorios (Figura 1.3).
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O reservatorio de trabalho ¢ um dispositivo por meio do qual pode-se acumular trabalho sob
a forma de energia potencial de um peso. Entao, o acréscimo de energia potencial do reservato-
rio (elevacao do peso) medird a energia entregue pelo sistema ao meio externo sob forma de tra-
balho, enquanto o decréscimo de energia potencial (descida do peso) medird a energia recebida
pelo sistema sob a forma de trabalho. A prépria atmosfera pode atuar como um reservatorio de
trabalho, pois a pressao atmosférica, ao atuar sobre a superficie do pistao, exerce sobre o sistema
uma forca perfeitamente conhecida. Se o trabalho trocado for de natureza elétrica, uma bateria
podera servir de reservatorio.

Reservatério de trabalho

[ Sistema — || —
- T,P

Reservatorio de calor

Figura 1.3 — Medida das trocas de energia entre sistema e meio externo

O reservatorio de calor é um calorimetro. Ele consiste, essencialmente, numa massa de agua
de grande capacidade térmica. A energia cedida pelo sistema, sob forma de calor, ¢ medida por
meio do produto da capacidade térmica pela elevacao da temperatura do calorimetro. Ao con-
trario, uma queda de temperatura do calorimetro permite calcular a energia recebida pelo siste-
ma sob forma de calor.

Mediante dispositivos adequados, é possivel impor certas condigoes restritivas a evolucao do
sistema, de modo que, enquanto se fixam certas variaveis, relacionam-se as demais.

Assim, uma transformacao pode ser conduzida a volume constante (transformacdo isométrica)
quando a parede mével (ou pistao) do invélucro for imobilizada. Serd a pressao constante (isobd-
rica) quando o pistao se deslocar de modo a permitir equilibrio entre a pressao interna P e uma
pressao externa constante P (como a pressao atmosférica). Uma transformacao chama-se adiaba-
tica quando as paredes do involucro sao adiabdticas, isto €, impermeaveis ao calor. Sera isotérmica
se as paredes do invélucro forem diatérmicas, de modo que as trocas de calor entre o sistema e o
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meio externo permitam a manutencao do equilibrio entre a temperatura interna, 7, e uma tem-
peratura externa constante, 7.

isométricas
isobaricas

adiabaticas
isotérmicas

Transformacoes

Distinguem-se, além disso, transformacoes isentdlpicas, isentrépicas, politrépicas etc.

1.8 —PROPRIEDADES TERMODINAMICAS

Uma entidade é dada por conhecida quando sao conhecidas as qualidades, ou atributos, que
a distinguem dos outros seres. Da mesma forma, um sistema pode ser descrito e caracterizado
por suas propriedades termodinamicas.

Propriedades termodindmicas sdo quantidades macroscopicas, acessiveis a medida experimental direta
ou indireta, e relacionadas com o estado interno do sistema, por serem o resultado estatistico das proprie-
dades dos corpusculos que o constituem.

As propriedades termodinamicas sio também chamadas variaveis, coordenadas ou parame-
tros termodinamicos e se classificam em extensivas e intensivas.

extensivas . .
propriamente ditas

Propriedades {
derivadas das extensivas

intensivas {

Propriedades extensivas sao aquelas que dependem da quantidade de matéria contida no sis-
tema. Elas sao aditivas, pois o valor de uma propriedade extensiva € igual a soma das contribui-
coes de cada uma das partes (ou subsistemas) em que o sistema pode ser dividido. Sao proprieda-
des extensivas: a massa ou o nimero de moéis, o volume, a capacidade térmica, tendo especial
importancia diversas propriedades medidas em unidades de energia que serao definidas oportu-
namente, tais como a energia interna, a entalpia, a entropia etc.

Propriedades intensivas sao aquelas que nao dependem da extensao do sistema e nao sao,
portanto, aditivas. O valor de uma propriedade intensiva é bem determinado em cada ponto do
sistema. Esse valor pode ser o mesmo em todos os pontos da extensao do sistema ou pode variar
de um ponto a outro, mas nunca se altera quando se divide o sistema em subsistemas.

As propriedades intensivas classificam-se em intensivas propriamente ditas e intensivas deri-
vadas das extensivas. Entre as primeiras, contam-se a temperatura, a pressao, a tensao superficial,
a viscosidade, o indice de refracao e a constante dielétrica. As outras sao extensivas referidas a
unidade de massa ou de volume do sistema ou de um componente do sistema, adquirindo assim
qualidade intensiva. Sao propriedades intensivas deste tipo as propriedades especificas, as pro-
priedades molares e todas as variaveis de composicao de um sistema. Assim, volume especifico
(m®kg?), volume molar (m®.mol?’), calor especifico (J.kg'.K'), calor molar (J.mol*.K"'), potencial
quimico (J.mol") e molaridade (mol.L') sao propriedades intensivas.
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Em geral, a taxa de variacao de uma propriedade extensiva com outra extensiva resulta numa
intensiva, enquanto a taxa de variacao de uma extensiva com uma intensiva permanece extensi-
va. Assim, encontrar-se-a mais adiante:

a_G :M- a_G =V
on Jpp ' oP .

Certas propriedades intensivas tém especial importancia, porque estao relacionadas com a
troca de energia entre sistema e meio externo. Tem-se a pressao (P) para o trabalho de expansao;
forca eletromotriz (F) para o trabalho elétrico; tensao superficial () para o trabalho de aumento
de superficie etc., enquanto a troca de calor depende da temperatura (7). Estes fatores intensi-
vos tém caracteristicas de “fatores de acao”, pois sao as diferencas de pressao, de forca eletromo-
triz, de temperatura etc. que determinam a direcao do fluxo de energia e a direcao da prépria
transformacao. Essas diferencas sao como “forcas motrizes” da transformacao, notando-se que o
fator de acao que determina o transporte de um componente de uma a outra fase do sistema, ou
a propria direcao da transformacao quimica, € o chamado potencial quimico (LL).

1.9 - SISTEMAS HOMOGENEOS E HETEROGENEOS. FASES

Sistema homogéneo é aquele cujas propriedades intensivas (varidveis de composicao, densidade
etc.) sao idénticas em todos os pontos ou variam sem descontinuidade. Trata-se, evidentemente, de
um critério macroscopico, pois do ponto de vista microscépico nenhum sistema é homogéneo.

Sistema heterogéneo é aquele constituido por dois ou mais subsistemas homogéneos, limitados
entre si por superficies bem definidas (interfaces) nas quais se verificam variacoes bruscas de pro-
priedades. A cada subsistema homogéneo da-se o nome de fase, nao sendo necessario que uma
fase seja uma regiao continua. Um sistema homogéneo €, portanto, monofasico.

Figura 1.4 - Sistema heterogéneo
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Na Figura 1.4, representa-se um sistema trifasico, constituido de uma solucao saturada de NaCl
(fase liquida) em equilibrio com vapor d’agua (fase gasosa) e com cristais do sal (fase solida),
notando-se que o sélido nao ¢ continuo. Entretanto, o que caracteriza, no caso, a homogeneida-
de do solido ¢ aidentidade de composicao e demais propriedades entre todos os cristais de NaCl.

Como os gases sao misciveis em todas as proporcoes, nao havera, em sistemas heterogéneos,
mais de uma fase gasosa, podendo haver, entretanto, diversas fases liquidas e solidas.

1.10 - SOLUGAO. COMPOSICAO DE UMA SOLUGAO
Componente de um sistema é qualquer substancia ou espécie quimica que participa de sua com-
posicao.

Solugdo € um sistema homogéneo (ou fase de um sistema heterogéneo) de que participam
dois ou mais componentes. Conforme o estado de agregacao da solucao, distinguem-se solucoes
gasosas, liquidas e s6lidas. O ar, a dgua do mar e o latao sao exemplos dos trés tipos de solucao.

Os ¢ componentes de uma fase podem ser numerados de 1 a ¢. Se ¢ representa qualquer um
deles,

1=1,2,...,c
A composicao de uma solucao fica conhecida quando é dada a massa de cada um dos compo-

nentes ou, alternativamente, o niumero de mois de cada um deles:

M:M]+M2+...+MC:ZMZ- (1.11)

n=n1+n2+...+n022ni (1.12)

Contudo, é preferivel exprimir a composicao por meio de varidveis intensivas (concentracoes)
que resultam da razao entre duas extensivas de massa ou de volume. Por isso, ha diversas manei-
ras de exprimir a composicao de uma solucao.

Fragao mdssica, fracdo volimica, fracdo mdssico-volumica e fragdo molar sao definidas, respectiva-
mente, pelos quocientes

V.

T YD XA 12

Obviamente, a soma das fracoes de =1 a i= ¢ € igual a unidade, de modo que a composi¢cao
de uma solucao fica determinada por (¢ —1) varidveis intensivas de concentracao. Essas fracoes
multiplicadas por cem dao as concentracoes em porcentagem.
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A fracao molar, assim representada

x; =

n;
Z”i (1.14)

€ a maneira mais racional de exprimir a composicao de uma solucao e para ela se tem:

x1+x2+...+xC=le-=l (1.15)

i

100x, + 100, + ... + 100x, = 100 (1.16)

A primeira soma mostra que a fracao molar x, pode ser considerada como o nimero de mois
do componente i em uma amostra em que o numero de mois € igual a unidade. Na segunda soma,
o produto 100x;da o nimero de méis do componente ¢ em uma quantidade da solucao que con-
tém, ao todo, cem mais de componentes: € a concentracao em mais %.

Além disso, as fracoes molares guardam entre si a mesma propor¢ao que o nimero de maéis:
N DXl lX, =N Nyl (1.17)

Molalidade, molaridade — se um dos componentes de uma solucao possuir uma fracao molar
proxima da unidade, as fracoes molares dos demais componentes serao muito pequenas. Nesse
caso, diz-se que a solucao é diluida; o primeiro componente chama-se solvente e os demais, solu-
tos. Esse € o caso de muitas solucoes aquosas de eletrolitos que, embora saturadas, podem ser con-
sideradas diluidas. Lembrando que 1000 gramas de dgua (cerca de um litro) contém 55,5 mois
de dgua, a fracao molar de um soluto sera expressa por um niimero muito pequeno, no caso de a
solucdo conter, por exemplo, um mol de soluto dissolvido em um litro de dgua (1/56,5=0,017).
Nesses casos, outras variaveis intensivas de concentracao mais adequadas podem ser empregadas.
Para defini-las, convém distinguir de um lado o solvente com as notacoes M,, M,, n,, V; e, de ou-
tro lado, os solutos com M, M, n,, V.

A molalidade de um soluto é o nimero de moéis do soluto dissolvido em um quilograma de
solvente, isto €,

M, (1.18)

onde M, é expresso em quilogramas.

A molaridade de um soluto é o numero de méis do soluto dissolvido em um litro de solucao,
ou seja,
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n
== 1.19
=3 (1.19)

onde V¢é o volume da solucao expresso em litros.

Note-se que fracao massica, fracao molar e molalidade apresentam, sobre as demais varidveis

de concentracao, a vantagem de nao sofrerem a influéncia de variacoes de temperatura por se-
rem razoes entre massas.
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5) Molaridade

A fracao mdssico-volimica é de 419,1 g de soluto por litro de solucao. Portanto,

¢, = 7;/—5 = 419’14199’9 = 2’(;96 = 2,096 mois de soluto por litro de solucao

1.11 - TEMPERATURA. LEI ZERO DA TERMODINAMICA

A temperatura é uma propriedade intensiva de importancia fundamental em Termodinami-
ca. O primeiro conceito de temperatura, como acontece com outras grandezas fisicas, vem dos
sentidos. Distingue-se sensorialmente entre um corpo “quente” e um corpo “frio” e diz-se que o
primeiro possui temperatura mais alta que o segundo. Revelam também os sentidos que, no caso
de um corpo quente ser posto em contato com um corpo frio, o primeiro torna-se menos quente
e o segundo menos frio até que nao seja mais possivel distinguir entre as suas temperaturas. To-
davia, os sentidos nao permitem comparar temperaturas de corpos afastados no espaco ou no tem-
po, € muito menos atribuir a cada nivel de temperatura um nimero determinado.

Obtém-se as definicoes operacionais de equilibrio térmico e de temperatura mediante as expe-
riéncias a seguir descritas.

Diz-se que um sistema se encontra em determinado estado de equilibrio quando suas proprieda-
des termodinamicas nao variam com o tempo. No caso de sistemas simples, como certa massa de
um liquido puro ou de um gds puro, o estado de equilibrio pode ser descrito com o auxilio de
apenas duas propriedades ou coordenadas termodinamicas independentes, tais como o volume
e a pressao, porque as demais variaveis de estado ficam também determinadas.
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Figura 1.5 — Propriedades das paredes adiabaticas e diatérmicas

36 e LUIZPILLA o &



Suponha-se, entao, dois sistemas simples, A e B, cujos estados podem ser descritos pelas varia-
veis x e ye que se encontram afastados um do outro. Uma parede ¢ intercalada entre ambos e, ao
aproximarems-se um do outro, duas coisas podem acontecer. No primeiro caso, as variaveis (x,,
94) do sistema A e as variaveis (xz, y;) do sistema Bnao se alteram, dizendo-se que a parede ¢é adia-
batica. No segundo caso, ao contrario, verificam-se alteracoes nas variaveis até que, passado algum
tempo, estabilizam-se em novos valores (x’;, y’;) no sistema A e (x’, y’) no sistema B. Diz-se, en-
tao, que a parede intercalada é diatérmica e que se estabeleceu entre os dois corpos um “equili-
brio térmico” (Figura 1.5).

Equilibrio térmico é, portanto, um estado que nao varia com o tempo, atingido por dois ou mais
sistemas apos interacao através de paredes diatérmicas.

A segunda experiéncia mostra que uma grandeza relacionada com as variaveis (x, y) deve ter-
se “equilibrado” entre os dois sistemas: a esta grandeza chama-se temperatura. Existe, pois, uma
funcao 6(x, y) onde 0 é a temperatura, de sorte que, atingido o equilibrio térmico, deve-se ter

0(x’s 37 =0(x%, y7%)

0,=0,

A temperatura pode, pois, ser operacionalmente definida como uma propriedade intensiva, que
assume valores idénticos em sistemas que estao em equilibrio térmico.
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Figura 1.6 — Lei Zero da Termodinamica

Uma terceira experiéncia pode agora ser realizada (Figura 1.6). Os sistemas A e B, separados
por uma parede adiabdtica, sao postos em interacao com um terceiro sistema, C, mediante uma pa-
rede diatérmica. O conjunto é encerrado em um invélucro adiabdtico. As varidveis cujos valores an-
teriores a experiéncia eram, respectivamente, (x,, y1), (xz, y5), (Xc Yo) passam a (X, y7), (X% ¥%),
(%’ y'¢) uma vez estabelecido o equilibrio térmico entre A e Ce entre Be C. Retirando a parede
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adiabdtica entre A e B nao se verifica qualquer mudanca das varidveis, o que significa que Ae B
estao em equilibrio térmico entre si.

Conclui-se, entao, que dois sistemas que se poem em equilibrio térmico com wm lerceiro estardo também
em equilibrio térmico entre si. Esse é o enunciado da Lei Zero da Termodinamica, assim chamada
(Fowler) por ser mais fundamental que a Primeira Lei. Percebe-se que esta lei é a base da termo-
metria. Realmente, um termoémetro nada mais é que um “corpo de prova” devidamente calibra-
do em relacao a uma propriedade x (permanecendo y constante) que, tal como o corpo Cda ex-
periéncia anterior, é posto sucessivamente em equilibrio térmico com aqueles cujas temperatu-
ras se pretende comparar, embora afastados no espaco e no tempo.

1.12 -TERMOMETRIA. ESCALA DE GAS IDEAL

A construcao de um termdmetro baseia-se em um certo nimero de op¢oes e convencoes, tor-
nando-se necessario:

a) escolher a substancia e a propriedade termométrica a serem medidas;

b) arbitrar a forma da funcao 6(X) de modo a estabelecer uma escala em que, para cada valor
da propriedade X, corresponda sempre um unico valor de temperatura 6.

A propriedade termométrica escolhida pode ser o comprimento de uma coluna liquida num
capilar de vidro; o volume de um gds mantido sob pressao constante ou a sua pressao quando o
volume ¢ mantido constante; a resisténcia elétrica de um fio de platina; a forca eletromotriz de
um par termelétrico.

Qualquer funcao 0(X) pode ser adotada com o objetivo de definir uma escala de temperatu-
ra desde que seja continua, monétona e univoca. O mais simples é postular uma relacao linear,
porque, nesse caso, iguais variacoes da propriedade X correspondem a iguais variacoes da tempe-
ratura. A equacao linear

t=a+bX (1.20)

fica definida quando sao dados os valores dos coeficientes a e b. Para isso, se torna necessario ar-
bitrar os valores numéricos de duas temperaturas fixas, faceis de reproduzir, tais como o ponto
do gelo e o ponto do vapor.

O ponto do gelo é a temperatura constante em que a dgua pura, no estado so6lido, estd em
equilibrio com a dgua liquida, saturada de ar, sob a pressao de uma atmosfera:

HoO(5) == HyO (liq. sat. de ar, sob I atm)

O ponto do vapor € a temperatura constante em que a 4gua pura, no estado liquido, esta em
equilibrio com o préprio vapor, exercendo este a pressao de uma atmosfera:

HQO(Z) _— HQO(Vapor, 1 atm)

Representando por X;o valor da propriedade termométrica no ponto inferior (ponto do gelo)
e por X, o seu valor no ponto superior (ponto do vapor), X, — X; é a variacao da propriedade que
acompanha a variacao da temperatura entre os dois pontos fixos. Naturalmente, diversas escalas
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podem ser construidas conforme os valores numéricos atribuidos as temperaturas dos pontos fi-
xos definidos.

Na escala Celsius, por exemplo, arbitrou-se o valor zero para o ponto do gelo e o valor cem
para o ponto do vapor, de modo que o grau Celsius é definido como sendo 1/100 do intervalo de
temperatura compreendido entre aqueles pontos. Nessas condi¢oes tem-se sucessivamente da
equacao (1.20):

O=a+0X, ; 100=a+ bX

_1oox; -, 100

X, -X;’ X, - X,

N 1

s i

X-X,
(=100~ (1.21)

Por outro lado, na escala Fahrenheit atribui-se o nimero 32 ao ponto do gelo e o numero
212 ao ponto do vapor. Este intervalo corresponde, pois, a 212 — 32 = 180 unidades de temperatu-
ra e, uma vez calculadas as constantes a e b, a equacao (1.20) da

X-X,

i

Diferentes termometros, utilizando a mesma propriedade termométrica e graduados na mes-
ma escala, nao dao rigorosamente a mesma indicacao de temperatura de um corpo com o qual se
poem em equilibrio térmico, embora sejam concordantes nos pontos fixos. Assim, termémetros
de merctrio, alcool e benzeno definem escalas que s6 coincidem nos pontos zero € cem, pois os
coeficientes de dilatacao destes liquidos variam com a temperatura e o fazem segundo leis distintas.

Verificou-se, todavia, que diferentes termoémetros de gas (He, Hy, N, etc.), quando em equili-
brio térmico com um corpo, dao indicacoes de temperatura quase idénticas e que as pequenas
divergéncias observadas se desvanecem quando se empregam gases muito rarefeitos (gases ideais)
em sua construcao.

Convém, por isso, definir uma escala de temperatura de gas ideal mais universal do que qual-
quer outra, porque nao depende das propriedades peculiares de um determinado gds. Sera mos-
trado, oportunamente, que esta escala de gds ideal coincide com a escala absoluta ou termodina-
mica estabelecida, em 1848, por Lord Kelvin (Thomson) com base na Segunda Lei da Termodi-
namica. Por isso, a temperatura de gas ideal é comumente denominada temperatura absoluta e
medida em unidades kelvin (K).
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Figura 1.7 - Termémetro de gds a volume constante

Considere-se um termdémetro de gas a volume constante (Figura 1.7). Sejam T'e T, as tempera-
turas do ponto de gelo e do ponto de vapor; P, e P, as pressoes exercidas pelo gas nessas tempera-
turas. Efetue-se uma série de medidas destas duas pressoes, reduzindo, em cada experiéncia, a
massa de gas contida no bulbo termométrico de volume constante. Assim se pode comecar com
uma pressao P, =500 mmHg no ponto de gelo e mede-se o valor P, no ponto de vapor. Numa se-
gunda experiéncia, remove-se uma certa massa de gas de modo que P, seja reduzida, digamos, a
400 mmHg, e mede-se novamente P, Este processo ¢ repetido para valores cada vez mais baixos
de P,de modo que o gas se aproxima cada vez mais do estado ideal. Dos dados acumulados, calcula-se
arazao (P,/P)ypara cada valor de P, Essas razoes nao sao as mesmas, mas se elas forem lancadas
num diagrama como funcao de P, 0s pontos se dispoem sobre uma curva suave que se torna linear e
pode ser extrapolada para P;= 0. A Figura 1.8 da os resultados obtidos com dois gases A e B. Veri-
fica-se que, a medida que P, tende para zero, arazao (P,/P) ytende para um valor comum (1,3661)
independentemente da natureza do gds.
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(P./P)),

1,3661 =~

P, (mmHg)

Figura 1.8 — O valor de (P,/P) yextrapolado para P,;= 0 ¢ o mesmo para todos os gases

Entao, pode-se definir a razao entre as temperaturas 7,/7;como o valor limite para o qual tende
arelacao entre as pressoes (P,/P,) ,quando P, se aproxima de zero:

— = lim [EJ =1,3661 (1.23)
i v

Postula-se, além disso, que o intervalo 7, — 7; ¢ dividido em cem partes, tal como a escala Cel-
sius, isto €,

T,-T,=100K
Combinando as duas equacoes, obtém-se
T,=273,15K; 1,=373,15K
Qualquer outra temperatura T diferente das temperaturas dos pontos fixos é determinada

realizando-se uma sequéncia de medidas de pressao P, nesta temperatura, para diferentes valores
de P, calculando as razoes (P,/P,) , e extrapolando para P,= 0, como na Figura 1.8. Entao,

Z—Iim E
7}_1%—#) P ’ (1.24)
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mas, como 1.=273,15 K, tem-se

. —0

P
T=27815 lim | =
273,15 lim [P JV (1.25)

Note que a escala de gas ideal, apesar do seu nome, nao depende da existéncia hipotética de
um gas ideal. Na realidade, as medidas sao feitas com gases reais, usando-se o processo de extra-
polacio descrito. E evidente que, se existisse um gds ideal, a extrapolacio seria desnecessaria e as
temperaturas seriam dadas diretamente por P, qualquer que fosse o valor fixado para P. Nessa
hipétese, a equacao (1.24) poderia ser escrita simplesmente:

T P

—=|— as ideal .

T (szv (gds ideal) (1.26)
ou, de maneira geral,

T P ..

— == deal

7 [P2 l (gds ideal) (1.27)

A escala de um gas ideal é definida por uma relacao de simples proporcionalidade entre
temperatura e pressao (1.27). Por isso, um tinico ponto fixo (7;=273,15 K) é suficiente para cons-
trui-la, ja que o valor de P, € arbitrario.

Sucede, todavia, que o ponto de gelo nao ¢ rigorosamente reprodutivel, pois ao fundir-se o
solido fica envolto em dgua pura, o que impede o equilibrio entre o gelo e a dgua saturada de ar.
Porisso, a X Conferéncia Internacional de Pesos e Medidas (1954) decidiu estabelecer como ponto
fixo da escala absoluta o ponto triplo da dgua, mais rigoroso e reprodutivel que o ponto do gelo.
O ponto triplo consiste num equilibrio trifdsico e, como tal, invariante, s6 possivel numa tnica
temperatura e numa tnica pressao, que € a pressao do vapor de dgua em equilibrio:

HQO(s) - HQO(Z) ~— HoO((vapor, 4,58 mmHg)

Esta temperatura foi arbitrada em 273,16 K por encontrar-se a 0,01°C acima da temperatura
do ponto de gelo. Entao, representando por P, a pressao do gas termométrico na temperatura do
ponto triplo, tem-se, a semelhanca da equacao (1.25),

P,—0| P

T=27316 lim (ij (1.28)

Portanto, o kelvin — unidade de temperatura termodindmica — é a fracdo 1,/273,16 da tempe-
ratura termodinamica do ponto triplo da dgua.
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1.13 - COMPARAGAO ENTRE ESCALAS DE TEMPERATURA

Como se viu, o kelvin tem o mesmo tamanho do grau Celsius. Além disso, a temperatura ter-
modinamica do ponto do gelo é de 273,15 K, existindo, portanto, entre as duas escalas, a relacao:

T=273,15+1 (1.29)
°C K °F °R
100,00 373,15 212,00 671,67
Ponto dovapor —-—---- - - F——-
0,00 273,15 32,00 491,67
Ponto do gelo B B e e Rt F——-
Zero absoluto -273,15 0,00 -459,67 0,00

Figura 1.9 — Escalas de temperatura

Para estabelecer uma relacao entre as escalas de Fahrenheit e de Celsius deve-se ter presente
que o grau Celsius equivale a 1,80 grau Fahrenheit e que o ponto do gelo recebeu o valor 32 °F
nesta ultima escala. Portanto,

=32+ 1,801
A escala Rankine é uma escala absoluta como a de Kelvin, mas o grau Rankine tem a extensao
do grau Fahrenheit. Por isso, na escala Rankine o ponto do gelo recebeu o valor 491,67 °R, ja que
273,15 x 1,80 = 491,67. A relacao entre as escalas Rankine e Fahrenheit serd entao:

Tr=491,67 + (4,— 32)

Por ultimo tem-se a relacao entre as escalas Rankine e Kelvin:

T, _ 49167 _
T 27315

18

A relacao entre as diferentes escalas de temperatura é mostrada, esquematicamente, na
Figura 1.9.
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1.14 - EQUILIBRIO TERMODINAMICO. VARIAVEIS DE ESTADO

Em Termodinamica Quimica, s6 se consideram sistemas livres de campos de forca e sujeitos
apenas a pressao externa uniforme e normal a sua superficie. Admite-se, também, que a superfi-
cie ndo seja demasiadamente grande em relacao ao volume e que nao influa de maneira sensivel
sobre as propriedades do sistema.

Considere-se um sistema homogéneo, formado de diversos componentes e encerrado num
involucro que permita a livre troca de calor e trabalho com o meio externo (Figura 1.3). Decorri-
do algum tempo, verifica-se que o sistema adquire um estado de quiescéncia, ou seja, um estado
em que todas as suas propriedades se mantém inalteradas com o tempo. Diz-se, entao, que o siste-
ma se encontra em equilibrio termodinadmico ou em determinado estado termodinamico.

Portanto, um sistema encontra-se em equilibrio termodindmico, ou em determinado estado termodind-
mico, quando todas as suas propriedades ou varidveis termodindmicas mantém-se inalteradas com o tempo.

Inversamente, pode-se afirmar que o valor de uma propriedade termodindmica so depende do estado
atual em que se encontra o sistema e ndo de sua “histéria anterior”. Em outras palavras, todas as vezes
que um sistema retorna ao estado de equilibrio, todas as suas propriedades retomam os valores
que caracterizam este estado, independentemente dos estados percorridos anteriormente pelo
sistema.

Grandezas que nao guardam relacao com o estado do sistema nao podem ser consideradas
propriedades termodinamicas.

O estado de equilibrio termodinamico pode ser considerado como resultado da simultanei-
dade de trés espécies de equilibrio.

1) Equalibrio térmico. A temperatura € a mesma em todos os pontos do sistema, o que permite
falar de uma temperatura do sistema. Além disso, esta temperatura 7'é igual a temperatura 7'do
meio externo. Com o equilibrio térmico desaparecem, portanto, todos os gradientes de tempe-
ratura entre os diversos pontos do sistema, assim como entre o sistema e o meio externo.

2) Equilibrio mecanico. A pressao € amesma em todos os pontos do sistema, o que permite falar
em uma pressao do sistema. Além disso, esta pressao P do sistema € igual a pressao P do meio
externo. Com o equilibrio mecanico desaparecem, portanto, todos os gradientes de pressao
entre os diversos pontos do sistema, assim como entre o sistema e 0 meio externo.

3) Equilibrio quimico. A concentracao de cada componente é a mesma em todos os pontos de um
sistema homogéneo, o que permite falar em uma composicao do sistema. Se os componentes
forem reativos entre si, esta composicao deve ser o resultado de um equilibrio quimico que se
atinge ao termo de uma reacao e no momento em que a afinidade quimica se torna nula.

Quando o sistema é heterogéneo, a composicao de cada fase pode ser diversa ao atingir-se o
equilibrio quimico; mas, como sera mostrado oportunamente, a distribuicao dos componentes
entre as diversas fases obedece a condicao de igualdade de potencial quimico de cada compo-
nente em todas as fases de que participa. Em outras palavras, num sistema em equilibrio quimico
desaparecem os gradientes de potencial quimico.

As vezes, a constancia da composi¢ao quimica nao implica equilibrio quimico e diz-se que o
sistema se encontra em equilibrio instavel. Assim, hidrogénio e oxigénio possuem enorme ten-
déncia a reagir para formar dgua; no entanto, podem permanecer misturados na temperatura
ambiente, sem reacao aparente. Basta introduzir um catalisador ou fazer saltar uma faisca elétri-
canamistura para que a reacao se propague com velocidade explosiva, atingindo-se, entao, o real

44 ¢ LUIZPILLA o 8



equilibrio quimico que, na temperatura ambiente, se encontra muito deslocado no sentido da
formacao de agua.

Se o invélucro em que se encontra o sistema for rigido e adiabatico, de modo a nao permitir
troca de calor e trabalho com o exterior, diz-se que esse sistema € isolado e seu estado de equili-
brio nao esta sujeito as condicoes de temperatura e pressao do meio externo.

Pergunta-se, agora, como descrever o estado de equilibrio de um sistema. Aparentemente, de-
ver-se-ia caracterizd-lo dando o valor de todas as propriedades termodinamicas do sistema neste
estado. Todavia, essas propriedades nao sao todas independentes entre si e, por esta razao, basta
dar o valor de um reduzido elenco de propriedades termodinamicas independentes para que as
demais fiquem determinadas (embora desconhecidas) e determinado fique o estado do sistema.

As propriedades independentes, escolhidas para caracterizar o estado de um sistema, dd-se o
nome de varidveis de estado ou coordenadas termodinamicas. As demais, cujos valores ficam deter-
minados pelas varidveis de estado, chamam-se fungdes de estado ou funcoes termodinamicas.

A escolha das variaveis de estado obedece, apenas, a critérios de conveniéncia, mas elas de-
vem ser independentes entre si. Por isso, uma propriedade variavel de estado, numa determina-
da situacao, pode aparecer como func¢ao de estado noutra situacao.

E evidente que a alteracao de uma ou mais variaveis de estado vai alterar também os valores
das funcoes de estado. Essa ¢ a razao por que a Termodinamica ¢, fundamentalmente, a ciéncia
das relagoes entre as propriedades termodinamicas dos sistemas.

A relacao entre uma funcao de estado, z, e as variaveis de estado, tais como x, y, pode ser re-
presentada por qualquer das seguintes notacoes:

2= f(%9) ; z=2(x% ) ; (%, )

Tomem-se, para exemplificar, 100 g de dgua, na temperatura de 25°C e sob a pressao de 1
atm. Estas trés varidveis, uma extensiva e duas intensivas, sao suficientes para caracterizar o siste-
ma considerado e todas as demais propriedades da 4gua ficam determinadas. As intensivas (den-
sidade, tensao superficial, indice de refracdo, calor especifico etc.) ficam determinadas unicamente
pela temperatura e pressao; mas as extensivas (volume, energia interna, entropia etc.) dependem
também da massa.

Representando por z e por z,, respectivamente, uma propriedade intensiva e uma extensiva,
tem-se para o caso da agua:

Zl(ZP)7 ZC(T>P7M)

Se a massa for dada e permanecer constante, qualquer propriedade variard com a temperatura e
Com a pressao:

z (T, P)
Generalizando, considere-se agora um sistema homogéneo, constituido de ¢ componentes.
Para caracterizar o estado de equilibrio de tal sistema € necessario especificar, também, a compo-

sicao, isto €, as varidveis de concentracao. Exprimindo as varidveis de concentracao sob a forma
de fracao molar, qualquer propriedade intensiva é uma funcao

Zi(T‘,P) Xy, x‘za""xv—l) (1'30)
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pois a composicao fica determinada por (¢—1) termos de fracao molar. Entretanto, uma proprie-
dade extensiva s fica determinada quando se da também a massa, além da composicao, o que
equivale a especificar o nimero de méis dos componentes, de sorte que

Ze(T>P, ny, n?y---rn[) (131)

Da-se o nome de sistema simples a qualquer sistema homogéneo de massa e composi¢ao constantes, como
€ o caso de uma certa massa de uma substiancia pura, num determinado estado de agregacao (s6-
lido, liquido, gds).

Assim, o volume de uma substancia pura e homogénea é uma funcao
V(T,P,n) ou [f(V,T,P,n)=0 (1.32)

Mas dada uma certa massa do sistema (por exemplo, um grama ou um mol), o volume passa a
depender apenas da temperatura e da pressao, isto €,

V(I,P) ou [f(V,T,P)=0 (1.33)

Arelacao (1.33) entre as trés varidveis de estado chama-se equagdo de estado de um sistema sim-
ples. A forma desta funcao €, em geral, bastante complexa e especifica de cada substancia num de-
terminado estado de agregacao, excetuando-se os gases ideais, que possuem todos a mesma equa-
cao de estado.

A equacao (1.33) mostra que das trés variaveis de estado de um sistema simples apenas duas
sao independentes de cada vez. Por isso, o valor de uma propriedade zde um sistema simples fica
determinado por duas variaveis apenas, isto €,

z (T, V) ; z (T, P); z (P, V)

1.15 - TRANSFORMAGAQ DE UM SISTEMA. PROCESSOS IRREVERSIVEIS E PROCESSOS REVERSIVEIS

Transformacao de um sistema ¢ qualquer mudanca de seu estado termodinamico, isto €, a
sua conversao do estado de equilibrio inicial (1) ao estado de equilibrio final (2). Quando o esta-
do final é idéntico ao estado inicial, diz-se que o sistema sofreu uma transformacao ciclica.

Por transformacao, entendem-se nao apenas as mudancas de estado termodinamico que afe-
tam as variaveis externas (volume, pressao, temperatura) mas também as que alteram as variaveis
massicas (variaveis internas). Por isso, certos autores fazem distincao entre as transformacoes fisi-
cas e transformacoes fisico-quimicas. As primeiras caracterizam-se pela constancia da massa dos
componentes da fase, ou fases, que constituem o sistema. Nas outras, ao contrario, ocorrem varia-
¢oes massicas dos componentes da fase, ou fases, seja por efeito de transferéncia de componentes
entre fases, seja por efeito de uma reacao quimica.
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fisicas

Transformacoes { transferéncia de componentes entre fases

fisico-quimicas - -
reacao quimica

Assim, a vaporizacao de um liquido ou a dissolucao de um sélido importam em transferéncia
entre fases e sao, por isso, considerados fendmenos fisico-quimicos.

O estado de equilibrio de um sistema pode ser geometricamente representado por um pon-
to de um espaco n-dimensional, se n for o nimero de variaveis independentes ou coordenadas
independentes necessarias para caracterizar os estados do sistema. No caso de um sistema cujos
estados podem ser descritos por duas varidveis apenas (x, y), cada estado pode ser representado
por um ponto no plano limitado por duas coordenadas retangulares (Figura 1.10) e uma trans-
formacao consiste na mudanca de estado:

estado inicial (x;, ;) — estado final (x,, ,)

A andlise de uma transformacao pode limitar-se a comparacao das propriedades do sistema
nestes estados extremos da transformacao (estado inicial e estado final), mas pode incluir, tam-
bém, o processo, isto €, a maneira pela qual o sistema evolui entre os dois estados.

Todo o processo natural ou espontaneo € conseqiiéncia de um desequilibrio interno do siste-
ma ou de um desequilibrio entre o sistema e o meio externo. Diferencas finitas de temperatura
(AT), de pressao (AP) ou de potencial quimico (Au) sao fatores de acao que dao as transforma-
coes uma direcao determinada. Por isso, os processos em desequilibrio sao chamados érreversiveis.
Num processo irreversivel, o sistema nao percorre estados termodinamicos, porque um estado
termodinamico €, por definicao, um estado de equilibrio.

(2)

i

X, X,

Figura 1.10 — Transformacoes reversiveis
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Todavia, ¢ possivel conceber ou idealizar um processo em equilibrio ou reversivel. Imagina-se
tal processo constituido de uma sucessao de estados de equilibrio que se rompem e se refazem
continuamente. Um processo reversivel, ao contrario de um irreversivel, pode ser representado
por meio de um diagrama de estado, pois somente estados de equilibrio podem ser descritos pe-
las variaveis de estado. Assim, na Figura 1.10 sao representados dois processos reversiveis, A e B,
entre os mesmos estados extremos (1) e (2). Percebe-se que as curvas A e Bsao o lugar dos pontos
representativos dos estados de equilibrio percorridos pelo sistema entre os estados inicial e final
de equilibrio.

Um processo reversivel é quase estatico, extremamente lento e nao possui espontaneidade
alguma. As varidveis intensivas do sistema se alteram tao lentamente durante o processo que os
seus valores ficam perfeitamente definidos em cada instante, caracterizando estados sucessivos
de equilibrio.

Um processo reversivel € o limite para o qual tende um processo irreversivel, quando os fato-
res de acao AT, AP e AX tornam-se infinitesimais, de modo que em cada etapa infinitesimal do
processo tem-se:

P=P+dP T =T+dT X = X+dX

representando X qualquer propriedade intensiva.

O sinal positivo ou negativo dos acréscimos dP, d7, dX determina o sentido da transformacao.
Assim, por exemplo, um gas expandira reversivelmente se, em cada etapa infinitesimal do proces-
s0, P= P— dPe sera comprimido reversivelmente se P=P+dP. Analogamente, serd aquecido rever-
sivelmente se, em cada etapa elementar, T = T+ dT e sera esfriado reversivelmente se T" = T— dT.

Um processo em equilibrio pode ser invertido mediante uma simples inversao do sinal dos
acréscimos infinitesimais dP, d7, dXetc. Além disso, como sera mostrado oportunamente, um pro-
cesso reversivel pode ser invertido, percorrendo o sistema a mesma seqiiéncia de estados de equi-
librio, de sorte que nao s6 o sistema retorna ao estado anterior, mas o proprio meio externoretorna
ao estado original: tudo fica como antes e a transformacao nao deixa vestigio algum, nem no sis-
tema nem nos corpos do meio externo. O mesmo nao se pode afirmar com relacao aos processos
irreversiveis, nos quais se pode levar o sistema ao estado inicial mas nao o meio externo que, nes-
te caso, sofre uma transformacao permanente, como serd visto ao se considerar a Segunda Lei da
Termodinamica.

Embora se diga que as reacoes quimicas sao “reversiveis”, isto nao significa uma reversibilida-
de termodinamica, mas simplesmente uma “invertibilidade” quimica, pois, como se sabe, o equi-
librio quimico pode ser atingido por um avanco da reacao no sentido reagentes — produtos ou
no sentido produtos — reagentes, dependendo da composicao inicial do sistema. Na verdade,
nos reatores comuns a reacao quimica sempre avanca em desequilibrio devido a uma diferenca
finita (Al) de potencial quimico, muito embora possa haver equilibrio térmico ( T = T)e mecani-
co (P= P) com o meio externo. Somente sob constrangimentos especiais, uma reagio quimica
pode ser conduzida reversivelmente: € o que acontece numa c€lula galvanica cuja forca eletro-
motriz, E, € equilibrada por uma forca contra-eletromotriz, E, oferecida pelo meio externo, de
sorte que, em qualquer etapa infinitesimal do processo, E=E=dE.
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1.16 - VARIAGAO DE UMA PROPRIEDADE
A transformacao de um sistema entre o estado inicial (1) e o estado final (2) de equilibrio é
acompanhada de variacao de uma ou mais propriedades termodinamicas.

A variacao, ou acréscimo de uma propriedade z do sistema, é definida como a diferenca en-
tre o valor final e o valor inicial da propriedade ou

Az=2—2 (1.34)

Mas o valor de uma propriedade s6 depende do estado atual do sistema e nao dos estados
anteriores pelos quais o sistema possa ter transitado. Entao, sendo x, yas varidveis independentes
que caracterizam um estado, z € funcao destas varidveis de estado representada por z(x,y), de sor-
te que, para dois estados distintos, chamados estados inicial e final,

Az = 2(%, ¥o) = 2(%y, Y1) (1.35)

Vé-se, entdo, que a variacdo de wma propriedade de um sistema que sofre wma transformagcdo entre dois
estados s6 depende destes estados e ndo do processo que levou o sistema de um a outro estado, seja ele reversivel
ou irreversivel.

Diz-se também, que a variacao de uma propriedade nao depende do “caminho”, do “percurso”
ou da “marcha” da transformacao entre os estados inicial e final do sistema: o que interessa na ana-
lise de uma transformacao €, sobretudo, comparar os estados extremos do sistema, pois destes, e
nao dos estados intermediarios, depende exclusivamente a variacao AZ de uma propriedade.

Supondo dois processos reversiveis, A e B, representados na Figura 1.10 e mais um processo
irreversivel C (que nao pode ser representado), todos capazes de levar o sistema do estado (1) ao

estado (2),
(Az)a=(A2)p=(A2)c =2~ (1.36)
Avariacao Az pode ser positiva ou negativa, conforme

2%>70U2%< 2

E evidente que serd nula a variacao de uma propriedade termodinamica ao cabo de uma trans-
formacao ciclica, seja ela reversivel ou irreversivel.

Realmente, como os estados extremos coincidem, z = z, €

Azticlo = O (137)
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1.17 - DIFERENCIAIS EXATAS E INEXATAS

A dependéncia entre propriedades termodinamicas, ou seja, entre propriedades considera-
das “funcoes de estado” e propriedades consideradas “variaveis de estado” é um fato observavel,
cujas consequéncias podem ser agora aprofundadas com os recursos da Analise Matematica.

Seja uma propriedade z, que € fun¢ao continua das variaveis de estado x, y, 0 que se represen-
ta por z(x,y). Uma variacdo infinitesimal da propriedade (correspondente a passagem do sistema
entre estados extremamente proximos) sera dada pela equacao diferencial linear

0z 0z

dz=|— |dx+|— | d
2 (axlx ayxy (1.38)

A esta expressao da-se o nome de diferencial exata, diferencial total ou completa. Vé-se que ela é
dada pela soma de duas diferenciais parciais da funcao: a primeira correspondente a variacao da
propriedade zcom x (permanecendo y constante) e a segunda correspondente a variacao da pro-
priedade z com y (permanecendo x constante). As derivadas parciais, representadas segundo a
notacao de Jacobi, representam taxas ou coeficientes de variacao da funcao em relacao a cada
uma das varidveis independentes, permanecendo constante a outra (ou todas as outras, quando
houver mais de duas varidaveis independentes).

Tome-se como exemplo o volume de uma certa massa de um sistema simples, que é funcao
apenas da temperatura e da pressao. Entao V(T,P) e

oV oV
AV =|— | dl'+|— | dP
(5 )5 (130

Arelacao V(T,P) é representada geometricamente por uma superficie curva chamada super-
ficie de estado (Figura 1.11). A vertical levantada de um ponto qualquer do plano horizontal de
coordenadas P — T encontra a superficie a uma distancia que mede o volume V do sistema nas
condicoes de pressao e temperatura correspondentes aquele ponto.

Suponha-se que a superficie cujo contorno ¢ a, b, ¢, d representa um elemento infinitesimal
da superficie de estado. A transformacao ac pode ser decomposta em duas transformacoes suces-
sivas, ab e b¢; a primeira a pressao constante (isobarica) e a segunda a temperatura constante (iso-
térmica). Os volumes correspondentes aos pontos a, b, ¢, d sao dados pelas perpendiculares bai-
xadas destes pontos. Entao,

Vim Vo= (V= V)t (V= V),
Substituindo os incrementos pelas diferenciais e lembrando que a diferencial de uma funcdo de

wma varidvel é igual ao produto da derivada da funcdo pela diferencial da varidvel, resulta a equacao
dada anteriormente (1.39).
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Figura 1.11 — Representacao da funcao V(7,P)

Nao se deve esquecer que as derivadas de uma fungdo em relagdo as respectivas variduveis sio também
fungoes destas mesmas varidves.

Assim, se V(T,P), o coeficiente

vV
(a—TJP (1.40)

serd, por sua vez, funcao das variaveis 7'e P. A derivada (1.40) dd a inclinacao de uma is6bara na
temperatura 7, em torno da qual foi tomado o intervalo d7, e pode variar de ponto a ponto da
curva. Por outro lado, cada pressao P define uma is6bara e, assim, o coeficiente (1.40) depende
também da pressao constante considerada.

Voltando agora a equacao (1.38), em que tanto a propriedade z como as derivadas parciais
sao funcoes continuas de x e y, tem-se:

(S—Zj =M(x,y) ; (%J =N(x,y) (1.41)
X y ay x

dz= M(x, y)dx+ N(x, y)dy (1.42)
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Mas, sendo funcoes de x e y, as derivadas parciais podem ser diferenciadas em relacao a estas
variaveis, dando quatro derivadas de segunda ordem. Limitando-se as derivadas mistas, obtém-se

da equacao (1.41):
) (o) (Z)-(2
dydx | {9y | ' oxdy ! dx ), (1.43)

Entretanto, sendo zuma func¢ao continua de x e y, como se supoe, pode-se demonstrar que as
derivadas mistas sao idénticas ou que a ordem de diferenciacao nao influi no resultado. Portanto,

M) (N
Rty (1.44)

Esta relacao de reciprocidade é condicao necessdria e suficiente de exatidao de uma equa-
cao diferencial. Toda a equacao diferencial exata, isto €, toda a diferencial de uma fun¢do con-
tinua de certas variaveis independentes obedece a esta relacao, conhecida também como c¢ri-
tério de Euler.

Considere-se agora o problema inverso: dada a diferencial exata de uma funcao de x e y, tal
como (1.42), encontrar a funcao z(x,y) por integracao.

Pode-se representar a integral definida de uma diferencial exata por

Zo Xo )
j dzzj IM(x, y)dx+ N(x, y)1dy (1.45)
2 X1
e demonstra-se que
29
J dz = 2(x9, o) — 2 (%1, y1) (1.46)
1
ou
Z2
) dz=29 =2 (1.47)
e também
ffdz =0 (1.48)
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A integral definida de wma diferencial exata é igual a diferenca entre os valores da funcdo nos dois limi-
les, qualquer que seja o caminho (a linha) seguido na integracdo. Como conseqiiéncia, se os limites fo-
rem idénticos (integral ao longo de um ciclo) serd nulo o valor da integral.

Repetem-se, assim, por via matematica, as conclusoes a que se havia chegado por via indutiva,
sobre a caracteristica fundamental das propriedades termodinamicas: a variacao de uma proprie-
dade termodinamica s6 depende dos estados inicial e final do sistema e nao dos estados interme-
diarios. Diz-se, por isso, que as propriedades termodinamicas sao funcoes de ponto.

Considere-se, agora, uma equacao diferencial linear qualquer:
du= Q(x,y) dx + R(x,y) dy (1.49)

Esta equacao pode ser, ou nao, uma diferencial exata: isto é, ela pode ou nao ser a diferencial
de uma funcao u(x,y). Para decidir, é preciso verificar se ela obedece ao critério de Euler. Se a
condicao de reciprocidade nao se cumprir,

9Q ) _(9r
dy | (o ),

aequacao (1.49) nao sera uma diferencial exata e nao existird, portanto, uma funcao u(x,y). Nes-
te caso, du serd apenas um simbolo para o que estd escrito a direita do sinal de igualdade, mas
nao sera a diferencial de uma funcao u(x,y).

Aintegral de (1.49) nao pode ser avaliada, a menos que xseja dado como funcao explicita de
¥, 0 que equivale a especificar o caminho no plano x,y ao longo do qual a integral é avaliada. Por-
tanto, a integral definida de uma diferencial inexata depende do caminho de integragdo e ao longo de um
ciclo esta integral nao se anula.

Propriedades termodinamicas sao funcoes de certas varidveis de estado e suas diferenciais
sao exatas. Quantidades termodinamicas cujas diferenciais sao inexatas ndo sao propriedades
termodinamicas: € o caso das quantidades de trabalho e calor trocadas entre o sistema e o meio
externo.

Freqientemente, uma diferencial inexata pode ser convertida em exata por meio de um arti-
ficio que consiste em multiplica-la por um fator conhecido como fator integrante. Assim, como serd
visto oportunamente, 1/7°¢ o fator integrante para a diferencial inexata dg, pois dS= dq/T é uma
diferencial exata e a entropia § é uma propriedade termodinamica.
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Diferenciais de propriedades termodinamicas sio sempre exatas ¢ delas se podem obter varia-
das e numerosas relacoes. Seja, por exemplo, a equacao que sera encontrada mais tarde:
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dU= TdS—- PdV (1.50)

Vé-se que U(S,V) e, portanto

oU oU
AU =|— | dS+|=— | aV
(55 )+ (5 ), (151

Comparando a equacao (1.50) coma (1.51), resulta:

() r ()
s ), vV )

Por outro lado, utilizando o critério de reciprocidade de Euler (1.40), obtém-se intiimeras
relacoes entre derivadas parciais, chamadas relacées de Maxwell. Assim, da equacao (1.50) tira-se:

ol =15)

A esta operacao, baseada no critério de Euler, da-se o nome de diferenciacdo cruzada.

1.18 -RELAGOES ENTRE DERIVADAS PARCIAIS

Nem sempre um coeficiente, ou derivada parcial, pode ser obtido diretamente da experién-
cia. Muitas vezes um coeficiente desconhecido pode ser dado em funcao de outros acessiveis a
medida experimental. Com tal objetivo, algumas relacoes entre derivadas parciais devem ser

conhecidas.

Tendo-se z(x,y), deve-se ter também x(y,z) e suas diferenciais serao, respectivamente,

0z 0z
dzz(gldx+(a—yldy (1.52)

ox 0x
dx—(gldz-i-[a—yldy (1.53)

Introduzindo a equacao (1.53) em (1.52) obtém-se, ap6s as necessarias transformacoes,
B EEE
ox y azy dy 8zy8yx
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Mantendo-se constante a variavel y, entdo dy= 0 e o membro direito da equacao se anula. En-
tretanto, dx # 0, devendo-se ter:
dz \ (dx
- (_ 9 g
dx ),{ 0z )

ou

9z _ 1
ox y_(ax/az)y (1.54)

Portanto, uma derivada parcial € igual ao inverso da mesma derivada, tomadas as varia-
veis em ordem oposta, desde que a varidvel, ou varidveis, que permanecem constantes sejam
as mesmas.

Se, ao contrario, se mantiver constante a variavel x, entao dx= 0. Mas dy# 0 e, como consequiéncia,
ox ox \ [ 0z
> 15 =
b =\ 9 )i

dx _(9z/9y),
[ayl_ (az/ax)y (1.55)

ou

92 )[9x () __;
ox ) dy . 0z x_ (1.56)

Note-se que esta relacao € valida para trés variaveis quaisquer (z, x, y), duas das quais sao inde-
pendentes. Ela é conhecida como relacao ciclica, porque cada uma das trés varidveis aparece uma
vez no numerador, outra no denominador e a terceira como subscrito. A equacao (1.55) mostra
que um coeficiente inacessivel a medida experimental pode ser obtido a partir de dois outros
conhecidos ou de facil determinacao.

Seja, por exemplo, a funcao V(T,P) que constitui a equacao de estado de um sistema simples.
Por analogia com z(x,y), tem-se:

T 9V /9P
( J=——( 0y (1.57)
v

P @V /3T),

ou
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vy (T (P __
orT ), aP Jy\av )~ (1.58)

Frequientemente a variacao de uma propriedade é expressa em funcao de um conjunto de
variaveis independentes e deseja-se exprimi-la em funcao de um outro conjunto.

Assim, se z(x,y) e y(x,u), zpode ser expressa em funcao de xe u, isto é, z(x,u). A diferencial da
primeira é dada pela equacao (1.52) e a da segunda por

dyz[g—y]dx+[§—y) du
x u u X

Introduzindo esta equacao em (1.52),

g ORBEIRE R

Ao mesmo tempo, como z(x,u),

0z 0z
z = (— dx+| — | du
ox ), ou ),
Mas como dz tem um unico valor para dadas variacoes de x e u, os coeficientes de dx e du de-
vem ser iguais nestas duas tltimas equacoes. Portanto,

B () ,(2)(®

ox ), dx )y, {9y |\ dx ), (1.59)
e () (2
ou ), dy )\ du ), (1.60)

Estes dois resultados podem ser obtidos diretamente da equacao (1.52) de maneira puramente
formal: no primeiro caso, divide-se esta equacao por dx mantendo u constante; no segundo, divi-
de-se por du mantendo x constante.

1.19 - COEFICIENTES TERMICOS

Volume, pressao e temperatura sao variaveis fundamentais e seu relacionamento constitui a
equacao de estado de um sistema simples V(7,P) ou, sob forma implicita,

JW.T.P)=0
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Denominam-se coeficientes térmicos as derivadas parciais,

(av) ‘ (avj . (an
oT J)p oP ), oT ),

Os dois primeiros coeficientes sao propriedades extensivas, pois seu valor vai depender do
volume considerado. Para tornd-los propriedades intensivas, costuma-se dividi-los pelo volume,
de modo a referi-los a unidade de volume. Tem-se entao, sucessivamente, o coeficiente de dilatacdoa

pressao constante, o coeficiente de compressibilidade a temperatura constante e o coeficiente de tensdo a
volume constante.

_1(aVY) 4
“‘;(ﬁl} K (1.61)

B L v pa’!
v|ap ) (1.62)

_(9P 1
Y_[aT]V Pa.K (1.63)

Mas estas trés derivadas estao relacionadas entre si pela equacao (1.58) e percebe-se que

oT

o _ @V/3T)p (9P
B @V/dP),

LT (1.64)

1.20 - TRANSFORMAGOES ACOMPANHADAS DE VARIAGOES
MASSICAS DOS COMPONENTES. PROPRIEDADES MOLARES PARCIAIS

Considere-se uma fase aberta, possuindo ¢ componentes quimicamente inertes. A composi-
cao dessa fase pode variar por troca de componentes com as fases vizinhas. Qualquer proprieda-
de extensiva, Z, da fase ou solucao é uma funcao

Z(’TaPa ny, 7)'2""’”() (165)

e uma variacao infinitesimal da propriedade Z ¢é uma diferencial exata expressa por
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(e

dz = [a_zj dT + (a_zj P+’ oz dn;
oT )p,, oP )y, ~\on; ), , (1.66)
i 1 Pong

ou, também,

9Z 97 -
dZ=|— | dT'+|—| dP+ ) Zdn,
[aij,n,, +(apjm +zl_: i dn; (1.67)

O somatorio a direita representa a variacao da propriedade Z, provocada pela troca de com-
ponentes, entendendo-se que sao positivos os acréscimos dn; para os componentes que entram, e
negativos para os que saem da fase. A derivada parcial

= o (1.68)

T,P.n

= Z
7 d

J

onde jindica todos os componentes com exclusao do componente i considerado é uma proprie-
dade intensiva e se chama propriedade molar parcial do componente, segundo a denominacao dada
por Lewis (1907).

Uma propriedade molar parcial, como qualquer derivada parcial, é funcao das mesmas varia-
veis que determinam o valor da funcao, isto €,

Z,(T, P,y my, ..., m,) (1.69)

de modo que o valor de Z;se altera cada vez que se modifica um destes parametros.

Examinando (1.68), vé-se que uma propriedade molar parcial é o acréscimo dZ da proprie-
dade extensiva Z, provocada por um acréscimo dn; do componente num sistema a temperatura,
pressao e composicao constantes, determinada esta dltima pelo valor »; em torno do qual foi to-
mado o acréscimo dn; e por n,

Sendo a razao entre dois acréscimos infinitesimais, uma propriedade molar parcial tem, con-
tudo, a dimensao de propriedade por mol (volume.mol’, energia.mol” etc.). Por isso, ela pode
ser interpretada como o acréscimo que sofreria a propriedade extensiva Z por efeito do acrésci-
mo de um mol do componente a uma quantidade tao grande da solucao que a composicao desta
nao se alterasse sensivelmente.

As propriedades intensivas sao func¢oes homogéneas de grau zero em relacao as variaveis ex-
tensivas de estado (7', P, n,, n,, ..., n,), mas as propriedades extensivas sao homogéneas de pri-
meiro grau em relacao as mesmas varidveis. Isso significa que, ao se tomar uma quantidade de
solucdo k vezes maior, as propriedades intensivas nao se alteram, mas as extensivas tornam-se k
vezes maiores. Por isso, pode-se escrever:

Z(T, P, kny, kn, ..., kn)) = kZ (T, P, my, n, .., m,)
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Mas o teorema de Euler sobre as funcoes homogéneas mostra que, nesse caso, a funcao Zé
dada pela soma

ou
7-YnZ (1.70)

ou

Z=mZ +nZo+..+nZ, (1.71)

Examinando a equac¢ao (1.70), percebe-se que uma propriedade molar parcial de um com-
ponente de uma solucao € a contribuicao de um mol deste componente para o valor total da pro-
priedade extensiva da solucao, em determinadas condi¢oes de temperatura, pressao e composi-
¢do, pois Z; muda de valor cada vez que se altera qualquer um destes parametros (1.69).

Que diferenca existe, entdo, entre a propriedade molar Z, e a propriedade molar parcial Z;
de uma substancia? A resposta € que a primeira € propriedade por mol de substancia pura, enquanto
asegunda ¢é propriedade por mol de substancia como componente de uma solucao. A primeira sé varia
com a temperatura € com a pressao, enquanto esta ultima varia também com a composicao da solu-
¢ao. De fato, o estado de uma substancia que passa a ser componente de uma solu¢ao ja nao ¢ mais o
mesmo, porque suas moléculas se encontram agora sob a influéncia de forcas oriundas de moléculas
de natureza diferente, variando, além disso, esta interacao a medida que varia a concentragdo de cada um
dos componentes. Em outras palavras, numa substancia pura as forcas intermoleculares sio uniformes
em toda a massa do sistema, mas 0 mesmo nao acontece numa solucao, a menos que ela seja ideal.

Considerando-se o volume de uma solucao como exemplo de propriedade extensiva, segun-
do (1.70) deve-se ter

V=Y nV, (1.72)

onde V; € o volume molar parcial de um componente definido por

5 _[av
om (1.73)

T,P,n]

Seja, em particular, uma mistura de dgua e dlcool. A distincao entre o volume molar da agua
pura e o volume molar parcial da dgua na solu¢ao pode ser posta em evidéncia da seguinte for-
ma: adicionando porcoes sucessivas de agua a propria dgua, os acréscimos de volume serao pro-
porcionais aos acréscimos de massa (ou de nimero de mais): a razao entre os dois acréscimos é
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constante, em dadas condicoes de temperatura e pressao, e o volume molar da dgua sera dado
por qualquer dos seguintes quocientes:

&) As ) o
o Jrp An Jrp \ 7 Jrp '

O mesmo nao acontece quando porcoes sucessivas de dgua sao adicionadas ao alcool, forman-
do uma série de solucoes dgua-alcool: nesse caso, a razao entre os dois acréscimos varia ao longo
da composicao e o volume molar da dgua na solu¢cdo é dado pela derivada parcial (1.73).

A mistura de agua e dlcool é acompanhada de contracao de volume: o volume da solucao € inferior
a soma dos volumes de porcoes separadas de agua e dlcool, temperatura e pressao mantidas constan-
tes. O fendomeno € devido ao fato das moléculas de ambas as espécies serem polares e as forcas A-B
serem mais intensas que as forcas A-A e B-B. Misturas de liquidos polares com liquidos apolares, ao
contrario, podem dar origem ao fenémeno inverso (CCl, e CH;OH, por exemplo). As curvas da Figu-
ra 1.12 mostram como varia com a composicio a diferenca ¥ — V, tanto para a dgua como para o dlcool.

-1

(V-V) / mL.mol

\ \ \ \
0 0,2 0.4 0,6 0.8 1,0

x (alcool)

Figura 1.12 - Diferenca (V=V) para a dgua e o alcool em misturas destes componentes a 20°C

Quando se misturam substancias muito semelhantes do ponto de vista fisico-quimico, as for-
cas A-B nao diferem sensivelmente das forcas A-A e B-B. Em tais casos, a solucao resultante se diz
ideal e o volume molar parcial de um componente € idéntico ao seu volume molar. O volume de
uma solucao ideal sera entao dado por

V:Zniv‘ (1.75)
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1.21 -EQUAGAO DE GIBBS-DUHEM

Seja novamente a funcao
Z(7:P> n, n?a-“)np) (165)

e sua diferencial

Z EYA -
dZ=|— | dT'+|—| dP+ ) Z,dn
(aT)p,ni +(ap)mi +§i: i dn; (1.67)

Viu-se, também que, sendo Zextensiva e homogénea de primeiro grau em relacao ao name-
ro de mois

z :anzl (1.70)

i

Diferenciando esta funcao,
a7 = 2 n,dZ, +2 7.dn; (1.76)

Mas, sendo iguais os acréscimos das equacoes (1.67) e (1.76), resulta:

dZ oz -
ar+ dp = d7.
[aT JP,H'Z’ [ap J]‘,ni Z Ly (177)

Essa equacao, obtida independentemente por Gibbs (1875) e depois por Duhem (1886), re-
duz-se a

zn,.dZ,- =0  (T,P) (1.78)

quando temperatura e pressao permanecem constantes.

Vé-se, entao, que no caso de variar a composicao de uma solucao, as variacoes das proprieda-
des molares parciais dos componentes nao serao independentes, mas estarao condicionadas pela
equacao (1.78).

No caso mais simples de uma mistura binaria,

ndZ, + nydZ,=0 (1.79)
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ou

xd7, + x%dZ,=0 (1.80)

1.22 - DETERMINAGAO DE UMA PROPRIEDADE MOLAR
PARCIAL PELO METODO DA TANGENTE: EXEMPLO DO VOLUME

Na expressao de uma propriedade molar parcial (1.68), a quantidade Z pode ser qualquer
propriedade extensiva como volume, capacidade térmica, entalpia, entropia, energia de Gibbs
etc. Entre os diversos métodos utilizados para a determinacao de uma propriedade molar parcial

de um componente de uma mistura binaria, considera-se aqui apenas o método das tangentes e
toma-se o volume como exemplo de propriedade extensiva.

Considere-se, em primeiro lugar, uma solucao bindria ideal cujo volume é dado por
V=mnV, +n,V, (1.81)

Dividindo essa igualdade pelo nimero total de méis (7, + n,), obtém-se o volume molar médio
da solucao, ou seja, o volume médio por mol de solucao

(V)=x,V) + 2,0 (1.82)
Note-se que x; € x, nao sao independentes, pois x; + x, = 1, portanto:
x=1—x; x=1-2x

dx, =— dxs ; dx, = — dx,

O volume molar médio da solucao pode ser expresso, exclusivamente, em func¢ao de x,
(oude x))

(V)= Vit (Vo= V), (1.83)

Como Ve V,sao constantes, em dadas condi¢oes de temperatura e pressao, o volume molar
médio da solucao ideal varia linearmente com x, (ou com x;) entre os extremos V, e V,, como
ilustra a Figura 1.13. Neste diagrama, as retas pontilhadas dao as variacoes, também lineares, das

parcelas x Ve x,V,, cuja soma (1.82) fornece <‘7> em qualquer ponto O representativo da com-

posicao. Observando a Figura 1.13, vé-se que, na composicao representada por O

X% =A0; x=1-x%=B0
<I7>= OP; x,V, = OS= RP; % Vy= OR
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=

Figura 1.13 — Solucao ideal

\%

Figura 1.14 — Solucao real

Diverso € o comportamento de uma solucao bindria real, como, por exemplo, uma mistura
de dgua e alcool que € acompanhada por uma contra¢do de volume. Nesse caso, tem-se, sucessiva-
mente,

V=nV,+nV, (1.84)
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(V)= 5,71+ %7, (1.85)

<‘7> = Vit (V= V) (1.86)

O volume molar médio nao ¢ mais uma funcao linear da composicao, uma vez que V,e V,
variam ao longo da composicao.

Seja uma solucao bindria de volume conhecido e composicao representada pelo ponto O (Fi-
gura 1.14). O seu volume molar médio é dado por

7)ot

n1+n2

E nosso propésito agora mostrar que é possivel determinar os volumes molares parciais V, e
V, dos componentes desta solucao se for determinada a taxa de variacao d <I7> / dx,, em torno do

ponto O, a qual determina, por sua vez, a inclinacao da tangente a curva no ponto P correspon-
dente a composicao O.

Diferenciando a equacao (1.85),
d(V') = x,dV, + Vyd, + xgdVy + Vodxy
e considerando que, segundo a equacao de Gibbs-Duhem (1.80),

x,dV, + x,dV, =0

tem-se
d<‘7> = Vydx, + Y72dx2 (1.87)
ou
(V)= (Vo= V) dx, (1.88)
ou
avy o
x‘zE:(VQ_Vl)x‘z (1.89)

Esta ultima pode ser introduzida na equacao (1.86), resultando
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_ o~ dv)
V)=V, +x
(V)=1, +x ™ (1.90)
da qual se tira o valor de V:
- d(V)
Vi=(V)—x 1.91
1=(V) (L91)
Para determinar V,, parte-se novamente da equacao (1.87) que fornece
d(V) = (V= Vy)dx, (1.92)
Mediante procedimento analogo ao seguido na deducao anterior, obtém-se
- o d(V)
Vo=(V)—x
2 =(V) (1.99)
que também pode se apresentar como funcao de x:
- av
V2:<V>+(1—x2) d< > (1.94)

X9

Comparando-se os termos das equacoes (1.91) e (1.94) com os elementos da Figura 1.14, ve-
rificam-se as seguintes correspondéncias:

X% =A0; x=1-x=BO0; <‘7>:OP
Vi=AC; V,=BD
Vi=AE; V,=BF

d<‘7>_LF_H
dx, LE MP

Vé-se, pois, que os segmentos AE e BF, determinados pela tangente no ponto P (correspon-
dente a composicao 0), representam os volumes molares parciais dos componentes na solucao
de composicao O.
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1.23 - VARIAGOES DE PROPRIEDADES EXTENSIVAS
EM SISTEMAS SUJEITOS A TRANSFORMAGOES FiSICO-QUIMICAS

Nos préximos topicos, serao consideradas transformacoes isotérmicas e isobdricas nas quais se
verificam variacoes massicas dos componentes nas fases envolvidas, por efeito de:

a) mistura;

b) transferéncia entre fases;

¢) reacao quimica.

Avariacao de uma propriedade extensiva Zem cada um desses casos chama-se respectivamente:
grandeza de mistura, grandeza de mudanga de fase e grandeza de reagao.

1.24 — GRANDEZAS DE MISTURA

O processo de mistura consiste na formac¢ao de uma unica fase, ou solucao, a partir de subs-
tancias outras que constituem, cada qual, uma fase isolada.

Uma propriedade molar parcial, Z;, de um componente de uma solucio é diferente da pro-
priedade molar, Z;, do mesmo componente puro e varia, além disso, com a composicio da solu-
cao. Por isso a formacao de uma solucao a partir dos componentes puros (7 e Ppermanecendo
constantes) ¢ acompanhada de variacoes das propriedades extensivas e a essas variacoes da-se o
nome de grandezas de mistura. Sendo Zuma propriedade extensiva, a grandeza de mistura é de-
finida por:

AZ= Z (solucao) — Z (componentes puros) (1.95)
AZ =Zniz,. —Znizi (1.96)

ou
AZ:Z%@ -7) (1.97)

Uma grandeza de mistura pode ser uma variacao de volume AV, de entalpia AH, de entropia
AS, de energia de Gibbs AG etc.

Uma grandeza de mistura referida a um mol de mistura ¢ um valor médio expresso por

(AG)=> x(Z,-7) (1.98)

i
onde x;= n; /Zn, € a fracdo molar de um componente.
3
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1.25 - GRANDEZAS DE MUDANGA DE FASE

Seja um sistema heterogéneo e fechado (Figura 1.15), constituido de ¢ componentes e ¢ fa-
ses. Representando-se qualquer componente por i e qualquer fase por (o),

1=1,2,...,¢

(@) = (1), (2),.... (@)

Figura 1.15 — Sistema heterogéneo

Admita-se, além disso, que as interfaces sejam permedveis aos diversos componentes, sendo
cada fase uma solucao aberta.

A transferéncia de um ou mais componentes entre fases vizinhas, sob temperatura e pressio cons-
tantes, chama-se mudanca de fase. O efeito desta transferéncia sobre uma propriedade extensiva
Zde uma determinada fase é dado pela equacao (1.66), na qual se faz dT= 0; dP= 0, ou seja,

7= Zdn, (T,P) (1.99)

onde os acréscimos dn; sao positivos para os componentes que entram e negativos para os compo-
nentes que saem da fase.

Considere-se apenas as fases (1) e (2) e o efeito da transferéncia entre elas de uma quantida-
de infinitesimal dn; do componente i, de modo a nao haver praticamente variacao de composi-
cao das fases. Tem-se, entao, sucessivamente:
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A70 =-Z0 dn;; A7 =7 dn,

dZ=dZW + dZ®

dz=17* - Z"] dn, (1.100)
dZ= (AZ) dn, (1.101)

A quantidade
(AZ)=Z> -7 (1.102)

chama-se grandeza de mudanca de fase para o componente considerado. Ela nao representa a
variacao de Zentre dois estados de equilibrio, mas sim a diferenca ou o desnivel da propriedade
Z, por mol do componente, entre as duas fases, num sistema a temperatura, pressao e composi-
¢ao constantes (pois a transferéncia infinitesimal, dn;, ndo altera sensivelmente a composicao das
fases).

A equacao (1.100) pode ser escrita sob a forma

VA

an,;

=7 -7V =(rz) (1.103)

T,P

Fica claro que (AZ) € o coeficiente ou taxa de variacao da propriedade extensiva Zcom a trans-
feréncia do componente entre as duas fases do sistema, a temperatura, pressao € composicao cons-
tantes.

A grandeza de mudanca de fase (A7) é uma quantidade intensiva, pois resulta da razao entre
duas extensivas, sendo expressa em unidades da propriedade Z por mol transferido. Percebe-se,
além disso, que (AZ) varia a medida que a transferéncia progride, pois a propriedade molar par-
cial Z; do componente em cada fase vai se alterando com a respectiva composicio. Realmente,
segundo a equacao (1.69), a temperatura e pressao constantes,

Zi("l: Noyeeny nz‘)

Por isso, a grandeza de mudanca de fase (AZ) pode ser interpretada como a variacao que so-
freria a propriedade Zpor efeito da transferéncia de um mol do componente entre as duas fases,
porém numa quantidade tao grande do sistema que nao haveria modificacao sensivel da compo-
sicao das fases.

Para calcular o efeito produzido sobre a propriedade extensiva Zpela transferéncia de n; mois
do componente, integra-se a equacao (1.101):

Az= | 6z)dn, (1.104)
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Todavia, (AZ) varia durante a transferéncia e a integracao so seria possivel utilizando um va-
lor médio (AZ),, e, portanto, constante entre os limites de integracao,

AZ= (AZ),n; (1.105)

Tal dificuldade nio existe, tratando-se de fases de uma substancia pura, porque nesse caso Z,
pode ser substituido por Z; cujo valor, a temperatura e pressao constantes, s6 depende da nature-
za quimica da substancia. Nesse caso, em vez da equacao (1.102) tem-se

(AZ) =7Z® - 71 (1.106)

A grandeza de mudanca de fase (AZ) pode ser uma diferenca de volume (AV), de entalpia
(AH), de entropia (AS) etc., como serd visto oportunamente. Em particular, (AH) é medido pelo
calor de fusao, de sublimacao e de vaporizacao quando a transferéncia da substancia se verifica
na direcao solido-liquido, s6lido-vapor e liquido-vapor.

1.26 - GRANDEZAS DE REAGAO

Tratar-se-a agora da variacao massica dos componentes de um sistema fechado, homogéneo
ou heterogéneo, por efeito de uma reacao quimica, a temperatura e pressao constantes, e da cor-
respondente variacao das propriedades extensivas do sistema.

Uma reacao quimica consiste na conversao de certas substancias em outras, observando-se
que:

a) as substancias reagem entre si segundo proporcoes fixas e definidas;

b) areacao quimica progride até estabelecer-se um estado de equilibrio quimico, caracteriza-
do pela invariabilidade da composi¢ao do sistema.

Assim, representando por A, B,...,L, M,... os componentes quimicamente ativos de um siste-
ma, a reacao pode ser indicada pela equacao simbolica

aA+bB+...=IL+mM+ ... (1.107)

onde os nimeros g, b,..., [, m,... sao os coeficientes estequiométricos que dao a proporc¢ao segun-
do a qual reagem as moléculas A, B,..., L, M,....

Por convencao, as substancias escritas a esquerda da equacao estequiométrica sio denomina-
das reagentes e as escritas a direita sao chamadas produtos. Também por convencao, chama-se direta
areacao no sentido reagentes — produtos e inversa a reacao no sentido produtos — reagentes.

A equacao (1.107) tem um significado restrito, pois ndo informa sobre as condi¢oes impostas
ao sistema, nao informa se a reacao progride no sentido direto ou inverso em busca do equilibrio
quimico, nao esclarece sobre o mecanismo da reacao e nem sobre a sua velocidade. Ela se limita
a estabelecer um balanco de massa, pois indica que o desaparecimento de @ moléculas de A, b
moléculas de B etc. é sempre acompanhado do aparecimento de /moléculas de L, m moléculas
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de M etc. Ou, transpondo esta relacao para a escala molar, a equacao indica que o desapareci-
mento de a mé6is de A, bmois de B etc. traduz-se na formacao de [ mois de L, m mois de M etc.

Cada conversao molar indicada pela equacao estequiométrica chama-se conversao molar
unitaria ou unidade de reacdo.

Suponha-se que a composicao inicial do sistema seja conhecida e dada pelas quantidades
0 0 0 0
MYy MWy weey MY 5 Wiy e (tempo zero)

Admita-se, ainda, que a reacao avance no sentido direto para atingir o equilibrio e que, de-
corrido um tempo ¢, a composicao do sistema seja expressa por

N> Ny oeey Npy Mgy oee (tempo ?)
As quantidades de reagentes desaparecidos e de produtos formados durante este tempo ndo

serao independentes entre si, pois sio proporcionais aos respectivos coeficientes estequiométri-
cos, de tal forma que se deverd ter

ma-mh _mpenp _ _mpmwp gy (1.108)
—a —b [ m
ou
Ang _Ang _ _Ang _Any oy (1.109)

—a - l m

onde A € uma quantidade positiva chamada avang¢o da rea¢do ou grau de avango da reagio.

E evidente que para uma reagao que progride no sentido direto, os acréscimos Any,, Any, ...
dos reagentes sao negativos e os acréscimos An;, An,, ... dos produtos sao positivos. Para que A
seja positivo, é necessario atribuir sinal negativo aos coeficientes estequiométricos dos reagentes
e sinal positivo aos coeficientes estequiométricos dos produtos.

Generalizando, escreve-se para qualquer componente que
— = An; =v;\ (1.110)

onde V; é o respectivo coeficiente estequiométrico com sinal positivo para os produtos e com si-
nal negativo para os reagentes. No instante inicial An,= 0 e A = 0; decorrido o tempo necessario
para que An, = v;, A=1 (uma unidade de reacdo). Sempre que An,> V; teremos A > 1.

A transformacao quimica que ocorre num sistema, desde o estado inicial até o estado de equi-
librio, pode abranger diversas unidades de reacao ou apenas uma fracao da unidade, dependen-
do da composic¢ao inicial e da natureza do sistema.
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A varidvel de reacao (A) determina a composi¢ao do sistema em qualquer instante do evoluir
da reacdo se for conhecida a composic¢do inicial (n§, nj,..., n{, nf;). A equacao (1.110) pode ser
escrita sob a forma

n—nl=v,A ou mn+n=v,A (1.111)

mostrando que n; é funcio de A apenas.

Como se v¢, o estado termodinamico de um sistema sujeito a uma rea¢ao quimica fica deter-
minado por trés varidveis apenas: duas varidveis fisicas como (7,P) ou (7,V) e uma Unica variavel
de composicao (A). Qualquer propriedade extensiva, Z, do sistema é uma funcao

Z(T, P\ (1.112)

onde A é uma variavel extensiva que estd em lugar de (n,, ng,..., N, Ny, .ool).

Assim, um acréscimo infinitesimal de Z € uma diferencial exata expressa por

dZ=(a—Z) dT+(a—Z) dP+(a—Z] dh 1.113
oT Jp). P )y, O Jrp (1.113)

Interessa especialmente a Gltima diferencial parcial referente a variacao dZ que sofre a pro-
priedade extensiva Z por efeito e um avanco dA da reacdo, a temperatura e pressao constantes, ou
seja,
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oz
az —(glwd” (1.114)

Segundo (1.110), para um avanco infinitesimal da reacao,

—L=dx ou dh=—=% (1.115)

Em virtude desta tltima relacdo e considerando que o avanco dA envolve todos os reagentes,
pode-se escrever:

97 27 ~
), ), p

ou

AZy p = (ZVZZ}M (1.117)

i

Mas, por serem os valores de V; positivos para os produtos da reacao e negativos para os rea-
gentes, a quantidade (X v;Z,) é uma soma algébrica que pode ser substituida por (AZ), resultando
i

dZyp= (AZ) d)L (1.118)

A diferenca (AZ) é, portanto
(A7) = Zviz (produtos) + Zviz (reagentes) (1.119)

e, para a reacao simbdlica (1.107)
(AZ) = (IZ, + mZy+ ...) = (aZy+ bZy+ ...) (1.120)

A quantidade (AZ) assim definida se chama grandeza de reacdo. Ela nao representa a variacao
de Zentre dois estados de equilibrio do sistema, mas sim a diferenca ou desnivel da propriedade
entre produtos e reagentes, por unidade de rea¢do, num sistema a temperatura, pressao € com-
posicao constantes, determinada esta tltima pelo grau de avanco A, em torno do qual foi tomado
o acréscimo dA.

A equacido (1.117) pode ser escrita sob a forma
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Y .
[ﬁ) -Yv.7 = 07) (1.121)
T,P ]

13

e assim fica claro que (AZ) € o coeficiente ou a taxa de variacao da propriedade extensiva Zcom o
avanco A da reacdo, num sistema a temperatura, pressao e composi¢ao constantes.

Sendo uma derivada parcial, (AZ) tal como Z¢é uma funcao de estado
(AZ) =f(T,P,\) (1.122)

que tem por diferencial a expressao

dAZ)= [M} dT + ‘:M} dP + |:a (AZ):l dh
aT py P Iry TP

Y (1.123)

Uma grandeza de reacao (AZ) é, portanto, uma quantidade instantanea que varia a medida
que a reagao progride. E o que mostra também a equacao (1.121), pois as propriedades molares
parciais Z, variam com a composicao como visto na equacao (1.69).

Por isso, uma grandeza de reacao (AZ) num dado A pode ser considerada como a variaciao
que sofreria a propriedade Zpor efeito de uma unidade de reacao, numa quantidade tao grande
do sistema que a transformacao correspondente nao alterasse a composi¢ao ou modificasse A sen-
sivelmente.

A grandeza de reacao (AZ) é uma quantidade intensiva, pois refere-se a uma unidade de rea-
¢a0. A variacao de Z provocada por A unidades de rea¢do é dada pela integracao de (1.118), ou
seja,

A
AZ:J.O (AZ)d\ (1.124)

Considerando um valor médio para (AZ) e, portanto, constante entre os limites de integra-
cao, tem-se:

AZ=(AZ),\

de onde se tira

AZ
AZ), N (1.125)

Os parénteses em torno de AZservem para indicar o carater intensivo da grandeza de reacao.
Entretanto, nem mesmo este sinal distintivo serd mantido em desenvolvimentos posteriores.

Para comparar grandezas de reacao ¢é necessario comparar valores univocos e, como tais, ca-
racteristicos de diversas reacoes quimicas. Definiu-se, por isso, grandeza padrdo de rea¢io como a
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diferenca da propriedade extensiva Zentre produto e reagentes, por unidade de reacao, quando
produtos e reagentes se encontram em seus estados-padrao. Isso importa em substituir na equa-
cdo (1.119) as propriedades molares parciais Z; dos componentes pelas respectivas propriedades
molares padrao Z), as quais ndo dependem da composicao do sistema, mas apenas da natureza
das substancias. Nesse caso, tem-se,

(A2)°=(IZ,"+ mZ)0 +...) = (aZ," + bZ,’ + ...) (1.126)

Uma grandeza de reacao (AZ) pode ser uma diferenca de volume (AV), de capacidade térmi-
ca (AC), de entalpia (AH), de entropia (AS), de energia de Gibbs (AG), entre produtos e reagen-
tes, por unidade de reacao, conforme a propriedade extensiva considerada.

1.27 - ESTADOS-PADRAO

A maneira de padronizar uma grandeza de reacdao, de modo a se ter um valor univoco de (AZ),
€ padronizar os estados das substancias que participam da reacao.

O estado de uma substiancia que participa de uma fase (sélida, liquida ou gasosa) depende
da temperatura, da pressao e da composicao da fase. Por isso as seguintes condicoes sao geral-
mente usadas para definir estados-padrao das substancias:

a) a temperatura é de 25°C (298,15 K) ou outra devidamente especificada, mas sempre a
mesma para reagentes e produtos;

b) o estado-padrao de uma substancia em fase sélida ou liquida ¢ a substancia pura neste mes-
mo estado sélido ou liquido, sob a pressao de 1 bar (1 bar = 10° Pa);

¢) o estado-padrao de uma substiancia em fase gasosa € a substancia pura neste mesmo estado
gasoso, comportando-se idealmente, sob a pressao de 1 bar;

d) o estado-padrao de um soluto em solucao aquosa é o soluto com molalidade unitdria (m =
1) comportando-se idealmente.

Por razoes que s6 posteriormente serao apresentadas, os estados definidos sao também co-
nhecidos como estados-padrao de atividade unitaria.

A propriedade molar de uma substancia em seu estado-padrao é representada por Z°. A gran-
deza de reacao é representada por (AZ)”quando reagentes e produtos se encontram nos respec-
tivos estados-padrao. A temperatura é indicada em kelvin como subscrito de (AZ)°.
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Gases ideais. Misturas de gases ideais Capitulo 2

2.1 -EQUACAO DE ESTADO DOS GASES IDEAIS
Ja foi visto na secao 1.14 que a equacao de estado de uma substancia pura ¢ uma relacao en-
tre as variaveis volume, V; pressao, P; temperatura, 7'e massa, M (ou namero de moéis, n).

Essas varidveis nao sao todas independentes, pois a experiéncia mostra que qualquer uma delas
é funcao das demais. Sob forma implicita, tem-se,

S(V,P, T,n)=0 (2.1)

Considerando a massa invaridvel (n= constante), a equacao de estado fica referida a esta massa
constante e conhecida:

SV, P, T)=0 (2.2)
Em particular, se n=1, V= Vea equacao de estado fica referida a um mol:
S(V,P,T)=0 (2.3)

Cada substancia possui, em um dado estado de agregacao, a sua prépria e caracteristica equa-
¢ao de estado, pois os coeficientes térmicos o, B ey (secao 1.19) variam de uma para outra subs-
tancia.

Contudo, serd mostrado a seguir que todos os gases, independentemente de sua natureza,

obedecem a mesma equacao de estado quando rarefeitos, isto ¢, quando P— 0.

Gases nessas condicoes sao chamados gases ideais e foi definida na secao 1.12 uma escala de
lemperatura de gds ideal, postulando proporcionalidade entre a temperatura, 7, nesta escala e a pres-
sao, P, de uma massa de gas, a volume constante, quando P— 0, isto ¢,

. (P
llm() =constante (2.4)
P—o\ T v

Foi visto, também, que a escala de temperatura de gas ideal coincide com a escala absoluta ou
termodinamica (Lord Kelvin, 1848) e como tal é considerada.
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Figura 2.1 - O limite para o qual tende PV/T quando P — 0 é independente da natureza do gés e da temperatura

Entretanto, verificou-se que, no caso da relacao (2.4) ser aplicada a um mol, os valores PV/T
colocam-se sobre isotermas que concorrem todas para um mesmo limite, independentemente das
temperaturas consideradas e da natureza do gas (Figura 2.1).

Este valor limite da quantidade PV/7, comum a todos os gases, denomina-se constanie univer-
sal dos gases ou constante de Regnault:

PV
lim— =R
(2.5)

P00 T

O diagrama mostrado na Figura 2.1 cobre um intervalo de 300 atmosferas. Se o intervalo con-
siderado fosse pequeno (digamos, de zero a uma atmosfera), as isotermas apresentar-se-iam line-

ares € quase superpostas.

Percebe-se a conveniéncia de postular um gas ideal (ou perfeito) que, por definicao, obede-
ce em todas as pressoes e temperaturas a equacao de estado:

—=R ou PV =RT (2.6)
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Multiplicando a equacao (2.6) por n obtém-se a equacao de estado para n mois:

PnV =nRT

PV=nRT (2.7)

onde V=nV é o volume de n mois.

Mas se M é a massa e M a massa molar do gas, n=M/M, e

M
PV =—=RT
M (2.8)
ou
RT
P = e
P (2.9)
porque M/V é a densidade p do gis. Igualmente, da equacdo (2.7), obtém-se
P =cRT
porque n/V é a concentracao c¢do gas.
2.2-ACONSTANTER
A constante
PV
R=—
nT (2.10)

tem a dimensao de energia.mol'K' porque o produto PV tem a dimensdo de trabalho (ou
energia).

PV =pressao x volume = S =[xl

A

Mas o valor numérico de R depende, evidentemente, das unidades escolhidas para medir a
pressao € o volume.
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Se a pressao for medida em atmosferas e o volume em litros, o produto PVserd expresso em
atmostera-litro, entendendo-se por atmosfera-litro o trabalho realizado por um sistema cujo volu-
me aumenta de um litro® sob a pressao uniforme de uma atmosfera. Obtém-se assim, experimental-
mente, por extrapolacdo dos valores PV/T para uma pressio nula,

R=0,0820569 atm.L.mol'K" (2.11)

Pode-se calcular o volume que ocuparia um mol de gas ideal a 0°C e pressao de 1 atm. Repre-
sentando esse volume por V,, tem-se da equacio (2.6):

= 0,0820569x 273,15
VO = 1

=922413842 L.mol™ (2.12)

A constante R pode ser expressa em unidades SI. Considerando que
latm=101325N.m?% 1L=10%m?

obtém-se da equacao (2.11):
R=28,31441 J.mol'K" (2.13)

Por fim, como a caloria (termoquimica) ¢ definida pela igualdade:
1cal=4,1840]

resulta
R=1,98719 cal.mol'K"' (2.14)

Em calculos de menor rigor, podem ser usadas as seguintes aproximacoes:

R = 0,082 atm.L.mol'K; R =8,314 ].mol'K"; R =2 cal.mol''K!

2.3 - SUPERFICIE DE ESTADO DOS GASES IDEAIS

As trés variaveis ou coordenadas termodinamicas P, V, T'determinam os diversos estados de
equilibrio de uma massa de gas ideal e estes estados sao representados, num sistema de trés coor-
denadas retangulares, por pontos de uma superficie curva, chamada superficie de estado do gas
ideal. Inversamente, cada ponto dessa superficie representa um estado de equilibrio do gas (Fi-
gura 2.2).

* Consideramos o litro como uma denominacio especial dada ao dm?® embora tenha sido originariamente definido como
o volume de um quilograma de dgua, sob pressao de 1 atm e na temperatura de 3,98°C, equivalente a 1,000028 dm?®.

80 o LUIZPILLA o &



Figura 2.2 — Superficie de estado de um gas ideal: A = isoterma; B = is6bara; C = isométrica

Qualquer curva tracada sobre esta superficie é lugar de pontos representativos de estados de
equilibrio e representa, por isso, uma transformacao reversivel ou quase estdtica.

Mantendo-se constante uma das trés varidveis de cada vez, pode-se ter os seguintes tipos de
transformacoes de um gas ideal:

1) transformacoes isotérmicas (T = constante), representadas por hipérboles equilateras (A),
obtidas pela intersecao da superficie de estado por planos normais ao eixo das temperaturas;

2) transformacoes isobaricas (P= constante), representadas por retas (B) resultantes da inter-
secao das superficies de estado por planos perpendiculares ao eixo das pressoes;

3) transformacoes isométricas (V= constante), representadas por retas (C) resultantes da in-
tersecao da superficie de estado por planos normais ao eixo dos volumes.

2.4 -AS LEIS DOS GASES IDEAIS

Curvas do tipo A, B, Csao chamadas, respectivamente, de isotermas, isébaras e isométricas.
Em cada um dos casos, duas varidveis sao interdependentes, enquanto a terceira permanece cons-
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tante. Estas relacoes dao as conhecidas leis dos gases ideais que estao implicitas na equacao de
estado:

PV=nRT (2.7)

1) Lei das isotermas (Boyle, 1662 e Mariotte, 1676)

Nos diversos estados de uma massa de gas ideal mantida a temperatura constante, o produto
da pressao pelo volume € constante (ou o volume € inversamente proporcional a pressao).

Realmente, da equacao (2.7) tira-se:

(PV') ;= constante; (V)Tzw (2.15)

PV

T,>T,

AV P

Figura 2.3 — Isotermas de um gas ideal num plano P-Ve num plano PV-P
AFigura 2.3 representa projecoes de isotermas sobre um plano P— Ve sobre um plano PV- P.

2) Lei das isébaras (Charles, 1787 e Gay-Lussac, 1802)

Nos diversos estados de uma massa de gds ideal, mantida a pressao constante, a razao en-
tre o volume e a temperatura absoluta é constante (ou o volume é proporcional a temperatu-
ra absoluta).

Realmente, da equacdo (2.7) obtém-se:

(;J =constante; (V)p =constantex T (2.16)
P
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P >P

T

Figura 2.4 —Is6baras de um gas ideal num plano V-T

vV, >V,

T

Figura 2.5 —Isométricas de um gas ideal num plano P-T°

3) Lei das isométricas ou das isécoras (Charles e Gay-Lussac)

Nos diversos estados de uma massa de gas ideal, mantida a volume constante, a razao entre a pres-
sao e a temperatura absoluta é constante (ou a pressao € proporcional a temperatura absoluta).
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Mais uma vez, da equacao (2.7) tira-se:

[;] =constante; (P)y =constantex T’ (2.17)
v

As Figuras 2.4 e 2.5 sao a expressao grafica da lei das isébaras e das isométricas respectivamente.

2.5 COEFICIENTES TERMICOS DOS GASES IDEAIS

Foram definidos, na secao 1.19, os coeficientes térmicos de um sistema simples. Sao eles, res-
pectivamente, o coeficiente de dilatacao a pressao constante, o coeficiente de compressibilidade
a temperatura constante e o coeficiente de tensao a volume constante.

Esses coeficientes, embora distintos e caracteristicos de cada substancia, sao idénticos para
todos os gases ideais, porque estes obedecem a mesma equacao de estado.

PV=nRT (2.7)

1) Coeficiente de dilatagao a pressdo constante

_1(3")
V\oT ),
Da equacao (2.7), obtém-se:
L T
P oT ), P
1nR 1
==t 1
¢ vrP T (2.18)

O coeficiente de dilatacao de um gas ideal, em torno de uma temperatura 7, é o inverso desta
temperatura. Na temperatura de 0°C ou 273,15 K,

1 1

a, = =
T, 273,15

=0,003661 K™

2) Coeficiente de compressibilidade a temperatura constante

__I(ov
b= V(aPJT
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Mais uma vez, tira-se da equacao (2.7):

(av}_ 6[7RT) _ mRT __ PV _ V
o), lep\ P J|,~ P2 P> P

(1)
vl pP) P (2.19)

P (2.20)
Y T .

2.6 —-MISTURA DE GASES IDEAIS. LEI DE DALTON

Gases sao misciveis em todas as proporc¢oes e formam misturas homogéneas ou solucoes
gasosas. Seja uma mistura gasosa, em equilibrio termodinamico, formada por ¢ componentes
(Figura 2.6) para a qual

n=n b M= DM,
i

e a pressao Pda mistura serd a soma das contribuicoes dos componentes, chamadas pressoes parciais:

P=P+Py+..+P=2P

Segundo Dalton (1801), a pressao parcial exercida por um componente de uma mistura de
gases ideais € a mesma que ele exerceria se ocupasse sozinho o volume total da mistura na mesma
temperatura.

Esta lei serve de critério termodinamico de idealidade de uma solucao gasosa e se harmoniza
com o critério cinético de gds ideal. O modelo cinético de gas ideal exclui quaisquer acoes inter-
moleculares e, por isso, cada componente da mistura se comporta como se os demais nao existis-
sem ou como se ele ocupasse sozinho o volume da mistura.

A pressao parcial, assim definida, obtém-se da equacao de estado aplicada ao componente
que ocupa sozinho o volume Vda mistura, na mesma temperatura 7"da mistura:
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PV=nRT (2.21)

ou

p=n2l (2.22)

V,P, T

n,,Ny... N0,

Figura 2.6 — Solucao gasosa

Entao, a pressao total exercida pela mistura sera:
RT
P=YP= m= (2.23)

ou
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PV= Zn,.RT (2.24)

Esta equacao € consequiéncia da Lei de Dalton e é chamada equacdo de estado de wma mistura de
gases ideais.

O ndmero total de mois da mistura é dado por:

mas pode ser obtido, também, em funcao da massa molar média < M > da mistura (massa média
por mol de mistura):

>
2w

i

A massa molar média, por sua vez, ¢ dada pela relacao

(31) = M, +n,M, +...+n.M,

an (2.25)

ou
(M) = 0, + .0, + ..+ 3,1, (2.26)

ou
(M)=3"xM, (2.27)
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A pressao parcial de um componente de uma mistura de gases ideais pode ser expressa em
funcao da molaridade ou da fracao molar do gas. Como a molaridade é definida por ¢, = n,/V,
onde Vé dado em litros, tem-se da equacao (2.22)

P,= ¢RT (2.28)

Em segundo lugar, dividindo a equacao (2.22) pela (2.23):

P=xP (T,P) (2.29)

A equacao (2.29) pode ser considerada como a expressao matematica da Lei de Dalton e ser-
ve como um critério de solu¢ao (ou mistura) gasosa ideal: a pressdo parcial de um componente de uma
solugdo gasosa ideal é proporcional a sua fra¢do molar na solugdo, sendo independente das fracdes mo-
lares dos demais componentes.

Pode-se, entao, escrever
ou

2.7 - LEI DE AMAGAT

O volume de uma mistura de gases ¢ a soma das contribui¢coes dos componentes, chamadas
de volumes parciais:

V=Vi+ Vot+ ..+ V.= ZVi
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Segundo Amagat, o volume parcial de um componente de uma mistura de gases ideais é o
volume que ele ocuparia sozinho sob a pressao total da mistura e na mesma temperatura em que
esta se encontra.

Isso significa que volumes separados de gases ideais, nas mesmas condicoes de pressao e tem-
peratura, adicionam-se perfeitamente, sem contracao nem expansao, quando misturados, o que
se explica pela completa auséncia de forcas intermoleculares nos gases ideais.

Segundo a Lei de Amagat, para um componente da solucao gasosa ideal, ter-se-a:

PV.= n,RT
ou
RT
V.=n— 2.30
[ nl P ( )
O volume da mistura sera:
RT
V:ZVZ_: n, —— (2.31)
i i P
ou
PV= an‘RT (2.24)

de modo que a Lei de Amagat, como a Lei de Dalton, conduz a equacao de estado de uma mistu-
ra de gases ideais.

Vé-se, por fim, que o volume parcial de um componente de uma mistura de gases ideais é
proporcional a sua fracao molar na mistura. De fato, dividindo a equacao (2.30) pela (2.31),

ou
Vi=xV (T,V) (2.32)

Esta equacao pode ser considerada como a expressao matemadtica da Lei de Amagat que, tal
como a Lei de Dalton, serve de critério para definir uma solucao gasosa ideal: o volume parcial
de um componente de uma solucao gasosa ideal é proporcional a sua fracao molar na solucao,
sendo independente das fracoes molares dos demais componentes
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ou
VieVorotVi=nin:..in
Devido a perfeita aditividade dos volumes dos gases ideais, nas mesmas condicoes de pressao

e temperatura, o volume molar parcial V; de um componente da mistura ¢é igual ao seu volume
molar V;. Por isso,

V=2nV (2.33)
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2.8 —-PROBLEMAS PROPOSTOS

2.1) As condi¢oes padrao de temperatura e pressao ambientais (CPTPA) sao definidas como sen-
do 25°C e 1 bar e substituem as antigas condicoes normais de temperatura e pressao — CNTP —
0°C e 1 atm. Qual o volume ocupado por um mol de gas ideal nas CPTPA?

2.2) Qual o volume ocupado por 2,0 kg de oxigénio, sob pressao de 20 bar, na temperatura de
45°C, supondo que 0 mesmo se comporta como um gas ideal?

2.3) A que pressao devem ser submetidos 5,0 g de Ne para que ocupem um volume de 1,00 L na
temperatura de 25°C? Considere o Ne como gas ideal.

2.4) Um balao de volume V, aberto para a atmosfera, contém um gas ideal a 25°C. Calcule a fra-
¢ao de moléculas gasosas que permanece no balao quando o mesmo é aquecido a 75°C.

2.5) Um cilindro de a¢o, com volume de 0,15 m?, suporta uma pressao maxima igual a 3 x 107 Pa.
Supondo comportamento ideal, calcule a massa maxima de nitrogénio que pode ser colocada no
cilindro na temperatura de 30°C.

2.6) Quantas moléculas existem em 2,0 litros de um gas ideal sob pressao de 5,0 atm na tempera-
tura de 25°C?

2.7) Calcular a densidade e o nimero de moléculas por unidade de volume em 2,0 litros de clo-
ro, na temperatura de 50°C, sob pressao de 10 atm, admitindo que o cloro se comporta como um
gds ideal.
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2.8) Um cilindro com 0,5 m® de capacidade contém nitrogénio sob pressao de 1500 kPa na tem-
peratura de 25°C. Mantendo constante a temperatura, transfere-se nitrogénio para um recipien-
te de b litros de capacidade, fazendo com que a pressao neste ultimo seja de 800 kPa. Admitindo
comportamento ideal, calcule a pressao restante de nitrogénio no primeiro cilindro.

2.9) Quantos dtomos de oxigénio existem em 1 litro de ar na temperatura de 25°C e sob a pressao
de 1 bar? Considere o ar como uma mistura ideal contendo 20% de oxigénio e 80% de nitrogé-
nio em volume.

2.10) Qual a densidade de uma mistura ideal contendo 30% de CH, e 70% de N, em volume,
quando a mesma se encontra sob pressao de 2500 kPa na temperatura de 30°C?

2.11) Calcular a massa molar média de uma mistura gasosa ideal formada por 5 moéis de He e 2
mois de Ne.

2.12) Uma mistura ideal de 30 g de oxigénio e 20 g de nitrogénio ocupa um volume de 10 litros
na temperatura de 40°C. Calcule a massa molar média e a pressao total da mistura.

2.13) Misturam-se, isotermicamente, 4,0 litros de oxigénio medidos sob pressao de 5,0 atm com
3,0 litros de nitrogénio medidos sob pressao de 6,0 atm. Calcule a fracao molar de cada gas na
mistura final, supondo comportamento ideal.

2.14) Um baldo de borracha vazio pesa 1,70 g. Calcule o volume minimo de hélio que deve ser
introduzido no balao para que o mesmo flutue a 25°C. Considere a pressao interna do balao igual
a pressao externa (1 atm) e a massa molar média do ar igual a 28,9 g.mol™.

2.15) Uma mistura de hélio e oxigénio contém 30% de hélio em volume e ocupa um volume de
4,0 litros sob pressao de 3,0 bar na temperatura de 25°C. Calcule a massa de nitrogénio que deve
ser adicionada para que a fracao molar do hélio na mistura final seja igual a 0,10. Supondo que o
volume e a temperatura permanecam constantes, qual serd a pressao da mistura ap6s a adicao de
nitrogénio?

2.16) Calcule a massa molar média do ar saturado de vapor de dgua a 25°C e sob uma pressao de
1 bar. A pressao de vapor da agua nessa temperatura ¢ de 23,7 mmHg e o ar seco pode ser consi-
derado como contendo 80% de nitrogénio e 20% de oxigénio em volume.

2.17) Um volume de 1 m® de ar imido a uma pressao total de 740 mmHg e uma temperatura de 30°C
contém vapor de agua a uma pressao parcial de 22,0 mmHg. O ar € resfriado, sob pressao constante,
até 15°C e parte do vapor de agua condensa. A pressao parcial do vapor de agua apos este processo
baixa para 12,7 mmHg. Calcule o volume de ar apds o resfriamento e a massa de agua condensada.

RESPOSTAS

2.1) 24,788 L

2.2) 8,27 x 10? m?
2.3) 6,16 bar

2.4) 0,856

2.5) 50,00 kg

2.6) 1,23 x 10%
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2.7) 26,77 kg.m?*; 2,27 x 10* moléculas.m?
2.8) 1492 kPa

2.9) 9,71 x 10*

2.10) 26,98 kg.m™

2.11) 8,57 x 10 kg.mol”

2.12) 30,3 x 10° kg.mol?; 4,3 bar
2.13) 0,53 € 0,47

2.14) 1,67 L

2.15) 27,10 g; 9,0 bar

2.16) 28,46 g.mol"

2.17) 0,9379 m?* 9,4104 ¢
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Gases reais. Liquefacao dos gases Capitulo 3

3.1 COMPORTAMENTO DOS GASES REAIS

Define-se gas ideal:

a) termodinamicamente, como um gas cujas variaveis de estado estao relacionadas pela
equacao

PV=nRT 3.1)

b) cineticamente, como um gas cujas moléculas sdao inteiramente livres de forcas de atracao e
de repulsao e possuem apenas energia cinética de translacao.

Aos gases reais nao se aplicam estes critérios. Nao obstante, o conceito de gas ideal mantém a
sua utilidade no estudo dos gases reais porque o comportamento destes dltimos pode ser inter-
pretado como um desvio em relacao ao modelo ideal.

A questao que se apresenta € estabelecer, por via cinética ou por via empirica, uma equacao
de estado para os gases reais.

Para isso, € necessario, antes de tudo, examinar o comportamento dos gases reais, isto ¢, des-
crever os seus estados de equilibrio mediante as variaveis P, V, 7.

O mais simples ¢ manter constante a temperatura em cada série de experimentos, de modo
que os resultados das medidas da pressao e do volume sejam colocados sobre isotermas.

1) Isotermas no plano PV-P

Na Figura 3.1, estao representados estados de equilibrio de uma massa de gas carbonico
(CO,) sobre algumas isotermas, mediante as coordenadas PV-P, num largo intervalo de pressao
(1000 atm).

Em tal diagrama, as isotermas de um gas ideal seriam retas paralelas ao eixo das pressoes uma
vez que (PV) ;= constante para todas as pressoes. Comparando as isotermas do CO, com as isoter-
mas ideais, verifica-se o seguinte:

a) em temperaturas inferiores a 500°C, todas as isotermas do CO, passam por um minimo.
Nessa regiao de temperatura, o gas se mostra, a principio, mais compressivel que um gas ideal,
amedida que aumenta a pressao, até que, ultrapassada uma certa pressao, esta tendéncia se
inverte e (PV) aumenta regularmente, retomando o valor ideal nRT e ultrapassando-o. Unindo
todos os minimos, obtém-se uma “curva de minimos”. Procedendo da mesma forma com os
pontos em que (PV),retoma o valor ideal, tem-se a “curva dos pontos ideais”. Abaixo de sua
temperatura critica (31°C) o gds carbonico se liqiiefaz quando comprimido. Esta regiao do
diagrama sera objeto de estudo especial, posteriormente;



b) na isoterma de 500°C, o minimo coincide com a origem e o gas se comporta idealmente
em apreciavel intervalo de pressao. Por isso, se da a esta isoterma o nome de isoterma de Boy-
le e a temperatura correspondente denomina-se temperatura de Boyle. Essa ¢ caracteristica e
depende da natureza do gas (Tabela 3.1).

TABELA 3.1 - TEMPERATURAS DE BOYLE

Gas He H, N, CcO 0, CH, NH,

°C - 254 - 167 50 60 150 218 587

c) em temperaturas superiores a de Boyle, todas as isotermas sao ascendentes e monoéto-
nas. Nesta regiao de temperatura, o gas € menos compressivel que um gas ideal, em todas
as pressoes.

Em resumo, a isoterma de Boyle, caracteristica do gas, divide o diagrama em duas regioes:

na inferior, todas as isotermas passam por um minimo; na superior, todas sao ascendentes (Fi-

gura 3.2).
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Figura 3.1 - Isotermas do CO, num plano PV-P
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P

Figura 3.2 — Trés isotermas tipicas de um gas real num plano PV-P

2) Isotermas no plano z-P

O desvio do comportamento de um gds real, em relacao ao de um gas ideal, pode ser expres-
so por meio de um fator empirico introduzido na equacao de estado dos gases ideais [equacao
(8.1)], chamado fator de compressibilidade (Hougen e Watson):

PV=zznRT (3.2)

Como nRT é o valor ideal do produto PV, o fator de compressibilidade € a razao entre a com-
pressibilidade real e a compressibilidade ideal, em cada estado do gas:

PV PV
1=
nRT (PV)ldml (33)

E claro que, para um gds ideal, z= 1 em todas as pressoes e temperaturas, a0 passo que, para
um gas real, z ¢ diferente da unidade, sendo z< 1 quando o gds for mais compressivel e z> 1 quan-
do for menos compressivel do que um gas ideal nas mesmas condicoes de pressao e temperatura.
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O fator de compressibilidade varia com a pressao e com a temperatura:

z(P,T)

mas, quando P — 0, os seus valores convergem para um limite comum, seja qual for a temperatura:

lim z(P,T)=1 (3.4)
P—0

O diagrama da Figura 3.3 da a variacao do fator de compressibilidade do metano (CH,), num
intervalo de 1000 atm, em trés temperaturas distintas.
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Figura 3.3 — Fatores de compressibilidade do metano

O diagrama da Figura 3.4 refere-se a uma tinica temperatura (0°C), porém a diferentes gases.
Em ambos € facil identificar as isotermas que estao acima ou abaixo da isoterma de Boyle caracte-
ristica de cada gas.
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Figura 3.4 — Fatores de compressibilidade de diversos gases a 0°C

3.2-AEQUAGAO DE VAN DER WAALS

Examinando as isotermas de um gas real, percebe-se o efeito de duas influéncias simultineas
e opostas, uma tendendo a aumentar a compressibilidade, outra tendendo a diminui-la, cada qual
com predominéncia em diferentes regioes de temperatura e pressao.

Uma equacao de estado dos gases reais deve traduzir estas influéncias de forma quantitativa.
A mais conhecida das equacdes propostas € a de van der Waals (1873).
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Embora essa equacao se caracterize pela presenca de dois pardmetros empiricos (parametros
obtidos por via experimental), é possivel dar-lhe uma interpretacao cinético-molecular bastante
satisfatoria. Por isso, a equacao de van der Waals pode ser considerada como semi-empirica.

Considere-se a equacao de estado dos gases ideais na qual nR7 ¢ o valor ideal do produto PV:

(PV) it = nRT (3.5)

Num gds real deve-se levar em conta as forcas de repulsdo e de atra¢do molecular que atuam
simultaneamente numa dada temperatura. Se a pressao real e o volume real de um gds forem
“idealizados” mediante correcoes adequadas poder-se-A manter inalterado o membro direito da
equacao (3.5), como sera exposto.

1) Correcao do volume: o covolume

Em um gds ideal, nao existem forcas de repulsao intermolecular e, por isso, as moléculas nao
possuem volume préprio. Em outras palavras, o volume ocupado por um gas ideal é idéntico ao
“volume livre”, isto €, ao volume vazio:

‘/;'dml = Wime (S . 6)

Examinando a equacao (3.5), vé-se que o volume de um gas ideal, a pressao constante, anula-
se quando 7= 0. Esse nao € o caso de um gas real em que as forcas de repulsao conferem volume
proprio as moléculas, fato que se torna visivel quando as moléculas se aglomeram ao liqiiefazer-
se ou solidificar-se um gas. Por isso, para “idealizar” o volume ocupado por um gas real deve-se
excluir o volume ocupado pelas moléculas de modo a ter-se o volume livre ou ideal. A quantida-
de a subtrair por mol de gas chama-se covolume e depende, evidentemente, da natureza do gas.

Para n méis de gas real, tem-se:

V(lml = V_ nb (3.7)

i

onde b é o covolume.

Se, por enquanto, esta corre¢ao for considerada suficiente, tem-se um resultado parcial cha-
mado equagdo do covolume:

P (V- nb) = nRT (3.8)

Percebe-se, em primeiro lugar, que esfriando o gas sob pressao constante até que 7= 0, tem-
se V—nb=0ou V- b= 0, significando que o volume molar do gas se reduz ao covolume no zero
absoluto.

Em segundo lugar, vé-se que o produto PV, assim como o fator de compressibilidade z deveriam
crescer linearmente com a pressao, em todas as isotermas se as unicas forcas intermoleculares
fossem as de repulsao:
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PV =nRT + nbP

z=1+LP
RT

Tal comportamento € o que se verifica, aproximadamente, nas isotermas superiores a de Boy-
le. Conclui-se entao que, acima desta temperatura, ¢ predominante o efeito das forcas de repul-
sao entre as moléculas de um gas real.

2) Corregdo da pressdo: a pressao interna

Considere-se agora o efeito das forcas de atracao intermolecular sempre existentes num gas
real. Essas forcas se anulam reciprocamente quando atuam sobre uma molécula situada no inte-
rior da massa gasosa, mas nao quando atuam junto a parede so6lida do recipiente, pois neste ulti-
mo caso, as forcas possuem uma resultante dirigida para o interior da massa gasosa (Figura 3.5).

Pdeal :P+TC

1

Figura 3.5 — Pressao de coesao

O resultado é uma diminuicao do momentum transferido as paredes pelas colisoes moleculares e,
portanto, uma pressao inferior a que o gas exerceria se fosse ideal. A pressao ideal excederia a pressao
P, manometricamente medida, de uma quantidade chamada pressdo de coeséo ou pressdo interna:

A pressao de coesao é proporcional ao quadrado da concentracao molecular do gds. Uma
molécula situada na interface ¢ solicitada para o interior da massa gasosa com uma forca que ¢
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proporcional ao nimero de moléculas por unidade de volume e, a0 mesmo tempo, o nimero de
moléculas da interface que sofre tal solicitacao é também proporcional a concentracao molecular.
A pressao interna sera expressa por:
2
n
T =a —
Vv

o que da, para a pressao ideal,
)2
Pideal = P+d(—j (39)
%4

Nessas condicoes, o produto da pressao idealizada [equacao (3.9)] pelo volume idealizado
[equacao (3.7)] sera:

2
lPﬂ{%j }(v—nw:nRT (3.10)

Esta € a equacao de van der Waals que se reduz, no caso de um mol, a
a —
P+$ (V-b)=RT (3.11)

Como se vé, os parametros a € b estao relacionados, respectivamente, com as forcas de atra-
cao e de repulsao molecular. Essas forcas sao simultaneas e, conforme a predominancia de uma
ou de outra, a compressibilidade do gas ¢ maior ou menor que a de um gas ideal.

Um exame da equacao (3.11) mostra que a equacao dos gases ideais € o caso limite da equacao
de van der Waals. Realmente, a pequenas pressoes, o volume molar Vdo gds se torna tdo grande em
relacdo ao covolume bque (V- b) = V. Pelamesma razao a / V=0 e a equacio se reduz a PV= RT.

3.3-COVOLUME E VOLUME MOLECULAR
Covolume e volume molecular estao relacionados entre si e o conhecimento do primeiro
permite calcular o segundo.

Sejam duas moléculas cujos centros se encontram a menor distancia de aproximacao permi-
tida pelas forcas de repulsao. Essa distancia, 6, é o diametro efetivo das moléculas consideradas
como esferas perfeitas (Figura 3.6)
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Figura 3.6 — Volume excluido por um par de moléculas

O volume, no interior do qual os centros das duas moléculas nao podem se movimentar devi-
do a reciproca impenetrabilidade, € uma esfera representada pela linha tracejada cujo raio é o
didmetro molecular efetivo 6. Esse volume, igual a 4/3(n6?), € o volume excluido por um par de
moléculas, de modo que o volume excluido por uma molécula serd 2/3(nc%).

Mas o covolume € o volume excluido por um mol de moléculas

b=N2n®=N2n@r =N Ln 3 (3.12)
3 3 3

b :4ﬁ§n r® = 4Ny (3.13)

Conclui-se que o covolume (volume excluido por mol) ¢ igual a quatro vezes o volume proé-
prio de um mol de moléculas.

Arelacao (3.12) permite calcular o didmetro das moléculas de um gds em funcao do covolume:

b
No (3.14)

o]

Il

0o
N | oo
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3.4 —AS CONSTANTES DE VAN DER WAALS

As constantes de van der Waals podem ser determinadas:

a) substituindo valores experimentais de V, Pe Tna equacao de van der Waals e resolvendo as
equacoes simultaneas assim obtidas para a e ;

b) por meio do efeito Joule-Thomson;

¢) mais freqiientemente, as constantes a € b sao calculadas em funcao das constantes criticas
do gas (secao 3.12).

Deve-se ter cuidado, ao empregar a equacao de van der Waals, para que haja homogeneidade
entre as unidades utilizadas na medida do volume e da pressao com as unidades em que sao ex-
pressas as constantes a e b.

E evidente que a correcao da pressao ¢ uma pressao e a corre¢ao do volume é um volume.
Resulta dai a dimensao das constantes a e b:

2
n - ~ . ;
a(vj = pressao; | al = pressao x volume® x mol™

nb =volume; | 1 =volume x mol"

Se a pressao do gas for expressa em atmosferas e o volume em litros, as constantes deverao ser
expressas nessas mesmas unidades:

| a|=atm.L*mol?

I b1=L.mol"

TABELA 3.2 - CONSTANTES DE VAN DER WAALS

a b a b

Gas Gas
atm.L*mol? L.mol” atm.L’mol? L.mol"
He 0,03412 0,02370 CH, 2,253 0,04278
H, 0,2444 0,02661 NO, 5,284 0,04424
NO 1,340 0,02789 Cl, 6,493 0,05622
H,0 5,464 0,03049 C,Hg 5,489 0,06380
0, 1,360 0,03183 CsHy 8,664 0,08445
N, 1,390 0,03913 | CGiHy, (iso) 12,87 0,01142
CO 1,485 0,03985 CyHy (n) 14,47 0,1226
CO, 3,592 0,04267 G:Hye (n) 19,01 0,1460
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A Tabela 3.2 da o valor das constantes de van der Waals de alguns gases. Como a constante a
esta relacionada com as forcas de atracao molecular, valores elevados desta constante caracteri-
zam gases de facil liqiiefacao.

3.5-VERIFICAGAO DA EQUAGAO DE VAN DER WAALS

As constantes de van der Waals podem ser escolhidas de modo que a equacao reproduza com
fidelidade o comportamento P,V,T'de um gas real, num certo intervalo de pressao e temperatura,
mas fora desta regido a correspondéncia sera apenas aproximada.

Uma identidade perfeita entre as isotermas experimentais e as isotermas de van der Waals
s6 seria possivel mediante variacao adequada das grandezas a e b em funcao da pressao e da
temperatura.

Apesar dessas limitacoes, o uso da equacao de van der Waals permite operar com exatidao
muito maior do que faculta a equacao dos gases ideais, conforme se verifica pelo exame dos da-
dos comparativos da Tabela 3.3.

De toda a forma, é conveniente definir gds de van der Waals como um gas cujo comportamen-
to se enquadra perfeitamente na equacao de van der Waals em todo o dominio das variaveis 7T'e
P, da mesma forma como foi definido gas ideal por intermédio da equacao PV= nRT.

TABELA 3.3 - COMPARACAO ENTRE A EQUACAO DE ESTADO DOS GASES IDEAIS
E AEQUACAO DE VAN DER WAALS APLICADAS AO CO, A 100°C

P (atm) P (atm) Desvio P (atm) Desvio

medido ideal % van der Waals %
50 57 + 14,0 49,5 -1,0
75 92,3 +17,3 73,3 -23
100 135,5 + 33,5 95,8 -4,2

3.6 - OUTRAS EQUAGOES DE ESTADO

Além da equacao de van der Waals, outras equacoes semi-empiricas com dois parametros po-
dem ser mencionadas: a equacao de Berthelot (1898), a de Dieterici (1899) e a de Redlich e Kwong
(1949). As quatro sao formuladas a seguir, para comparacao, todas referidas a um mol:

(P+%](I7—b)=RT (3.11)
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[P+i_2](l7—b)=RT (3.15)
v

P/ RV(V — )= RT (3.16)

P+—2 7 —p=RT (3.17)
( +T1/2V(V_b)](v b)=R1

Como RTé o valor ideal de PV, os dois fatores do primeiro membro destas equacoes repre-
sentam, respectivamente, a “pressao idealizada” e o “volume idealizado”. As constantes a e b de-
pendem da natureza do gds e sao distintas em cada equacao.

A equacao de Berthelot (3.15) da resultados muito exatos na regiao de pressoes moderadas.
A de Dieterici (3.16) é recomendada para a regiao proxima a critica; a de Redlich e Kwong (3.17)
da resultados mais concordantes com os dados experimentais que as de van der Waals e Dieterici
em amplos intervalos de pressao e temperatura.

A equacao de estado mais geral é a equacao virial proposta por Kammerlingh Onnes (1901),
na qual o produto PV é expresso por uma série de poténcias crescentes da pressao ou da concen-
tracao do gas. No primeiro caso, tem-se a equacao virial de pressao, isto €,

PV =A+ BP+ CP2+ DP3 + ... (8.18)

O coeficiente A € igual a RT, pois quando P— 0, PV = RT. Os demais coeficientes B, C, D,...
sao chamados de 2°, 3°, 4°,... coeficientes viriais. Eles dependem nao s6 da natureza do gds, mas
também da temperatura. Cada um dos termos sucessivos da equacao virial representa uma corre-
cdo sobre o valor ideal de PV, proveniente das forcas intermoleculares, razao do nome “virial”
dado a equacao (vis, vis=forca). A importancia tedrica da equacao virial € que os seus coeficien-
tes podem ser calculados por intermédio da Termodinamica Estatistica pela consideracao das in-
teracoes moleculares.

TABELA 3.4 - COEFICIENTES VIRIAIS DO N, (P EM atm E V EM LITROS)

t°C RT B x 10* Cx10° D x 10° E x 10"
-50 18,312 -2,8790 14,980 - 14,470 4,657
0 22,414 -1,0515 8,626 -6,910 1,704
100 30,619 0,6662 4,411 -3,634 0,9687
200 38,824 1,4763 2,775 -2,379 0,7600
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A medida que aumenta a pressao, se faz sentir a influéncia dos sucessivos coeficientes viriais na
ordem em que aparecem na equacao. O coeficiente B é negativo a baixas temperaturas, anula-se na
temperatura de Boyle e assume valores positivos crescentes a temperaturas superiores (Tabela 3.4).

Na equacao virial do volume, o produto PVé dado em funcao de poténcias crescentes da con-
centracao ou da densidade do gas. A concentra¢ao pode ser expressa em mois por litro (n/V) e,
para um mol,

PV—a+Bric ity (3.19)
v V2 V3

onde A= RT enquanto B’, C’,D’,... sao coeficientes viriais que dependem, como B, C, D,... da na-
tureza do gds e da temperatura.

Numa equacao virial, pode-se tomar tantos termos do desenvolvimento em série quantos fo-
rem necessarios para reproduzir o comportamento do gas.

As equacoes de van der Waals, Berthelot, Dieterici e Redlich-Kwong podem ser postas sob forma
virial. Considere-se a equacao de van der Waals (3.11) sob a forma

PV =RT+ bp—%+“—b (3.20)

‘72

Com certa aproximacao, pode-se dar a esta equacao um desenvolvimento em série, limitado ao 3°
coeficiente virial. Para tanto, basta substituir V' por RT/ P (nos termos da equacao dos gases ideais),
de modo a exprimir PV em func¢ao de P como varidvel independente. O resultado sera:

PV:RT+[b—LjP+( ab JP2 (3.21)
RT R2T2

Uma das melhores equacdes empiricas € a que foi proposta por Beattie e Bridgeman (1927):

_RTV+B) A

P ‘72 ‘72

(3.22)

Trata-se de uma equacao de van der Waals generalizada, cujos parametros A, B, R"sao fun-
coes do volume molar (ou da pressao) e da temperatura:

a
A:AO(1—7]

b
B :Bo(l—vj

R = R(l — %j
VT
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A equacao contém, portanto, cinco constantes empiricas (A, By a, b, ¢) que s6 dependem da
natureza do gas. Ela reproduz os dados experimentais com um desvio inferior a 0,5% num largo
intervalo de pressao e temperatura, incluindo a regido critica.

3.7 - COEFICIENTES TERMICOS DE UM GAS DE VAN DER WAALS

Sabe-se que:

v (ar) (ar) _,
oT J,\ oP |\ oV ). (1.58)

ou

oV (0P /0T)y
vl B e (3.23)
oT )p (OP /oV),
Por outro lado, a equacao de van der Waals (3.11) pode ser posta sob a forma:
p=tT @ (3.24)
V-b V?
e dela se obtém:
(a_P] __R (3.25)
oT ), V—b
) _RT 2 (3.26)
oV - W _b)z \E

Considerando a equacgao (3.23), resulta o coeficiente de dilatacao de um gas de van der Waals:

o= (3.27)

v

1(3_1/) _ RV -b)
oT Jp RIV® —2a( —b)°

Para o coeficiente de compressibilidade, tem-se, da equacao (3.26),
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g:_l(a_"j S ol ol ) (3.28)
VAOP ) RTV?-24( -b)

O coeficiente de tensao € dado pela equacao (3.25)

yzlz(a_l’j __R_ (3.29)
g \or), V-v

3.8—~EQUAGAO DE VAN DER WAALS PARA PRESSOES MODERADAS. TEMPERATURA DE BOYLE

A pressoes moderadas, a equacao de van der Waals sob forma virial (3.21) reduz-se a dois ter-
mos, ou seja,

PV :RT+(b—L)P (3.30)
RT

Nessas condicoes, o produto PVé uma funcao linear da pressao Pnuma dada temperatura. E
o que se verifica pelo exame das isotermas da Figura 3.1, cujo segmento inicial é retilineo. Trés
casos podem ser considerados conforme o valor do 2° coeficiente virial:

a) a temperaturas suficientemente altas, para que se tenha b— a/RT > 0, as isotermas sao as-
cendentes;

b) a temperaturas suficientemente baixas, para que resulte 6— a/R7T'< 0, as isotermas sao des-
cendentes;

¢) na Unica temperatura em que b— a/RT= 0, aisoterma ¢ horizontal e se chama isoterma de
Boyle.

Esta ultima condicao dd a temperatura de Boyle de um gas de van der Waals, ou seja,
Ty=— (3.31)

A temperatura de Boyle, tal como as constantes a e b, depende, pois, da natureza do gas.

3.9 - LIQUEFAGAO DOS GASES. O ESTADO CRITICO

Estudos sistematicos sobre a liqiiefacao dos gases so6 tiveram inicio em 1823 quando Faraday
descreveu a liqiiefacao de alguns gases como SO,, NH;, HCI, H,S e CO,.
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Naquela época, as temperaturas mais baixas conseguidas foram as das misturas gelo e sal.
Thilorier obteve quantidades apreciaveis de CO, liquido, cuja vaporizacao parcial baixa a tempe-
ratura a ponto de solidificar-se a —78°C. Misturando-se CO, sé6lido (gelo seco) com éter, Thilorier
(1835) obteve uma temperatura de —110°C e, com este recurso, Faraday conseguiu liquiefazer
outros gases como C,H,, PHj;, SiF,, BF; e até mesmo solidificar alguns de facil liqiiefacao.

Entretanto, apesar da baixa temperatura obtida, certos gases como Hj, Oy, Ny, NO, CO e CH,
resistiam a liqiiefacao por maiores que fossem as pressoes aplicadas. Natterer (1844) conseguiu
construir uma bomba capaz de produzir pressoes de 3000 atm, mas suas tentativas de liquefazer
os citados gases falharam. Por isso, a opinidao dominante até a metade do século passado era a de
que certos gases, que eram chamados permanentes, nao podiam ser liquiefeitos.

O trabalho sistemdtico de Andrews (1869) sobre a liqiiefacao do gds carbonico revelou a exis-
téncia de uma temperatura critica, caracteristica de cada gas, acima da qual a liqiiefacao se torna
impossivel por maiores que sejam as pressoes aplicadas. Ficava assim demonstrada a necessidade de
se conseguir temperaturas ainda mais baixas para liquefazer os chamados gases permanentes. Em
1895, von Linde conseguiu liqiiefazer o ar por meio do efeito Joule-Thomson. Dispondo-se, assim,
de temperaturas mais baixas, todos os gases foram liquefeitos. Mesmo o He, cuja temperatura criti-
ca é 5,2 K, foi liqliefeito por Kammerlingh Onnes no laboratério criogénico de Leyden (1908).

Os resultados das experiéncias cldssicas de Andrews com o gds carbonico sao apresentados na
Figura 3.7. As isotermas tracadas no plano P-Vrepresentam os estados de um mol de CO, em di-
versas temperaturas (Figura 3.8).
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Figura 3.7 — Isotermas do CO, num plano P-V
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Liquido-
{ vapor saturado A

Figura 3.8 — Regioes do diagrama P-Vdo CO,

O comportamento de um gas ideal seria expresso, em tal diagrama, sob a forma de hipérbo-
les equildteras. E o que se verifica, aproximadamente, com o CO, na temperatura de 50°C ou em
temperaturas superiores.

Examinando a isoterma de 13°C (Figura 3.9) e partindo do estado A, observa-se que a redu-
cao de volume produz um aumento de pressao até que, atingida a pressao correspondente ao ponto
B, aparecem gotas de liquido no cilindro. Novas reducoes de volume nao provocam variacao da
pressao, que permanece inalterada enquanto aumenta a fracao de CO, sob forma liquida, na
mesma proporc¢ao em que diminui a fracao de CO, sob forma gasosa. No ponto C, toda a substan-
cia se encontra no estado liquido e uma posterior reducao de volume s6 é conseguida a custa de
enorme aumento de pressao devido ao pequeno coeficiente de compressibilidade dos liquidos
(segmento CD).

A isoterma considerada apresenta, portanto, dois pontos de descontinuidade (B e C) entre
os quais duas fases de densidades completamente distintas se encontram em equilibrio, em uma
mesma temperatura e pressao inalteravel que é chamada pressdo de vapor do liquido ou pressao de
saturacao do vapor. Ela fica determinada exclusivamente pela temperatura e é independente das
quantidades de liquido e de vapor em equilibrio.

Os volumes ocupados por um mol da substancia, sob forma gasosa e sob forma liquida, na
mesma temperatura e sob a pressao de vapor correspondente, chamam-se, respectivamente, o
volume ortobdrico do vapor, V&, e o volume ortobarico do liquido, V. Esses volumes correspon-
dem aos pontos Be Cdo patamar de pressao. As densidades correspondentes, p® e p, sdo cha-
madas densidades ortobaricas do vapor e do liquido.
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Figura 3.9 — Isoterma do CO, a 13°C num plano P-V

Qualquer ponto O situado na linha de juncao BC representa o volume do sistema global
fracionado entre o volume do gas e o volume do liquido. Pode-se entio escrever:

9 40 =g

7 = {07 @ 4 (070

Demonstra-se, além disso, que

x(z)_%.
+0 "o’

+®op = xVoc

(3.32)
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Esta proporcao é conhecida como regra da alavanca devido a analogia com uma alavanca cujo ponto
de apoio estaria em O, com pesos em Be Ciguais as fracoes molares ¥¢ e 1, respectivamente.

Aisoterma de 21,5°C é semelhante a descrita, mas a pressao de saturacao € mais elevada e o
patamar de pressao € mais curto. Isto significa que a densidade ortobdrica do vapor é maior e a
do liquido é menor que a 13°C e, portanto, mais proximas entre si. A medida que aumenta a tem-
peratura, o patamar de pressao vai se encurtando e as densidades ortobdricas das duas fases vao
se aproximando até que, a 31°C, as densidades das duas fases em equilibrio se confundem e o
patamar se reduz a um ponto chamado ponto critico, K. Nessa temperatura, a transformacao do
gdas em liquido é continua, nao se percebendo qualquer superficie de separacao (menisco) entre
as duas fases.

Acima de 31°C, Andrews nao conseguiu liqiiefazer o CO, mesmo aplicando pressoes de 300 a
400 atm, enquanto logo abaixo de 31°C, era suficiente uma pressao de 73 atm.

Comportamento semelhante apresentam todos os gases, variando apenas esta temperatura
limite, chamada temperatura critica, que € caracteristica de cada gds e extremamente baixa para
aqueles que eram considerados permanentes.

Temperatura critica de um gas € a temperatura acima da qual nao é possivel liqiiefazé-lo; a iso-
terma correspondente a esta temperatura chama-se isoterma critica. Pressdo critica € a pressao ne-
cessaria para liquiefazer o gas na temperatura critica. Volume critico ¢ o volume de um mol de flui-
do na temperatura e pressao criticas. Esses trés parametros definem um ponto sobre a isoterma
critica, chamado ponto critico, € o estado que ele representa € o estado critico da substancia. O
ponto critico € um ponto de inflexao da isoterma critica e a tangente a isoterma, neste ponto, é
horizontal.

Da-se o nome de vaporao gas que pode ser liqtiefeito por simples compressao, ou seja, ao gds
cujo estado esta situado abaixo da isoterma critica. O vapor é chamado seco quando se encontra
sob uma pressao inferior a pressao de saturacao caracteristica da temperatura considerada e é
chamado de vapor saturado ou vapor mido quando se encontra sob a pressao de saturacao e, por-
tanto, em equilibrio com o liquido.

Unindo todos os pontos de liqliefacdo inicial e os de liquiefacao final, obtém-se uma curva em
forma de ctpula, chamada curva de satura¢do, que encerra a regiao heterogénea do diagrama, isto
¢, a zona em que liquido e vapor coexistem em equilibrio. A isoterma critica e a curva de satura-
cao dividem o diagrama em quatro dreas cujos pontos representam estados do gds, do vapor, do
liquido e os equilibrios heterogéneos liquido-vapor (Figura 3.8).

3.10 - DETERMINAGAO DAS CONSTANTES CRITICAS. LEI DO DIAMETRO RETILINEO

Experiéncia como as de Andrews permitem determinar as constantes criticas de um gds. No
caso de substancias cuja temperatura critica se encontra proxima ou acima da temperatura ambiente,
a determinacao das constantes criticas é bastante simples e se baseia na identidade das densida-
des do liquido e do vapor no ponto critico. Atingida a temperatura critica, desaparece a superfi-
cie de separacao (menisco) entre as duas fases, o que se pode constatar visualmente se a substan-
cia estiver encerrada em um bulbo de paredes transparentes.

O dispositivo representado na Figura 3.10, semelhante ao usado por Cagniard de la Tour
(1822), permite observar simultaneamente a temperatura e a pressao criticas de um fluido. Faz-
se variar a temperatura por meio de uma manga de aquecimento, a0 mesmo tempo em que se
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mede a pressao por meio de um manémetro de mercurio. Os valores criticos 7, e P, sao obtidos
no momento em que desaparece a interface.

A maneira mais simples de determinar o volume critico baseia-se na regra descoberta por
Cailletet e Mathias (1886), chamada lei do diametro retilineo. Essa lei estabelece que a densida-
de ortobdrica média, isto €, a média das densidades ortobdricas do liquido e do vapor, é uma fun-
¢ao linear da temperatura,

_p+p” (3.33)

onde A e Bsao constantes que s6 dependem da natureza da substancia. A Figura 3.11 refere-se ao
n-pentano: os pontos sobre AK dao as densidades ortobdricas do vapor e os pontos sobre BK dao
as densidades ortobdricas do liquido, a diversas temperaturas, enquanto as densidades médias se
dispoem sobre uma reta CK.

Figura 3.10 — Observacao da temperatura e da pressao criticas
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Figura 3.11 — Densidades ortobadricas e diametro retilineo do n-pentano

TABELA 3.5 —- CONSTANTES CRITICAS, TEMPERATURAS DE FUSAO E DE EBULICAO

Gas To(K) | T (K) | T.(K) | T/T | P (bar) | dm3\//mol) Pﬁ\%c/
He 0,9 4,2 5,3 0,79 2,29 0,0578 | 0,300
H, 14,0 20,4 33,3 0,68 | 12,97 | 00650 | 0,304
Ne 24,5 27,2 44,5 0,61 | 26,24 | 00417 | 0,296
Ar 83,9 874 | 151,0 | 058 | 4862 | 00752 | 0,291
Xe 133,0 | 164,1 | 2898 | 057 | 5864 | 0,1202 | 0,293
N, 63,2 773 | 126,01 | 0,61 | 3394 | 0,0901 0,292
0, 54,7 90,1 | 1544 | 058 | 50,35 | 00744 | 0,292
CH, 89,1 11,7 | 190,7 | 059 | 46,40 | 0,0990 | 0,290
CO, - 1946 | 3042 | 064 | 73,775 | 0,0942 | 0,274
H,0 2731 | 3731 | 6473 | 0,58 | 220,53 | 0,0566 | 0,232
NH, 1954 | 239,7 | 4055 | 059 | 113,66 | 0,0720 | 0,243
CH,OH | 1754 | 3379 | 5132 | 066 | 79,69 0,118 0,220
CH,CI 1755 | 249,7 | 4163 | 060 | 66,66 0,148 0,285
GJH,Cl | 1342 | 2859 | 4604 | 0,62 | 52,68 0,196 0,269
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Conhecida a temperatura critica, obtém-se o valor da densidade ortobarica média no ponto
critico, seja por extrapolacao grafica, seja fazendo uso da equacao (3.33). Essa densidade € a pro-
pria densidade critica que da o volume critico.

As determinacoes das densidades ortobaricas do liquido e do vapor sao conseguidas da se-
guinte forma: determinada massa conhecida do liquido ¢é introduzida em um tubo; expulsa-se o
ar por ebuli¢ao e sela-se o tubo. O tubo é aquecido na temperatura desejada, ficando a massa da
substancia dividida entre as fases liquido e vapor, cujos volumes podem ser medidos se o tubo for
graduado. Tem-se, entao,

m=Voph4yVw@p® (3.34)

A experiéncia € repetida, na mesma temperatura, com outra massa de substancia. Das duas
equacoes assim obtidas se tiram as densidades ortobaricas na temperatura considerada.

Na Tabela 3.5 encontram-se os valores das constantes criticas de algumas substancias.

3.11 -ISOTERMAS DE VAN DER WAALS ABAIXO DO PONTO CRITICO. CONTINUIDADE DE ESTADO

A teoria cinético-molecular reconhece apenas duas classes de fluidos:

a) fluidos ideais, que se caracterizam pela auséncia de forcas intermoleculares e que obede-
cem a equagao

PV=nRT (3.1)

b) fluidos reais, nos quais atuam forcas intermoleculares (atracao e repulsao) e que obede-
cem a equacao de van der Waals

(P+%)(I7—b)=RT (3.11)

A teoria nao preve qualquer diferenca de natureza estrutural entre gases reais e liquidos, deven-
do a equacao de van der Waals aplicar-se a ambos os estados e a todos os estados intermediarios.
Esta implicita na equacao de van der Waals a idéia que a transicao de gas a liquido é um processo
continuo durante o qual o volume livre V - bvai decrescendo ao passo que vai crescendo a pres-
sdo de coesdo a/ V? a medida que V diminui. A equacdo de van der Waals

p- BT @

V-b V2

da lugar a isotermas continuas quando, em cada temperatura T, sao calculados os valores da fun-
cao P correspondentes aos valores arbitrarios atribuidos a variavel V.

A Figura 3.12 mostra algumas isotermas do CO, assim construidas. Se forem comparadas es-
tas isotermas de van der Waals com as isotermas experimentais do CO, (Figura 3.7), nota-se que
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acima da temperatura critica existe apreciavel concordancia entre elas. Na regiao heterogénea,
enquanto as isotermas experimentais apresentam dois pontos de descontinuidade, as isotermas
de van der Waals sao continuas e de forma sigméide (Figura 3.13), o que significa que, nesta re-
giao de temperatura, cada isoterma de van der Waals passa por um maximo e por um minimo.

Este comportamento analitico das isotermas de van der Waals se explica por ser a equacao de

van der Waals ctiibica em relacao ao volume. A equacao (3.11) pode ser escrita sob a forma:

PV—Pb+i—Z—Z—RT:0 (3.35)
vV v
Multiplicando por V* e dividindo por P,
v‘s_[mﬂjv‘uiv_ﬂ:o (3.36)
P P P
ou, alternativamente,
(V=-V)(V=Vy)(V-V5) =0 (3.37)

P (atm)
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Figura 3.12 — Isotermas de van der Waals para o CO,
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Figura 3.13 — Continuidade de estado

As trés raizes V,, V,, V; da equacao (3.36) ou da (3.37) correspondem a valores de Vde acor-
do com a equacao de van der Waals, quando 7"e Psao especificados.

Essas raizes podem ser todas reais ou apenas uma real e as outras duas imaginarias, depen-
dendo do dominio das variaveis 7'e P. Geometricamente, isto significa que umais6bara (P= cons-
tante) determinara sobre uma isoterma (7= constante) trés pontos ou apenas um ponto de in-
tersecao. Examinando o diagrama (3.12), vé-se que o primeiro caso se verifica a temperaturas in-
feriores a critica, o que explica a porcao de forma sigméide das isotermas nesta regiao, enquanto
o segundo caso se verifica a temperaturas superiores a critica.

A medida que o ponto critico € aproximado, as trés raizes reais se aproximam e tornam-se
idénticas na temperatura critica:

=~
I
I

=V.

A equacao (3.37) da, entdo,

ou

Vo8V 72— 872V + V=0 (3.38)
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Na Figura 3.13, compara-se uma isoterma de van der Waals com uma isoterma experimental,
abaixo do ponto critico. Nao obstante a discordancia entre ambas, na regiao heterogénea, os seg-
mentos BB e CC”da isoterma de van der Waals representam estados metaestdveis que se podem
realizar experimentalmente.

Acontece que, se o vapor for comprimido em um recipiente perfeitamente limpo e polido, a
pressao de saturacao pode ser ultrapassada ao longo de BB sem que haja liqiiefacao: é o fenéme-
no conhecido como supersaturacdo. Analogamente, reduzindo a pressao sobre um liquido puro
completamente livre de ar dissolvido, é possivel realizar os estados da curva CC"ainda que haja
tendéncia de vaporizacao instantanea e quase explosiva: é o fenomeno chamado de superaqueci-
mento ou supercondensagao.

A perturbacao de um sistema em equilibrio metaestavel produz ruptura em duas fases e sua
reversao a isoterma linear correspondente ao equilibrio estdvel na mesma temperatura.

Todavia, os estados correspondentes ao trecho B'C’da isoterma sao instaveis € nao podem ser
realizados experimentalmente: € que nesta porcao da isoterma a diminuicao da pressao produzi-
ria diminuicao de volume, isto €, (cP/cV) > 0.

Outra propriedade interessante da isoterma de van der Waals foi revelada por Maxwell (1875):
por razoes de natureza termodinamica, a horizontal BC deve cortar a curva BB~ C'Cde forma que
sejam idénticas as areas acima e abaixo de BC.

Experimentalmente, a transicao isotérmica e continua de gas a liquido s6 é possivel na tempe-
ratura critica. Entretanto, de maneira nao isotérmica, a transicao continua ¢é realizavel, contor-
nando a zona heterogénea (Figura 3.9). Partindo do vapor A, chega-se ao liquido D, na mesma
isoterma inferior a critica mediante uma transformacao isométrica AH e uma transformacao iso-
barica HD.

® Durante a transformacao isométrica AH, o gas € aquecido, o que produz aumento de pressao.

¢ Durante a transformacao isobarica HD, o gas € esfriado, o que produz diminuicao de volu-
me ou aumento da densidade até que o fluido se encontre inteiramente liquido em D, sem
que tenha ocorrido separacao de fases em qualquer momento.

3.12-RELAGOES ENTRE AS CONSTANTES CRITICAS E AS CONSTANTES DE VAN DER WAALS

As constantes criticas e as constantes de van der Waals sao especificas de cada gds e € preciso
indagar de que forma estao relacionadas entre si.

Dois processos distintos podem ser seguidos. No primeiro, faz-se P= P, e T= T, na equacao
(3.36) e comparam-se os coeficientes com os da (3.38). O segundo, que vai ser desenvolvido ago-
ra, baseia-se nas propriedades do ponto critico como ponto de inflexao horizontal da isoterma
critica num diagrama P- V, como a Figura 3.7 mostra. Para tal ponto de inflexao, tanto a primei-
ra como a segunda derivada € nula, isto €,

2
(a_P] o, (2R
v )y ov? ),
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Voltando a equacao (3.11), que pode ser escrita sob a forma

p- BT a
V-b V2

em qualquer ponto de uma isoterma,

(apj RT 2a
+
T

v _(‘7_1))2 I
9°P) _ 2RT _ 6a
o) 7-pt V!

Mas no ponto critico V= V,, P=P,, T= T, e as duas derivadas sio nulas. Resultam assim trés

equacoes simultaneas:

P RT, a
"_‘Z—b_ﬁ (3.39)
RT
__RL 2+%—‘;=0 (3.40)
V.0 Ve
2RT, _(i_a:O (3.41)
(‘Z —b) 3 Vc4
Dividindo a equacao (3.41) por (3.40) resulta:
vV, V.-b -
L= V., =3b 3.4
3 2 o (3.42)
Substituindo este valor em (3.40), obtém-se:
8 a
T =%
‘27 Rb (3.43)

Por fim, substituindo as equacoes (3.42) e (3.43) na (3.39),

1 a
P=——
©27 2 (3.44)
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Mas as constantes criticas podem ser determinadas experimentalmente e, por isso, as relacoes
permitem calcular as constantes de van der Waals. De (3.42) tira-se:

(3.45)

e | =

que, substituindo em (3.43), resulta

a=3PV? (3.46)

Além disso, se as duas ultimas equacoes forem introduzidas na equacao (3.43), obtém-se uma
relacao entre a constante universal dos gases R e as constantes criticas:

poS LV, (3.47)
37
ou
_ 3
RV, = S RI, (3.48)

que nos dd o valor do produto PV no ponto critico.

Todavia, a determinacao experimental do volume critico esta sujeita a erros, motivo por que
devem ser calculados os parametros de van der Waals em funcao de P, e T, preferivelmente. De
(3.47), tira-se

RT,
P

c

73
8
com o que se pode eliminar V. de (3.46) e (3.45):

27 BT

= 3.49
=GP (3.49)

‘ (3.50)

Todas as relacoes deduzidas sdo rigorosamente vilidas apenas para wm gas de van der Waals, pois
foram obtidas a partir da equacao de van der Waals. Examinando algumas dessas relacoes tém-se:

a) segundo a equacao (3.42), o volume critico € o triplo do covolume
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(3.51)

> |G<|
1]
©o

sao poucos os dados disponiveis para a verificacao desta relacao, mas suficientes para concluir
que ela nao é constante, como exige a equacao de van der Waals, e estd mais proxima de 2
que de 3;

b) lembrando da equacao (3.31), que a temperatura de Boyle é dada por T, = a/Rb, obtém-se
de (3.43):

T.=57,  ou %:%:3,375 (3.52)

a temperatura de Boyle de um gds de van der Waals €, portanto, 3,375 vezes a temperatura
critica. Os dados experimentais mostram que, embora a relacao (3.52) seja constante para
diversos gases, ela estd mais proxima de 2,5;

¢) da equacao (3.48) tira-se que o fator de compressibilidade no ponto critico sera:

A Y (3.53)
RT 8

c
c

este valor pode ser comparado com o fator de compressibilidade de um gas ideal que ¢ igual
aunidade. A Tabela 3.5 mostra que z, ¢ aproximadamente constante para diversas substancias,
embora seja inferior a 0,375. Substancias polares sofrem associacao e, por isso, dao valores
ainda mais reduzidos, como se verifica com H,O, CH;OH, CH;COOH etc.

3.13 -AEQUAGAO REDUZIDA DE VAN DER WAALS
E O TEOREMA DOS ESTADOS CORRESPONDENTES

Considere-se novamente a equacao de van der Waals:
(P+_i2)(‘7—b)=RT (3.11)
vV

Os parametros a € b podem ser substituidos pelos parimetros criticos V, e P,, pois:

Tem-se, entao,
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Dividindo esta equacio pela equacio (3.48), isto é, P,V,=3/8 (RT)), resulta:

) V. 3) 3T

c c

—\2 —
Lg(z_c] (L_lJiZ (3.54)
P Vv

Esta nova forma da equacao de van der Waals nos sugere tomar como unidades de volume,
pressao e temperatura de cada gas as correspondentes grandezas criticas. Isso importa em parti-
cularizar as unidades de V, P, T'para cada fluido; as grandezas assim medidas se chamam, respec-
tivamente, o volume reduzido ¢, a pressao reduzida T, e a temperatura reduzida 0, definidas pe-
las relacoes

_ z . T = £ . 0= 1 3.55
Y P T, (5:5%)
A equacao (3.54) passa entao a forma:
2 o-2)- 20
[0 3) 3
ou
3

[ﬂ + Q—QJ(&P ~1)=80 (3.56)

Esta é a equacao reduzida de van der Waals (1881), na qual s6 aparecem constantes numéri-
cas, embora as constantes especificas estejam ocultas nos valores de @, T, 0.

Ela pode ser considerada como uma equacao universal dos gases de van der Waals, tal como
PV = RT é universal para os gases ideais.

A representacao geométrica da funcao F (¢, , 0) chama-se superficie reduzida de estado e
nela cada ponto representa um estado reduzido do fluido, de coordenadas @, T, 0. As isotermas
da equacao reduzida de van der Waals, num plano 7-@, sao representadas na Figura 3.14 e tém o
mesmo comportamento das isotermas de van der Waals num plano P-V (Figura 3.12), pois ambas
sao cubicas em relacao ao volume.

No estado critico todos os fluidos podem ser considerados em estados correspondentes, isto €,
estados idénticos do ponto de vista das forcas intermoleculares, tanto assim que, no estado criti-
co, todos os fluidos possuem o mesmo fator de compressibilidade (3.53).
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Figura 3.14 — Isotermas reduzidas de van der Waals

No estado critico, as coordenadas reduzidas sao idénticas:
o=1; n=1; 06=1

e, por isso, pode-se dizer que estarao também em estados correspondentes os gases cujas coorde-
nadas reduzidas forem as mesmas ou cujos estados sejam representados por um mesmo ponto na
superficie reduzida de estado. Tais gases estarao igualmente afastados do estado critico.

Como as trés variaveis reduzidas estao relacionadas pela equacao reduzida de estado, o conhe-
cimento de duas delas determina a terceira. Assim, se dois gases estiverem na mesma temperatura e
na mesma pressao reduzida, o volume reduzido ocupado por um mol destes gases serd o mesmo.

Tome-se, como exemplo, o argonio na temperatura de 302 K e sob a pressao de 16 atm e, de
outra parte, o gas carbonico na temperatura de 608,4 K e pressao de 24,3 atm. Esses gases encon-
tram-se em estados correspondentes, pois teremos, respectivamente,

Ar: 0 :@: :E:l
151 48 3

o, : 9:608’4= n=24,3=l
304,2 728 3

Nestas condi¢coes, um mol desses gases ocupara o mesmo volume reduzido e, como sera visto
a seguir, os gases apresentarao o mesmo fator de compressibilidade.
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3.14 - DIAGRAMA REDUZIDO DE COMPRESSIBILIDADE
Voltando a equacao (3.2), para um mol,
PV=zRT
onde
z(P,T)

O fator de compressibilidade z pode ser expresso em funcao de variaveis reduzidas:

_ PV _nPoV, PV, ne
RT ROT, RT 0

I
=

X _ /
M%Mﬁ.;’mn N /¢”‘3./ /n/

7
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Figura 3.15 - Verificacao da Lei dos Estados Correspondentes (Goug-Jen Su, 1946)
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Figura 3.16 — Diagrama reduzido de compressibilidade Z (w, 0) em escala logaritmica (Hougen e Watson, 1947)

Introduzindo a equacao (3.53),

1=z, 2 = 0,3752 (3.57)
0 0

de modo que

z (m, ©) (3.58)

Esta expressao pode ser considerada a expressao da Lei dos Estados Correspondentes: gases
em estados correspondentes possuem o mesmo fator de compressibilidade. A verificacao experimental desta
conclusao é dada pelo diagrama da Figura 3.15, que reproduz graficamente o comportamento
da funcao (3.58) para diversos fluidos. As isotermas ai tracadas sao curvas médias e todas conver-
gem para z= 1 quando P— 0.

O diagrama da Figura 3.16 apresenta a mesma funcao em escala logaritmica e cobre um maior
intervalo de pressao e temperatura. Com o auxilio destas curvas generalizadas de compressibili-
dade, é possivel calcular com suficiente exatidao o valor do volume, da pressao ou da temperatu-
ra de um gas quando as outras duas variaveis sao dadas. Conhecidas a temperatura € a pressao, o
diagrama da imediatamente o fator de compressibilidade e o volume pelo emprego da equacao
(3.2). No entanto, o calculo da pressao e da temperatura nao € tao simples.
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3.15 - PROBLEMAS PROPOSTOS

3.1) Utilizando a equacao de van der Waals, calcule a pressao exercida por 2,0 kg de oxigénio
quando o mesmo ocupa um volume de 10,0 L na temperatura de 45°C. Compare o resultado com
o que seria obtido utilizando a equacdo de estado dos gases ideais. (a = 1,360 L?%atm.mol* b =
0,03183 L.mol™).

3.2) Um mol de CO, ocupa um volume de 1,32 L sob a pressao de 18,40 atm na temperatura de
48°C. Calcule a pressao usando:

a) a equacao de estado dos gases ideais;
b) a equacdo de van der Waals (a = 3,592 L%atm.mol® b = 4,267 x 10? L.mol").

3.3) Para um gds de van der Waals, a = 0,2444 L?atm.mol? e b = 0,02661 L.mol". Calcule para este
gas:

a) a temperatura de Boyle;
b) a temperatura de inversao a baixas pressoes;
c) o coeficiente Joule-Thomson a 0°C, sabendo que Cy =29 J.K'mol™.

3.4) Supondo que um gas real obedece, na temperatura de 25°C, a equacao virial
PV=15+2P+0,25 P2+ 0,1 P? (pressao em bar e volume em litros), calcule o seu fator de com-
pressibilidade nesta temperatura sob pressao de 2,0 bar.

3.5) A temperatura critica do etano € 32,3°C e a sua pressao critica € 48,2 atm. Calcule o volume
critico do etano usando:

a) a equacao de estado dos gases ideais;
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b) a equacao de van der Waals;

¢) aequacao de Berthelot modificada. Compare os resultados com o valor experimental 0,139
L.mol™.

3.6) Qual o volume ocupado por 5 méis de CH, sob pressao de 15 bar na temperatura de 25°C,
sabendo que nestas condicoes seu fator de compressibilidade € igual a 0,783?

3.7) Qual o volume ocupado por 5 kg de cloro, submetidos a pressao de 8 atm na temperatura de
19°C? A temperatura critica do cloro € de 143,8°C e a pressao critica € igual a 76,1 atm.

3.8) Um cilindro de 100 litros contém metano sob pressdo de 870 atm e temperatura de 489°C.
Calcule a massa de gas que deve ser removida do cilindro para que a pressao caia para 450 atm na
mesma temperatura. Use o diagrama de compressibilidade generalizado e considere a tempera-
tura critica do metano igual a — 82,5°C ¢ a pressao critica igual a 45,8 atm.

3.9) Utilizando o diagrama de compressibilidade generalizado, determine o volume ocupado por
5 méis de nitrogénio quando a pressao for de 670 atm e a temperatura de 900°C. A temperatura
critica do nitrogénio ¢ de 126 K e a pressao critica € igual a 33,5 atm.

3.10) Utilizando o diagrama de compressibilidade generalizado, determine a pressao a que de-
vem ser submetidos 250 gramas de eteno para que ocupem um volume de 1,0 L. na temperatura
de 123°C. A temperatura critica do eteno é de 10°C e a pressao critica é igual a 51 atm.

3.11) Um reservatério metdlico deve ser projetado para conter 5 toneladas de acetilénio na tem-
peratura ambiente que varia de 5°C a 40°C durante o ano. Que volume deve ter o reservatorio
para que a pressao do gas no mesmo nunca exceda 40 atm? Qual a pressao minima que sera atin-
gida pelo sistema durante o ano? (Para o acetilénio: 7, = 309 K; P, = 62 atm).

3.12) Um reservatério metdlico contém 0,5 kg de n-octano a uma pressao de 27 atm. Sabendo
que o volume do reservatério € de 5,5 litros, calcular a temperatura a que o gas esta submetido. A
temperatura critica do n-octano é de 296°C e a pressao critica € igual a 24,6 atm.

RESPOSTAS

3.1) 50,3 atm; 162,98 atm
3.2) a) 19,95 atm;

b) 18,56 atm
3.3)a) 112K;

b) 224 K;

¢) —0,0167 K.atm™
3.4) 0,839
3.5) a) 0,520 L.mol";

b) 0,195 L.mol";

¢) 0,146 L.mol?!
3.6) 6,39 L
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3.7) 194 L

3.8) 5,43 L

3.9) 0,934 L

3.10) 204 atm

3.11) 86,45 m® 28 atm
3.12) 353°C
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Massa molar de gases e vapores. Capitulo 4
Dissociacao térmica

4.1 - MASSA MOLAR APROXIMADA DE GASES E VAPORES

A massa molecular de uma substancia é a massa de uma molécula expressa em unidades de mas-
sa atdbmica (u), enquanto a massa molar é a massa de um mol de moléculas (N= 6,023 x 10%). Ape-
sar de serem grandezas distintas, elas sao expressas pelo mesmo nimero quando a massa molar é
expressa em gramas. Assim, por exemplo, a massa molecular da aménia (NH;) € igual a 17,03 u
molécula’, enquanto a massa molar é 17,03 g.mol".

Em geral, a determinacao da massa molecular de uma substancia tem por objetivo estabele-
cer a sua féormula molecular. Conhecida pela andlise a composicao centesimal de uma substancia
e dadas as massas atomicas dos elementos constituintes, tem-se apenas a férmula empirica. As-
sim, por exemplo, a andlise quimica do etano mostra que a substancia ¢ constituida de carbono e
hidrogénio na proporcao de um datomo de carbono para trés dtomos de hidrogénio, o que da
CH, para a férmula empirica do etano. Todavia, a mesma proporcao corresponde a qualquer
molécula (CH;), onde n=1, 2, 3,... S6 a determinacao da massa molecular do etano permite de-
cidir sobre o valor de n de modo a obter a férmula molecular. Para tanto, um valor aproximado
de massa molecular € suficiente, uma vez que 7 s6 pode ser um numero inteiro. Assim, supondo
que no caso do etano tenha sido obtido um valor aproximado para a massa molecular de 29,25,
isto € suficiente para mostrar que n =2, uma vez que (CHj;), corresponde a uma massa molecular
de 30,07.

Outras vezes, a determinacao da massa molecular de um composto gasoso pode ter em mira
a determinacao da massa atdmica de um elemento constituinte. Nesses casos torna-se indispensa-
vel determinar tao exatamente quanto possivel a massa molecular.

O emprego da equacao de estado dos gases ideais na determinacao da massa molar de gases
reais e vapores dara apenas resultados aproximados, a ndo ser que se tenha o cuidado de extrapo-
lar as medidas para pressoes reduzidas.

A Lei de Avogadro € o fundamento da determinacao das massas molares. Volumes iguais de
gases ideais, nas mesmas condicoes de pressao e temperatura, contém o mesmo numero de
moléculas ou o mesmo nimero de mois. Nessas condi¢oes, para dois gases,

M, = nM; M, = nM,

M, _ M,

M, M, V.T,P) (4.1)



Portanto, em igualdade de volume, pressao e temperatura, massas de gases ideais sao propor-
cionais as respectivas massas molares. Arbitrada a massa molar de um gas de referéncia, ficam
determinadas as massas molares dos demais.

Considerando que a densidade de uma substancia é a massa da unidade de volume (p = M/ V),
tem-se da equacao (4.1) que

p

significando que, em igualdade de pressao e temperatura, as massas molares dos gases ideais sao
proporcionais as respectivas densidades.

Por outro lado, as razoes M,/ M, na equacao (4.1) e p;/psna equacao (4.2) representam a
densidade do primeiro gas em relacao ao segundo, ou a densidade relativa d, /0. Tem-se, entao,

My

2

=8, ,9 P, T) (4.3)

Tomando-se como gas de referéncia sucessivamente o hidrogénio, o oxigénio € o ar, ter-se-a,
para a massa molar de um gas problema,

M=2,016x38 4. ; M=32x38 . ; M=2898x3 ,,

onde 28,98 é a massa molar média do ar.

Como se vé, a determinacao da massa molar de um gds ideal implica o conhecimento das va-
riaveis M, V, P, T que estao relacionadas na equacao de estado, ou seja,

PV=£RT (2.8)
M
onde
—  MRT
M="—
PV (4.4)
ou
— RT
M=p— 4.5
p P (4.5)

Os diversos métodos de determinacao experimental da massa molar de gases e vapores visam
a determinacao de uma tnica variavel de estado, sendo dadas as demais pelas proprias condigcoes

da experiéncia.
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4.2 - DETERMINAGAO DA MASSA MOLAR DE GASES

Quatro métodos podem ser considerados para a determina¢ao da massa molar de gases.
1) Meétodo de Regnault (1845)

Determina-se a massa M do gas problema, sendo dados o volume, a pressao e a temperatura.
Usa-se um balao de 250-500 mL provido de duas entradas com torneiras esmerilhadas (Figura 4.1).
O balao secado é evacuado e equilibrado na balanca com um balao-tara de mesmo volume. En-
che-se entao com o gas problema, sob pressao e temperatura conhecidas. Coloca-se o balao nova-
mente no prato da balanca e o equilibrio é obtido com um peso adicional que da a massa M do
gds. O balao-tara permite minimizar os erros devido as variacoes de empuxo por flutuacao da pres-
sao atmosférica e os provenientes da adsorcao de umidade pela superficie externa do balao. O
volume ocupado pelo gas € o volume do baldo, que se determina enchendo-o com dgua e pesan-
do-o novamente. A massa da agua dividida pela propria densidade da o volume do baldo.

Figura 4.1 — Método de Regnault

2) Método volumétrico

Um processo volumétrico (Morley, 1895) consiste em determinar a massa M do gds, liberado
por um gerador adequado que € pesado antes e depois da experiéncia. O gas € coletado em um
ou mais baloes de volume conhecido numa dada temperatura e sua pressao ¢ medida num ma-
noéometro ligado ao balao.

3) Método da balanca

Este método foi empregado pela primeira vez por Whytlaw-Gray e Ramsay (1910) para a de-
terminacao da densidade do raddnio, porque permite operar com pequenas quantidades de gds.
Abalanca de gds (Figura 4.2) permite determinar a pressao Pque confere ao gas uma densidade
de valor prefixado, numa dada temperatura. O 6rgao principal é uma haste que oscila em torno
de um apoio, A, e tem numa de suas extremidades um pequeno balao, ou flutuador, vazio, B, e na
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outra um contrapeso, C, e um indicador, 1. Este conjunto estd encerrado num tubo cilindrico que
pode ser cheio com um gas cuja pressao ¢ medida num manoémetro, M, numa temperatura dada.
O aparelho ¢ evacuado e depois enchido gradualmente com um gds de referéncia, medindo-se a
pressao P, necessdria para ajustar o indicador a linha de referéncia. Numa segunda operacao, eva-
cua-se novamente o aparelho, introduz-se o gas problema e mede-se, como antes, a pressao P, de
equilibrio. Tem-se assim as pressoes P, ¢ P, em que os dois gases tém a mesma densidade, p, na
temperatura da experiéncia. Mas, segundo a equacao (4.5), para dois gases ideais de mesma den-

sidade e igual temperatura,

Figura 4.2 — Balanca de gas

MR e (4:6)
M, P
. _p
M, =M, L 47
9 1P2 (4.7)
M
' G
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4) Meétodo da efusao

Difusao € o processo pelo qual uma substancia se dispersa como conseqiiéncia do movimen-
to de translacao de suas moléculas. A difusao é rapida nos gases, mais lenta nos liquidos e ocorre
até nos s6lidos. Se dois baloes forem reunidos boca a boca, de modo que o inferior contenha um
gds pesado e o superior um gas leve, verifica-se mesmo assim a formacao de uma mistura homo-
génea como resultado da difusao.

Em 1829, Graham descobriu que as velocidade de difusao de gases ideais, em igualdade de
pressao e temperatura, sao inversamente proporcionais as raizes quadradas de suas densidades.

A (P2 (T,P) (4.8)

(T,P) (4.9)

Efusdo é o processo do escoamento de um gas através de um pequeno orificio numa parede
fina. Em 1846, Graham estudou este fendmeno e mostrou que ele obedece também as equacoes
(4.8) e (4.9).

Figura 4.3 — Efusiometro
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Mas os tempos de efusao de iguais volumes de diferentes gases, nas mesmas condicoes de tem-
peratura e pressao, sao inversamente proporcionais as velocidades de efusao. Por isso, em vez da
equacao (4.9), pode-se também escrever:

v.,r1,P) (4.10)

O efusiometro (Figura 4.3) é um aparelho desenvolvido por Bunsen para a determinacao da
massa molar de gases. Um gés de referéncia de massa molar M, é comprimido sob merctirio e dei-
xado efundir através de um pequeno orificio perfurado numa lamina de platina. Por meio de um
crondémetro, mede-se o tempo que o nivel do mercurio leva para passar da marca xa y. Repete-se a
experiéncia, nas mesmas condicdes, com o gas problema, cuja massa molar, M, serd dada por:

2
M, =1\_41[t—2j (4.11)
1

4.3 - DETERMINAGAO EXATA DA MASSA MOLAR DE GASES

Para obter-se um valor mais exato da massa molar de gases é necessario usar uma equacao de
estado mais rigorosa ou submeter a equacao dos gases ideais a um tratamento especial.

Equacoes de estado de gases reais contém sempre constantes especificas que devem ser previa-
mente conhecidas. Uma equacao recomendada é a de Berthelot (8.15), que pode ser apresenta-
da sob a forma:

2
oMRT, 9 Py g1 (4.12)
PV 128 P.T T?

onde P, e T,sao as constantes criticas do gas.

A propria equacao de estado dos gases ideais conduz a resultados exatos da massa molar se as
medidas forem convenientemente extrapoladas a pressoes reduzidas.

Considere novamente a equacao (4.5):

M=p i (4.5)

Vé-se que, a uma dada temperatura, p/P €é uma constante, isto €, a densidade de um gas ideal é
proporcional a pressao. Tal nao se verifica com um gas real, para o qual p/P varia sensivelmente
com a pressao. Todavia, um gas real se aproxima do estado ideal a medida que a pressao diminui.
Determinando-se os valores de p/P a diversas pressoes decrescentes, a uma dada temperatura, e
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extrapolando-se para uma pressao nula, o valor limite de p/P ¢ o valor ideal. Portanto, a equacao
(4.5) sera exata para um gas real se escrevermos:

M- lim(B)RT (4.13)

A determinacao da densidade do gas a diferentes pressoes € feita segundo o método de
Regnault, estando o balao em comunicacao com o manémetro antes de cada pesagem.

0,769 |—

0,766 [—

p /P

0,763 [— ’

0,760
0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 1,2

P (atm)

Figura 4.4 — Extrapolacao de p/P para a amoénia a 0°C

Suponha-se que se queira determinar a massa atdmica do nitrogénio por meio da determina-
¢ao exata da massa molecular da amonia. A pressoes inferiores a 1 atm, a variacao de p/Pcom a
pressao € praticamente linear para muitos gases, o que possibilita a extrapolacao rigorosa a uma
pressao nula, sem necessidade de medir a pressoes muito reduzidas. Os dados da Figura 4.4 refe-
rem-se a amonia e mostram que a 0°C o valor limite de p/P¢é 0,75988 g.L'atm™.

Entao, de acordo com a equacao (4.12),
M =0,75988 x 0,082054 x 273,15 = 17,034 g.mol™

Este pode ser considerado o valor exato da massa molar da amoénia (NH;); e como a massa
atdmica do hidrogénio é 1,0080 obtém-se, para a massa atomica do nitrogénio,

17,034 - 3 x 1,0080 = 14,01 u

valor este que pode ser comparado com o atualmente aceito, N= 14,0067 u.
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Outro método de extrapolacao a pressao nula utiliza a balanca de gas.

A equacao (4.7) s6 é valida para gases ideais e nao da, portanto, o valor exato da massa molar.
Entretanto, se os valores de P, /P, forem determinados para densidades decrescentes em dada tem-
peratura e lancados num grafico em funcao da pressao exercida por um dos gases, o valor limite
de P,/P,, que é obtido por extrapolacao a pressao nula, é o valor ideal.

Por isso, para gases reais,

S P
M, =M, lim| -~
2 = My lim) (4.14)

As densidades decrescentes sao fixadas por deslocamentos do contrapeso Cda balanca de gases
(Figura 4.2).

4.4 - DETERMINAGAO DA MASSA MOLAR DE VAPORES

Substancias liquidas ou sélidas, nas condi¢oes ordinarias, devem ser vaporizadas em tempe-
ratura superior a do respectivo ponto de ebulicao para que se possa determinar a sua massa mo-
lar por meio das leis dos gases. Ficam excluidas as substancias que se decompoem nestas condi-
¢oes; nesses casos a massa molar pode ser determinada por meio das leis das solucoes diluidas
(crioscopia, ebulioscopia).

Os vapores, mais que os gases, afastam-se do comportamento ideal e, por isso, a determina-
¢ao de sua massa molar pelo emprego da equacao de estado dos gases ideais se faz com erro bas-
tante apreciavel. Contudo, como ja foi explicado, o resultado ¢é suficiente para a determinacao da
formula molecular podendo-se usar, sem inconveniente, a equacao:

M=— (4.4)

Vao ser analisados, a seguir, alguns métodos destinados a determinacao da massa molar de
vapores.

1) Método de Dumas (1826)

Determina-se a massa M do vapor, sendo as demais variaveis fixadas pelas condicoes da expe-
riéncia (Figura 4.5). O vaporizador € um balao, A, de 250-500 mL cujo peso é conhecido. Para
carrega-lo, sua fina alonga é mergulhada no liquido problema colocado num vidro de relégio.
Um leve aquecimento do balao expulsa uma certa quantidade de ar e, ao resfriar-se, uma porgao
de liquido ¢ aspirada. O balao € agora introduzido num banho, B, onde se encontra um liquido
cuja temperatura de ebulicao deve ser 20-30°C superior a do liquido em estudo. Este vaporiza
deslocando o ar e o balao se enche de vapor cuja temperatura é a do banho e cuja pressao € a da
atmosfera. A extremidade da alonga ¢ fechada na chama, o balao ¢ esfriado a temperatura ambien-
te e pesado. A diferenca entre esse peso € o peso do balao vazio da a massa M do vapor. O volume
do vapor € o volume do balao, que € obtido enchendo-o com dgua e pesando-o. Na determinacao
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das massas molares de vapores a altas temperaturas, devem ser usados vaporizadores de ceramica
e de platina e o banho ¢ substituido por aquecimento elétrico.

—)

Figura 4.5 — Aparelho de Dumas

2) Meétodo de Hofmann (1868)

Determina-se o volume Vdo vapor, sendo as outras variaveis fixadas pelas condicoes da expe-
riéncia. O vaporizador ¢ um tubo barométrico, A, graduado, contendo mercurio e circundado
por uma manga de aquecimento, B, na qual circula vapor de um liquido a uma temperatura sufi-
cientemente alta para produzir vaporizacao rapida da substancia problema (Figura 4.6). Esta é
pesada num pequeno frasco, com rolha esmerilhada, o qual € introduzido na camara barométri-
ca deixando-o subir pela coluna de mercurio. Sob a reduzida pressao da camara barométrica, onde
s6 existe vapor de merctrio, o liquido vaporiza rapidamente, expulsando a rolha. O vapor forma-
do deprime o nivel do mercurio € o volume Vocupado ¢ lido no tubo, podendo-se fazer uma
correcao correspondente a dilatacao do vidro. A pressao P, exercida pelo vapor, ¢ igual a altura
barométrica H do momento, reduzida a 0°C, diminuida da altura %, também reduzida a 0°C, de-
vendo-se descontar ainda a pressao de vapor p do mercurio na temperatura da experiéncia:

P=H- (h+p)
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A\

Figura 4.6 — Aparelho de Hofmann

Mede-se a temperatura do vapor, introduzindo um termémetro no espaco entre a manga € o
tubo barométrico.

A peculiaridade do método de Hofmann € que a vaporizacao da substancia se verifica na ca-
mara barométrica e, portanto, sob pressao reduzida. Nessas condicoes, a substancia vaporiza numa
temperatura inferior a sua temperatura de ebulicao. O método é recomendado para substancias
que se decompoem facilmente quando aquecidas.

3) Método de Victor Meyer (1878)

E 0 mais conhecido dos métodos de determinacio da massa molar de vapores. Mede-se, como
no método de Hofmann, o volume Vdo vapor formado pela vaporizacao de uma massa conhecida
do liquido problema. Difere deste, entretanto, porque nao se mede o volume do vapor diretamen-
te, mas sim um volume igual de ar deslocado pelo vapor instantaneamente formado, sendo esta
determinacao feita na temperatura ambiente e nao na temperatura de vaporizacao do liquido.

O aparelho (Figura 4.7) consiste num tubo de vaporiza¢io, A, envolto em um tubo de aque-
cimento, B, no qual circula vapor a uma temperatura de 20-30°C superior a temperatura de ebu-
licao do liquido-problema. Este é introduzido numa ampola de vidro e pesado. No interior do
vaporizador, introduz-se uma haste metalica, em cuja extremidade inferior adapta-se a ampola
que pode ser rompida, no momento oportuno, por uma pressao vertical na haste. O vaporizador
A comunica-se na parte superior com uma bureta de gds, G, que contém agua ou mercurio, liga-
da a um tubo de nivel, N.
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Figura 4.7 — Aparelho de Victor Meyer

Ap6s um aquecimento de cerca de meia hora, o aparelho atinge uma temperatura estavel.
Rompe-se, entao, a ampola e o liquido vaporiza instantaneamente na parte inferior do tubo A,
deslocando igual volume de ar, na mesma temperatura, o qual é recolhido na bureta G. O ar es-
fria e passa a ocupar um certo volume Va temperatura ambiente e sob pressao atmosférica. Esse
volume é o mesmo que o vapor ocuparia se pudesse existir como tal na temperatura ambiente e
sob pressao atmosférica. A hipétese feita nesse caso é que o vapor, como o ar, se Comporta como
um gas ideal nas condi¢oes citadas. Sendo o processo aproximado, a introducao de mais este erro
nao causa maiores inconvenientes.

Como sera visto a seguir, muitas vezes hd interesse em determinar a densidade de um vapor a
temperaturas crescentes e sob pressao constante, de modo a poder avaliar a influéncia da tempe-
ratura sobre o grau de dissociacao molecular.

Nesses casos, um vaporizador de porcelana permite operar até 1500°C e um vaporizador de
iridio até 2000°C (Nernst, 1903). Como o metal se torna permeavel aos gases nestas temperatu-
ras, o aparelho deve ser revestido de material adequado (oxicloreto de magnésio). O tubo de
aquecimento é substituido por um forno elétrico com o qual podem ser obtidas temperaturas
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elevadas; o ar contido no interior do vaporizador ¢ substituido por um gas inerte (nitrogénio ou
argonio) para evitar eventual acao quimica com a substancia nestas temperaturas.

O aparelho utilizado por Nernst tinha uma capacidade de 2-3 mL e a substincia era pesada
numa microbalanca. O volume de gas deslocado era medido pelo movimento de um indicador
de mercirio num capilar horizontal graduado, ligado lateralmente ao vaporizador.

4.5 -RESULTADOS OBTIDOS NA DETERMINAGAO DE MASSAS MOLARES

A determinacao de massas molares de gases e vapores dd, em geral, resultados concordantes
com as expectativas de ordem quimica, excetuando alguns casos de associacao ou dissociacao
molecular, que serao discutidos a seguir. Mencionam-se aqui apenas alguns resultados obtidos com
os elementos.

A determinacao da massa molar dos vapores dos elementos metdlicos tais como sédio, mer-
ctrio, tdlio, zinco, cddmio e chumbo mostra que eles se encontram praticamente no estado atomi-
co e o mesmo se verifica com os gases nobres (grupo 18). Nesses casos, a massa molecular e a massa
atOmica sao idénticas. Elementos nao-metalicos, ao contrario, sao poliatdmicos. Assim, encontra-se
para os halogénios (grupo 17) uma massa molecular dupla da massa atdmica, o que significa que
suas moléculas sao diatdmicas. Todavia, a altas temperaturas verifica-se a dissociacao dos halogénios,
como sera visto. Hidrogénio e oxigénio sao também diatdmicos, ao passo que os elementos dos gru-
pos 15 e 16 apresentam moléculas mais complexas. A temperaturas moderadas encontram-se as se-
guintes formulas no estado de vapor: no grupo 15, P,, As,, Sb,;; no grupo 16, Sg e Se.

4.6 ~ASSOCIAGAO MOLECULAR

Um certo nimero de compostos possui, no estado de vapor, uma massa molecular mais eleva-
da do que a prevista com base nas valéncias. Diz-se que tais substancias se encontram associadas
no estado de vapor ou que sofrem associacao. Assim, para os 6xidos de fésforo e arsénio no esta-
do de vapor, sob a pressao atmosférica, encontram-se valores duplos dos esperados, isto €, massas
moleculares correspondentes as férmulas P,Oy, P,O ), As,Oy, Sb,O4 € 0 mesmo resultado se verifi-
ca para os cloretos Al,Cly, Al,Brg, Fe,Clg. Tais valores sao encontrados a temperaturas relativamen-
te baixas, mas, elevando-se a temperatura, verifica-se dissociacao em moléculas simples. A deter-
minacao da massa molar do vapor do acido fluoridrico indica a presenca de moléculas (HF) ,
onde 7 tem um valor médio igual a seis, que se reduz gradualmente a temperaturas mais altas. O
vapor do acido acético e do acido férmico, logo acima da temperatura de ebulicao, a pressao at-
mosférica, €é constituido de moléculas dimeras, pois a massa molecular encontrada corresponde

as formulas (CH;COOH), e (HCOOH)..

4.7 - DISSOCIAGAO TERMICA

E possivel vaporizar uma substancia a diversas temperaturas, sob a mesma pressio, e determi-
nar a densidade do vapor (ou a massa molar) a temperaturas crescentes. Verificou-se, em certos
casos, que a massa molar encontrada diminui com a temperatura e esse resultado aparentemente
absurdo pos em duvida a teoria atbmico-molecular. Esse é o caso do iodo, por exemplo, para o
qual foram encontrados os valores de massa molar na pressao de uma atmosfera, conforme mos-
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tra a Tabela 4.1, obtendo-se valores decrescentes que tendem ao limite 127 quando sao atingidos
0s 3000°C.

TABELA 4.1 - VARIACAO DA MASSA MOLAR DO I0DO COM A TEMPERATURA

Temperatura (°C) | Massa molar (g.mol™)
450 254
842 231
1027 212
Examinando a equacao:
= MRT _  RT
PV P

vé-se que a diminuicdo do valor de M deve ser atribuida a um aumento do volume V do vapor
muito além do requerido pela lei das isobaras, segundo a qual (V/7) = constante; da mesma for-
ma, a equacao indica que a densidade do vapor p = M/V, a pressao constante, diminui com a tem-
peratura mais do que era de se esperar.

A explicacao desta aparente anomalia foi dada por Cannizzaro, Kopp, Kekulé e depois por St.
Claire Deville (1857), mostrando que o aumento do volume ou a diminuicao da densidade do va-
por além do previsto pelas leis dos gases se devia a uma dissociacao das moléculas em outras mais
simples. De fato, segundo a Lei de Avogadro, se uma molécula se cinde em duas, estas vao ocupar,
nas mesmas condicoes de pressao e temperatura, um volume duplo da molécula original.

Essa dissociacao molecular chama-se dissociacdo térmica, porque o fendmeno esta na depen-
déncia direta da temperatura. Trata-se, na verdade, de uma reacao quimica reversivel, dependen-
do a posicao do equilibrio tanto da temperatura como da pressao. Como exemplos, tém-se:

I, = 2I; NH,Cl == NH,+ HCl;  PCl, == PCl,+Cl,
SO, == SO,+'/,0, NH, == 1/,N,+ 3/, H,

Como a dissociacao ¢ um fenémeno endotérmico, o equilibrio se desloca no sentido dos produ-
tos da dissociacao quando a temperatura aumenta, de acordo com o principio de Le Chatelier. Em
obediéncia a0 mesmo principio, o aumento de pressao desloca o equilibrio no sentido oposto a
dissociacao sempre que esta for acompanhada de um aumento no nimero de moléculas. Por isso,
a posicao do equilibrio ou o grau de dissociacao térmica depende da temperatura e da pressao a
que esta sujeito o gas.

E evidente que o vapor de uma substancia em dissocia¢ao ¢ uma mistura de gases constituida
de moléculas originais e das moléculas resultantes da dissociacao. Nessas condi¢oes a massa mo-
lar encontrada é uma massa molar média da mistura e a densidade do vapor é também uma den-
sidade média cujos valores dependem do grau de dissociacao e variam, portanto, com a tempera-
tura e com a pressao. Representando por v o namero de moléculas (ou dtomos) em que se disso-
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ciaa molécula original, a massa molar média <M > do vapor fica entre os limites M e M/v; analoga-

mente, a densidade média (p)fica entre p e p/v.

Generalizando, a dissociacao de uma substancia S pode ser representada pela equacao:
S == adA+ B (4.15)

Vé-se quev=a+b

4.8 - GRAU DE DISSOCIAGAO E SUA DETERMINAGAO

Seja n” o nimero inicial de méis de uma substancia que se dissocia segundo a equacao (4.15)
e no numero de moéis da mesma substancia ap6s atingido o equilibrio quimico. O avanco atingi-
do pela reacao nesta ultima situacao sera:

S (4.16)

A grandeza relacionada ao avanco da reacao é o grau de dissociacao, definido como a fracao
da substancia original que sofreu dissociacao ao ser atingido o equilibrio

0 PO
n_—n _ mois dissociados (4.17)

n mois iniciais

o =

Como se vé&, oo = A quando n’ = 1. O grau de dissociacao ¢ um indicador da posicao de equili-
brio quimico e varia com a temperatura e com a pressao: o.(7, P).

Enquanto o € a fracao da substancia original que sofreu dissociacao, 1 — o € a fracao que per-
maneceu intacta. Isso significa que, partindo de 7’ méis da substancia original, #° (1 — o) € o nu-
mero de méis que permaneceu inalterado, enquanto 7’0t é o numero de méis que se dissociou.
Além disso, como cada molécula dissociada produz v outras, o nimero de mdis resultantes da
dissociacao sera n’ov = n’0a + n’0b. Resumindo, o ndmero de méis das diversas espécies quimi-
cas presentes no equilibrio, em dadas condi¢oes de temperatura e pressao, sera:

S == dA+ 1B

o

n(l-o) noa nob

o que da para o numero total de mois

an: n’ (1-0o) + n’owv
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2= +o(v-1)] (4.18)

O grau de dissociacao pode ser facilmente calculado se admitirmos que a mistura de gases
que resulta da dissociacao térmica se comporta como uma mistura de gases ideais. Nesse caso,

PV=Yn, RT (2.24)
ou
PV=n"[1+a (v=1)]RT (4.19)

Desta equacdo, obtém-se oo em funcao do niimero de méis da substancia original e das varia-
veis de estado V, P, T.

o= v 1 (4.20)
WRT(v—1) v -1

No caso mais freqtiente em que v = 2,

o= fV -1 (v =2) (4.21)
n RT

Por outro lado, a equacao de estado de uma mistura de gases ideais pode ser escrita também
sob a forma:

()

onde <]W > € a massa molar média da mistura gasosa.

PV = RT

Comparando com a equacao (4.19),

<

n’ [l+0c(v—l)]=4= no_
(M) (M

~—

_ M- (M)
o —W (422)
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No caso mais comum em que V = 2,

u (v=2)
o=——=-r" v= (4.23)
(M)

Sabe-se que, em dadas condi¢oes de pressao e temperatura, as massas molares dos gases ideais
sao proporcionais as respectivas densidades [equacao (4.2)]. Por isso, em vez de (4.22) e (4.23),
pode-se também escrever:

_p—(p)
a=" <_p<>p ) w=y (4.95)

onde (p)¢é a densidade média da mistura, enquanto p é a densidade que teria o gas original caso
nao sofresse alteracao, nas mesmas condicoes de pressao e temperatura.

4.9 - GRAU DE DISSOCIAGAO E PRESSAO PARCIAL
As pressoes parciais dos componentes de uma mistura gasosa, resultante da dissociacao tér-
mica, podem ser determinadas se for conhecido o grau de dissociacdo. Se partirmos de n° moéis

de uma substancia S, deveremos ter, em dadas condicoes de pressao e temperatura,
S == aA+ B
n’ (1 -a) n‘oa nob
A pressao total Psera a soma das pressoes parciais:
P=P;+ P, + Py
e, se o comportamento for ideal, deveremos ter, segundo Dalton,

Py=xP; Py=x:P; Py=xP;
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_ no(l—oc) _ 1-a
S toaw-1)]  lt+o(v-1)

P, = . noa po oa
n [l+av—1)] 1+o(v—1)
_ n’ab _ ob p
2l+aw-1)] 1+a(v-1)
Frequentemente,
a=1; b=1, v=a+b=2
e entao
1-a o o
Po=—P: = P, =
§ 1+a 4 1+a B 1+

de modo que, neste caso, os produtos de dissociacao exercem a mesma pressao parcial se partir-
mos da substancia original pura.

4.10 - DISSOCIAGAOQ DE ELEMENTOS

Em temperaturas muito elevadas e sob a pressao atmosférica, os halogénios encontram-se
completamente dissociados. Um grau de dissociacao de 50% € encontrado no cloro a 1700°C e
no iodo a 1200°C, a pressao atmosférica.

O vapor de enxofre, logo acima da temperatura de ebulicao (444,6°C), tem massa molar que
corresponde a féormula Sg (256 g/mol) e esta é também a massa molar do enxofre sélido. Entre-
tanto, este valor decresce quando a temperatura se eleva, atingindo 250 a 450°C e 50 a 2070°C.
Este ultimo valor indica que, nessa temperatura, o vapor de enxofre ja contém moléculas monoa-
tomicas (32 g.mol™). Por isso, a dissociacao do enxofre ocorre provavelmente em duas etapas:

S¢ =4S, == 8S
O vapor de selénio comporta-se durante o aquecimento de maneira semelhante & do enxo-

fre, verificando-se a existéncia de moléculas Seg e Se; a baixas temperaturas e de moléculas mo-
noatomicas acima de 1000°C.

Fosforo, arsénio e antimonio possuem moléculas P,, As, e Sb,, mas estas se dissociam pelo
aquecimento segundo

P, == 2P,

sendo provavel também a existéncia de moléculas monoatomicas acima de 1000°C. Antimonio e
bismuto encontram-se em estado atdbmico acima de 2000°C.
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4.11 - DISSOCIAGAO DE COMPOSTOS

Compostos que, a temperaturas moderadas, encontram-se associados dissociam-se gradual-
mente em moléculas simples e idénticas a medida que aumenta a temperatura. Assim o vapor de
cloreto de aluminio, que consiste principalmente em moléculas Al,Clya 200°C estd completamente
dissociado em moléculas AlCl; a 800°C, segundo

ALCl, == 2AICI,

verificando-se coisa semelhante com as moléculas Al,Br; e Fe,Cl.

Da mesma forma, a massa molar do vapor de 6xido arsenioso corresponde a As,Og a 600°C,
mas reduz-se a As,O3 a 1800°C, havendo uma mistura das duas espécies moleculares entre esses
limites de temperatura:

As, Oy == 2As,0,

O vapor de acido acético consiste em moléculas duplas (CH;COOH), logo acima do ponto
de ebulicao, mas dissocia-se em moléculas simples pelo aquecimento, tornando-se completa a dis-
sociacao a 250°C. Um decréscimo da pressao favorece a dissociacao, de acordo com o principio
de Le Chatelier. A Tabela 4.2 d4 alguns resultados a respeito.

TABELA 4.2 - GRAU DE DISSOCIACAO DAS MOLECULAS (CH,COOH),

Pressao (mmHg) 25°C 30°C 35°C 40°C

5 0,165 0,209 0,252 0,294
10 0,112 0,149 0,182 0,218
15 0,083 0,119 0,150 0,185

Vao ser examinados, agora, alguns casos em que a dissociacao produz moléculas diferentes.
Um exemplo € o da dissociacao do tetroxido de nitrogénio. Na temperatura de 22°C, logo acima
do ponto de ebulicao, a determina¢ao da massa molar indica a presenca quase exclusiva de moléculas
N,O, no vapor, que apresenta uma cor castanho-avermelhada. Aquecendo, a cor torna-se cada
vez mais escura e a 140°C a massa molar encontrada corresponde a formula NO,. Continuando a
aquecer, o gas torna-se quase incolor e a massa molar diminui ainda mais, atingindo um valor proé-
ximo de 30 na temperatura de 620°C. Estes fatos refletem uma dissociacao por etapas:

N,O, == 2NO, == 2NO + O,

O abaixamento da temperatura produz a inversao dos fendmenos observados.

Dumas (1836) verificou que a massa molar de cloreto de amonio era a metade do valor espera-
do e, em consequiéncia, ele e outros puseram em duvida a hipétese de Avogadro. Foi esta dificulda-
de que levou Cannizzaro, Koop e Kekulé a descoberta da dissociacao térmica. Assim, deve-se ter

NH,Cl == NH, + HCI
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encontrando-se uma massa molar igual 2 metade da que corresponde a férmula NH,Cl, quando
a dissociacao for completa. Alids, a existéncia de NH; e HCI no vapor foi demonstrada por meio
de uma separacao parcial dos gases por difusao através de um tampao poroso. Em obediéncia a
Lei de Graham, a difusao do NH; (17 g.mol™) é maior que a do HCI (36,5 g.mol™) e, assim, o gds
difundido ¢é mais rico em NH; que o gds original, o que se pode comprovar pela acao sobre o
papel de tornassol umedecido.

As densidades de vapor do PCl; e do PBr; sao também inferiores aos valores previstos, indi-
cando a dissociacao:

PCl, == PCl, + Cl,

O progresso da dissociacao, a medida que aumenta a temperatura, pode ser apreciado pela
acentuacao da cor caracteristica do cloro ou do bromo respectivamente.

Outro caso interessante ¢ o da dissociacao térmica do calomelano. A densidade de vapor do
cloreto mercuroso corresponde a férmula HgCl mas, por outro lado, verifica-se a presenca de
mercurio livre e de cloreto merctrico no vapor. E evidente, portanto, que ocorre dissociacao e
que se deve atribuir ao calomelano a férmula Hg,Cl,, de modo que a dissociacao se verifique de
acordo com a equacao:

HgQCIQ ‘_: HgCIQ + Hg

Admitindo que a dissociacao seja total, se explica que a massa molar encontrada correspon-
de a férmula HgCl, que é a metade de Hg,Cl,. Esta interpretacao se harmoniza com a observacao
que o fon mercuroso é Hg,*" e nao Hg".

Muitos outros casos de dissociacao foram estudados e entre estes os dos compostos SbCI, SO,Cl,,
COCl,, COBry, ICl e CO.,,.

Note-se que, as vezes, a dissociacao nao implica variacao do nimero de moléculas e a massa

molar do vapor nao sofre variacao. E o caso da dissociacao do acido iodidrico:

9HI == H, + I,

4.12 - PROBLEMAS PROPOSTOS

4.1) Os seguintes dados foram obtidos na determinacao da massa molar de um certo gas pelo mé-
todo de Regnault —massa do bulbo evacuado: 42,5050 g; massa do bulbo com gas: 43,3412 g; mas-
sa do bulbo com agua: 365,31 g; temperatura: 25°C; pressao corrigida: 745 mmHg; densidade da
agua: 0,9970. Calcule a massa molar do gds.

4.2) Na temperatura de 842°C, determinagoes da massa molar do vapor de iodo forneceram o
valor 231 g.mol". Calcule o grau de dissociacao do iodo nessa temperatura.

4.3) Na temperatura de 1000°C, o vapor de bromo ¢é 4,80 vezes mais denso que o oxigénio. Qual
o grau de dissociacao das moléculas diatdbmicas de bromo nessa temperatura?

4.4) A densidade do gas produzido pela dissociacao do triéxido de enxofre, de acordo com a equa-
€20 SO; = SO, + 2 Oy, € 0,965 g.L! na temperatura de 627°C sob a pressao de 1 bar. Calcule o
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grau de dissociacao do tri6xido de enxofre e as pressoes parciais dos gases produzidos pela disso-
ciacao quando um mol de triéxido de enxofre € aquecido a 627°C sob a pressao de 1 bar.

4.5) Um mol de amoénia ocupa um volume de 10,8 litros na temperatura de 400°C e sob a pressao
de 10 atm. Calcule o grau de dissociacao da amonia nestas condigoes.

4.6) Na temperatura de 23°C, 2,33 g de N,O, exercem uma pressao de 440 mmHg quando vapo-
rizados e parcialmente dissociados em um bulbo de 1300 mL de capacidade. Qual o grau de dis-
sociacao do N,O,?

4.7) O volume ocupado por 0,492 g de N,O, a pressao de 750 mmHg é de 241 mL na temperatu-
ra de 65°C. Calcule a massa molar aparente da mistura e o grau de dissociacao do N,O,.

4.8) Calcule a pressao exercida por 80,0 gramas de CO,, mantidos em um recipiente de 2,0 litros
na temperatura de 400 K, sabendo que o mesmo se encontra 20% dissociado em monéxido de
carbono e oxigénio.

4.9) Calcule o volume ocupado por 85 gramas de N,O, quando o mesmo se encontra 27% disso-
ciado a 35°C sob a pressao de 1 bar.

4.10) Quando 3 dtomos-grama de fésforo e 7 méis de cloro sao postos em contato a 523 K, o {6s-
foro é completamente convertido em uma mistura de PCl; e PCl;. Ao final, sob uma pressao total
de 5 bar, 55% do fosforo se encontra sob a forma de tricloreto. Calcule a densidade da mistura
resultante e a pressao parcial do cloro na mesma.

RESPOSTAS

4.1) 64,47 g.mol’

4.2) 9,06%

4.3) 4%

4.4) 31,1%; SO, = 0,596 bar; SO, = 0,269 bar; O, = 0,135 bar
4.5) 95,5%

4.6) 22,3%

4.7) 57,4 g.mol"; 60,3%

4.8) 3,33 x 10° Pa

4.9) 30,06 L

4.10) 16,35 g.L"; 1,385 bar
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A Primeira Lei da Termodinamica. Capitulo b
Energia interna e entalpia

5.1 — MECANICA E TERMODINAMICA

A Mecanica trata exclusivamente de fendmenos decorrentes das variacoes das chamadas coor-
denadas mecanicas ou externas dos sistemas (posicao, velocidade, aceleracao). A observacao dos
fendmenos mecanicos deu origem aos conceitos de forca, trabalho e energia, assim como ao prin-
cipio da conservacao da energia mecanica.

Outras formas de trabalho foram reconhecidas além do mecanico (trabalho elétrico, magné-
tico) e o calor foi incluido, ao lado do trabalho, como forma de energia, dando origem a Termo-
dinamica. Esta se desenvolveu, de inicio, em torno da tecnologia da mdquina a vapor, mas os seus
principios foram estendidos as transformacoes decorrentes das variacoes de coordenadas termo-
dinamicas dos sistemas (temperatura, pressao, composi¢ao etc.) que se constituem em manifes-
tacoes do estado interno dos sistemas.

Considerar-se-a, inicialmente, a conservacao do trabalho sob forma de energia mecanica para
tratar, em seguida, do principio da conservacao da energia em sua forma mais ampla e das suas
consequéncias no campo das transformacoes termodinamicas.

5.2 - CONVERSAO DE TRABALHO EM ENERGIA MECANICA

Seja um sistema cuja massa, m, esteja concentrada num ponto O, sendo FFuma forca aplicada
a este ponto. O trabalho realizado pela forca F;, que imprime ao ponto O um deslocamento dxna
direcao Ox € definido pelo produto escalar dos vetores Fe dx, ou seja,

dw= F cos 8 dx (5.1)

ou
dw = fdx (5.2)

onde fé a componente da forca F'na direcao do deslocamento.

Vé-se que o trabalho realizado pela forca F'sera positivo sempre que o angulo 0 entre as dire-
coes da forca e do deslocamento for inferior a 90°, como no caso representado na Figura 5.1, mas
sera negativo quando 6 > 90°, porque entao cos® < 0 e a componente ftera direcio oposta ao
deslocamento dx.



O

dx
Figura 5.1 — Trabalho de uma forca

Na expressao (5.2), aforca fé suposta constante durante o deslocamento infinitesimal dx, mas
ela pode variar ao longo do percurso Ox. Por isso, o trabalho realizado pela forca variavel f(x), ao
deslocar seu ponto de aplicacdao entre os pontos x; € x,, sera dado pela integral:

w= dew = J.:z fx)dx (5.8)

Uma unidade de trabalho deve ser definida nos termos da equacao (5.2). Tem-se assim:
joule = newton X metro = volt x coulomb = volt x ampeére x segundo
Considere-se agora um sistema de massa m, que passa de um estado (1) de posicao (x;, h;) e

velocidade v; a um estado (2) de posicao (x,, h,) e velocidade v,, movido por uma forca livre de
atritos, no campo da gravidade (Figura 5.2).

Xl X2

Figura 5.2 — Conversao de trabalho em energia cinética e potencial
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Embora a forca aplicada ao mével possa variar de intensidade e direcao entre os estados (1) e
(2), demonstra-se que o trabalho realizado pela forca entre esses dois pontos sera:

mug moy
w=—"-

2

+mghy — mghy (5.4)

onde g é a aceleracao da gravidade.

A quantidade mv*/2 = I, chama-se energia cinética (Lord Kelvin, 1856), enquanto mgh = F, é
a energia potencial do sistema (Rankine, 1853).

Por isso, a equacao (5.4) pode ser escrita sob a forma
w= (El:)2 - (E() 1 + (E}1)2 - (E}))Q

ou
w=AE, + AE,= AE (5.5)

Este resultado leva as conclusoes apresentadas a seguir:

1) o trabalho aplicado ao sistema é conservado sob a forma de um acréscimo de energia me-
canica (cinética + potencial);

2) o acréscimo de energia cinética representa trabalho armazenado no sistema por efeito de
um acréscimo de sua velocidade e pode ser devolvido por uma reducao correspondente de
velocidade;

3) o acréscimo de energia potencial representa trabalho armazenado no sistema por efeito
de uma variacao de sua posicao no campo da gravidade e pode ser devolvido pelo retorno do
sistema a posicao inicial;

4) energia cinética e energia potencial sao funcoes de ponto, pois sua variacao entre dois es-
tados do sistema nao depende do caminho ou trajetéria percorrida pelo sistema, mas apenas
das coordenadas (posicao e velocidade) que caracterizam estes estados.

Em resumo, energia cinética e potencial sio propriedades escalares e extensivas (dependem
da massa) e sua soma constitui a energia mecdnica do sistema. Qualquer trabalho realizado em
um sistema é conservado sob forma de energia mecéanica se o processo se restringir a variacao das
coordenadas mecanicas desse sistema, excluidas quaisquer forcas de atrito.

Ha dois casos em que a variacao da energia mecanica de um sistema € nula, isto €,
AE, + AE,=AE=0 (5.6)

O primeiro se verifica quando o sistema percorre um ciclo, de tal sorte que as coordenadas
mecanicas (posicao e velocidade) do estado final sao idénticas as do estado inicial. Entao AE, =0
e AE, =0 e todo o trabalho armazenado em uma etapa do ciclo € devolvido ao meio externo na
outra etapa.
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O segundo ocorre num sistema ésolado, de modo a nao haver troca de trabalho com o exterior
(w=0). Entre dois estados,

isto é, um acréscimo de energia potencial s6 € possivel a custa de uma diminuicao equivalente de
energia cinética e vice-versa.

Essa constatacao constitui o principio da conservacao da energia mecanica que, de certa for-
ma, encontrava-se implicito nos trabalhos de Galileu (1564-1642) e de Newton (1642-1726).

5.3 — CONVERSAO DO TRABALHO EM ENERGIA INTERNA

Viu-se que trabalho é uma grandeza capaz de conservar-se sob forma de energia cinética e/
ou potencial de um sistema. Diz-se, por isso, que trabalho e energia mecanica sdo grandezas idénticas.

Vejamos o que acontece quando trabalho é aplicado a um sistema cujas coordenadas mecani-
cas (posicao, velocidade) se mantém inalteradas. A experiéncia mostra que, nesse caso, sao as
coordenadas termodindmicas (volume, pressao, temperatura etc.) que se alteram. Essas varidaveis de-
pendem do estado interno do sistema e pode-se postular que o trabalho se conserva agora sob for-
ma de energia interna do sistema. A variacao de energia interna do sistema nada mais € que a soma
das variacoes de energia cinética e/ou potencial de todos os corptisculos que o constituem.

Uma experiéncia simples ilustra o que foi dito. Tome-se um sistema com uma certa massa de
um liquido contido num invélucro de paredes adiabaticas (Figura 5.3), incluindo um termoéme-
tro e um agitador.

O estado termodindmico de tal sistema simples fica determinado pela temperatura e pela pres-
sao. Mas esta dltima € a pressao atmosférica, que se mantém inalterada durante a experiéncia.

Aaplicacao de trabalho ao sistema faz-se mediante a interacao com um reservatorio de traba-
lho constituido de um peso, mg, suspenso por uma roldana. O trabalho aplicado € igual a dimi-
nuicao da energia potencial do peso, ou seja, mg (hy — hy), enquanto o efeito observado no siste-
ma é uma elevacao de temperatura de 77 a T,. Observa-se, além disso, que a elevacdao de tempera-
tura é proporcional ao trabalho aplicado.

Isso leva a supor que o trabalho aplicado adiabaticamente ao sistema converte-se em energia
interna, ao transpor a fronteira entre o meio externo e o sistema e que o acréscimo de energia
interna estd vinculado a mudanca do estado termodinamico do sistema, mudanca esta que se li-
mita a uma simples variacao de temperatura.

Define-se trabalho, em Termodinamica, como energia trocada entre o sistema e o meio externo, como
conseqiiéncia exclusiva de uma forca que atua entre esse sistema e o meio externo.

O trabalho trocado entre o sistema e o meio externo ¢ medido no segundo e corresponde a
variacao de energia potencial de um reservatério de trabalho vinculado ao sistema e constituido de
um peso suspenso. O trabalho entregue pelo sistema ao meio externo manifesta-se por meio de um
acréscimo de energia potencial deste Gltimo (elevacao do peso), enquanto o trabalho recebido pelo
sistema pode ser medido pela diminuicao de energia potencial do meio externo (descida do peso).

Nao ha trabalho interno em Termodinamica. Ao contrdrio, todo o trabalho é realizado por
forcas externas ao sistema, variando apenas o sinal do mesmo conforme a convencao adotada.
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Convenciona-se que a energia cedida pelo sistema ao meio externo, sob forma de trabalho, ¢ uma
quantidade negativa em relacao ao sistema; inversamente, a energia recebida pelo sistema sob forma
de trabalho é uma quantidade positiva em relacao a ele. No primeiro caso, o trabalho ¢ realizado
contra as forcas externas; no segundo, o € pelas forcas externas contra o sistema.*

e - _ _h2

Reservatorio de trabalho

Figura 5.3 — Conversao de trabalho em energia interna

5.4 — CALOR. A PRIMEIRA LEI DA TERMODINAMICA

Calor pode ser definido provisoriamente como uma quantidade que se transfere de um cor-
po a outro por efeito exclusivo de uma diferenca de temperatura entre ambos.

E um dado de experiéncia que a quantidade de calor recebida por um sistema simples, sob
pressao constante, é proporcional ao acréscimo de temperatura produzido, isto €,

g=C(T=T) 6D

* A mdquina a vapor ¢ um sistema que tem por finalidade transformar calor em trabalho. Essa ¢ a origem da antiga con-
vencao segundo a qual trabalho produzido por um sistema termodinamico ¢ uma quantidade positiva. Todavia, um nu-
mero crescente de autores vem adotando a convencao aqui proposta, segundo a qual ao trabalho recebido pelo sistema se
atribui um sinal positivo. A adog¢ao dessa convencao se justifica por questoes de homogeneidade, uma vez que o mesmo
critério sera utilizado para o calor recebido pelo sistema, o qual receberd um sinal positivo.
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onde C¢é um fator de proporcionalidade, chamado capacidade térmica, que depende da nature-
za da substancia, da massa considerada e que varia sensivelmente com o intervalo de temperatura
T,-T,.

A equacao (5.7) permite definir uma unidade de quantidade de calor. Para isso, se considera
a agua liquida como substancia de referéncia e arbitra-se um valor unitario para a sua capacidade
térmica a 15°C. Resulta entao a caloria a 15°C definida como a quantidade de calor necessaria
para elevar de 14,5°C a 15,5°C a temperatura de um grama de agua.

A capacidade térmica que figura na equacdo (5.7) deve ser considerada uma capacidade tér-
mica média entre as temperaturas 7; e T,. Com mais rigor, escreve-se:

dg=C(T) dT (5.8)

T
q= . c(r)dr (5.9)

onde C(T) representa a dependéncia funcional entre capacidade térmica e temperatura.

Quantidades de calor trocadas entre um sistema e o meio externo sao medidas neste por meio
de um calorimetro, que é um reservatorio de calor (massa de dgua), de capacidade térmica co-
nhecida, cujas variacoes de temperatura dao as quantidades de calor recebidas de um sistema ou
transferidas para ele. A capacidade térmica do calorimetro deve ser bastante grande a fim de que
as variacoes de temperatura sejam suficientemente pequenas para admitir-se constancia de capa-
cidade térmica na equacao (5.7).

O calor recebido por um sistema ¢ considerado uma quantidade positiva em relacao a esse
sistema. Inversamente, o calor transferido ao meio externo ¢ uma quantidade negativa em rela-
¢a0 ao sistema.

Até a metade do século passado, acreditava-se que o calor fosse um fluido indestrutivel e im-
ponderavel, denominado caldrico, capaz de fluir de um corpo a outro, impelido por uma diferen-
ca de temperatura, tal como um liquido escoa de um nivel superior a um inferior. A maquina a
vapor (James Watt, 1769) era considerada como um dispositivo em que o trabalho era produzido
por efeito de uma “queda” de caldrico entre duas temperaturas (tal como acontece com a queda
da dgua em uma mdquina hidrdulica), permanecendo intato o calérico no fim do processo.

Entretanto, ja em 1789, Benjamin Thomson (Conde Rumford), dirigindo os trabalhos de
perfuracao de canhoes num arsenal de Munich, havia demonstrado que o calor gerado nesta
operacao s6 podia provir da destruicao, por atrito, do trabalho aplicado a broca. Logo depois
(1799), Davy mostrou que o atrito entre dois pedacos de gelo a—2°C, no interior de um recipien-
te evacuado e adiabatico, produzia a fusao e que o calor de fusao s6 podia provir do trabalho con-
sumido. Joule deu inicio as suas cldssicas experiéncias que demonstraram a equivaléncia entre o
trabalho consumido e o calor produzido num processo ciclico. Entrementes, antes que Joule pu-
blicasse qualquer dos resultados obtidos, Mayer (1842) teceu consideracoes de ordem experimen-
tal e filosofica sobre a natureza do calor como forma de energia e fez a primeira avaliacao do equi-
valente mecanico do calor baseando-se na diferenca entre as capacidades térmicas a pressao cons-
tante, G, e avolume constante, C,, do ar.
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Serd agora examinada uma das tantas experiéncias que serviram a Joule para determinar o
equivalente mecanico do calor. Uma certa massa de um liquido ¢ submetida a uma transforma-
¢ao ciclica constituida de duas etapas. Na primeira, trabalho ¢ aplicado adiabaticamente ao siste-
ma, tal como foi descrito anteriormente (Figura 5.3), de modo que a sua temperatura se eleva de
T\ a Ty; na segunda, o sistema € posto em comunica¢ao com um calorimetro por intermédio de
uma janela diatérmica, através da qual flui calor do sistema para o calorimetro até restabelecer-
se, no sistema, a temperatura inicial 73, fechando-se assim o ciclo (Figura 5.4).

A quantidade de trabalho entregue ao sistema (w) e a quantidade de calor por ele cedida (- ¢)
podem ser medidas no meio externo verificando-se que, embora se alterem em cada experiéncia
as quantidades de trabalho e de calor trocadas com o meio externo, a razdo entre o trabalho recebido
e o calor cedido pelo sistema é constante em todas as transformacgoes ciclicas.

lwl
|q|_] (5.10)
ou
|w|=J|q] (ciclo) (5.11)
! |
=
T i L : i — Reservatorio de trabalho

Reservatério de calor

Figura 5.4 — Experiéncia de Joule
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A constante J ¢ o equivalente mecanico do calor e o seu valor numérico depende, naturalmente,
das unidades escolhidas para medir as quantidades de trabalho e de calor postas em jogo. Assim,
medindo o trabalho em joules e o calor em calorias de 15°C, obtém-se:

J=4,1858 joules.cal3}

Portanto, sob as mais variadas condicoes, em toda a transformacao ciclica de um sistema, o
trabalho que desaparece no meio externo é substituido por uma quantidade de calor tal que:

1 cal ;. = 4,1858 joules (5.12)

Esta relacao de equivaléncia [equacao (5.11)] entre trabalho e calor constitui a Primeira Le:
da Termodindamica ou Lei da Conservagdo da Energia.

Trata-se de um resultado puramente experimental, independente de qualquer postulado ou
hipétese anterior. A relacao (5.11) mostra que trabalho e calor sao formas distintas da mesma
entidade, a qual se denomina energia, € que esta se conserva em todas as transformacoes. Ao cabo
de uma transformacao ciclica, nao s6 o sistema readquire o estado anterior como a quantidade
total de energia do Universo (trabalho + calor) permanece inalterada.

Podemos agora substituir a definicao proviséria dada inicialmente ao calor por um conceito
definitivo: calor ¢ energia trocada entre sistema e meio externo, por efeito exclusivo de uma diferenca de tem-
peratura. Nesta transferéncia de energia nao ha interveniéncia de qualquer forca. Considera-se a
energia recebida por um sistema sob forma de calor como uma quantidade positiva, em relacao
a0 mesmo sistema, ao passo que calor transmitido pelo sistema ao meio externo ¢ uma quantida-
de negativa.

A partir de 1948 resolveu-se, por acordo internacional, abandonar a caloria a 15°C, baseada
na capacidade térmica da agua, para definir uma caloria referida a uma quantidade de trabalho
tal que

1 cal = 4,1840 joules (5.13)

Isso se deve a que as quantidades de calor sao mais exatamente medidas pelo método da “subs-
tituicao”, que consiste em medir a quantidade de trabalho elétrico (em joules) capaz de produzir
no calorimetro a mesma elevacao de temperatura que o fené6meno observado. A quantidade de
trabalho elétrico equivalente ao calor a ser medido é dada por

w=EQ=IRIt=I*Rtjoules (5.14)

onde /¢ aintensidade de uma corrente constante, expressa em amperes, que durante ¢segundos
percorre uma resisténcia de R ohms imersa na dgua do calorimetro.

O joule e a caloria devem ser considerados como diferentes unidades da mesma grandeza,
podendo-se medir uma quantidade de calor em joules e um trabalho em calorias. A caloria esta
sendo abandonada, permanecendo o joule como unidade de energia no Sistema Internacional
(SI) utilizado como sistema legal no Brasil e em muitos paises.
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5.5 ENERGIA INTERNA COMO FUNGAO DE ESTADO.
EXPRESSAO ANALITICA DA PRIMEIRA LEI DA TERMODINAMICA

Viu-se, na secao 5.4, que calor e trabalho sao formas diversas de energia. Por isso se podem
medir quantidades de calor e trabalho fazendo uso da mesma unidade de energia. Isso equivale a
tornar igual a unidade o fator de conversao /, na equacao (5.11) de modo que, em qualquer trans-
formacao ciclica,

—w=g¢q (5.15)

g+ w=0 (5.16)

Vamos agora mostrar que, como conseqiiéncia da Primeira Lei da Termodinamica, a energia
interna de wm sistema é uma propriedade termodinamica.

Para tanto, sera considerado um sistema simples cujos estados fisicos fiquem determinados
apenas por duas varidveis (x, y), sujeito a uma transformacao ciclica 1A2B1, representada na Fi-
gura 5.5.

No caso mais geral, o calor grecebido pelo sistema pode ser o resultado de quantidades liqui-
das de calor que entram e saem do sistema e o mesmo se pode dizer do trabalho (- w) produzido.

(2)

—
—
~

X, X,

Figura 5.5 — A energia interna € funcao de estado

Mais precisamente, se dg € dw representam, respectivamente, quantidades infinitesimais de
calor e trabalho, tem-se ao longo de um ciclo, em vez da equacao (5.16),

}dq+§dw=0 (5.17)
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§(dq+dw>=0 (5.18)

Mas, segundo foi visto na secdo 1.17, a integral, ao longo de um ciclo, de uma diferencial exa-
ta é sempre nula. Por esta razao, o integrando (dg + dw) deve ser uma diferencial exata que sera
representada por dU, sendo U, necessariamente, uma funcao termodindmica U (x, y). A esta pro-
priedade, cuja existéncia ja havia sido postulada na secao 5.3, denomina-se energia interna do siste-
ma. Fica claro que

ii;dU:O (5.19)

dU= dq+ dw (5.20)

onde dU é uma diferencial exata mas dq e dw, separadamente, nao o sao.

A equacao (5.20) refere-se a uma etapa infinitesimal de um processo, mas para uma transfor-
macao finita entre os estados (1) e (2) do sistema tem-se:

av = [ag+ [
L _L“Lw (5.21)
U-U=q+w
AU=q+w (5.22)

As equacoes (5.19), (5.20) e (5.22) sao expressoes analiticas da Primeira Lei da Termodina-
mica e sao validas para um sistema que nao troca matéria com o meio externo (sistema fechado).

A equacao (5.22) mostra que a energia se conserva em toda a transformacao, pois o acrésci-
mo AUde energia interna do sistema € igual a energia (¢ + w) perdida pelo meio externo.

Sistema

_ »
q ‘ - w
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O emprego correto da equacao (5.22) exige obediéncia ao significado atribuido a cada sim-
bolo que figura nesta equacao.

1) AU= U, - U, é o acréscimo de energia interna do sistema. Este acréscimo pode ser positivo
ou negativo: no primeiro caso, U, > Uj; no segundo, U, < U,.

2) grepresenta calor recebido pelo sistema. Quando o calor é cedido pelo sistema, ¢ é expresso
por um nimero negativo e diz-se que o calor é negativo.

3) wrepresenta trabalho recebido pelo sistema. Quando o trabalho é produzido pelo sistema,
w é expresso por um ndmero negativo e diz-se que o trabalho € negativo.
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5.6 - CONSIDERAGOES SOBRE A PRIMEIRA LEI

Maiquina ¢ um sistema que sofre transformacoes ciclicas sucessivas. Ao cabo de um ciclo, a
energia recebida do meio externo ¢ a ele devolvida sob a mesma forma, ou sob forma diversa, ¢ o
sistema (ou a maquina) readquire o estado anterior. Uma maquina nao ¢, portanto, um gerador,
mas sim um transformador de energia, que retoma sempre o mesmo estado ao final de cada ciclo
repetido indefinidamente.

Existem mdquinas térmicas e nao-térmicas. Como AU= 0 ao termo de um ciclo, tem-se da equa-
cao (5.22) que

—w=gq (ciclo)
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—fdwz{)dq

significando que a soma algébrica das quantidades de trabalho produzidas pelo sistema é igual a
soma algébrica das quantidades de calor recebidas do meio externo. Assim funciona uma maqui-
na térmica.

Por outro lado, uma maquina nao-térmica limita-se a converter uma forma de trabalho em
outra forma de trabalho. Nesse caso,

e também

Portanto, numa maquina nao-térmica € nula a soma algébrica das quantidades de trabalho
produzidas: vale dizer que, ao se fechar um ciclo, o trabalho recebido pela mdquina foi devolvido
sob a mesma forma ou sob forma distinta. Assim, um “gerador” elétrico (dinamo) recebe traba-
lho mecanico e devolve trabalho elétrico, enquanto um motor elétrico realiza a transformacao
inversa.

Uma pilha, evidentemente, nao ¢ uma maquina, pois produz trabalho elétrico a custa de sua
propria energia interna, sofrendo uma transformacao permanente e ciclica, isto €,

—w=-AU+¢q

Frequientemente dd-se a Primeira Lei o seguinte enunciado: ¢ impossivel construir um perpe-
tuum mobile de primeira espécie,” isto ¢, uma mdquina que, operando em ciclos, tenha como inico efeito
entregar ao meio externo uma quantidade de energia maior que a recebida.

O efeito de tal maquina seria o de aumentar continuamente a energia do Universo, enquan-
to a maquina (isto é, o sistema) permaneceria sempre idéntica a si mesma.

Este enunciado pressupoe reconhecida a equivaléncia entre calor e trabalho, pois a palavra
energia tem, nesse caso, o significado de trabalho e/ou calor.

Aimpossibilidade de realizar um perpetuum mobile e a constatacao de equivaléncia entre calor
e trabalho sao aspectos diversos da mesma lei: a Lei da Conservacao da Energia. Ambas sao cons-
tatacoes empiricas que levam a definir energia interna como propriedade ou como funcao de
estado de sistemas termodinamicos.

Para que a maquina referida fosse realizdvel, seria necessario que o acréscimo de energia in-
terna de um sistema entre dois estados, (1) e (2), dependesse do processo. Entao, considerando
novamente a Figura 5.5, se fosse possivel ter

(AU)> (AU)4

> O perpetuum mobile de primeira espécie se refere a Primeira Lei da Termodinamica; o de segunda espécie se refere a
Segunda Lei.
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poder-se-ia levar o sistema de (1) a (2) pelo caminho A e de (2) a (1) pelo caminho B, completan-
do um ciclo. No primeiro percurso, o meio externo perderia uma energia igual a (AU) 4, mas no
segundo receberia (AU);. Encerrado o ciclo, o sistema recuperaria o estado inicial, mas nao o
meio externo, que teria ganho uma quantidade de energiaiguala (AU) ;— (AU) ,, obtida do nada.

Ter-se-ia criado dessa forma um perpetuum mobile de primeira espécie, o que a experiéncia
mostrou ser impraticavel. Por essa razao é necessario que

(AU, = (AU)p=...= U= U

o que da a energia interna o cardter de uma propriedade termodinamica.

Quando ¢= 0, a equacao (5.22) da
w=AU

significando que, em toda a transformacao adiabdtica, o trabalho recebido pelo sistema resulta
em aumento de sua energia interna. Da mesma forma pode-se dizer que, em toda a transforma-
cao adiabatica, o trabalho produzido pelo sistema é produzido a custa de diminuicao da energia
interna do sistema. Embora o trabalho nao seja uma propriedade do sistema, ele se torna igual a
variacao de uma propriedade sob tais condicoes e fica, portanto, determinado pelos estados ini-
cial e final do sistema.

Quando w =0, tem-se
qg=AU

significando que, em toda a transformacao em que nenhum trabalho é produzido, o calor rece-
bido se converte integralmente em energia interna do sistema e, nessas condi¢oes, depende ape-
nas dos estados inicial e final do sistema.

Quando ¢=0 e w= 0, o sistema ¢ dito isolado. Nesse caso, AU= 0 ou U= constante. Portanto,
embora possam ocorrer transformacoes no interior de um sistema isolado, a sua energia nao se
altera. Mas qualquer sistema pode ser considerado como constituido de subsistemas e, por isso,
pode-se dizer que a energia total de um sistema isolado permanece constante, quaisquer que se-
jam as trocas de energia entre os subsistemas que o compoem. Num sistema isolado, a soma dos
acréscimos de energia das diversas partes integrantes do sistema € nula ou

Y du=0

Generalizando, no caso de se considerar o Universo como um sistema isolado, podemos di-
zer que a energia total do mesmo deve permanecer constante.

5.7 -ENERGIATOTAL E ENERGIA INTERNA

No caso mais geral, a energia total de um sistema fechado € dada pela soma de trés parcelas: a
energia cinética E,, a energia potencial £, e a energia interna U:

E=E+F,+U (5.23)
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Nada se pode saber a respeito do valor absoluto de cada uma destas formas de energia, mas as
suas variacoes sao mensuraveis, isto €,

AE=AE, + AE,+ AU (5.24)

AL, e AL sao determinadas pelas variacoes das coordenadas mecanicas do sistema (velocidade e
posicao) e AU pelas variacoes das coordenadas termodinamicas.

Em Termodinamica Quimica s6 se consideram as variacoes de energia interna. O sistema é
considerado em repouso e livre de campos de forca, s6 atuando sobre ele uma pressao uniforme
em todos os pontos da superficie.

A energia interna, por sua vez, pode ser considerada como constituida pela soma das seguin-
tes contribuicoes:

U=U, +Z(e‘)i +Z(ep)i (5.25)

O primeiro termo U, = myc? é a energia da massa em repouso, segundo Einstein, a qual é in-
dependente do estado termodinamico do sistema; o segundo ¢ a energia cinética de todas as par-
ticulas (moléculas, atomos, particulas subatomicas) que constituem o sistema; o terceiro € a ener-
gia potencial das mesmas particulas.

As trocas de trabalho e de calor com o meio externo alteram a energia cinética e a energia
potencial das particulas que constituem o sistema e alteram, por isso, seu conteudo de energia
interna. Contudo, nao ha, no sistema, um contetudo de calor e um contetudo de trabalho; calor e
trabalho s6 se manifestam, como tais, na fronteira entre o sistema e o meio externo.

Quando se faz referéncia a um reservatorio de trabalho ou a um reservatorio de calor nao se
deve entender que tais sistemas possuem um contetdo de trabalho ou de calor. O que esses reser-
vatérios possuem, na verdade, ¢ energia interna que pode ser trocada com o sistema, objeto de
estudo, sob forma de trabalho ou de calor, devido a um vinculo especial que propositadamente
se estabeleceu entre o sistema e os reservatorios.

Pela mesma razao, deve-se evitar a expressao “energia quimica”. A liberacao de calor ou de
trabalho durante uma reacao quimica nao significa que haja nos sistemas um contetdo distinto
de energia que pudesse ser caracterizado como “quimica”. Um resultado importante da Primeira
Lei foi justamente mostrar que nao existem diferentes formas de energia interna (térmica, qui-
mica, elétrica, magnética etc.), mas uma Unica grandeza constituida pela energia cinética e po-
tencial dos corpusculos que constituem o sistema. A troca dessa energia intrinseca entre os diver-
sos sistemas € que se manifesta sob a forma de calor ou sob diversas formas de trabalho.

5.8 - TRABALHO E CALOR NAO SAO PROPRIEDADES

Ao transformar-se um sistema de um estado inicial (1) a um estado final (2), a soma (g + w)
entre o calor e o trabalho recebido pelo sistema € independente do processo A, B, C, ... que une os
dois estados, pois € sempre igual a variacao AU = U, — U, da energia interna do sistema.
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AU=qy+Wya=qQg+Wwg=Qq, +W.=.... (5.26)

Fica claro que as quantidades g e wnao sao propriedades do sistema porque assumem valores
distintos em cada um dos possiveis caminhos A, B, C,... entre os mesmos estados (1) e (2). Calor e
trabalho sao grandezas em transito na fronteira entre o sistema e o meio externo. Elas produzem
variacoes de energia interna do sistema, mas nao existem como tais no interior do sistema. Nao
se pode falar em calor do sistema ou trabalho do sistema da mesma forma como nos referimos a
temperatura ou ao volume do sistema.

A mesma conclusao se chega pelo exame da equacao diferencial

dU=dg+ dw (5.20)

onde dU é uma diferencial exata e exata é também (dg + dw), mas nao dq e dw separadamente,
que significam apenas pequenas quantidades de calor e trabalho trocadas entre o sistema e meio
externo.

Por isso, a integral de dU entre limites € uma integral de ponto
2
[av=v,-v,
1

ao passo que as integrais das diferenciais inexatas dg e dw sao integrais de linha e dependem do
caminho de integracao, isto €,

2 2
qu:q J.ldwzw

Embora nao sejam propriedades termodinamicas, verifica-se que, sob certas condicoes restri-
tivas impostas ao sistema, ¢ € w tornam-se iguais a variacoes de certas propriedades e assim seus
valores ficam determinados apenas pelos estados inicial e final do sistema. De fato, ja haviamos
visto que, num processo em que se impede a troca de calor, w= AU e num processo em que se
impede a troca de trabalho, ¢= AU.

E oportuno mostrar agora, mediante dois exemplos, que trabalho e calor dependem do
processo.

Primeiro exemplo — seja uma mistura de propano e ar que da, por combustao, gas carbonico e
vapor de dgua. Considere-se uma unidade de reacao

CsH; (g) +50, (g) =3CO, (g) +4H,0 (g)

na qual os reagentes constituem o estado inicial e os produtos o estado final, ambos na tempe-
ratura de 25°C. Dentre os multiplos processos possiveis entre os dois estados, sao escolhidos
apenas dois.

a) Areacao ¢ conduzida a volume constante numa bomba calorimétrica. Nenhum trabalho é
produzido e o calorimetro recebe 2218 k]. Nesse caso, como w = 0, toda a energia libertada
aparece sob a forma de calor, isto €,
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AU= g+ w=-2218K]

b) A reacao é conduzida num motor de explosao ou na cimara de combustao de uma turbi-
na a gas. Nesse caso, uma parte da energia libertada aparece sob forma de trabalho € o res-
tante sob forma de calor, dependendo a relacao entre ambas do rendimento da maquina tér-
mica. Se esse for de 20%,

AU= g+ w=—17744 + (- 443,6) =— 2218 k]

Segundo exemplo — seja a reacdo em que zinco metdlico reduz os fons Cu** de uma solucao a
cobre metalico. Considerando uma unidade de reacao a 25°C,

Zn (s) + Cu* (a=1) =Zn* (a=1) + Cu (s)

onde se supoem unitdrias as atividades idnicas na solucao. Dois processos podem ser conside-
rados.

a) Limalha de zinco é adicionada a solu¢ao de CuSO, num reator aberto colocado no interior
de um calorimetro. Nenhum trabalho é produzido (w=0), pois a reacao se processa sem vari-
acao de volume, mas o calorimetro recebe 215 kJ. Entao,

AU= g+ w=215k]

b) A mesma reacao pode ser conduzida num reator de tipo especial chamado célula galvani-
ca. Trata-se, no caso, da pilha de Daniell, constituida de dois eletrodos, um formado por um
bastio de zinco mergulhado numa solucao de fons Zn** (a=1) e outro formado por um bas-
tao de cobre imerso numa solucao de fons Cu?" (a = 1), estando as duas solucoes separadas
por uma membrana porosa que impede a difusao dos solutos. Nessas condi¢oes, a célula ad-
quire uma forca eletromotriz ££= 1,10 V que impele elétrons gerados no eletrodo de zinco
em direcao ao eletrodo de cobre, quando um condutor externo ¢ intercalado entre ambos
(Figura 5.6).

Se a célula for ligada a um motor elétrico que funcione com uma tensao E<1,10V, sera pro-
duzido um trabalho elétrico que se pode converter na elevacao de um peso. Além disso, se a célu-
la funcionar em condicoes de perfeita reversibilidade, isto é, E = E— dE, o trabalho produzido
serd o maior possivel e igual a 212,27 k] por unidade de reacdo. Mas, enquanto funciona, a célula
pode ser colocada no interior de um calorimetro e verificase que este recebe apenas 2,73 kJ. Tem-se
entao

AU=g+w=-273+(-212,27) =-215 k]

Entre estes dois processos extremos, o primeiro irreversivel (reator comum) e o segundo per-
feitamente reversivel (célula galvanica funcionando em equilibrio) pode-se imaginar uma infini-
dade de processos de reversibilidade imperfeita para os quais ¢ estd entre — 215 kJ e 2,73 k], en-
quanto wfica entre zero e — 212,27 kJ. Mas, em todos eles, AU=-215 kJ.
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Zn (-) (+) Cu

Figura 5.6 — Reacao quimica e trabalho elétrico

5.9 — TRABALHO DE EXPANSAO NUMA TRANSFORMAGAO REVERSIVEL

A maior parte das transformacoes termodinamicas ¢ constituida de transformacoes termeldsti-
cas. Sob esse nome se entendem transformacoes em que, além das possiveis trocas de calor com o
meio externo, a unicaforma de trabalho que pode ser produzida pelo sistema € o elastico, prove-
niente da variacao de volume sob uma pressao constante ou varidvel. Esse trabalho é também co-
nhecido como trabalho de expansdo ou trabalho PV.

Tome-se como exemplo o caso de um gas encerrado num cilindro provido de um pistao de
area A, sem peso, que se desloca sem atrito (Figura 5.7). Seja Pa pressao do gas e P a pressao
externa. E preciso lembrar que todo o trabalho produzido em Termodinamica é produzido por
forcas externas ao sistema. A forca externa que atua sobre o pistao é I'= PA e o trabalho realizado
por esta forca, quando o pistao sofre um deslocamento dsem direcao oposta a for¢a sera, de acor-
do com a equacao (5.1)

dw= I cos0ds

ou
dw=- Fds (5.27)
porque 0 =180°e cos 0 =— 1.
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ds

Figura 5.7 — Trabalho de expansao de um gas

Este trabalho se traduz no aumento de energia potencial do meio externo, dizendo-se que o
sistema produziu trabalho, isto é, entregou energia ao meio externo sob a forma de trabalho. De
acordo com a convencao por nés adotada, trabalho entregue pelo sistema ao meio externo é uma
quantidade negativa em relacao ao sistema.

dw=—Fds=— PAds=— PdV

Vé-se entao que o trabalho eldstico ou de expansao entregue pelo sistema ao meio externo
durante uma variacao infinitesimal de volume é expresso por

dw=—-PdV (5.28)

podendo ser positivo quando dV< 0 (contracao), ou negativo quando dV> 0 (expansao).

Chega-se a0 mesmo resultado quando o sistema €é um liquido ou um s6lido, de forma arbitra-
ria, sujeito a uma pressao uniforme P, como acontece com os corpos imersos na atmosfera (Figu-
ra 5.8). Se a fronteira de um sistema de drea A sofresse em todos os pontos o mesmo desloca-
mento ds, o acréscimo infinitesimal de volume seria dV= Ads e o trabalho seria, neste caso, tam-
bém dw=— PdV.

Jase sabe que um trabalho realizado por um sistema entre dois estados depende do processo,
ou seja, da maneira como a expansao ¢ conduzida. Dois casos limites serao aqui considerados re-
lativamente a expansao de um gas a temperatura constante.
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Figura 5.8 — Trabalho de expansao de um sélido

Primeiro caso: P=0. O gds expande contra o vacuo (expansao livre) e nao produz trabalho. A
transformacao € rapida e irreversivel porque ocorre num sistema em total desequilibrio com o
meio externo e também em desequilibrio interno. Devido a rapidez da expansao, estabelecem-se
gradientes e pressao e de temperatura no interior do gas, de sorte que nao se podem mais carac-
terizar estados do sistema durante a expansao.

Segundo caso: P = P= dP. Este € outro caso extremo. Agora o gas estd quaseem equilibrio com o
meio externo e, conforme o §inal de dP, o volume aumenta ou diminui de uma quantidade dVaté
se estabelecer o equilibrio (P = P).

Tal situacao pode ser realizada, com certa aproximacao, quando a pressao externa é exercida
por uma carga de areia, cujos graos podem ser removidos ou adicionados um a um (Figura 5.7).

O trabalho produzido durante uma variacao infinitesimal de volume ser4, entao,
dw=—PdV=— (P+dP) dV=-PdV + dPdV (5.29)

Mas o produto (dPdV) pode ser desprezado por ser um infinitésimo de segunda ordem,
obtendo-se

dw=—PdV (5.30)
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O processo elementar descrito pode ser repetido indefinidamente e o sistema expande ou é
comprimido por etapas infinitesimais, em cada uma das quais P= P— dPna expansao ¢ P= P+ dP
na compressao.

Embora cada etapa e cada trabalho infinitesimal PdV se realize por efeito de um desequili-
brio momentaneo (remocao ou acréscimo de um grao de areia), o equilibrio é sempre recupera-
do ao final de cada etapa. O sistema evolui percorrendo uma sucessao de estados de equilibrio
alternados por pequenos desequilibrios. No diagrama P-Vda Figura 5.9, o sistema percorre uma
linha quebrada que, no limite, tende a uma linha continua representativa de um processo em
equilibrio, ou reversivel, extremamente lento.

O trabalho total produzido numa transformacao reversivel do sistema entre os volumes V; e
V, sera dado pela soma ou pela integral dos sucessivos trabalhos infinitesimais — PdV, em cada um
dos quais se supoe P constante

V2
w=| —PdV (5.31)

"

de modo que o trabalho produzido é negativo quando V,> V; (expansao) e positivo quando V,< V;
(compressao).

dv A%

Figura 5.9 — Processo reversivel como limite, para o qual tende a soma de processos irreversiveis infinitesimais
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Figura 5.10 — Expansao e compressao reversivel e isotérmica de um gds ideal

Compreende-se agora a importancia do conceito de reversibilidade termodinamica, pois € s6
num processo reversivel que o trabalho de expansdo pode ser expresso em funcdo da presséio P do sistema
(que € uma variavel termodinamica) em vez da pressdo P do meio externo.

Consideremos uma certa massa (0,5 mol) de gas ideal mantido em equilibrio em um reserva-
torio térmico a 25°C (298 K). Os estados de equilibrio do gds nessa temperatura sao representa-
dos pelos pontos da isoterma AB, no plano P-Vda Figura 5.10, e uma transformacao reversivel do
gds € descrita pela sucessao desses pontos, tanto na expansao A — B como na compressao B — A.

Partindo de um estado inicial de coordenadas V; =1 m? P, = 10 kPa e chegando a um estado
V, =10 m®, P, = 1 kPa; o trabalho envolvido nesta expansao reversivel sera representado grafica-
mente pela drea situada sob a hipérbole AB e expresso analiticamente pela integral

v, v qv V.
w=— ZPde—nRTJ 4 RTIn-2 (5.32)
14 w Vv Vi

pois em qualquer estado de equilibrio do gas ideal, P= nR7/V, onde T'é constante por ser isotér-
mica a transformacao. Tem-se, entao,

1
w=-0,5x 8,314 x 298 x ln(To) =-2852 ]

enquanto o trabalho envolvido na compressao serd igual a 2852 J.
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Entre os dois casos extremos analisados, um completamente irreversivel (P=0) e o segundo
perfeitamente reversivel (P= P+ dP), a transformacao do gas pode ocorrer de maneira mais ou
menos irreversivel.

Supondo agora que se faca variar a carga de areia sobre o pistao por colheradas ao invés de
graos, em cada etapa irreversivel,
P=P+AP
€ o trabalho envolvido sera — PAV em vez de — PdV. Pela mesma razao, a soma desses trabalhos
sera Y, (- PdV) em vez de x — PdV.

Na Figura 5.11, compara-se o trabalho numa expansao reversivel com o trabalho numa expan-
sao constituida por quatro etapas irreversiveis. Na Figura 5.12 compara-se o trabalho numa com-
pressao reversivel com o trabalho numa compressao constituida por quatro etapas irreversiveis.

Resumindo:

a) um processo reversivel pode ser considerado como o limite para o qual tende uma soma
de processos irreversiveis infinitesimais;

b) num processo reversivel, o trabalho produzido entre dois estados é o maior possivel e o tra-
balho consumido na transformacao inversa ¢ o menor possivel para as condicoes sob as quais se
verifica a transformacao. Além disso, esses trabalhos sao idénticos, mas de sinais opostos.

¢) num processo irreversivel, o trabalho produzido é sempre menor e o trabalho consumido
sempre maior que na transformacao reversivel correspondente. O trabalho produzido por
um sistema pode variar desde um valor nulo (w= 0) até o valor maximo (w = w,), ou seja,

lwl < lw,l (5.33)

conforme o grau de reversibilidade com que se conduz o processo.

10 [~
S vy
6 |y w=-2108]
3
o L
4 —
4
2 —
| | l l
2 4 6 8 10
V (m3)

Figura 5.11 — Expansao irreversivel de um gas ideal (7'= constante)
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Figura 5.12 — Compressao irreversivel de um gas ideal (7= constante)

Um processo reversivel ¢ uma idealizacao, ¢ um caso limite do qual os processos naturais po-
dem se aproximar mais ou menos. Esses sao sempre irreversiveis, pois ocorrem em conseqiiéncia
de desequilibrios entre sistema e meio externo ou de desequilibrios internos.

Voltando a expressao do trabalho eldstico num processo reversivel,

w=["=pav
v, (5.31)

Como PdVnao é uma diferencial exata, a equacao (5.31) é uma integral de linha e o seu valor
depende do caminho de integracao. Inimeros sao os processos reversiveis mediante os quais o
sistema pode evoluir entre o estado inicial de coordenadas V;, P, T, € o estado final de coordena-
das Vy, Py, T5. A pressao Pdo sistema nao € funcao exclusiva do volume, mas depende também da
temperatura, que pode tomar os mais diversos valores enquanto o volume passa de V; a V..

Por isso, o trabalho realizado depende do processo reversivel considerado, isto €, dos estados
de equilibrio pelos quais passou o sistema entre os estados inicial e final. Dois processos, A e B,
estao representados na Figura 5.13 e os trabalhos realizados serao, respectivamente,

2 2
—wy= JPdV=2ireasob1A2 —wp= deV=zireasob1B2
AYl BY1

V. Vi
— Wity = §Pdv= *Pdv+ | ' PdV =drea do ciclo
AV Ve
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Se o mesmo ciclo fosse percorrido no sentido inverso ao dos ponteiros do relégio, o trabalho
realizado seria igual, porém de sinal positivo. Num ciclo 1A2A1 em que o trajeto percorrido ¢ o
mesmo tanto na expansao como na compressao, o trabalho realizado ¢ nulo.

Aintegracao da equacao (5.31) pode ser efetuada grafica ou analiticamente. No primeiro caso,
devem ser fornecidos os dados experimentais que relacionam a pressao Pao volume Vdo sistema
como se obtém, por exemplo, num “diagrama indicador” de uma maquina a vapor. No segundo
caso, € preciso conhecer a equacao de estado do sistema simples considerado (gas, liquido, soli-
do) da qual se obtém a relacao P (V, T) necessdria a integracao.

P
2 Pl
Tz | Vo
P
P, (2)
I
T, v] :
(& J
(@) Vi (b) Vo

Figura 5.13 — Trabalho depende do processo

Dois casos particulares sao de especial importancia na integracao analitica da equacao (5.31):

1) num processo isobdrico (P= constante) e
Vo
w =j _ PV =—P(Vy —V;)=—PAV

Vi

2) num processo isotérmico (71" = constante), a pressao de um sistema simples é funcao ex-
clusiva do volume e a relacao P(V) € dada pela respectiva equagao de estado:

Vs Vo
w=| —pPav=| -PW)av
14 v,

Assim, no caso de um gas ideal, P= nRT/ Ve a integracao da o resultado ja encontrado
anteriormente (5.32).

O trabalho de expansao de um sistema simples pode ser expresso em funcao dos respectivos
coeficientes térmicos. Como V(T, P), tem-se
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de(a—V) dT+(a—Vj dP
ar ), P ),

PdeP(a—Vj dT+P(a—Vj dP
ar ), P ),

Mas lembrando da secao 1.19, que os coeficientes de dilatacao e de compressibilidade sao,

SRTCIA TP
vior), vior),

respectivamente,

obtém-se

PdV= PV (0.dT-BdP) (5.34)
No caso particular de um gés ideal, PV=nRT,a.=1/T, B =1/P, resultando
PdV=nRdT- VdP (5.35)
expressao que pode ser obtida diretamente de PV= nRT por diferenciacao.
Integrando a equacao (5.35), obtém-se
T, Py 4P
w=-nR[ "dT +nRT L ar (5.36)
T p P

Conforme o processo for isobdrico ou isotérmico, tem-se sucessivamente:

w=—nR(T,-T)

P V.
w=-nRTIn— = —nRTIn—=
P, v,

Tratando-se de liquidos ou s6lidos, equacoes empiricas que fornecem o e 8, em termos de T’
e P, podem ser inseridas na equacao (5.34). Contudo, se os intervalos de temperatura e de pres-
sao nao forem muito grandes, pode-se admitir constancia dos coeficientes térmicos e também do
volume do sistema condensado. Nessas circunstancias, a integracao da equacao (5.34) da

1 P,
w=- (xVI PAT +BV| PdP (5.37)
h B
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Conforme o processo for isobdrico ou isotérmico, ter-se-d sucessivamente:

w=—aVP(Ty—T)) (5.38)
w=B7V<P§ -pY) (5.30)

Do que foi dito, conclui-se que, embora o trabalho trocado com o meio externo entre dois
estados do sistema dependa do processo reversivel que une esses estados, ele fica determinado
pelas coordenadas destes estados se certas condicdes restritivas forem impostas ao sistema, como € o caso
dos processos que se desenvolvem sobre uma isébara ou sobre uma isoterma.

5.10 - OUTRAS FORMAS DE TRABALHO
Na expressao do trabalho mecanico
dw = Fds

a forca FFé um fator de acao enquanto o deslocamento ds é um fator de extensao.

Diversas formas de trabalho podem ser realizadas por um sistema, conforme a natureza des-
tes fatores. Em geral, para uma etapa infinitesimal de um processo reversivel,

dw = ydx

onde y é um fator intensivo e dx é um fator extensivo.

Numa transformacao termeldstica, o tinico trabalho envolvido é o de variacao de volume®
dw=- PdV

onde para um dV> 0, tem-se dw< 0.

Um fio elastico, cujo comprimento L sofre um acréscimo dL, sob uma tensao T, troca com o
meio externo um trabalho

dw="1dL

onde, para um dL > 0, tem-se dw > 0 uma vez que trabalho é entregue ao sistema quando o fio é
tracionado.

Um liquido, cuja superficie 6 sofre um acréscimo do sob uma tensao superficial , troca com
o meio externo um trabalho

dw = ydo

% O sinal negativo € utilizado tendo em vista a convencao estabelecida, segundo a qual o trabalho entregue pelo sistema
a0 meio externo € negativo.
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onde, para um do > 0 tem-se dw > 0, pois trabalho é entregue ao sistema para que haja aumento
da superficie de um liquido.

Além desses casos em que o trabalho estd associado ao deslocamento da “fronteira” do siste-
ma, pode-se considerar ainda o trabalho magnético e o trabalho elétrico, definidos a seguir.

Um sélido magnético, cujo momento magnético Isofre um acréscimo d/ num campo magné-
tico de intensidade H, troca com o meio externo um trabalho

dw= Hdl

onde, para um d/> 0 tem-se dw > 0.

Uma célula galvanica, cuja carga Q sofre um acréscimo d(Q, sendo E a forca eletromotriz da
célula, troca com o meio externo um trabalho

dw=EdQ

onde, para um dQ> 0, tem-se dw> 0, pois para “carregar” uma célula um trabalho deve ser entre-
gue ao sistema.

Entretanto, quando a célula funciona em regime de “descarga”, ela entrega trabalho ao meio
externo. Por isso se pode escrever, alternativamente,

dw=— EdQ = Edj

onde djrepresenta a carga elétrica recebida pelo meio externo, isto € dj = — dQ.

5.11 ~EXPRESSAO COMPLETA DA PRIMEIRA LE|

Além do trabalho de expansao — PdV, um sistema pode trocar com o meio externo um traba-
lho de outra natureza (ydA, EdQ, etc.), representado por dw’. Entao, nesse caso,

dw=—PdV+ dw (5.40)

Vs
w=| =PaV+w
" (5.41)

Ao trabalho ndo-eldstico w da-se, em geral, o nome de trabalho 4iti, embora o trabalho de ex-
pansao seja tao util como qualquer outro. A expressao completa da Primeira Lei serd, portanto,

dU= dg— PdV+ dw’ (5.42)

Vs
AU=g— | PiV+w’
v (5.43)
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No entanto, as transformacoes termeldsticas sao as mais comuns e, para essas,

dU= dq— PdV (dw =0) (5.44)

Vi
AU =g jvi % (w = 0) (5.45)
1

5.12 - TRABALHO ELETRICO NUMA TRANSFORMAGAO QUIMICA REVERSIVEL

Embora conduzidas usualmente em reatores que estao em equilibrio térmico € mecanico com
0 meio externo, as reagoes quimicas sa0 processos #rreversiveis, porque sao consequéncia de um
desequilibrio quimico responsavel por uma irreversibilidade interna do sistema.

Certas reacoes quimicas, todavia, podem ser conduzidas reversivelmente em reatores especiais,
chamados células galvanicas, nos quais uma parcela consideravel da energia interna se liberta sob
a forma de trabalho elétrico.

A forca eletromotriz E de uma célula galvanica é uma propriedade intensiva cujo valor de-
pende da composicao quimica, da temperatura e da pressao do sistema.

Suponha que a célula esteja sujeita a uma forca contra-cletromotriz, E, que pode variar me-
diante o deslocamento de um cursor, C, ao longo de uma resisténcia, AB, alimentada por uma
bateria de servico, de forca eletromotriz E , (Figura 5.14).

Eg

(+)

)
— 1|11

i

()
U

Figura 5.14 — Funcionamento reversivel de uma célula galvanica
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Nessas condicoes, o trabalho trocado pela célula com o meio externo serda
dw =— Edj (5.46)

onde dj é a quantidade de eletricidade recebida pelo meio externo representado, no caso, pela
bateria de servico.

Os seguintes casos limites podem ser considerados em relacao ao funcionamento da célula:

1) E=0. Neste caso, os eletrodos da célula estio ligados em curto-circuito e a célula descarre-
ga sem produzir nenhum trabalho, liberando toda a energia interna sob forma de calor, tal
€OmMO se a reacao se processasse num reator comum. A transformacao é, entao, rdpida e irre-
versivel, pois ocorre num sistema em completo desequilibrio com o meio externo, a0 mesmo
tempo em que se estabelecem desequilibrios de concentracao e de temperatura no interior
da célula, cujos estados ficam assim indefinidos.

2) E= L+ dE. Este é, também, um caso limite. A célula funciona quase em equilibrio e, con-
forme o sinal de dE, a célula sofre descarga ou recarga. O trabalho elétrico trocado com o
meio externo sera, entao,

dw = - Edj=— (E+ dE)dj=— Edj + dEdj

Mas o produto dEdj pode ser desprezado por ser um infinitésimo de segunda ordem, tendo
dw’=— Edj (5.47)

Nessas condicoes, I é substituido por £ na expressao do trabalho. O processo é quase estati-
co, reversivel e extremamente lento.

Tome novamente, como exemplo, a célula de Daniell, na qual se processa, durante a descar-
ga, a reacao

Zn(s) + Cu*(a=1) =Zn* (a=1) + Cu(s)

O trabalho elétrico produzido por uma unidade de reacao, numa amostra suficientemente gran-
de do sistema para que sua composicao nao se altere e, desta forma, E permaneca constante, sera

2
w:.[ TR =k (5.48)

Mas, representando por zo nimero de elétrons produzidos por uma conversao molecular, a
quantidade de eletricidade produzida por uma unidade de reacao sera

j=Nze=zl (5.49)

onde F = Ne é a carga de um mol de elétrons chamado faraday e equivalente a 96487 coulombs.
Introduzindo a equacao (5.49) na (5.48)
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w=—2FE (5.50)

Este é o trabalho médximo produzido pela descarga da célula durante a reacao direta, igual ao
trabalho minimo consumido na recarga que acompanha a reacao inversa.

No caso da célula de Daniell, z=2 e E=1,10V. Por isso,
w=-2x96487x1,10=-212,3 k]

Entre os dois casos extremos de completa irreversibilidade e de reversibilidade perfeita, di-
versos graus de irreversibilidade podem ser verificados, conforme o grau de desequilibrio entre a
célula e o meio externo (bateria de servico). Em todos esses casos,

E=E+AE

e o trabalho entregue ao meio externo na descarga ou recebido do meio externo na recarga sera
dado por — nI'll, que é menor que — n/’E, na descarga, e maior que — nfi na recarga.

5.13 — EFEITO TERMICO DE UMA TRANSFORMAGAO

Ja tendo discorrido sobre a troca de energia entre o sistema e o meio externo sob a forma de
trabalho, deve-se voltar agora a atencao a troca de energia sob a forma de calor.

Ao calor grecebido pelo sistema déd-se, em geral, o nome de efeito térmico da transformacao.
O efeito térmico se diz positivo quando o calor recebido é positivo (¢ > 0) e negativo quando o
calor recebido € negativo (¢< 0): no primeiro caso a transformacao é endotérmica e no segundo
¢é exotérmica.

A troca de calor entre o sistema e o meio externo é sempre o efeito exclusivo de uma diferen-
ca de temperatura 7'do sistema ¢ a temperatura 7'do meio externo.

Em processo reversivel, T =T+ dTem cada etapa infinitesimal durante a qual uma quantida-
de dgde calor é recebida ou cedida pelo sistema.

Em processo reversivel e isotérmico, o sistema € posto em contato com um reservatorio de calor
(calorimetro) de grande capacidade térmica, de modo que 7' = constante apesar das trocas de ca-
lor. Em processo reversivel, nao-isotérmico, em cada etapa infinitesimal o sistema deve ser posto
em contato com sucessivos reservatorios de calor de temperaturas 7+ d1; T+ 2dT; T+ 3dT; etc.

Do calor grecebido por um sistema, s6 a parte que se converte em energia cinética das particulas
manifesta-se sob a forma de um aumento de temperatura, enquanto a parcela que se converte
em energia potencial das particulas manifesta-se sob a forma de variacao de volume, de pressao
ou de composicio (reacio quimica). A primeira parcela da-se o nome de calor sensivel, a segunda
de calor latente.

Calores de fusao, vaporiza¢ao, sublimacao, de mudancas de forma cristalina sao calores la-
tentes, pois sao medidos isotermicamente nas temperaturas de fusao, vaporizacao, sublimacao e
transicao respectivamente. Em todas essas mudancas de fase, verificam-se variacoes das forcas in-
termoleculares e, portanto, da energia potencial das particulas quando essas se transferem de uma
a outra fase.

g o FISICO-QUIMICA| 181



O calor de reacao pode ser considerado, igualmente, um calor latente, pois corresponde as
variacoes de energia potencial que sofrem os atomos ao se transferirem das moléculas-reagentes
para as moléculas-produto.

Os calores latentes das mudancas de fase sio medidos reversivelmente, pois o sistema é man-
tido em equilibrio térmico e mecanico com o meio externo. O mesmo nao acontece com o calor
de reacao, embora haja equilibrio térmico e mecanico com o meio externo, porque a reacao qui-
mica é conseqiiéncia de um desequilibrio interno ou de uma irreversibilidade interna do siste-
ma. Como se viu, s6 numa célula galvinica uma reacao quimica pode evoluir reversivelmente.

5.14 —ENTALPIA

Além da energia interna ou intrinseca, U, todo o sistema possui uma energia elastica, PV, re-
sultante do volume Vque ocupasob a pressao P. A energia PVpode ser considerada como o traba-
lho necessdrio para gerar um volume Vsob uma pressao P.

A duas quantidades Ue PV encontram-se freqiientemente associadas nas equacoes termodi-
namicas. Por isso, Gibbs (1875) introduziu uma nova func¢ao de estado denominada entalpia (do
grego en, em + thalpein, quente), definida como a soma destas duas quantidades:

H=U+ PV (5.51)

Embora seja uma propriedade composta, a entalpia mostrou-se mais importante que a ener-
gia interna, principalmente no estudo dos fendmenos que se realizam sob pressao constante.

A entalpia ¢ uma propriedade extensiva, pois Ue PVtambém o sao. Em qualquer transforma-
¢ao, o acréscimo de entalpia de um sistema sera

AH=AU+ A(PYV) (5.52)
e, se a transformacao for isobarica,

AH,=AU,+ PAV (5.53)

Um acréscimo infinitesimal de entalpia é uma diferencial exata, expressa por

dH = dU+ PdV + VdP (5.54)
Mas numa transformacao termelastica, dU ¢é dado por
dU= dq— PdV (dw =0) (5.65)
que, introduzida na equacao (5.54), levaa

dH = dq+ VdP (dw =0) (5.56)
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Aintegracao dessas equacoes da, respectivamente,

Ve
AU =¢q- ; PdV (w =0) (5.57)

B
AH =g+ » vdp (w =0) (5.58)

E evidente que, se a transformacio for acompanhada de producio de trabalho 1til, além do
trabalho PdV, as equacoes (5.55) e (5.56) passam a

dU= dg— PdV+ dw’

dH = dq+ VdP+ dw’

5.15 - EFEITO TERMICO SOB CONDIGOES RESTRITIVAS

Trabalho e calor trocados entre o sistema e o meio externo, numa transformacao entre dois
estados, dependem do processo, ou seja, dos estados intermedidrios pelos quais passa o sistema.

Contudo, sob determinadas condi¢oes impostas ao sistema, calor e trabalho tornam-se iguais
a variacoes de propriedades termodinamicas € passam a depender apenas dos estados inicial e
final do sistema.

Assim, nas transformacoes termeldsticas em que o volume permanece constante, a equagao
(5.55) da

dU,=dg, (dw’=0) (5.59)
ou
AUy=gq, (w'=0) (5.60)

Portanto, em toda a transformacdo isométrica em que nenhum trabalho 1til é produzido, o acréscimo de
energia interna do sistema é igual ao calor recebido.

Nas transformacoes termeldsticas em que a pressao permanece constante, obtém-se, em vir-
tude da equacao (5.56),
dH,=dq, (dw’=0) (5.61)

AH,=gq, (w'=0) (5.62)
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Portanto, em toda a transformagao isobarica em que nenhum trabalho wtil é produzido, o acréscimo de
entalpia do sistema ¢ igual ao calor recebido.

As equacoes (5.60) e (5.62), validas para qualquer processo, reversivel ou irreversivel, sao de
grande importancia prdatica e mostram que a calorimetria ¢ um dos mais importantes recursos ex-
perimentais da Termodinamica.

5.16 — COEFICIENTES TERMICOS: CAPACIDADE TERMICA
AVOLUME CONSTANTE E APRESSAO CONSTANTE

Seja um sistema simples (fechado, homogéneo e de composi¢cao constante) que recebe uma
quantidade ¢ de calor quando sua temperatura varia de 7; a 7;. O quociente

q
C =
-1, (5.63)

€ a capacidade térmica média do sistema no intervalo de temperatura 7, — 73, e o seu valor depende
nao s6 deste intervalo como também da temperatura 7'em torno da qual se situa o intervalo.

A verdadeira capacidade térmica numa temperatura 7'é o quociente diferencial

d
c-da

- (5.64)

onde dT ¢é um intervalo infinitesimal de temperatura em torno da temperatura 7" considerada.

Mas a quantidade de calor recebida por um sistema simples, entre duas temperaturas, depen-
de do processo, isto ¢, dos valores da pressao e da temperatura entre estas temperaturas.

Numa transformacao termelastica,

dg, = dU, (5.59)
dgp= dH, (5.61)

o que nos permite definir dois valores univocos da capacidade térmica numa dada temperatura:
a capacidade térmica a volume constante, Cy, e a capacidade térmica a pressao constante, Cy:

dg) _(oU) _ 5.65
(dT)V_(aij_CV o8
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dg) _ éij_ 5.66
(dT)p_(aT b G (200

Estes coeficientes dependem ambos da temperatura 7 em torno da qual é tomado o interva-
lo dT; além disso, o primeiro depende do volume constante, V, que a substancia ocupa e o segun-
do, da pressao constante, P, sob a qual a substancia ¢ mantida.

CAT, V) (T, P)

A capacidade térmica é uma propriedade extensiva e para comparar capacidades térmicas de
diferentes substancias € necessario referi-las a mesma massa. Define-se, por isso, a capacidade tér-
mica por unidade de massa (calor especifico) e a capacidade térmica por mol (capacidade térmi-
camolar).

A capacidade térmica molar a pressiao constante, C,, é sempre maior que a capacidade
térmica a volume constante, C,, numa dada temperatura. Esta diferenca é, em geral, peque-
na nos solidos e liquidos por terem pequeno coeficiente de dilatacao, mas atinge cerca de 8
joules nos gases.

Em particular, nos gases ideais, como serd mostrado na secao 5.21,
C,-Cy=R=8,314].K'mol"

e admite-se também que C, e Cy dos gases ideais nao variam com a temperatura.

A Tabela 5.1 da os valores de C, e Cy, assim como da razio

_Lr
Y_G/ (5.67)

para diversos gases, na temperatura de 25°C.

De maneira aproximada, verifica-se que os gases de mesma atomicidade possuem a mes-
ma capacidade térmica molar na temperatura ambiente e esta aumenta com a atomicidade
(Tabela 5.2).

Devido a pequena densidade dos gases, a sua capacidade térmica por unidade de volume é
muito reduzida em relacao a dos recipientes que os contém. Por essa razao, grandes volumes de
gds devem ser usados na determinacdo de C,. No método de Regnault (1862), uma quantidade
conhecida de gas flui, sob pressao constante, no interior de uma espiral de cobre imersa num
banho quente, de temperatura constante, e depois por uma outra espiral imersa na dgua de um
calorimetro de capacidade térmica conhecida. A elevacao de temperatura do calorimetro permi-
te calcular a capacidade térmica do gas.
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TABELA 5.1 - CAPACIDADES TERMICAS DE GASES, A 25°C, EXPRESSAS EM J.K'.mol"

Gas c, c, Co-C, | = C%

74
Ar 20,79 12,47 8,32 1,67
He 20,79 12,47 8,32 1,67
Hg 20,79 12,47 8,32 1,67
H, 28,87 20,54 8,33 1,41
O, 29,50 21,13 8,37 1,40
N, 29,04 20,71 8,33 1,40
Cl, 34,52 25,69 8,83 1,34
NO 29,75 21,38 8,37 1,39
CcO 29,16 20,79 8,37 1,40
HCl 29,50 20,96 8,54 1,41
H,O 33,10 24,81 8,29 1,33
CO, 37,49 28,95 8,54 1,29
N,O 39,04 30,50 8,54 1,28
SO, 39,33 30,54 8,79 1,29
NH;, 36,11 27,49 8,62 1,31
CH, 35,98 27,57 8,41 1,31
C,H, 53,18 44,56 8,62 1,19

TABELA 5.2 - VALORES APROXIMADOS DA CAPACIDADE TERMICA DOS GASES A 25°C

Gases EP EV y= Cp /
Cy
(1) Monoatdmicos
He, Ne, Ar, Hg 12,6 20,9 1,66
(2) Diatomicos
H,, N,, NO, HCl 20,9 29,3 1,40
(3) Triatdbmicos 20.3 577 o0

CO,, N,O, SO,
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A determinacao de Cynao pode ser efetuada por escoamento do gas e prefere-se determinar
arazdo (5.67) que nos dd C, quando C, jd for conhecido. A razao entre as capacidades térmicas
pode ser determinada pelo método de Clément e Desormes (1812) ou, mais simplesmente, pelo
método de Kundt (1868), que se baseia na determinacao da velocidade de propagacao, no gas
considerado, de uma onda sonora de freqiiéncia conhecida.

Uma estimativa aproximada da capacidade térmica molar dos gases pode ser feita com o au-
xilio do principio da equiparticao da energia, segundo o qual

— R R
CV 214[ §+ LVE+LUR (568)

onde L, L, L, representam o namero de graus de liberdade de translacao, rotacao e vibracao da
espécie molecular considerada.

A capacidade térmica molar depende, portanto, da atomicidade e da estrutura das moléculas.
Assim, as moléculas monoatdmicas (gases nobres, vapores metdlicos) possuem apenas ener-
gia cinética de translacao, a qual correspondem trés graus de liberdade. Entao, segundo a
equacao (5.68),

Cy = %R =12,47 J.K ' mol”

Moléculas diatomicas possuem, além disso, mais dois graus de liberdade de rotacao e, admi-
tindo que elas se comportem como rotores rigidos (destituidos de vibracao),

Cy = ‘%R =20,78 J.K'mol

O aumento de Cycom a atomicidade pode ser atribuido ao acréscimo de outros graus de li-
berdade rotatorios e vibratérios. Em geral, quanto mais complexa a molécula, maior serd a capa-
cidade térmica molar, mais acentuada serd a influéncia da temperatura sobre este valor e menor
arazio C,/C,.

O diagrama da Figura 5.15 da a variacao de C,com a temperatura para alguns gases. Esta de-
pendéncia nao pode ser explicada com os recursos da teoria cinética. O principio da equiparti-
cao da energia é apenas um caso limite da teoria quantica da capacidade térmica que, levando
em conta a existéncia de niveis energéticos na molécula e a distribuicdo estatistica das moléculas
entre esses niveis, permite uma interpretacao perfeita da variacao da capacidade térmica com a
temperatura.

A variacao da capacidade térmica de um gas, num certo intervalo de temperatura, acima da
temperatura ambiente, pode ser expressa mediante uma série de poténcias crescentes da tempe-
ratura absoluta.

Cr=0+BT+YT?+... (5.69)

onde o, B, v, ... sAo constantes empiricas caracteristicas do gds considerado (Tabela 5.3).
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Figura 5.15 — Capacidade térmica molar de gases e temperatura

As seguintes séries exponenciais empiricas

Cr=0+BT+YyT™

6P=OL” + Bﬂ T+,Y77 T_]/‘_)

sao também utilizadas em lugar de (5.69) e dao valores mais exatos quando a curva experimental
Cp(T) tem maior curvatura a temperaturas moderadas do que a altas temperaturas.

188 o LUIZPILLA o &



TABELA 5.3 - CAPACIDADE TERMICA MOLAR DE GASES, A PRESSAO DE 1 atm, SEGUNDO
Cp=0+BT+yT?+8T* (J K'MOL') APLICAVEL ENTRE 300 E 1500 K

Gases o Bx10° yYx 10° 8 x 107
H, 29,066 -0,837 2,012 -
O, 25,501 13,611 — 4,255 -
N, 26,983 5,912 -0,388 -
Cl, 31,968 10,142 -4,038 —
CcO 26,535 7,682 -1,172 -
HCI1 28,167 1,810 1,547 -
H,O 30,204 9,933 1,117 —
CO, 26,761 42,258 - 14,247 -
N, O 27,317 43,995 -14,941 -
SO, 25,719 57,907 - 38,087 8,606
SO, 25,426 98,479 —-40,530 -
NH;, 25,895 32,5681 - 3,046 -
CH, 17,451 60,459 1,117 - 17,205
CyHg -5,058 | 308,503 | —161,779 | 33,309
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Dulong e Petit (1819) mostraram que a capacidade térmica dos elementos no estado sélido,
isto €, a capacidade térmica de um mol de atomos de um elemento cristalino € igual, aproxima-
damente, a 26,8 J.K'mol”, na temperatura ambiente. Para a capacidade térmica a volume cons-
tante tem-se, na mesma temperatura, um valor mais constante igual a 24,69 J.K'mol™.

ot
I

C,, (calmol K"
-~
T

C (grafite)

C (diamante)

100 200 300 400 500

Temperatura (K)

Figura 5.16 — Capacidade térmica molar de elementos sélidos e temperatura

Um elemento sélido pode ser considerado como um reticulo tridimensional ocupado por
atomos independentes, vibrando em torno de suas posicoes de equilibrio. Cada atomo pode vi-
brar segundo as trés dimensoes do espaco e a cada modo de vibracao corresponde um grau de
liberdade. De acordo com modelo proposto por Einstein, um mol de sélido pode ser considera-
do como sendo um conjunto de 3 Nosciladores harmédnicos vibrando em fase. Segundo o princi-
pio da equiparticao da energia, cada grau de liberdade vibracional contribui com R por mol para
a capacidade térmica, resultando

Cy=3R=24,94].K'mol" = 5,96 cal.mol'K!

Este €, contudo, o valor limite de Cy para altas temperaturas, como mostra a Figura 5.16. A
mecanica cldssica ndo consegue explicar a variacio de C, com a temperatura e s6 com o recurso
da mecanica quantica se consegue deduzir a funcao C,(T), segundo solucoes apresentadas, su-
cessivamente, por Einstein (1907) e Debye (1912).

Debye mostrou que a temperaturas préximas do zero absoluto Cy, é proporcional ao cubo da
temperatura, segundo

3
19 (T
o2 T 5.70
vERT (e) (5.70)

onde 6 é a chamada temperatura de Debye do elemento, usualmente da ordem de 100 a 400 K.
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_ TABELA 5.4 — CAPACIDADE TERMICA MOLAR DE SOLIDOS SEGUNDO
p=a+b0T—-cT? (JK'mol') APLICAVEL ENTRE 273 KE O PONTO DE FUSAO, OU ATE 1273 K

Solidos o Bx10° cx 10°
Al 20,08 13,47 -
ALO, 9238 37,53 92,1861
CaO 41,84 20,25 0,4519
CaCOq 82,34 49,75 1,2870
Caano 11,18 10,95 0,4891
Cu 22,76 6,12 -
CuO 45,48 14,96 0,6301
Pb 24,14 8,45 -

PbO 43,22 13,31 -
Ag 9343 6,28 -
AgCl 40,17 38,87 -
/n 21,97 11,30 -
Zn0O 47,70 6,07 0,7632
ZnS 53,60 3,97 0,8142

Para metais como Cu e Ag, que sao maleaveis e de baixo ponto de fusao, 6 é pequeno e CV
cresce rapidamente na regiao de baixas temperaturas. Ao contrdrio, elementos que sé a altas tem-
peraturas alcancam o valor limite de C, possuem uma temperatura de Debye muito alta: é o caso
do diamante, para o qual 6 = 1860 K. Este comportamento ¢é caracteristico dos elementos sélidos
cujos dtomos se encontram fortemente ligados entre si.

Avariacao da capacidade térmica molar dos sélidos e liquidos com a temperatura, sejam ele-
mentos ou combinacoes, é¢ dada, também, por uma exponencial empirica como no caso dos ga-

ses e sua forma mais conveniente é

Cp=a+bT-cT>

(5.71)

aplicavel num certo intervalo de temperatura acima da temperatura ambiente (Tabela 5.4).
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5.17 - VARIAGAO DE ENTALPIA DE UMA SUBSTANCIA A PRESSAO CONSTANTE

Jase sabe que o acréscimo de entalpia de um sistema submetido a uma transformacao terme-
lastica, sob pressao constante, € igual ao calor recebido:

AH,= g, (w = 0) (5.62)

Considerando uma fase (solida, liquida ou gasosa) de uma substancia pura, que é aquecida
sob pressao constante entre as temperaturas 7; e 7, tem-se, em virtude da equacao (5.66):

dH,= C,dT (5.72)

1y
AHp=| CpdT
N P (5.73)

Tratando-se de um mol de gés, Cj, varia com a temperatura segundo a equacio empirica (5.69).
Por isso,

T
AH =I (o4 BT +yT% +..)dT
T

1 1
AHp =a(Ty —T) +§B(T22 —T12)+§y(T23 ~T+... (5.74)

Tratando-se de um mol de um sélido, utiliza-se a equacao (5.71) e obtém-se

T, .
AH, :I (a+bT —cT7%)dT
T

1 g
AHp =a(Ty - T)) + Eb(TQQ “T ey =T+ (5.75)
A capacidade térmica média entre duas temperaturas, T; e 7Ty, sera:

1y
ar
AHp _Jp Cr

=T, T,-T,

Cp)= (5.76)
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Considere-se agora a variacao de entalpia de uma substancia sob a pressao constante de 1 bar,
num intervalo mais amplo de temperatura, desde o zero absoluto, onde a entalpia é H,, até uma
temperatura 7, onde a entalpia ¢ H,. Essas entalpias sao desconhecidas, mas a variacao de ental-
pia é igual ao calor recebido pela substincia entre as duas temperaturas, isto ¢,
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(Hy—H,)p=qp (5.77)

incluindo etapas correspondentes ao aquecimento de cada uma das fases (calores sensiveis) e eta-
pas correspondentes as mudancas de fase (calores latentes).

Tratando-se de uma substancia que se encontra sob a forma de gas na temperatura 7"e pres-
sao de 1 bar, a equacao (5.77) compreende as seguintes etapas, a partir do zero absoluto:

(Hr— H,) = AH (solido) + AH (fusao) + AH (liquido) + AH (vaporizacao) + AH (gas)

ou, sob a forma mais condensada,

(HT_HO)P:z'[CPdT+ZAH (5.78)

A primeira parcela (calores sensiveis) diz respeito aos acréscimos de entalpia das diversas fa-
ses (solido, liquido, gas), os quais dependem das capacidades térmicas das fases e do intervalo de
temperatura considerado nos termos da equacao (5.73).

P =1 bar

\

I
I
I
: B AH : AH
I I I
/; liquido : gds
o fan |
i I
sdlido : :
T T T T
t f e

Figura 5.17 — Capacidade térmica e temperatura
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Figura 5.18 — Entalpia e temperatura

A segunda parcela (calores latentes) corresponde as entalpias de mudanca de fase. Freqiien-
temente, um sélido puro se apresenta sob duas ou mais formas cristalinas, cada qual devendo ser
considerada como uma fase s6lida distinta. A temperatura constante em que um solido o se con-
verte num sélido B chama-se temperatura de transi¢cao. As entalpias de mudanca de fase corres-
pondem aos seguintes calores latentes:

a) entalpia de transicao ou calor de transicao na temperatura de transicao 7,
AH=H® g ®

b) entalpia de fusao ou calor de fusao na temperatura de fusao 7,
AH=H®" - H®

¢) entalpia de vaporizacao ou calor de vaporizacao na temperatura de ebulicao 7,
AH,=H® - H®

As curvas do diagrama da Figura 5.17 dao a variacao da capacidade térmica das diversas fases

com a temperatura. As dreas sob essas curvas dao os valores de AH de cada fase, segundo a equa-
cao (5.73).

O diagrama da Figura 5.18 indica os sucessivos acréscimos de entalpia da substancia, desde o
zero absoluto, somando os calores sensiveis e os calores latentes.
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Os diagramas mostram que, nas temperaturas de mudanca de fase, verificam-se saltos de ca-
pacidade térmica e de entalpia. Note-se que a capacidade térmica da fase gasosa ¢ inferior a da
fase liquida. O calor de vaporizacao e, em menor grau, o calor de fusao, dao as maiores contribui-
¢oes para o acréscimo de entalpia de uma substancia.
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5.18 —OUTROS COEFICIENTES TERMICOS

Ja foram definidos dois coeficientes térmicos de um sistema simples: a capacidade térmica a
volume constante e a capacidade térmica a pressao constante:

(), (57), - ¢
ar), \or), (5.65)

(ﬂ) z(a_Hj - ¢ (5.66)
ar ), ~\ar),

Estes coeficientes térmicos de temperatura correspondem a calores sensiveis e representam
quantidades de calor necessarias para aumentar de um grau a temperatura do sistema, a volume
constante no primeiro caso, a pressao constante no segundo caso.

Mais dois coeficientes térmicos de um sistema podem ser definidos, ambos correspondentes
a calores latentes: o coeficiente térmico de volume e o coeficiente térmico de pressao, ou seja,

dg ) _
(—dVJT =lr (5.79)
g\ _
(—deT = hy (5.80)

O primeiro representa a quantidade de calor necessaria para aumentar de uma unidade o
volume do sistema a temperatura constante. O segundo exprime a quantidade de calor necessa-
ria para aumentar de uma unidade a pressao do sistema a temperatura constante. Este altimo é
sempre negativo, pois para se ter um acréscimo de pressao (dP> 0), a temperatura constante, é
necessario retirar calor do sistema (dg<0).

Em sistemas cuja composi¢ao varia por efeito de uma rea¢do quimica, manifesta-se um calor
latente de reacao a que correspondem dois coeficientes térmicos: estes sao o coeficiente térmico
de reacao a temperatura e volume constantes e o coeficiente térmico de reacao a temperatura e
pressao constantes, isto €,

d_q) :(B_U) _
( D)y Vo )y Qry (5.81)

)
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d OH
), ),
A\ )y VA )y (5.82)

O primeiro representa a quantidade de calor que se deve comunicar ao sistema quando a re-
acao avanca uma unidade no sentido reagentes — produtos, permanecendo constantes T'e V; o
segundo tem o mesmo significado, permanecendo porém constantes 7'e P. Conhecidos, respecti-
vamente, como calor de reacdao a volume constante e calor de reacao a pressao constante, esses
coeficientes sao positivos nas reacoes endotérmicas (dg > 0) e negativos nas reacoes exotérmicas
(dg<0). Asua determinacao ¢ objeto da Termoquimica.

Os coeficientes térmicos de volume /e de pressao A, podem ser relacionados também com
as funcoes Ue H, como serd mostrado a seguir.

Numa transformacao termelastica,
dg=dU+ PdV (dw =0) (5.83)

Mas o estado de um sistema simples fica determinado por duas variaveis apenas e, por isso,

U(rv)

dUz(aU) dT+(a—Uj av
T ), v ),

Introduzindo esta equacao em (5.83)

oU oU
dg=|—| dT+|| — | +P|dV
(55, r-|(57), -7 o5
Dividindo por dVsob condicao de temperatura constante, vem
ar), \adV ), (5.85)

O coeficiente /€ uma propriedade intensiva que tem a dimensao de pressao e resulta da soma
da pressao P, que atua sobre o sistema, e da quantidade intensiva (dU/dV') ,chamada pressao in-
terna. A pressao interna tem origem nas forcas de atracao intermolecular, como foi visto na de-
ducido da equacio de van der Waals, onde é expressa por a/ V2. A quantidade (0U/dV) ; corres-
ponde ao aumento de energia potencial das moléculas quando se afastam, vencendo as forcas de
atracao molecular, como acontece numa mudanca de fase. A pressao interna atinge valores eleva-
dos nos s6lidos e nos liquidos, € menor nos gases reais e torna-se nula nos gases ideais (secao 5.20).

A equacao (5.84) pode ser escrita, entao, sob a forma
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dg= CdT+ [, dV (5.86)
Numa segunda alternativa, tem-se:
dg= dH - VdP (dw’=0) (5.87)

Analogamente, para um sistema simples,

H(T, P)
=20 ar+(2L]) ar
ar ), P ),
Introduzindo esta equacao em (5.87)
oH o0H
dg=|—=| dT+|| =—| -V |dP
(5,55, ] 55
Dividindo por dPsob condicao de temperatura constante,
() <(2) v
P ), \oP ), (5.89)

O coeficiente %, ¢ uma propriedade extensiva que tem a dimensao de volume e resulta da
diferenca entre a quantidade extensiva (0H/dP) re o volume Vdo sistema.

A equacao (5.88) pode ser escrita, entao, sob a forma

dg= CpdT+ hydP (5.90)

5.19 -DIFERENCAENTRE C,E C,

A capacidade térmica a pressao constante de uma substancia € maior que a capacidade térmi-
ca a volume constante e a diferenca entre ambas é calculada a seguir.

Na primeira alternativa, divide-se a equacao (5.86) por d7, sob condicao de pressao constan-
te, obtendo-se

Cp—Cy = zT[a_V)
P (5.91)
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oU eh%
Cp - CV = |:(W)T + P:| (a_TjP (5.92)

Na segunda alternativa, divide-se a equacao (5.90) por d7, sob condicao de volume constante:

oP
Cy=Cp+hy (8_T)V (5.93)
oHY |(op
Cp—Cy = {v - (H_PJJ(B_T)V (5.94)

As equacoes (5.91) e (5.93) mostram que a diferenca entre G, e Cy estd relacionada com o
coeficiente térmico de volume ou com o coeficiente térmico de pressao.

As mesmas equacoes dao uma relacao entre estes dois tltimos coeficientes:

A% oP
’T(a—fl - ‘hT(a—TJV

A% oT
By =—1| — | | 2=
g T(aTjP(aP)V

Mas, em virtude da equacao (1.58),

hy = lr(a_vj (5.95)
.

5.20 ~AENERGIA INTERNA E AENTALPIA DOS GASES IDEAIS SO DEPENDEM DA TEMPERATURA
Sabemos que o estado de um sistema simples fica determinado apenas por duas variaveis in-

dependentes, tais como temperatura e volume. Entao, para a variacao de energia interna de um
sistema simples,

U, v)

duz(a_’fj dT+[a_U) av
T ), v ),
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U
dU =CydT +| == | av
v +(8VJT (5.96)

Contudo, experiéncias realizadas por Joule (1844) mostravam, aparentemente, que a ener-
gia interna dos gases nao depende do volume. A experiéncia consistia na expansdo livre e, portan-
to, totalmente irreversivel de um gas. Dois baloes metdlicos A e B, com um volume de dois ou trés
litros cada um, o primeiro contendo ar a uma pressao de 22 atm e o segundo evacuado, estavam
ligados entre si por uma valvula e eram imersos na dgua de um calorimetro de paredes adiabati-
cas, cuja temperatura era medida num termémetro 7" (Figura 5.19).

—
.
i

B _

Figura 5.19 — A energia interna de um gds ideal nao depende do volume

Abrindo a vdlvula, o gas que ocupava o volume A expandia livremente, passando a ocupar o
volume (A + B). Tratando-se de uma expansao contra o vicuo, nenhum trabalho era produzido
nesta experiéncia. Ao mesmo tempo, qualquer troca de calor que acompanhasse a expansao do
gds dever-se-ia manifestar numa variacao de temperatura da agua do calorimetro, mas Joule ob-
servou que essa permanecia inalterada. Entao, em virtude da Primeira Lei da Termodinamica,
numa transformacao em que w=0, ¢=0, AT =0, deve-se ter AU, = 0.

O préprio Joule reconheceu que este resultado nao era conclusivo porque, nesta experién-
cia, a massa de gds era insignificante em relacao a massa do invélucro e da dgua do calorimetro.
Por isso, mesmo uma aprecidvel variacao na temperatura do gds ficaria logo amortecida pela ca-
pacidade térmica do meio externo, muito superior a do gas.

Experiéncias de natureza diferente, realizadas por Joule em colaboracao com Thomson (Lord
Kelvin) entre 1852 e 1862, nas quais se anulava a influéncia da capacidade térmica do meio exter-
no, mostraram que a expansao livre de um gas real é sempre acompanhada de uma queda de
temperatura do gds e que, somenle no caso limite de wm gas ideal, ¢ licito afirmar que a energia interna é
independente do volume, isto é

2] -
v ), (597
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Como consequiéncia, a equacao (5.96) reduz-se, para um gas ideal, simplesmente a
dU= CydT (5.98)

embora haja variacdo de volume durante a variagdo de temperatura. Em outras palavras, a energia interna
de wm gas ideal so depende da temperatura.

Esta diferenca de comportamento termodinamico entre gases ideais e gases reais pode ser
facilmente interpretada por argumentos de natureza cinético-molecular. De fato, na expansao li-
vre de um gds real, o afastamento entre as moléculas é acompanhado de aumento de sua energia
potencial a custa de diminuicao equivalente de sua energia cinética. Por isso a temperatura cai e,
para manté-la inalterada, deve-se transferir calor ao gas, aumentando sua energia interna, isto €,
AUy = q. Este efeito térmico é semelhante ao que acompanha a vaporizacao isotérmica de um li-
quido no vacuo. Mas forcas intermoleculares nao existem num gas ideal e, por isso, sua tempera-
tura nao se altera numa expansao livre.

A relagao (5.97) é um resultado empirico e dela podem ser tiradas outras conseqiiéncias.
Realmente, numa dada temperatura, a pressao de um gds é funcao exclusiva do volume e, por
isso, tem-se:

U
(WJT =0 (5.99)

Prosseguindo, com H= U+ PV

[57),-55). 5]

Mas, em virtude da equacao (5.99), e por ser o produto PVde um gas ideal independente da
pressao quando a temperatura permanece constante,

(a—HJ =0 5.100
oP ), (5.100)

Portanto, da mesma forma que a energia interna de um gas ideal nao depende do volume, a
sua entalpia ndo depende da pressdo.

Mas, a temperatura constante, a pressao de um gds s6 depende do volume e, assim, para um
gds ideal,

0H
(W)T =0 (5.101)

Considere-se agora a entalpia de um sistema simples como funcao da temperatura e da pressao:
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H(T, P)

dH=(a—HJ dT+(a—H) ap
ar ), P ),

oOH
dH =CpdT +| == | dP
pdT + [ 5 )T (5.102)

Mas, em virtude da equacgao (5.100), tem-se para um gas ideal simplesmente,
dH = CpdT (5.103)

embora haja variagdo de pressao durante a variagao de temperatura. Em outras palavras, a entalpia de um
gas ideal s6 depende da temperatura.

O estudante deve cuidar para nao generalizar as equacoes (5.98) e (5.103), validas apenas
para um gds ideal. Para qualquer outro sistema (gas real, liquido ou s6lido) deve ficar expressa a
condicao de volume constante ou de pressao constante, isto €,

Ty
dU,= CdT ou AUy = , CydT
1

Ty
dH,= CpdT ou AHp= . CpdT
1

onde fica explicita a condicao de volume constante ou de pressao constante, enquanto varia a
temperatura.

Esta restricao ¢ importante porque, excetuados os gases ideais, a energia interna e a entalpia
variam com o volume e com a pressao, tal como indicam as equacoes (5.96) e (5.102).

5.21 - DIFERENCA ENTRE C;, E C, NOS GASES IDEAIS

Foi mostrado anteriormente que a diferenca entre as capacidades térmicas, a pressao cons-
tante e a volume constante, de um sistema simples é dada pela relacao (5.92) ou pela (5.94). Con-

sidere-se a primeira:
U aV
Cp—Cy=||—| +P
% {(av),‘ }(aij (5.92)

Tratando-se de um gds ideal, tem-se simplesmente
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A%
Cp—-Cy =P
-

Esta diferenca corresponde, como se vé, unicamente ao trabalho de expansao que é produzi-
do quando a temperatura do gas se eleva de um grau, sob pressao constante. Além disso, como

PV=nRT,
T ),

Arelacao (5.92) reduz-se, entao, no caso dos gases ideais, a

Cp— Cy=nR (5.104)

ou
CP - CV: R

Conclui-se que a diferenca entre a capacidade térmica molar a pressao constante e a capaci-
dade térmica molar a pressao constante é¢ a mesma para todos os gases ideais e igual a R= 8,314
JK'mol™.

5.22 - TRANSFORMAGOES REVERSIVEIS DE UM GAS IDEAL SOB CONDIGOES RESTRITIVAS

Serao tratadas, a seguir, algumas transformacoes reversiveis de um gas ideal. Em cada caso, o
gds estd sujeito a condicoes que determinam o caminho da transformacao, de tal forma que o
trabalho produzido e o calor recebido pelo gas passam a depender apenas dos estados inicial e
final, situados, respectivamente, sobre a mesma isoterma, a mesma is6bara, a mesma isométrica
ou a mesma adiabatica. Essas transformacgoes sao comparadas na Tabela 5.5.

Note-se que a energia interna e a entalpia de um gas ideal sao independentes do volume e da
pressao e sé variam nas transformagoes em que haja variacao de temperatura.

Viu-se que, para um gas ideal, ainda que haja variacao de volume ou de pressao, tem-se apenas

daU= C,dT (5.98)

dH = C,dT (5.103)

e, assim, numa transformacao qualquer de um gas ideal acompanhada de variacao de temperatu-
ra, a integracao das equacoes anteriores da

AU=nCy(T,~T) (5.105)
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AH=nCp(T,~ T))

pois admite-se que Cye Cpdos gases ideais ndo dependem da temperatura.

Da mesma forma, a energia eldstica PV de um gas ideal s6 varia nas transformacoes em que
haja variacao de temperatura, pois, a temperatura constante, PV é constante. Se a transformacao

for isobdrica ou isométrica, ter-se-d, respectivamente,

A(PV) = P(Vo= V1) = nR(T, - Th)

A(PV) = (P, - P) = nR(T; - T)

pois, em qualquer estado de equilibrio de um gds ideal, PV = nRT.

(5.106)

(5.107)

(5.108)

TABELA 5.5 - RELACOES TERMODINAMICAS DE UM GAS IDEAL

Processo Isotérmico Isobarico Isométrico Adiabatico
q g=-w q=AH q=AU q=0
il Ve _
w=-nRT ln[‘/l] w= nCV (T2 _Tl)
w wom PO w=0 RV, - BY,
P, =-nR (1,-T)) —-2"2 171
=—nRT In| =L y—1
P2
AU AU=0 AU =nCy(1,-1,) | AU=nC,(1,-T) AU =nC, (1, - T;)
AH AH=0 AH =nCp(Ty=T,) | AH =nCp(ly-T;) AH =nCp(l, - T,)
71
_ APV =P (V,=V) | APV =P (V,=V) | a(pv)=rv || 2]7 _1
AR A =0 = R (T,~T) e I | V7
y—1
[VJ _
Vi Ty
Relades | P V=PV, i n A _T 71
(PV,T) V, Ty P, Ty [Pl] 71
Py 1y
PV = PV{

5.23 - TRANSFORMAGCAO ISOTERMICA E REVERSIVEL DE UM GAS IDEAL

Para que um gas possa expandir-se em equilibrio térmico com o meio externo (7" = T), a pressao
externa Pa que esta sujeito deve diminuir. Entretanto, como a temperatura permanece constan-
te, o mesmo deve acontecer com a energia interna, como foi visto na secao 5.20. Tendo em vista a

Primeira Lei da Termodinamica,
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g=AU-w
obtém-se
g=-w

isto €, o trabalho é produzido a custa do calor recebido isotermicamente pelo gas ideal.

V227222222220

\% av \%

Figura 5.20 — Transformacao isotérmica e reversivel de um gas ideal

Para que o processo seja isotérmico, o gas deve estar em equilibrio térmico com um reserva-
torio de calor de grande capacidade térmica cuja temperatura se mantém praticamente inaltera-
da apesar das trocas de calor. Ademais, se o processo for reversivel, o gas percorre estados sucessi-
vos de equilibrio representados pelos pontos de uma isoterma (Figura 5.20).

Considere-se uma etapa infinitesimal deste processo. Inicialmente o gas estd em equilibrio
térmico (7" = T) e mecanico (P= P) com o meio externo. A pressao externa P ¢é reduzida de uma
quantidade dP, o que determina um acréscimo dVde volume, com a producao de um trabalho
— PdV. Esse trabalho é produzido a custa de uma diminui¢cao momentanea da energia interna do
gas com a consequente queda de temperatura. Mas o equilibrio térmico se restabelece logo pela
transferéncia ao gas de uma quantidade dg de calor, de modo que

dg=PdV

Além disso, em qualquer estado de equilibrio de um gas ideal, PV=nR7T. E como T'= constan-
te, o trabalho total produzido entre dois estados, (1) e (2), sera:
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VadV
Vi Vi V 14 \%

1 Fy (5.109)

resultado esse ja obtido na equacao (5.32).

Como se ve¢, o trabalho produzido pelo gas em transformacao isotérmica e reversivel depen-
de dos volumes ou das pressoes extremas, nao porém de sua diferenca, mas do logaritmo do seu
quociente. Esse trabalho depende ainda do nimero de mois e da temperatura considerada.

Observe-se que os indices (1) e (2) indicam os estados inicial e final do sistema. Por isso, numa
compressao, V, < V; e w> 0: o trabalho € positivo, uma vez que o meio externo entrega trabalho
ao sistema.

Para concluir, note-se que numa transformacao isotérmica de um gds ideal, sao nulas as varia-
coes de energia interna, de entalpia e de energia PV:

AU=0;  AH=0; A(PV)=0

5.24 - TRANSFORMAGAOQ ISOBARICA E REVERSIVEL DE UM GAS IDEAL

Para que um gas possa expandir em equilibrio mecanico com o meio externo (Pz P), sua
temperatura deve aumentar; mas, como conseqiiéncia, aumenta também a energia interna. As-
sim, o calor comunicado ao gas se converte, em parte, em energia interna e, em parte, em traba-
lho de expansao, ou seja,

g=AU-w

SS versivel, as A SUCESSIVOS €s S uilibri S S pe-
Se o processo for reversivel, o gas percorrera sucessivos estados de equilibrio representados pe
los pontos de uma isébara que tem inicio naisoterma 7; e termina na isoterma 7, (Figura 5.21).

Considere-se uma etapa infinitesimal deste processo. Inicialmente se tem P=Pe T = T. Entio
o sistema € posto em contato com um reservatorio de calor de temperatura 7'+ d7, com o que
uma quantidade de calor dg é transferida ao gas. A temperatura desse passa a 7'+ d7, enquanto a
pressao aumenta para P+ dP. O gds sofre entao uma expansao dVaté que sua pressao retome o
valor Panterior. Enquanto isso, um trabalho — PdV é produzido e, como a temperatura sofre um
acréscimo d7, a energia interna também aumenta de uma quantidade dU. Em resumo,

dg=dU+ PdV

As etapas posteriores do processo reversivel se fazem pondo o gds sucessivamente em equili-
brio térmico em reservatorios cujas temperaturas sao 1T+ 2d7, T+ 3dT, etc. O trabalho total pro-
duzido entre os estados (1) e (2) é representado pela drea situada sob uma isébara cujos pontos
se situam em sucessivas isotermas, correspondentes as temperaturas 7+ d7, T+ 2d7T, etc., come-
cando em 7; e terminando em 7, (Figura 5.21).
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1) (2)

T+dT
T +2dT \

T+ 3dT

\% dv \%
1 2

Figura 5.21 — Transformacao isobdrica e reversivel de um gas ideal

O trabalho total realizado pelo gds entre os estados (1) e (2) serd

Vo
w=| — PdV =—P(Vy - V) (5.110)
1

Esse trabalho ¢ igual, em modulo, a variacao da energia PV do gas, conforme foi observado
em (5.107), isto €,

w=—nR(T,-T) (5.111)

Quanto as variacoes de energia interna e de entalpia, elas sao dadas pelas equacoes (5.105) e
(5.106).

5.25 - TRANSFORMACAO ISOMETRICA E REVERSIVEL DE UM GAS IDEAL

A transformacao isométrica de um gas consiste na elevacao de sua temperatura sob uma pres-
sao externa que deve crescer proporcionalmente a temperatura para que o volume permaneca
inalterado (Figura 5.22).
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Figura 5.22 — Transformacao isométrica e reversivel de um gas ideal

Em transformacoes isométricas nenhum trabalho de expansao é produzido e a Primeira Lei

g=AU-w

qg=AU

As variacoes de energia interna, de entalpia e de energia PVsao expressas, respectivamente,
pelas equacoes (5.105), (5.106) e (5.108).
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5.26 - TRANSFORMAGAO ADIABATICA E REVERSIVEL DE UM GAS IDEAL
Em transformacoes adiabdticas, o gds esta termicamente isolado do meio externo (¢=0), de
modo que a Unica troca de energia com o meio externo ¢ sob forma de trabalho.

Para que o gds possa se expandir, a pressao externa a que esta sujeito deve diminuir e, como o
trabalho € realizado a custa de energia interna, a temperatura do gas diminui durante a expan-
sao (1, < T). Inversamente, durante a compressao adiabatica, o trabalho realizado contra o siste-
ma se converte em energia interna e a temperatura aumenta (Figura 5.23).

De acordo com a Primeira Lei:
g=AU-w
e, portanto,
w=AU

Se o processo for reversivel, o gas percorrerd estados sucessivos de equilibrio representados
pelos pontos de uma adiabatica que tem inicio na isoterma 7; e termina na 7 (Figura 5.23).

Processos adiabaticos e reversiveis sao isentrdpicos, isto €, ocorrem sem variacao de entropia,
como sera mostrado na secao 5.17.

Figura 5.23 — Transformacao adiabatica e reversivel de um gas ideal

Considere-se uma etapa infinitesimal desse processo. Inicialmente o gas esta em equilibrio
mecanico com o meio externo (P=P). A pressao externa € reduzida, entao, de uma quantidade
dP, o que determina um acréscimo dV de volume do gas com a producao de um trabalho — PdV.
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Esse trabalho é produzido a custa de diminuicao da energia interna e consequiente queda de tem-
peratura. Em resumo,

—PdV=w=AU

PdV=- CydT (5.112)

O trabalho total realizado entre os estados (1) e (2) é representado pela drea situada sob a
adiabatica cujos pontos se situam sobre sucessivas isotermas de temperatura T—d7, T—-2dT, etc.,
comecando em 7; e terminando em 7;. Sua expressao analitica é

Vo
wzj — PdV =AU

Vi

ou, como vimos na equacao (5.105),
w=nCy(Ty—T)) (5.113)

onde 7} > T,.

Esse trabalho pode ser expresso, também, em funcao das variaveis P e V, pois, em qualquer
estado de equilibrio de um gés ideal, PV=nRTe

Substituindo estes valores na equacao (5.113)

Cy
w=—(PV, — PV,
R( oVo =P V)
Mas R=C, - C, e Y= C,/Cy, motivo por que se pode escrever:

o RVa-PVi _nR@;-Th) (5.114)
vy-1 -1

A seguir, serao apresentadas as relacoes entre as variaveis Ve 7, Pe 7, Pe V, num processo
adiabatico e reversivel.

Partindo da relacao fundamental:
PdV=-CydT (5.112)

tem-se, sucessivamente,
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v . dT
Vo dV Ty dT
O e
v, V n T

V. T
nRIn—2=C, In—-
v,

1 2

v\ 7
o _Th
[Vlj . (5.115)

Exprimindo V] e V; por meio da equacao de estado dos gases ideais e substituindo em (5.115),
resulta

AT
P, 1, (5.116)
Procedendo da mesma forma com 7; e 7 e substituindo na equacao (5.115), vem

Y
Vo A
—= | == ou PV =PV
(Vl) P 1V =1oVy (5.117)

As equacdes (5.115), (5.116) e (5.117) sao conhecidas como equacoes de Poisson. As varia-
coes de energia interna e de entalpia sao dadas, respectivamente, pelas equacoes (5.105) e (5.106).
Quanto a variacao de energia PV, demonstra-se que, num processo adiabdtico,

y-1
¥

A(PV)=nRT, By
p (5.118)

212 ¢ LUIZPILLA o 8



€ o FISICO-QUIMICA| 213




214 ¢ LUIZPILLA &




5.27 - TRANSFORMAGCOES POLITROPICAS E REVERSIVEIS DE UM GAS IDEAL

O estudo do comportamento dos gases durante a compressao e a expansao, em dispositivos
tais como bombas e compressores, mostra que, freqiientemente, o produto P V* mantém-se apro-
ximadamente constante em processos reversiveis, ou seja,

PViK=PVy* (5.119)

onde k é constante numa dada transformacao.

Tais processos reversiveis chamam-se politropicos e ao expoente k da-se o nome de indice politro-
pico. Os processos anteriormente estudados sao casos particulares de processos politropicos e se
distinguem pelo valor do indice politrépico:

k=0 PV = constante isobarico

k=1 PV = constante isotérmico
k=y PV = constante isentrépico
k=  PV* = constante isométrico

Na Figura 5.24, estao representadas as relacoes P— Vde diferentes processos reversiveis e po-
litropicos. Quando k> 0, o aumento da pressao ¢ acompanhado de diminuicao de volume; pou-
co frequentes na pratica sao os casos em que k< 0 e neles um aumento de pressao € acompanha-
do de um aumento de volume.

O trabalho realizado em processos politrépicos é representado pela area sob a curva corres-
pondente e sua expressao analitica € a seguir estabelecida. Como PV*= C, onde C¢é uma constan-
te para um dado k, tem-se:

V. V. 1-k 2
wzj *_pdv = Z—CV_de:{PVkV—}
v v k

1

PVy—PV, nRWy-T,)
w= =

k-1 k—1 (5.120)
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Figura 5.24 — Processos politrépicos

Note-se que esta equacao nao se aplica a um processo isotérmico, uma vez que a integral

- xl—n
x dx= + constante
-n

nao se aplica quando n=1.

5.28 - EXPANSAO JOULE-THOMSON

A expansao livre de um gas real (expansao contra o vacuo e, por isso, w= 0) é sempre acom-
panhada de queda de temperatura (secao 5.20). Entretanto, devido a reduzida capacidade tér-
mica de um gas em relacao as paredes do proprio recipiente, torna-se dificil observar a variacao
de temperatura ocorrida, mesmo quando o recipiente estd termicamente isolado.

Por isso, Joule e Thomson (1852-1862) conceberam um tipo de expansao em que a variacao
de temperatura de um gas em expansao nao fica oculta pela capacidade térmica do recipiente.

Na expansao Joule-Thomson, um fluxo continuo de gas, a uma pressao P, e temperatura 713, é
forcado através de um estrangulamento do qual emerge com uma pressao P, < P, e temperatura
T;. O conduto através do qual escoa o gas é termicamente isolado e o estrangulamento é produzi-
do por uma vélvula parcialmente aberta, ou por um tampao poroso. Depois que o fluxo alcancou
um estado estaciondrio, a Unica troca térmica da corrente gasosa com o exterior € a pequena quan-
tidade de calor que flui através do isolamento do tubo (Figura 5.25).
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Figura 5.25 — Expansao Joule-Thomson

As varidveis P, e T, a esquerda da obstrucao, assim como a pressao P, a direita, sao fixadas
livremente em cada experiéncia (sao varidveis independentes) e vao determinar a temperatura
T, (variavel dependente), a direita da obstrucao. Enquanto o gas sofre uma queda brusca de pres-
sao, a temperatura 7, pode ser inferior ou superior a 73, isto €, a expansao Joule-Thomson pode
ser acompanhada de queda ou elevacao da temperatura. A essa variacao de temperatura da-se o
nome de efeito Joule-Thomson.

A expansao Joule-Thomson é também conhecida como expansao “estrangulada” para distin-
gui-la da expansao livre e da expansao reversivel. Trata-se de um processo adiabatico e irreversi-
vel, cuja andlise termodinamica pode ser feita da forma apresentada a seguir.

Suponha-se que uma certa massa de gas seja limitada por um pistao, a esquerda do tampao,
onde ocupa um volume V;, sob uma pressao P, e temperatura 7;. Depois de escoar pela obstru-
¢ao, a mesma massa de gas vai ocupar um volume Vs, limitado por outro pistao, sob uma pressao
P, < P, e temperatura 7,. Em virtude da Primeira Lei, e por ser adiabdtico o processo,

w=AU (5.121)

Mas enquanto o volume V; é gerado a direita do tampao, sob a pressao P, o volume V, desa-
parece a esquerda, sob a pressao P,. Isso da, para o trabalho liquido realizado:

w=—(RV,-P~V) (5.122)

e este trabalho (muito inferior ao que seria produzido numa expansao reversivel) € igual & dimi-
nuicao de energia interna do gas, isto é,

PVo—PVi=- (U, - 1) (5.123)

Upt BV, = Uy + BY,

H2:]{1

AH=0 (5.124)
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Portanto, a expansao Joule-Thomson é um processo isentdalpico, embora seja acompanhado
de variacao de temperatura. Caracteristica especial do processo ¢ o coeficiente Joule-Thomson, defi-
nido por:

AT
e _(E)H (5.125)

onde AT=T,- T, e AP= P, — P, sao variacoes de temperatura e de pressao que o gas sofre ao
transpor a obstrucao.

Como o acréscimo de pressao AP é sempre negativo, o coeficiente Joule-Thomson sera nega-
tivo quando AT > 0 e positivo quando AT < 0; no primeiro caso, a temperatura do gds se eleva
durante a expansao, enquanto no segundo a temperatura cai.

ATFigura 5.26 apresenta uma familia de curvas isentdlpicas de uma certa massa de gas. Os pontos
de uma curva, como ABMCD, representam estados isentalpicos em diferentes condicoes de pres-
sao e temperatura. A curva possui um maximo e, por isso, se 0 gas passar numa expansao estran-
gulada do estado A ao B, o coeficiente Joule-Thomson serd positivo (a temperatura baixa). Note-
se que um segmento da curva isentdlpica, como AB, ndao representa um processo reversivel per-
corrido pelo gas enquanto flui pelo estrangulamento. Ao contrario, a expansao Joule-Thomson
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entre os estados A e Bé um processo em desequilibrio (irreversivel), cujos estados intermediarios
nao podem ser descritos mediante coordenadas termodinamicas: na verdade, o gas passa irrever-
sivelmente de um ponto a outro da curva isentdlpica.

T, (superior)

n_. >0

-
-

- Ti (inferior)

P P

Figura 5.26 — Curvas isentalpicas e curva de inversao na expansao Joule-Thomson

O coeficiente Joule-Thomson em temperatura 7" e pressao P ¢é definido pela derivada

L

J T 3p
opP ), (5.126)

onde os intervalos d7"e dPsao tomados em torno das coordenadas 7'e Pde um ponto da isentalpica.

Essa derivada da a inclinacao da curva, que serd negativa em todos os pontos entre A e M, mas
positiva entre M e D. No maximo da curva, tem-se, evidentemente, W = 0. Por isso, o ponto M,
onde o coeficiente muda de sinal, é o ponto de inversio do efeito Joule-Thomson. Unindo os pon-
tos de inversao das diversas isentdlpicas, obtém-se uma curva de inversdo. Qualquer expansao Jou-
le-Thomson situada no interior dessa curva € acompanhada de esfriamento do gas, enquanto fora
dela se tem aquecimento.

O coeficiente Joule-Thomson, em temperatura 7"e pressao P, pode ser expresso em funcao
destas variaveis de estado como se deduz a seguir.

Sabe-se que, para um sistema simples,

de(a—H) dT—l—[a—H) dP
ar ), P ),

Mas, no processo Joule-Thomson, dH = 0 e, por isso,

T | __ ©H/IP),
P | (QH/OT),
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ou

oT 1 (0H
(a—PL“E(a—pl (5120

Deve-se, agora, antecipar uma equacao que decorre da Segunda Lei da Termodinamica, de-
nominada equacdo termodindmica de estado (secdo 7.18):

) o2
ar ), \opr ),

o0H oV
I =V -7 —
oP ), oT ),

Substituindo esta tltima em (5.127), vem:

oT 1 oV
(a—P)H‘ & Ha—Tl‘V} (5.128)

Mas (dU/9V) = aV, sendo o o coeficiente de dilatacio a pressao constante. Por isso,

ou

M= (a—TJH -V (Tao —1) (5.129)

or), Gy
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A temperatura de inversao ¢ aquela em que o coeficiente Joule-Thomson é nulo. Portanto,
para um gas de van der Waals, tem-se de (5.133):

2a 3abP
b Sl
RY; R2TZ~2
2 24y 3, (5.134)
Rb R?

Esta equacao ¢ quadratica e havera, portanto, num certo dominio da variavel P, duas tempera-
turas de inversao para cada pressao, uma superior e outra inferior, como é mostrado na Figura 5.26.

Assim, para uma pressao de 20 atm, as duas temperaturas de inversao do nitrogénio sao 330°C
(superior) e — 167°C (inferior). Vé-se que, para todas as condi¢oes de temperatura situadas no
interior da curva de inversao, o coeficiente Joule-Thomson é positivo, havendo esfriamento com
expansao estrangulada. O contrario verifica-se fora da curva onde o coeficiente € negativo. A tem-
peratura superior de inversao, a inica que tem interesse pratico, pode ser definida como a tem-
peratura abaixo da qual a expansao Joule-Thomson produz esfriamento do gas.

A pressoes muito baixas, o altimo termo no interior dos parénteses da equacao (5.133) torna-se
pequeno por ter um denominador elevado. Ignorando esse termo, a equacao torna-se linear:

&),
oP ), Cp\RT (5.135)

e fornece uma tnica temperatura de inversao. De fato, quando [t ;= 0,

24,0 12322 oo, (5.136)
RT, Rb
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ssas icoes, u inversa S -S S urez
Nessas condicoes, a temperatura de inversao apresenta-se dependendo apenas da natureza
do gas, sendo o dobro da temperatura de Boyle. Assim, para o nitrogénio,

72 x1,39%1,018x10° x107°

‘ =864,1K =591,1°C
' 8,314 x0,0392x107°

Em temperaturas inferiores a 7, tem-se:

2a >b >0 fri
RT W (esfriamento)

enquanto €m temperaturas superiores a Tl

2a b 0 .
=T < W < (aquecimento)

5.29 - PROCESSOS DE LIQUEFAGAO DE GASES

Duas condicoes sao necessarias para liqiiefazer um gas, conforme foi mostrado na se¢ao 3.9:

a) o gas deve ser previamente esfriado a uma temperatura inferior a temperatura critica que
o caracteriza;

b) cumprida esta condicao, o gas deve ser comprimido a pressao de saturacao, isto €, a pres-
sao do equilibrio liquido-vapor correspondente a temperatura em que se encontra, notando-
se que quanto mais baixa for essa temperatura, menor sera a pressao necessaria para liqtefa-
zé-lo.

Muitos gases possuem temperaturas criticas bastante inferiores a temperatura ambiente e sua
refrigeracao pode ser obtida por um dos seguintes processos:

a) refrigeracao por meio de intercambiador de calor;
b) esfriamento por expansao Joule-Thomson;
¢) esfriamento por expansao Joule-Thomson combinada com expansao num motor.

No primeiro processo, o gas a ser liquefeito € esfriado num intercambiador de calor, em regi-
me de contracorrente, por um liquido de baixa temperatura de ebulicao. A vaporizacao rapida
desse extrai calor do gds que €, entao, liquefeito por compressao, quando atingida a sua tempera-
tura critica. O vapor do liquido refrigerante € reciclado, comprimido e liqiiefeito novamente.

Assim, por exemplo, se um ciclo de amoénia (¢, = 132,4°C) for associado a um ciclo de etileno
(1,=9,7°C) e esse for associado a um ciclo de metano (¢, =-82,5°C), pode-se, numa tltima etapa,
liquiefazer o oxigénio (¢, =—118,8°C). O método é conhecido como método da “cascata”, porque
temperaturas cada vez mais baixas vao sendo obtidas nos sucessivos ciclos. Trata-se de um dos mais
antigos processos de liqiiefacao dos chamados gases permanentes, mas s6 mais recentemente vem
sendo empregado industrialmente tanto na liqiiefacao do ar como na do gds natural para arma-
zenamento em grande escala.
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O processo de expansao Joule-Thomson foi desenvolvido por Hampson e von Linde (1895)
para liquiiefacao de gases em escala industrial.

A A

- -

A 2
22272772
=

:
i % .

0 x

E
e — e —
L L
Linde Claude

Figura 5.27 — Processos de liqiiefacao de gases

Para que a expansao estrangulada (isentalpica) de um gas seja acompanhada de queda de
temperatura, € necessario que a temperatura do gas no lado da alta pressao (a montante do es-
trangulamento) seja inferior a respectiva temperatura superior de inversao, caso contrario o efei-
to Joule-Thomson serd negativo € a temperatura se eleva. Eo que acontece com o hidrogénio e o
hélio na temperatura ambiente, pois a temperatura de inversao desses gases € muito baixa (100 K
para o Hy e 20 K para o He).

Um fluxograma abreviado do processo Linde é representado na Figura 5.27. O gas compri-
mido em A, a pressao P;, percorre um conduto em cuja extremidade se encontra a valvula £onde
sofre expansao Joule-Thomson e passa para o lado de baixa pressao, P,. O gas assim expandido é
esfriado e recirculado, voltando ao compressor A onde se mistura com o gas de alimentacao do
sistema.

Mas, no percurso de alta pressao, o gas sofre uma refrigeracao preliminar no intercambiador
B, por meio de um liquido circulante auxiliar (amoénia liquida, por exemplo) e uma refrigeracao
mais intensa no intercambiador Conde, por contracorrente, o gas comprimido cede calor ao gas
expandido e refrigerado, no retorno desse ao compressor A.
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O efeito € assim cumulativo, por recirculacao do gds, de modo que, abaixo da temperatura
critica, € atingida a do equilibrio liquido-vapor que corresponde a pressao P, reinante na camara
de expansao a jusante da valvula E. O gas liqiiefaz-se parcialmente e o liquido vai se acumulando
no reservatorio L.

O terceiro processo de refrigeracao é mais econémico quanto ao consumo de energia e foi
desenvolvido por Claude (1900).

No processo Claude, a expansao Joule-Thomson (irreversivel) é combinada com a expansao
(quase reversivel) num motor ou turbina W, que recupera parte do trabalho consumido no com-
pressor A (Figura 5.27).

O fluxo gasoso, ap0s a refrigeracao prévia em B, é dividido em duas correntes: uma prosse-
gue no caminho da expansao Joule-Thomson ja descrita, enquanto a outra é levada ao motor W
onde o gas se expande, produzindo trabalho. O gds assim resfriado é recirculado junto com o
que retorna da expansao Joule-Thomson.

Existem, nesse processo, dificuldades técnicas relacionadas com os problemas de dilatacao
desigual das partes moéveis do motor.

Os dois tipos de expansao gasosa empregados no processo Claude sao (aproximadamente)
adiabaticos. Diferem, contudo, porque a expansao Joule-Thomson ¢ irreversivel e o trabalho ex-
terno produzido ¢ insignificante, enquanto a expansao no motor ou turbina é (aproximadamen-
te) reversivel e produz trabalho. No primeiro tipo de expansao, a queda de temperatura do gas
deve ser atribuida ao “trabalho interno”, expressao inadequada para exprimir a conversao da
energia cinética das moléculas em energia potencial, decorrente do afastamento das mesmas. No
segundo tipo de expansao, a energia cinética das moléculas é, em grande parte, convertida em
trabalho externo realizado no motor.

O consumo de gases liquiefeitos vem aumentando continuamente. Conhecida ¢ a utilizacao
domeéstica do gas liquefeito e o emprego de oxigénio liquido para a alimentacao de fornos de
alta temperatura e para a propulsao de foguetes.

O crescimento da industria quimica aumentou o consumo de gases puros € a melhor manei-
ra de transporta-los é sob forma liquida em cilindros de aco.

Da mesma forma, a separacao de misturas gasosas naturais em seus componentes baseia-se na
liqiiefacao e posterior destilacao fracionada. Assim, por exemplo, oxigénio e nednio sao obtidos
do ar; hélio, do gas natural; propano e butano, dos produtos do petréleo.

A determinacao de capacidades térmicas a baixas temperaturas foi possivel gracas a disponi-
bilidade de nitrogénio liquido, hidrogénio liquido e hélio liquido cujas temperaturas de ebuli-
cdo sdo, respectivamente, 77,3 K, 20,4 K e 4,2 K.

Baixas temperaturas sao necessarias, também, para o estudo de certos fenémenos curiosos
como a supercondutividade de metais.

5.30 - PROBLEMAS PROPOSTOS

5.1) Qual a variacao de energia interna de um gas que ao receber uma quantidade de calor de
400 J realiza um trabalho de expansao de 325 J?
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5.2) Um mol de dgua liquida vaporiza isotérmica e reversivelmente na sua temperatura normal
de ebuli¢ao (100°C). O calor de vaporizacio da agua é de 40,67 kJ/mol nessa temperatura. Cal-
cule w, q, AU e AH.

5.3) Cem gramas de benzeno vaporizam reversivelmente em sua temperatura de ebulicao (80,1°C).
Calcule AH e AU correspondentes, sabendo que o calor de vaporiza¢ao do benzeno € de 394,55 J.g".

5.4) Um gas ideal passa de um estado inicial onde ocupa um volume de 2 litros sob pressao de 2
atm na temperatura de 25°C para um estado final onde ocupa um volume de 4 litros. A transfor-
macao € isotérmica e ocorre reversivelmente. Calcule o trabalho produzido, o calor absorvido e
as variacoes de energia interna e entalpia sofridas pelo gas.

5.5) Calcule o trabalho necessdrio para comprimir isotérmica e reversivelmente 8,0 méis de um
gds ideal, na temperatura de 25°C, de modo a reduzir seu volume a metade do valor inicial.

5.6) Um recipiente de aco, de volume constante, mantido a 30°C, contém 56 gramas de nitrogé-
nio cuja capacidade térmica molar a volume constante € igual a 21 J.K'.mol". Calcule a quantida-
de de calor que deve ser fornecida ao gas para duplicar sua pressao. Calcule também AU e AH
para o processo.

5.7) Um mol de gas ideal monoatémico, inicialmente na temperatura de 273 K e pressao de 1
atm, sofre uma transformacao reversivel na qual seu volume ¢ duplicado. A natureza do processo
nao ¢é especificada mas sabe-se que AH ¢é igual a 2,1 k] e q é igual a 1,68 k].

a) Calcule a temperatura e a pressao finais, assim como AU e w do processo;

b) Se o gas fosse levado as mesmas condicoes finais por um processo constando de uma trans-
formacao isocérica e uma isotérmica, ambas reversiveis, quais seriam os valores de AU, AH, q
€ W nesse caso?

5.8) Um mol de xendnio, inicialmente a pressao de 2 atm na temperatura de 273 K, € levado a
uma pressao final de 4 atm por um processo definido por P/V = constante. Calcule V;, V,, Ty, AU,
AH,weq.

5.9) Um mol de um gas ideal expande irreversivelmente contra uma pressao externa constante,
P,, de um estado de coordenadas (T, P;, V|) para um estado de coordenadas (T, Py, V). Qual a
maior massa M que pode ser elevada a uma altura h nesta expansao? Se h =10 cm, P, =1x 10° Pa,
P,=5x10*Pae T =300 K, calcule o valor de M.

5.10) Um mol de nitrogénio é aquecido de 0°C a 110°C sob pressao constante. Calcule AH e AU
para esse processo, supondo que:

a) o calor especifico médio seja <c,>=1,02 J.K'g";
b) neste intervalo de temperatura C,= 27,2 +4x 10°T J.K'mol.

5.11) Em um cilindro, termicamente isolado, um pistao pode ser movido sem atrito na dire¢ao
horizontal. Os compartimentos de ambos os lados do pistao contém um gds ideal. A tempera-
tura e a pressao iniciais (25°C, 1 atm) sao as mesmas em ambos os compartimentos assim como
os volumes dos espacos que contém o gas (20 litros de cada lado). O gas do compartimento
esquerdo é aquecido gradualmente até que a pressao do gds no lado direito atinge 2 atm. Su-
pondo C,= 21 J.K'mol! e y= 1,4 calcule:

a) o trabalho realizado para comprimir o gas no compartimento direito;

b) a temperatura final do gas no compartimento direito;
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¢) a temperatura final no lado esquerdo do pistao;

d) o calor fornecido ao sistema.

5.12) Um mol de gas ideal, com C,=21 J.K'mol?, inicialmente a 273 K e 1 atm, é submetido ao
seguinte ciclo reversivel:

a) aquecimento a volume constante até duplicar a temperatura inicial;
b) expansao adiabatica até voltar a temperatura inicial;

c) compressao isotérmica até voltar ao estado inicial.

Calcule q, w, AU e AH para as etapas a e b e para o ciclo.

5.13) Trés mois de um gas ideal monoatéomico a 25°C e 5 atm de pressao expandem adiabatica-
mente contra uma pressao constante de 2 atm até que sua pressao atinja esse valor. Calcule a tem-
peratura final do gas, AU, AH, q e w para o processo.

5.14) Cinco méis de um gas ideal diatdbmico ocupam um volume de 10,0 litros sob pressao de 2,0
bar. Calcule q, w, AU, AH e a temperatura final quando o gas € comprimido adiabaticamente com
uma pressao de 5,0 bar até que sua pressao atinja esse valor.

RESPOSTAS

5.1) 75 ]

5.2) w=-3,10KJ;
q=40,67XJ;
AU=35,57K];
AH =40,67 k]

5.3) AH = 39,46 KJ;
AU= 35,69 k]

5.4) w= -280,92];

q=280,927;
AU=0;
AH=0
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5.5) w=—13,7K]
5.6) ¢=12,73 KJ;
AU=12,73 X];
AH=17,77K]
5.7)a) T,=374 K, P =0,68 atm, AU= 1,26 k], w= 0,42 KJ;
b) AU=1,26 k], AH=2,1K], = 1,26 K], w=0
5.8) V=11,21;
Vo=2241,
T,=1092 K;
w=—3,40 kJ;
g=13,61K]J;
AU=10,21KJ;
AH=17,02X]
5.9) 1271,3 kg
5.10) a) AU=2227,1J;
b) AH=3141,6; AU=2221,9 J; AH = 3136,4]
5.11) a) w=1126J;
b) 7,=363,75 K;
c) T,=828,88 K;
d) 10235 ]
5.12) a) w=0;
q=57337];
AU=57337;
AH=28003 J;
b) w=-5733]; ¢=0;
AU=—-5733];
AH=-38003];
ciclo: w=-57337J;
q=5733];
AU=0;
AH=0
5.13) w=-14877J;
9="0;
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AU=-14877;
AH= -2479]

5.14) AU= 11666 J;
AH=16332];
w= 11666 J;
q=0
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A Termoquimica Capitulo 6

6.1 - ENTALPIA DE REACAO

A Termoquimica € a parte da Termodinamica que se ocupa com as conseqiiéncias da Primei-
ra Lei quando aplicada as reacoes quimicas.

O principal objetivo da Termoquimica € a determinacao da entalpia de reacao, importante
grandeza relacionada com a Primeira Lei. Entalpia de reacao é uma das grandezas de reacao ge-
nericamente definidas na secao 1.26.

Seja um sistema fechado, constituido das substancias A, B,..., L, M,... capazes de reagir quimi-
camente entre si de acordo com a equacao estequiométrica:

aA+ bB+...=IL+mM+ ... (6.1)
P
w=—PAV
T,P
Reator
A B,...L,M,
q=AH
. Calorimetro
T

Figura 6.1 — Reacao quimica num sistema em equilibrio térmico e mecanico com o meio externo



Suponha-se, além disso, que o sistema esteja em equilibrio térmico (T=T) e mecanico (P=P)
com o meio externo, mas em desequilibrio quimico. Ocorre, entao, uma reacao quimica em di-
recao ao equilibrio, a0 mesmo tempo em que hd troca de trabalho, a pressao constante, ¢ de ca-
lor, a temperatura constante, com o meio externo (Figura 6.1).

Sob tais condicoes, a reacao é um processo:
a) irreversivel, porque ocorre num sistema em desequilibrio quimico;

b) isotérmico e isobdrico, porque se realiza a temperatura e pressao constantes, iguais a do
meio externo;

¢) termelastico, porque nenhum trabalho ttil é produzido (w’=0).

Admitindo-se que a reacao avanca no sentido direto, em busca do equilibrio, a composicao
do sistema é determinada, em cada instante, pelo avanco A da reacao e, em cada instante, o coefi-
ciente térmico da reacao, ja definido na secao 5.18, ¢ dado por:

d oH
9,2, -
d\) ¢ p On/ o p (6.2)

Esse coeficiente, chamado calor de reacao a pressao constante, é expresso em joules por uni-
dade de reacao. Ele depende da temperatura T e da pressao P consideradas, assim como da com-
posicdo do sistema determinada pelo avanco A, em torno do qual foi tomado o intervalo dh. Em
termos finitos, o calor de reacao pode ser considerado como o efeito térmico que seria produzi-
do por uma unidade de reacao numa amostra tao grande do sistema que uma unidade de reacao
nao provocaria uma variacao sensivel em sua composicao.

E ficil mostrar que o calor de reacio é determinado pela diferenca de entalpia entre produ-
tos e reagentes, por unidade de reacao. Particularizando a equacao (1.123), tem-se:

oH ~
(E) i 2.vifli=AHzy (6.3)

1

Comparando as equacoes (6.3) e (6.2) vé-se que a entalpia de reacdo é igual ao calor de reacdo a
pressao constante.

AHypp= Qpp (w' =0) (6.4)

Na equacao (6.3), a soma algébrica ZV,FL ¢ igual a diferenca AH, porque v, é igual ao coe-

. . - . . o ol . .
ficiente estequiométrico com sinal positivo para os produtos e com sinal negativo quando se tra-
tar de reagentes, ou seja,

AHyp= 2. H, (6.5)

Para a reacao simbdlica (6.1), tem-se:
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AH, o= (I, + mHy+ ...) = (af,+ bH,+ ...) (6.6)

Como se v¢, a diferenca AH nao representa aqui a variacao de entalpia entre dois estados de
equilibrio, mas sim a diferenca ou desnivel de entalpia entre produtos e reagentes, por unidade
de reacao, num sistema a temperatura, pressao e composicao constantes, determinada esta ulti-
ma pelo avanc¢o A da reacio no instante considerado.

Na realidade, a diferenca AH varia a medida que a reacao progride, porque as entalpias mo-
lares parciais H; dos componentes vao se alterando com a mudanca de composicao da mistura,
ou, dito de outra forma, AH é funcao de A.

A entalpia de reacdo AH nao varia apenas com A mas também com a temperatura constante 7'
e a pressao constante Pem que é determinada. Realmente, a entalpia de um sistema sujeito a uma
reacao quimica é uma funcao

H(T, P,)\)
e, como consequiéncia, a funcao derivada (6.3) depende das mesmas variaveis, isto €,

AH(T, P} (6.7)

Sendo AH uma funcao de estado, um acréscimo infinitesimal de AH é uma diferencial exata
segundo:

_[00H) INH) IANH)
=[50 aro 250 o252 (62)

Para comparar entalpias de diferentes reacoes é necessario compara-las em condi¢oes padro-
nizadas. Define-se a entalpia-padrao de reacio AH’ como a diferenca de entalpia entre produtos
e reagentes em seus estados-padrao, definidos na se¢io 1.27. Tem-se, entdo,

_ (6.9)

AH= YV, A’
AH' = ZVZ.FIZ” (produtos) + ZV,-P_I,-O (reagentes) (6.10)
AHO = (IH,"+ mHA,0 + ...) = (aHL+ bA + ...) (6.11)

Na entalpia-padrao de reacao suprime-se a variavel A assim como a pressdo P, que € sempre
igual a 1 bar. Trata-se, portanto, de uma quantidade formal, pois as substancias sao consideradas
isoladamente umas das outras e nao em mistura como realmente se encontram quando reagem
entre si. Todavia, a diferenca entre AH e AH’, chamada entalpia de mistura, ndo é muito impor-
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tante quando comparada com o préprio valor de AH°. Subtraindo-se (6.9) de (6.3), tem-se para
a entalpia de mistura, por unidade de reacao:

AH-AH"= Yv.(H- H) (6.12)
ou
AH=AH"+ Yv,(H- A) (6.13)

A primeira parcela desta equacdo € fixa, enquanto a segunda varia com o avanco A da reacao,
pois H, é func¢ao de A, enquanto H; € inalteravel.

Certos calores de reacdao, como calores de combustao de sélidos e liquidos, s6 podem ser de-
terminados a volume constante. Nesse caso, a reacao é conduzida em um reator de paredes rigi-
das de modo que € a pressao do sistema e nao o volume que varia durante a reacao. O coeficiente
térmico da reacao chama-se, nesse caso, calor de reacao a volume constante, isto &,

3,9, o
RN ’

AUy= Qv (w'=0) (6.14)

O calor de reacao a volume constante, AU, pode ser convertido, por simples calculo, em calor
de reacao a pressao constante, AH, notando-se que a diferenca entre os dois valores so6 € significa-
tiva quando a variacao de volume, AV, por unidade de reacao, sob pressao constante (volume de
reacao), for consideravel.

O calor de reacao, tanto AH como AU, é medido isotermicamente e, por isso, pode-se defini-lo
como a quantidade de calor que se deve retirar ou entregar ao sistema, por unidade de reacao,
para que a temperatura final seja igual a inicial. No primeiro caso a reacao se diz exotérmica e o
efeito térmico é negativo (Q < 0); no segundo caso, a reacao ¢é endotérmica e o efeito térmico é
positivo (Q>0).

O calor de reacao € um calor latente, tal como os calores de fusao, vaporizacao etc., que tam-
bém sao medidos isotermicamente. Do ponto de vista microfisico, os calores latentes correspon-
dem, essencialmente, a diferenca de energia potencial das particulas entre os dois estados consi-
derados. Assim, o calor de reacao corresponde a diferenca entre a energia potencial das ligacoes
interatdmicas existentes nas moléculas dos produtos e a energia potencial das ligacoes interato-
micas existentes, nas moléculas dos reagentes, incluindo também a diferenca de energia potencial
que corresponde a diversidade de estados de agregacao dos produtos e reagentes.

O calor de reacao, tanto AH como AU, depende da temperatura constante, 7, em que € iso-
termicamente medido. Da mesma forma, o primeiro depende da pressao constante, P, enquanto
o segundo depende do volume constante, V, do sistema. Todavia, variacoes de pressao ou de volu-
me pouco influem sobre o calor de reacao.
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6.2 -AEQUAGAO TERMOQUIMICA

A equagdo termoquimica é a equacao estequiométrica (6.1) acompanhada da entalpia de
reacao, AH, que corresponde a conversao molar por ela indicada (unidade de reacao). Mas, para
que sejam univocos os valores de AH, ¢ indispensavel indicar os estados dos reagentes e produtos
ao lado das férmulas respectivas. Substancias puras em fase s6lida, liquida ou gasosa sao caracte-
rizadas pelas notacoes (s), ({), (g). No caso de solutos, sua atividade deve ser indicada. Solutos em
solu¢ao aquosa muito diluida sao indicados pela notacao (agq) e sua entalpia nao varia com poste-
riores acréscimos de solvente. Estados-padrao sao definidos para a pressao de 1 bar e isso se indi-
ca com o superescrito (°) em AH, enquanto a temperatura vai como subscrito de AH.

Aindicacao do estado de agregacao das substancias na equacao termoquimica é uma precau-
cao indispensavel. Assim, como serd mostrado na secao 6.8, a diferenca de entalpia entre a agua
sob forma de vapor e a dgua sob forma liquida, a 25°C e pressao de 1 bar, é dada pela equacao
termoquimica

H,O (I) = H;O (g, 1 bar) AH %, = 44,02 K] (6.15)

Embora o estado-padrao de uma substancia seja definido para uma pressao de 1 bar, deve-se
ter presente que variacoes moderadas de pressao pouco influem sobre a entalpia de fases con-
densadas (s6lidos, liquidos, solucoes). Além disso, a entalpia dos gases ideais € independente da
pressao, como foi visto, embora o mesmo nao se possa dizer dos gases reais.

Como ilustracao, devem-se ver as informacoes contidas nas seguintes equacoes termoquimicas:

H, (9) +%0, (9 =H,0 () AHYy=—286K]

H, (g) +% 0, (9 =H,O (g)  AH%,=-242K]

A primeira equacao informa que a conversao de 2 g de hidrogénio gasoso e 16 g de oxigénio
gasoso em 18 g de dgua liquida, na temperatura de 25°C e pressao de 1 bar, ¢ acompanhada da
liberacao de 286 kJ. Em outras palavras, a diferenca de entalpia de 18 g de HyO (/) e a entalpia de
2gde H, (g) +16 gde O, (g) ¢éigual a— 286 kJ; a reacao ¢ acompanhada de uma diminuicao de
entalpia (Figura 6.2).

A segunda equacao mostra que a queda de entalpia da mesma reacao € inferior quando a
agua formada se encontra na forma de vapor, sob a pressao de 1 bar, a diferenca de 44 k] sendo
igual a entalpia de vaporizacao da dgua, segundo a equacao (6.15).

Além disso, se a primeira reacao indicada for conduzida a volume constante, o calor liberta-
do mede a diminuicao de energia interna:

H; (g) +%2 0, (g) = H,O () AUy =—282 K]
Comparando os dois resultados, vé-se que:
AH"-AU=-4%]
sendo uma diferenca aprecidvel nesse caso, porque a variacao de volume que acompanha a rea-

cao conduzida a pressdo constante corresponde ao volume de 1,5 méis gasosos (= 37,5 litros).
Em geral, porém, essa diferenca é inferior a 1% do valor de AH".
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H, (9) +1/5 0,(g)

—242
- 286

H (K])

_44 H,O ()

Figura 6.2 — Diagrama de entalpia

Quando se trata da parte elementar da Termoquimica, € habitual escrever uma equacao ter-
moquimica sob a forma:

H, (9) + % O, (g) = H,0 (I) + 286 k]

Esta formulacao se harmoniza com a adotada nesta obra. Basta considerar que as férmulas
das substancias representam implicitamente as respectivas entalpias molares e, assim, a equagao
tal como esta escrita ¢ homogénea:

A'(H,) + % A°(0,) = A° (H,0) + 286 k]
ou
A (H,0) - [A°(H,) + % H°(0,)] = - 286 k]
ou
AH"=—986 k]

Sejam considerados ainda mais alguns exemplos de equacoes termoquimicas, todas referen-
tes a condicoes padronizadas a 25°C:

C (s, grafite) + O, (g) = CO; (g) AH"=—-394 k]
H, (g +L (s) =2 HI () AH=53k]
HCI (a=1) + NaOH (a=1) =NaCl (a=1) + H,O () AH"=-56k]
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Note-se, por fim, que os calores de reacao sao expressos em k] e nao em | porque as medidas
calorimétricas sao afetadas de erros superiores a 0,1%.

6.3 - CALORIMETRIA

O calor de reacao é medido em funcao da variacao de temperatura de um calorimetro de
capacidade térmica conhecida, no interior do qual é colocado o reator (Figura 6.3).

O calorimetro propriamente dito, K, compreende um recipiente com dgua na qual se encon-
tram imersos o reator, R, um termoémetro, T, e um agitador, A. Externamente ao calorimetro,
encontra-se ainda uma camisa de agua, C, com termometro, T”, e agitador, A’

A capacidade térmica do calorimetro deve ser suficientemente grande para que a variacao de
temperatura seja apenas de dois ou trés graus com o que se obtém, virtualmente, uma medida
isotérmica do calor de reacao.

Distingue-se entre a calorimetria isotérmica e a calorimetria adiabdtica conforme a tempera-
tura da camisa externa, C, for mantida constante ou sempre igual a temperatura do calorimetro,
durante a operacao.

Supondo que se trate de medir o efeito térmico de uma reacao exotérmica, pode-se conside-
rar o que segue.

A calorimetria isotérmica ¢ empregada, em geral, para a medida de efeitos térmicos de rea-
coes rapidas, como sao as reacoes de combustao. O reator é¢ uma “bomba calorimétrica”, cilindro
de aco no qual uma massa conhecida de um combustivel s6lido ou liquido é queimada com ex-
cesso de oxigénio, sob pressao de 2500 kPa ou mais, de modo a obter-se uma reacao rapida e com-
pleta. A reacao ¢ deflagrada pela passagem de uma corrente elétrica numa resisténcia introduzi-
da na amostra a queimar.

T T

Figura 6.3 — Calorimetro
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O calor cedido pela reacao ¢ recebido pelo calorimetro cuja temperatura passa de um valor
inicial 7} para um valor maximo 7. Ao mesmo tempo, uma certa quantidade de calor se transmi-
te, por irradiacao, do calorimetro para a camisa externa. Na calorimetria isotérmica, a tempera-
tura dessa camisa se mantém constante seja porque sua capacidade térmica é muito grande em
relacdo ao calor recebido seja porque ela possui um dispositivo termostatico. A constancia desta
temperatura externa ao calorimetro facilita muito o cdlculo do calor irradiado, que pode mesmo
ser desprezado se a reacao for muito rapida e se as paredes do calorimetro e da camisa forem
espelhadas.

Efeitos térmicos de reacoes lentas sao medidos mais exatamente num calorimetro adiabdtico.
Nesse caso se faz variar a temperatura 7”da camisa com a mesma velocidade com que varia a tempe-
ratura 7°do calorimetro, de modo que durante toda a operacao 7’= T'e nenhum calor € irradiado.
Este ajustamento € obtido fazendo passar uma corrente elétrica através de uma resisténcia imersa
na camisa, G, através de um dispositivo termelétrico.

Na calorimetria adiabdtica e a volume constante, a diminuicao de energia interna do sistema
é igual ao calor recebido pelo calorimetro entre a temperatura 7, € a temperatura maxima 75 do
calorimetro:

AU=C(T,-T) (6.16)

onde Cé a capacidade térmica do calorimetro suposta inalteravel no pequeno intervalo de tem-
peratura (7, - T17).

A capacidade térmica do calorimetro ¢ a soma das capacidades térmicas das diversas massas
de diferente natureza que o constituem, incluindo a capacidade térmica dos produtos de reacao
e dos reagentes eventualmente nao transformados, embora esta tltima contribui¢ao possa ser
desprezada em relacao as demais parcelas.

Entretanto, a determinacao da capacidade térmica do calorimetro se faz em bloco, de uma
s6 vez, com o que o calorimetro fica “calibrado”. Para isso, se introduz no calorimetro uma quan-
tidade conhecida de energia AU, mede-se o acréscimo de temperatura resultante e tem-se de (6.16):

AU

C=—7—
1, -1 (6.17)

A quantidade de energia AU pode ser introduzida no calorimetro mediante um dos seguin-
tes processos:

a) uma certa massa de substancia pura cujo calor de combustao é perfeitamente conhecido é
queimada no calorimetro. Utiliza-se, em geral, o dcido benzéico, C;H;-=COOH, cujo calor de
combustdo € 26,4341 k].g™!, a pressdo constante;

b) uma certa quantidade de trabalho elétrico € dissipado no interior do calorimetro. Esse tra-
balho serd dado, segundo a Lei de Joule, por:

AU=I? Rt joules (6.18)
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onde [ ¢ a corrente constante, medida em amperes, que percorre a resisténcia R, expressa em
ohms, durante ¢segundos.

A moderna calorimetria dispensa a determinacao da capacidade térmica do calorimetro. Supo-
nha-se uma reacao exotérmica que produza no calorimetro um acréscimo de temperatura (7,— 7).
Esse € levado novamente a temperatura inicial 7, e introduz-se no calorimetro uma quantidade
de trabalho elétrico capaz de produzir o mesmo efeito (75— 7;). O calor de reacao de reacao pode,
entao, ser obtido pela equacao (6.18), lembrando que o mesmo serd igual a— AU, uma vez que o
calor recebido pelo calorimetro serd igual ao calor desprendido na reacao quimica. O método
consiste, portanto, numa medida elétrica do calor de reacao e é conhecido como método da subs-
tituicao porque o fenéomeno ¢ substituido pelo fendmeno elétrico capaz de produzir o mesmo
efeito térmico.

O efeito térmico medido no calorimetro corresponde ao avanco A atingido pela reacao ao
alcancar o equilibrio, mas o calor de reacao é sempre referido a uma unidade de reacao. Por isso,

q

AU = -
An /v

sendo Ana quantidade de um reagente desaparecida ou de um produto formado e v o respectivo
coeficiente estequiométrico. A quantidade de calor ¢ corresponde ao calor recebido pelo calori-
metro como consequéncia do efeito térmico da reacao quimica.

6.4 — RELAGAO ENTRE O CALOR DE REAGAO A PRESSAO CONSTANTE
E O CALOR DE REAGAO A VOLUME CONSTANTE

Calores de reacao determinados a volume constante, como ¢é geralmente o caso dos calores
de combustao de sélidos e liquidos, podem ser convertidos, por simples calculo, em calores de
reacao a pressao constante. Para isso, considere-se que:

H=U+ PV

(aHj (6U) (av)
R = —— + P -
o T,P o T,P oA T,P

ou
AH,=AU, + PAV (6.19)

Demonstra-se, contudo, que a diferenca entre AU, e AU, é muito pequena em relacao ao pro-
prio calor de reacao. Por isso, pode-se escrever:

AH,=AU, + PAV

ou
0, =Q, +PAV
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Isso significa que a diferenca entre o calor de reacao a pressao constante e o calor de reacao a
volume constante é aproximadamente igual ao trabalho de expansao que ¢ realizado na transfor-
macao isobarica, mas nao na transformacao isométrica.

Para calcular PAV deve-se ter presente que AV é o volume de reacao, ou seja, a diferenca de
volume entre produtos e reagentes por unidade de reacao:

AV= DV, V,

AV= IV, + mVy+..) = (aV, + bV,y+ ..)

O volume de reacao ¢ insignificante quando reagentes e produtos se apresentam em fase con-
densada. Entao, AV=0e

AHp,=AU,

Diversa € a situacao quando uma ou mais substancias que participam da rea¢ao se encontram
na forma gasosa, porque entao o trabalho de expansao pode ser apreciavel. Desprezando o volu-
me dos solidos e dos liquidos e considerando apenas o volume V; dos reagentes gasosos e o volu-
me V, dos produtos gasosos,

PAV=P (Vy=V,),= m,RT— mRT= (An) ,RT

onde (An),€ avariacao estequiométricado nimero de méis gasosos € onde se admitiu também com-
portamento ideal dos gases.

Resulta assim, como segunda simplificacao da equacao (6.19),
AHp=AUy + (An) RT

ou suprimindo os subscritos, como ¢ habitual,

AH =AU + (An) RT (6.20)
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(An) RT=~-2x 2,48~4,96 k]
Portanto, segundo a equacao (6.20),
AH=-5343 - 4,96 = - 5347,96 k]

Vé-se que, nesse caso, apesar de uma variacao de volume de dois méis gasosos, cerca de 50 L,
a1 bar e 25°C, a diferenca entre AH e AUé de apenas 0,1%.

6.5 LEIS DATERMOQUIMICA

Duas leis da Termoquimica — a primeira descoberta por Lavoisier e Laplace (1780), a segun-
da por Hess (1840) — sao simples coroldrios da Primeira Lei, embora tenham sido estabelecidas
antes desta.

E consequéncia da Primeira Lei que a entalpia (assim como a energia interna) ¢ uma propri-
edade termodinamica ou funcao de estado. Como tal, a entalpia de reacao definida pela equagao
(6.5) € uma diferenca AH que s6 depende da natureza dos produtos e dos reagentes (e dos esta-
dos em que os mesmos se encontram).

A Lei de Lavoisier e Laplace afirma que o calor de decomposicao de um composto em seus
elementos € igual ao calor de formacao do mesmo composto a partir de seus elementos, porém
com o sinal contrario.

Essa lei pode ser generalizada para qualquer reacao quimica, pois, se a entalpia de uma rea-
cao for H,— H, = 0, a entalpia da reacao inversa serd H, — H, = — Q. Em outras palavras, sempre
que se multiplicar uma reacao termoquimica por (-1) o mesmo acontece com o valor de AH.

Observem-se os exemplos a 25°C:

S (s) +0O; (9 =SO; (9 AH°=-296,8 k]
SO, (g) =S (s) + O, (9) AH"=296,8 kJ
H,0 (g) +C (s) = CO (g) + H, (9) AH=131,3k]
CO (g +H, (g) =H,O (g) +C (s) AH"=-131,3k]

Note-se que é muito facil determinar experimentalmente o efeito térmico AH de uma rea-
¢d0, quando esta possui uma elevada constante de equilibrio. E que, nesse caso, é consideravel o
avanco no sentido direto, quando se parte dos reagentes, como se verifica, por exemplo, na rea-
cao de formacao do SO, (g) a 25°C. Em contrapartida, a reacao inversa tera uma constante de
equilibrio extremamente pequena e a determinacao do calor de reacao AH é praticamente im-
possivel, como € o caso da decomposicao do SO, a 25°C. De fato, s6 a temperaturas muito altas
dd-se uma decomposicao apreciavel do SO, em seus elementos.

A Lei de Hess, conhecida também como Lei da Soma Constante dos Calores de Reacao, esta-
belece que o efeito térmico de uma reacao é o mesmo, quer se verifique numa tinica ou em diver-
sas etapas.
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Sejam considerados os reagentes aA + bB, que podem ser convertidos nos produtos (L + mM
diretamente ou através de substancias intermediarias, conforme indica o Diagrama 6.1.

rR + sS

III
aA + bB > IL + mM

Diagrama 6.1

Segundo a Lei de Hess, deve-se ter:
AH,+ AH,;=AH);,
Fazendo-se a mesma operacao aditiva com as equacoes termoquimicas correspondentes, tem-se:

aA+bB=r1R+sS AH,
"R+ sS=iL+mM AH,

aA+bB=iL+mM AH,

Generalizando, qualquer operacao linear (soma, subtracao, multiplicacao, divisao) feita com as
equagoes termoquimicas é implicitamente feita com os efeitos térmicos das reacoes que elas representam.

Este resultado se deve a que as férmulas que figuram nas equacoes termoquimicas represen-
tam nao s6 as espécies quimicas mas também as propriedades extensivas correspondentes.

O grande valor pratico da Lei de Hess esta em que ela permite calcular entalpias de reacao
cuja determinacao seria dificil ou mesmo impossivel, bastando, nesses casos, fazer uso dos efeitos
térmicos ja conhecidos e de facil determinacao experimental.

Supondo que se queira determinar o calor de formacao do CS, (/) segundo a reacao
C(s)+2S (s)=CS, ()

que, como tantas outras, nao pode ser conduzida num calorimetro.

Esta quantidade pode ser calculada com o auxilio da Lei de Hess, por meio tao somente de
calores de combustao, quantidades essas de facil e segura determinacao calorimétrica. Conside-
re-se, para isso, o Diagrama 6.2.
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CSg (D

+3 0y (g)

C(5)+28S (s)

Y

+3 0 (9)

Diagrama 6.2

Segundo a Lei de Hess,

AH,+ AH,;=AH,;

ou
AH,;=AHy - AH,

Esta equacao da a regra segundo a qual o calor de formacao de um composto é igual ao calor
de combustao dos elementos constituintes menos o calor de combustao do composto. A regra se
aplica, evidentemente, aos casos em que 0 composto e os elementos sio combustiveis.

Os dados calorimétricos necessarios para o calculo do calor de formacao do CS, (/) sao dados
a seguir pelas equacoes (a), (b), (¢). A operacao (a) + () — (¢) da o resultado procurado a 25°C:

a) G (s) + O, (g) = CO; (9) AH°=-393,5 k]
b) 2S (s) +2 0, (g =2 SO, (g) AH"=2x (-296,8) =—593,6 k]
) CS, () +3 0, (g) = CO, (g) +2 S0, (g) AH"=-1076,7k]

C (s) +28 (s) =CS, () AH= (- 393,5 - 593,6) — (- 1076,7) = 89,6 k]

Este resultado pode ser generalizado para qualquer reacao em que reagentes e produtos se-
jam combustiveis, como se verifica em muitas reacoes da Quimica Organica. Representando por
AH_ o calor de combustao de uma substancia,

AH=— E Vi(AH,); (reagentes) — Z v;(AH,), (produtos) (6.21)

ou, em outras palavras, o efeilo térmico de wma reagdo é igual ao calor de combustdo dos reagentes menos o
calor de combustao dos produtos.7

7 Ao interpretar a equacao (6.21) é importante lembrar que, conforme foi convencionado, v; € igual ao coeficiente estequi-
ométrico com sinal negativo para os reagentes e igual ao coeficiente estequiométrico com sinal positivo para os produtos.

g o FISICO-QUIMICA | 243



Compostos organicos contendo carbono e hidrogénio, ou também oxigénio, dao como pro-
dutos de combustao apenas CO, (g) e HyO (/). Alguns calores de combustao se encontram reuni-

dos na Tabela 6.1.

TABELA 6.1 - ENTALPIAS DE COMBUSTAO DE COMPOSTOS ORGANICOS A 25°CE 1 bar (kJ.mol™)

Substancia Férmula AH?°
Metano (g) CH, — 890,36
Etano (g) C,H;, — 1559,88
Propano (g) CsHg - 2220,03
n-Butano (g) C,H,, — 2878,51
n-Pentano (g) C:H,, — 3536,15
Eteno (g) C.H, - 1410,97
Acetileno (g) C,H, - 1299,63
Benzeno (g) CsH; - 3293,64
Benzeno () CsHj — 3267,62
Tolueno (s) C,Hg -3910,37
Naftaleno (s) C,oHg - 5138,71
Sacarose (s) CoHs Oy, — 5643,80
Metanol () CH,0OH — 726,64
Etanol (J) C,H,;OH - 1366,91
Acido acético () CH;COOH — 871,69
Acido benzéico (s) C,H,COOH - 3226,70
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Para determinar o calor de hidrogenacao do propeno a 25°C segundo:
CsH, (9) +Hy (g) = GsHy (9)
Os calores de combustao a 25°C e pressao de 1 bar sdao os seguintes:
C;H; (g): —2058,11 k] H, (g): -285,77 k] C;Hj (g): —2220,03 k]
Entao, segundo a regra anteriormente enunciada,

AH Yos = (- 2058,11 — 285,77) — (- 2220,03) =— 123,85 k]

6.6 — ENTALPIA DE FORMAGAO

Entalpia de formacao ou calor de formacao de um composto ¢ a diferenca entre a entalpia
do composto e a dos elementos de que é constituido, por mol do composto. Esta quantidade vai
depender, naturalmente, dos estados em que se encontram o composto e os elementos.

Por isso, para ter um valor univoco da entalpia de formacao, define-se a entalpia-padrao de for-
macao de um composto como a diferenca entre a entalpia do composto no seu estado-padrao e a
dos elementos constituintes em seus estados de referéncia a 25°C ou na temperatura indicada.

Como estado de referéncia de um elemento, entende-se o estado mais estdvel do elemento, sob
apressao de 1 bar, na temperatura de 25°C ou na considerada. Assim, para os elementos hidrogeé-
nio, iodo, bromo, carbono e enxofre, os estados de referéncia a 25°C sao, respectivamente, H,
(9), 1 (s), Bry (), C (s, grafite), S (s, rtombico), sempre sob pressao de 1 bar.

A entalpia-padrao de formacao AH § pode ser considerada a entalpia do composto numa es-
cala relativa de entalpia, na qual seriam nulas as entalpias dos elementos nos seus estados de refe-
réncia. E nula, portanto, a entalpia de formacao dos elementos em seus estados de referéncia,
mas nao a entalpia de formacao dos elementos em qualquer outro estado. Assim, nao é nula a
entalpia de formacao do hidrogénio atdomico (H), do ozonio (Os) e do carbono sob forma de
diamante ou do enxofre sob forma monoclinica na temperatura de 25°C.

Entalpias de formacao sao de grande utilidade em Termoquimica. Alguns valores foram reu-
nidos na Tabela 6.2, outros se encontram no Apéndice A.

Quanto a determinacao das entalpias de formacao, deve-se observar o seguinte:

a) os calores de formacao dos 6xidos sao os calores de combustao dos elementos correspon-
dentes em seus estados de referéncia e podem ser determinados, em geral, diretamente no
calorimetro;

b) muitos compostos nao se formam diretamente a partir dos elementos e o seu calor de for-
macao ¢ determinado indiretamente com o auxilio da Lei de Hess, utilizando-se os calores
de combustdo, na forma da equacao (6.21).

Alguns calores de formacao a 25°C sao dados a seguir:

C(5) + 0, (9 = CO; (9) AH)=-3935Kk]
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C(s) +2H, (g =CH, (g)

Y% H, (g) + " Cl, (g) = HCI (g)
H, (9) +S (s) +2 O, (g) =H,S0, ()

12C (s) + 11 H, () + 11/2 O, (g) = C,;HywO, (s)

TABELA 6.2 - ENTALPIAS DE FORMACAO A 25°C E 1 bar (k].mol)

AH)=-74,85 ]

AH(=-92,31 k]

AH }=-814,00 k]

AH!=-2231,75 K]

Substincia AH ? Substancia AH ?
H, (g) 0,00 CaO (s) - 635,55
H (o) 917,97 CaCO, (s) ~1206,87
H,0 (g) — 241,82 CaCl, (s) —1794,96
H,O () — 285,83 CuO (s) —155,23
HCI (g) -92,31 CuCl, (s) —205,85
HI (g 26,48 Fe,O4 () —-822,16
ILS (9) ~ 90,63 L (s) 0,00
C (s, grafite) 0,00 L, (9 62,44
C (s, diamante) 1,90 KCI (s) - 435,87
CO (g -110,52 NaCl (s) -411,00
CO, () ~ 393,51 NaOH (s) - 496,78
Cs, (9) 117,36 MgO (s) - 601,83
CH, () ~ 74,81 NH, (g) - 46,11
C.H, (g) 226,73 S (rombico) 0,00
C,H, (9 52,26 S (monoclinico) 0,30
C.H; (9) — 84,68 SO, (g) —296,83
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6.7 - CALCULO DAS ENTALPIAS DE REAGAO EM FUNGAO DAS ENTALPIAS DE FORMAGAO

Sabemos que a entalpia de reacao ¢ a diferenca entre as entalpias dos produtos e as entalpias
os reagentes, por unidade de reacao. Em condicoes padronizadas,

AH=Yv,H’ (produtos) + Y.v,H’ (reagentes) (6.10)

As entalpias absolutas das substancias sio desconhecidas, mas sendo AH *uma diferenca, elas
podem ser substituidas pelas entalpias relativas, ou seja, pelas entalpias de formacao, considera-
das nulas as entalpias de formacao dos elementos nos seus estados de referéncia. Em vez de (6.10)
tem-se entao:

AH’ = ZVi (AH)); (produtos) + ZVi (AH); (reagentes) (6.22)

Isso significa que qualquer calor de reacao pode ser determinado caso sejam conhecidos os
calores de formacao dos compostos que participam da reacao.

Este resultado, de grande importancia prdtica, pode ser considerado simples conseqiéncia
da Lei de Hess, como se pode observar pelo exemplo a seguir. Seja a reacao:

C (s) +2H,0 (g) = CO; (g) +2 H, (g)

Nada impede que se intercale, entre reagentes e produm 0s gl%ﬁnggs&ﬁnstituintes, como
i i m = 1 I
ilustra o Diagrama 6.3.

C(s9) +2H, (9 + 0, (9

111
C (s) +2 HyO (g) > CO, (9) +2H, (9)

Diagrama 6.3

Entao, segundo a Lei de Hess:

g o FISICO-QUIMICA | o 247



Mas AH, € duas vezes o calor de formacao da HyO (g) com sinal trocado, enquanto AH;, € o
calor de formacao do CO, (g). A entalpia de reacao, tal como se havia antecipado, serd, pois,

AH"= AH CO, (g) — 2AH " H,0 (g)

E habitual escreverem as entalpias de formacio das substincias abaixo das respectivas férmu-
las, fazendo entao subtracao de acordo com a regra (6.22):

C(s) +2H;0(g) = CO,(g) +2H:0(g)

0 2(-241,84) -39351 0

AH"= (- 393,51 +0) — (-2x 241,84+ 0) =90,17 K]

A mesma regra permite determinar a entalpia de formacao de um composto que participa de
uma reacao quando sao dados o efeito térmico da reacao e os calores de formacao dos demais
componentes da reacao. Determina-se a entalpia de formacao do eteno em funcao dos dados in-
dicados a seguir:

CH, (9) + H,O () = GH;OH () AH $95=—44,10 kJ
X -285,85 -277,69

~ 44,10 = 277,69 — (x— 285,85)
x=44,10 — 277,69 + 285,85 = 52,26 k]

AH? C,H, (g) = 52,26 K]

6.8 — ENTALPIA DE MUDANCA DE FASE
Entalpia de mudanca de fase ¢ uma das grandezas de mudanca de fase genericamente defini-
das na secao 1.25.

Seja considerada uma substancia pura, cujas fases estejam em equilibrio, a temperatura e pres-
sdo constantes. E 6bvio que a entalpia molar da substancia nao ¢ a mesma em fases distintas por
serem diversos os estados de agregacao. A diferenca ou desnivel de entalpia, por mol de substan-
cia, entre as duas fases

AH= A®— A

chama-se entalpia de mudanca de fase, porque representa também a variacao de entalpia que sofre-
ria o sistema por efeito da transferéncia de um mol de substancia da fase (1) para a fase (2), em
equilibrio, a temperatura e pressao constantes.

Nessas condicoes, o processo é:

a) reversivel, porque ocorre entre fases em equilibrio;
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b) isotérmico e isobarico;
¢) termelastico (w’=0).

Como o processo € isobdrico e termelastico, AH é medido pelo calor recebido pelo sistema.
Mas esse calor é recebido reversivelmente e, portanto,

AH= g,

Esta quantidade é também conhecida como efeito térmico de mudanca de fase e toma o nome
de calor de fusao, de vaporizacao, de sublimacao, de mudanca de forma cristalina, conforme a
natureza das fases entre as quais se verifica a transferéncia de substancia.

Em Termoquimica, as mudancas de fases e os respectivos efeitos térmicos sao indicados sob a
forma de equacoes que obedecem as convencoes estabelecidas para as reacoes quimicas. Assim,
para a fusao de um mol de dgua a 0°C e pressao de 1 bar, escreve-se:

H,O (s) = H,O () AHy,5= 6,02 k]

Para a vaporizacao de um mol de dgua liquida a 25°C, em equilibrio com o préprio vapor,
cuja pressao nesta temperatura ¢ de 23,76 mmHg = 0,0313 atm, tem-se:

H,0 (I) = H,0 (g 0,0313 atm) AH,g, = 44,00 ]

Mas como os estados-padrao sao definidos para a pressao de 1 bar, seria conveniente avaliar o
efeito térmico a 25°C para esta condic¢ao. Se fosse possivel comprimir o vapor de agua, a 25°C, de
0,0313 atm a 1 bar (1,013 atm), sem liquiefazé-lo, o calculo daria:

H,O (g, 0,013 atm) = H,O (g, 1 bar) AHygs = 0,02 K]
Somando as duas ultimas equacoes, obtém-se:
H,O () = H;O (g, 1 bar) AH %5 = 44,02 K]

que nos da a entalpia-padrao de vaporizacao da agua a 25°C, ja referida na equacao (6.15).

A conversao de uma substancia soélida, de uma a outra forma cristalina, é também uma mu-
danca de fase, cujo efeito térmico pode ser determinado indiretamente, com base na Lei de Hess.

O efeito térmico que acompanha a conversao da grafite em diamante a 25°C e 1 bar, pode ser
determinado a partir dos calores de combustao das duas formas alotrépicas:

C (grafite) + O, (g) = CO, (9) AH Y% =—393,5 k]

C (diamante) + O, (g) = CO, (g) AH% =—395,4 k]

Subtraindo estas equacoes resulta:
C (grafite) = C (diamante) AH%s=19K]

que € o calor de formac¢ao do diamante, pois a grafite é o estado de referéncia do carbono por ser
a forma mais estavel a 25°C.
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6.9 — ENTALPIA DE MISTURA OU CALOR DE SOLUGAO

Entalpia de mistura ¢ uma das grandezas de mistura genericamente definidas na secao 1.24.
Devido a interacao entre as moléculas das substancias que se misturam para formar uma solucao,
a entalpia molar parcial H,de um componente da solucao nao € igual a entalpia molar H,do com-
ponente puro e varia, além disso, com a composi¢ao da solucao resultante. Chama-se entalpia de
mistura ou calor de solucao a diferenca entre a entalpia da solucao e as entalpias dos componen-
tes puros, em dadas condicoes de pressao e temperatura.

A formacao de uma solucao a partir dos componentes puros, nessas condicoes, ¢ um processo:

d) irreversivel;

e) isotérmico e isobarico;

f) termelastico (w’=0).

Considere-se o caso mais simples de uma solucao bindria, formada por n, méis de um compo-
nente, A;, que sera denominado solvente e 7, méis de outro componente, A,, que sera denomi-
nado soluto. O processo pode ser representado pela equacao:

mA; + Ay = mA;.nAy

O calor de solucao resulta, pois, da diferenca:
AH = H (solucao) — H (componentes puros) (6.23)

Mas a entalpia da solucao é

H=nH,+ nH, (6.24)
€, por isso,
AH = (m H,+ nyFy) = (n,H, + nyF,) (6.25)
AH =, (H,+ Hy) = ny(Hy+ ) (6.26)
AH = nAH, + n,AH, (6.27)

Como se vé, o calor de solucao é uma quantidade extensiva e resulta da variacao de entalpia
do solvente mAH, e da variacao de entalpia do soluto n,AH,.

As diferencas

AH, = H,- H, e AH, = H,- H, (6.28)
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sao chamadas, respectivamente, de calor diferencial de solucao do solvente e calor diferencial de
solucao do soluto. Elas correspondem as transferéncias

A, (puro) = A; (nasolucao) A, (puro) = A, (nasolucao)

e variam naturalmente com a composicao da solucao considerada.

6.10 - CALOR INTEGRAL DE SOLUGAO

O calor de solucao chama-se calor integral de solu¢do quando se refere a um mol de solvente ou
aum mol de soluto, especificada a composicao da solucao considerada. A primeira grandeza cha-
ma-se calor integral de solucao do solvente e a segunda, calor integral de solucao do soluto.

Dividindo-se a equacdo (6.27) por n,, tem-se a primeira grandeza; dividindo por n,, tem-se a
segunda:

AH (pormoldesolvente)= AH; + n—QAHQ (6.29)
"
AH (por mol de soluto) = —- AH, + AH, (6.30)
g

Considerando apenas a primeira quantidade, vé-se que, embora referida a um mol de solven-
te, ela depende de n,/n,, ou seja, do nimero de méis de solvente em que foi dissolvido um mol
do soluto; em outros termos, depende da diluicao da solucao resultante.

Tome-se como exemplo o calor integral de solucao do H,SO, (J) na dgua a 25°C, que apresenta
valores elevados devido a forte interacao entre soluto e solvente, responsavel pela ionizacao do acido.

ny/ Ny
(1) 1/1 H,SO, (}) + H,0 () = H,SO,(H,0) AH=-2853K]
2) 10/1 H,SO, (J) +10 H,O (I) = H,SO,(10 H,0) AH=-6795K]
(3) 50/1 H,SO, ({) + 50 H,O () = H,SO, (50 H,0) AH=-"74,35K]
(4) 200/1  H,SO, ()) +200 H,O () = H,SO,(200 H,0) AH=-"7586K]
(5) 800/1  H,SO, (1) + 800 H,O (1) = H,SO,(800 H,O) AH=-79,45 k]
(6) 3200/1  H,SO, () + 3200 H,O (1) = H,SO,(3200 H,0)  AH=-83,89K]
(7) /1 H,SO, () + ag =H,S0,(aq) AH=-96,19 kJ

Estes resultados podem ser registrados num diagrama (Figura 6.4), verificando-se que AH
aumenta com a diluicao, a principio rapidamente, mas tende logo assintoticamente para um va-
lor limite a diluicao infinita.
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AH (por mol de soluto)

n, /n,

Figura 6.4 — Variacao do calor integral de solucao do soluto com a diluicao

Os valores de AH estao repetidos na Tabela 6.3, mas nela se encontram também as contribui-
¢oes AH, por mol de solvente e AH, por mol de soluto para o valor total de AH.

Nota-se que, a pequena diluicdo, € o solvente que sofre a maior variacao de entalpia, enquan-
to a grandes diluicoes prepondera a variacao de entalpia do soluto, pois o solvente se encontra
num estado muito préximo ao do solvente puro e AH, tende a anular-se.

O valor limite do calor integral de solucao na agua é caracteristico de cada soluto. Tem-se,
para alguns cloretos, os seguintes valores de AH, em kJ, a diluicao infinita, na temperatura de 25°C:

HCI LiCl NaCl KClI RbCl CsCl

—-175,14 -37,15 -3,89 -17,24 -16,73 -17,99

O efeito térmico que acompanha a diluicao de um mol de soluto entre duas concentracoes é
chamado calor de diluicao do soluto. Sendo AH’ e AH’’ os calores de solucao do soluto em dis-
tintas concentracoes, o calor de diluicao entre essas concentracoes sera:

AH=AH" —-AH’ (6.31)

Assim, subtraindo a equacao (3) da equacao (4), tem-se o calor de diluicao do H,SO, de 50
para 200 méis de dgua:

H,SO, (50 H,O) + 150 H,O (1) = H,SO, (200 H,O) AH=-1,51K]
Analogamente, subtraindo (3) de (7), resulta:

H,SO, (50 H,0) + ag=H,SO, (aq) AH=-21,84%]
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TABELA 6.3 — CALOR INTEGRAL DE SOLUCAO DO H,S80, (1)
NA AGUA E CALORES DIFERENCIAIS DE SOLUCAO A 25°C

ny /Ny AH X] AH, K] AH, K]

1 -28,53 -19,79 -8,74
10 -67,95 -0,974 -b8,20
50 74,35 -0,023 -73,14
200 -75,86  —-0,00904 -74,06
800 -79,45 -0,00381 -76,40
3200 -83,89  —-0,00109 -80,42
) -96,19 0 -96,19

6.11 — CALOR DIFERENCIAL DE SOLUCAO
A equacdo (6.27) mostra que AH , tal como H em (6.24), ¢ uma fun¢do homogénea do pri-

meiro grau em relacao as varidveis extensivas 7, e ny. Se essas variaveis forem multiplicadas por
um fator arbitrario k, o calor de solucao torna-se k vezes maior.

Entao, segundo o teorema de Euler das func¢oes homogéneas, sendo
AH (ny, ny) (T, Pconstantes)

deve-se ter, para AH:

| 0AH) 0(AH)

o ‘"1[ o, } +"2[ o } (6.32)
Comparando esta equac¢ao com (6.27), obtém-se:
JAH) g
AH, = =H, -

! { on, } ro (6.33)

_|0QH)| _ 5 &
A, _{ Iny } = Ha =y (6.34)
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As quantidades (6.33) e (6.34) sao, respectivamente, o calor diferencial de solucao do solven-
te e o calor diferencial de solucao do soluto, ja referidas na secao 6.9.

A primeira (6.33) é a taxa de variacao do efeito térmico com a adicao do solvente, a temperatu-
ra e pressao constantes, numa solucao de dada composicao, pois o acréscimo dn, de solvente nao
altera sensivelmente a composicio. Ela é expressa por H, — H, e pode ser interpretada como o acrés-
cimo de entalpia que seria produzido pela adicao de um mol de solvente a uma quantidade tao grande
da solucao considerada que a composicao dessa nao sofresse alteracao consideravel.

Asegunda (6.30) tem o mesmo significado, feitas agora todas as referéncias ao soluto.

Medindo o calor de solucao, AH, de diversas misturas obtidas pela adicao de quantidades cres-
centes de solvente a uma quantidade constante de soluto, obtém-se a curva da Figura 6.4, que da a
variacao de AH com n;, permanecendo 7, constante. A inclinacao da tangente a curva num dado

ponto € a derivada
JAH)
any |

que da o calor diferencial de solucao do solvente, para a composi¢ao n,/n, correspondente ao
ponto escolhido.

Analogamente, a curva que da a variacao de AH com n, ficando constante »,, permite deter-
minar, em cada ponto, a inclinacao
[8(AH)}
any |

que € o calor diferencial de solucao do soluto para a composicao ny/n, correspondente ao ponto
escolhido.

1

6.12 - ENTALPIA DE FORMAGAO DE SUBSTANCIAS DISSOLVIDAS

O conceito de entalpia de formacao pode ser estendido as substancias dissolvidas. Assim, a
formacao de um mol de H,SO, dissolvido em 50 H,O (), a partir dos elementos em seus estados
de referéncia, € representada pela equacao:

H, (9) +S (s) +2 O, (g) + 50 H,O (1) = H,SO, (50 H,0)

Mas essa equacao € igual a soma das duas seguintes:
(1) H, (g) +5 (5) +2 0, (9) = H,SO, () AH'=-814k]
(2) HySO, () +50 HyO (/) = H,SO, (50 H,O) AH"=-744K]

Portanto, segundo a Lei de Hess,

AH,H,S0, (50 H,0) = - 88,4 k]
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Seguindo o mesmo processo, encontra-se:
AH,H,SO, (aq) =-910,2 k]

Dai a regra segundo a qual a entalpia de formacao de um composto dissolvido € igual ao ca-
lor de formacao do composto, somado ao calor integral de solucao do composto.

Algumas entalpias de formacao encontram-se na Tabela 6.4 e podem ser utilizadas no cdlculo
de calores de solucao, de diluicao e de reacao entre substancias dissolvidas. Assim, determina-se o
efeito térmico, a 25°C, da seguinte reacao:

HCI (100 H,0) + NaOH (100 H,0) = NaCl (200 H,O) + H,O (1)
- 166,16 — 469,06 — 406,75 — 985,83

De acordo com a regra conhecida:

AH = (- 406,75 — 285,83) — (~166,16 — 469,06)
AH=-57,36 k]

TABELA 6.4 — ENTALPIAS DE FORMACAO DE SUBSTANCIAS DISSOLVIDAS A 25°C (kJ.mol™)

Soluto AH ;)r Solucao AH j)f

NaOH (s) -426,73 NaAc (s) -710,44
NaOH (100 H,O)  —469,06 NaAc (100 H,O)  —727,29
NaOH (200 H,0) - 469,03 NaAc (200 H,O)  —727,56
NaOH (ag) ~ 469,60 NaAc (ag) ~ 798,53
Nadl (s) -411,00 HAc (s) —487,02
NacCl (100 H,O) - 406,89 HAc (100 H,O) —488,29
NaCl (200 H,0)  —406,75 HAc (200 H,O)  —488,37
NaCl (ag) — 407,11 HAc (ag) — 488,45
NaNO, (s) ~ 466,68 HCI (s) -92,31
NaNO, (100 H,0) - 446,98 HCI (100 H,O)  -166,16
NaNO, (200 H,O) - 446,43 HCI (200 H,0)  —166,51
NaNO; (aq) - 446,23 HCI (aq) -167,46
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6.13 - TERMOQUIMICA DAS SOLUCOES IONICAS

Solutos idnicos sao espécies quimicas portadoras de cargas elétricas, embora, no conjunto, a
solucao seja eletricamente neutra. Em solucao aquosa, os ions estao eletrostaticamente ligados a
um certo numero de moléculas de dgua (ligacoes ion-dipolo) dependendo do grau de hidrata-
¢ao da carga e do raio de cada espécie ionica. Tais solutos s6 se comportam idealmente a grande
diluicao quando as interacoes eletrostaticas entre os ions sao tao fracas que as propriedades ter-
modinamicas de uma espécie i6nica nao sao afetadas pela presenca das demais.

Solucoes idnicas sao geradas como consequiéncia de uma interacao entre o eletrélito e o sol-
vente. Se MA representa um eletrolito, a formacao de uma solucao idénica, a grande diluicao, pode
ser representada pela equacao:

MA+aq=M" (aq) + A" (aq)

Duas situacoes podem ser consideradas na formacao de uma solucao ionica:

1) o eletr6lito MA é uma substancia molecular que se ioniza como resultado de uma transfe-
réncia de prétons entre solvente e soluto, como é o caso da ionizacao do acido cloridrico e da

amonia.
HCI (g) + ag=H;0" (ag) + CI" (ag) AH=-17515k]
NH; (g) + ag= NH,* (ag) + OH- (aq) AH=-4310K]

2) diverso € o caso em que o eletrélito jd ¢, por natureza, uma substancia iébnica como sao os
sais e os 6xidos metalicos. Essas substancias sao solidas e possuem elevado ponto de fusao de-
vido a grande estabilidade do reticulo idnico.

A dissolucao do cristal equivale a desagregacao do reticulo idénico e sua dispersao no seio da
solucao. Este processo exige consideravel energia que € fornecida, no todo ou em parte, pelo ca-
lor de hidratacao dos ions.

Seja a dissolucao do cloreto de sédio, a grande diluicao, representada pela equacao:
NaCl (s) + ag=Na* (aq) + CI" (aq) AH= 3,89 k]

onde NaCl (s) representa uma unidade formal do sal, eletricamente neutra, e constituida pelos
ions Na* (s) e Cl- (s).

Imaginando-se entre o sal sélido e a solu¢ao idnica ideal um estagio constituido de ions em
forma de gdsideal, na mesma temperatura e pressao de 1 bar, conforme representado no Diagra-
ma 6.4, a Lei de Hess permite escrever:

AH, = AH, + AH,
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Na*(g) +CI” (g)

+ aq
I 1l
_ 11 . _
Na®CI™ () > Na®(ag) + CI” (aq)
+ aq
Diagrama 6.4

Areacao I é fortemente endotérmica e AH, € a entalpia de cristalizacao com o sinal trocado,
conhecida também como energia do reticulo. A reacao II € fortemente exotérmica e AH, € a en-
talpia de hidratacao dos ions gasosos. A soma dessas duas € a reacao III, cujo efeito térmico AHy,
¢ o calor de soluc¢ao do sal a grande diluicao. Assim, no caso do NaCl,

AH="771,95-"768,06 = 3,89 k]

Sélidos que possuem elevada energia de reticulo sao, por isso, muito estaveis e pouco soltveis.

A mistura de solucoes muito diluidas de sais neutros de dcidos e bases fortes nao é acompa-
nhada de qualquer efeito térmico a nao ser que haja precipitacao de um sal pouco soluvel.

Esta “termoneutralidade” das solucoes salinas deve-se a que os respectivos fons mantém sua
independéncia na mistura, como se verifica, por exemplo, com a mistura de solucoes diluidas de
KNO, e NaBr.

Todavia, se for ultrapassado o produto de solubilidade de um sal pouco soltvel, esse precipita
com desprendimento de calor. E o que acontece quando se misturam solucoes diluidas de AgNO,
e NaCl.

Ag* (aq) + NOy (agq) + Na* (ag) + Cl” (aq) = AgCl (s) + NO;™ (aq) + Na* (aq)

Vé-se que a variacao de entalpia € devida exclusivamente a formacao do AgCl (s) cujo produ-
to de solubilidade € extremamente pequeno (K, =1,80 x 1071%):

Ag* (aq) + CI" (ag) = AgCl (s) AH=-65,48k]

O processo inverso seria a dissolucao de um mol de AgCl (s) com um efeito térmico de 65,48 k].

Outra reacao idnica importante é a reacao de neutralizacao. Verifica-se que a reacao entre
solucoes diluidas de dcidos fortes e bases fortes é sempre acompanhada do mesmo efeito térmico
por mol de dgua formada, independentemente da natureza do acido ou da base. Portanto, em
todos os casos, a reacao de neutralizacao é sempre a formacao de dgua, cujo produto iénico é
extremamente pequeno (K, =10"*a 25°C):

H + OH = H,0
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Se os ions H* e OH™ se encontram em seus estados-padrao de atividade unitdria, tem-se para o
calor de neutralizacao de acidos e bases fortes:

H (a=1)+OH (a=1)=H0 () AH % = - 55,9 K]

Entretanto, se um acido fraco, como o acido cianidrico, for neutralizado por uma base forte,
o efeito térmico sera completamente diverso:

HCN (a=1) +OH (a=1)=CN- (a=1) + H,O ()) AH%;=-10,3%]

E que a reacao resulta, na verdade, de duas reacoes simultaneas: a ionizacao do acido fraco,
que ¢ endotérmica, € a neutralizacao, que € exotérmica:

HCN (a=1)=H'(a=1) +CN- (a=1) AH?

H" (a=1) + OH (a=1) =H,O (J) AH %3 =—55,9 k]
A entalpia de ioniza¢ao do dcido fraco serd, portanto,

AH9=-10,3 - (-55,9) = 45,6 k]

6.14 - ENTALPIA DE FORMAGAO DE iONS EM SOLUGAO AQUOSA

Entalpia-padrao de formacao de uma espécie idnica em solucao aquosa € a diferenca entre a
entalpia do ion em seu estado-padrao de atividade unitdria e a entalpia dos elementos constituin-
tes em seus estados de referéncia.

De acordo com a definicao anterior, a formacao de fons hidrogénio e oxidrila pode ser re-
presentada pelas equacoes:

“%H, (gg=H" (a=1) +e

Yo H,+% 0, (g) +e=OH (a=1)

Contudo, a formacao de uma espécie idnica em solucao é sempre acompanhada da forma-
cao de outra espécie idnica de carga oposta, razao pela qual as solucoes idnicas sao eletricamente
neutras.

A entalpia de formacao simultanea dos ions H* e OH™ é igual a entalpia de formacao da dgua
liquida adicionada a entalpia de ionizacao da dgua (que € igual ao calor de neutralizacao com o
sinal trocado):

H, (g) +'2 0, (g) = H,O () AH %5 = - 285,84 k]
H,O () =H' (a=1) + OH (a=1) AH %5 = 55,9 kJ
H, (9 +% 0, (9 =H' (a=1) + OH (a=1) AH S5 = — 229,94 kJ
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Como se vé&, nao € possivel resolver esta entalpia de formacao das duas espécies nas contribui-
coes caracteristicas de cada espécie. Todavia, € possivel estabelecer para os fons uma escala relati-
va de entalpia de formacao do ion hidrogénio, a todas as temperaturas:

AHYH*(a=1) =0,000 k]
Com base nesta convencao, tem-se para a entalpia de formacao do fon oxidrila:
AHJOH (a=1) =-229,94 k]

Dadas as entalpias de formacao dos ions H* e OH™ nesta escala, € facil determinar as entalpias
de formacao dos demais ions na mesma escala.

Assim, a entalpia de formacao do acido cloridrico, somada ao calor de solucao do acido, da a
entalpia de formacao simultanea dos ions H* e CI".

% H, (g) + ¥ Cl, (9) = HCI (g) AH' =~ 92,31 ]
HCI (g) + ag=H* (a=1) + CI" (a=1) AH %5 =—"75,14 K]
% H, (g) +%Cly (g) + ag=H' (a=1) +CI- (a=1) AH % =— 167,45 k]

Mas, por ser nula a entalpia de formacao do ion H* (a=1), tem-se para o ion Cl (a = 1) uma
entalpia de formacao igual a — 167,45 KkJ.

De modo semelhante, a entalpia de formacao do cloreto de sédio, somada ao calor de solu-
cao do cloreto, da a entalpia de formacao simultanea dos ions Na* e CI:

Na (s) + ¥ Cl, (g) = NaCl (s) AH %5 =-411,00 k]
NaCl (s) + ag=H" (a=1) +CI" (a=1) AH %= 3,89 k]
Na (s) + % Cly (g) + ag=Na' (a=1) +Cl" (a=1) AH %5=-407,11 K]

Como a entalpia de formacao do fon Cl- (a= 1) é igual a -167,45 k], a entalpia de formacdo
do fon Na* (a=1) é igual a -239,66 KJ.

O conhecimento das entalpias de formacao das diversas espécies ionicas (Tabela 6.5) permite
calcular o efeito térmico de reacoes de que participam ions, como ilustram os exemplos que seguem.

Zn (s) + Cu* (a=1) =Zn* (a=1) + Cu (s)

0 64,3 ~15242 0
AH'= (- 152,42 + 0) — (0 + 64,39) = — 216,81 k]
AgCl (s) +Br(a=1) =AgBr (s) + CI- (a=1)

~127,04 —-120,92 -9950 —167,44

AH = (- 99,50 — 167,44) — (- 127,04 — 120,92) = — 18,98 k]
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TABELA 6.5 - ENTALPIAS DE FORMACAO DE IONS (aq) A 25°C (kJ.mol™)

Tons (a=1) AHJO Tons (a=1) AHJQ
H* 0,00 Lit - 278,45
OH~ —-229,94 Na* -239,66
Crr -167,44 K* -251,21
Br -120,92 NHY, -132,80
r -55,94 Ag” 105,90
NO; -206,56 Ca* —542,96
s* 41,84 Mg — 461,96
SO%- -907,51 Zn* -152,42
CO% -676,26 Ca* -72,38

PO —-1284,07 Cu® 64,39

6.15— ENTALPIA DE FORMAGAO DE ATOMOS LIVRES

Entalpia de formacao de atomos livres ou calor de atomizacao de um elemento é o acréscimo
de entalpia que acompanha a formacao de um mol de dtomos livres, sob a forma de gds ideal a
pressao de 1 bar, a partir do elemento no seu estado de referéncia.

Elementos nao-metdlicos no seu estado de referéncia sao constituidos de moléculas como
H, (g), Bry (1), 1, (s), P, (), Sg (s). Elementos metalicos, ao contrario, possuem no seu estado
de referéncia uma estrutura em que as forcas de valéncia se propagam entre as particulas cons-
tituintes do cristal como se esse fosse uma tinica molécula. Estrutura semelhante possuem o
carbono e o silicio.

No primeiro caso, a entalpia de atomizacao é o calor de dissociacao das moléculas, obtido
geralmente por meio de dados espectroscopicos; no segundo caso, é o calor de sublimacao do
s6lido. Sejam tomados como exemplos a atomizacao do hidrogénio e a do carbono:

% H, (g =H () AH % =217,99 k]

C (s, grafite) = C (g) AH %4 ="715,04 k]

Outros calores de atomizacao encontram-se na Tabela 6.6.
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TABELA 6.6 - ENTALPIAS DE FORMACAO DE ATOMOS LIVRES
E ENTALPIA DE LIGACOES ATOMICAS A 25°C E 1 BAR (kJ.mol")

Atomos AH ? Ligacoes AH 2
H 217,99 C-H 416,31
O 247,69 C-C 347,27
N 472,37 C=C 610,86
S 222,59 C=C 828,43
P 314,64 CG-N 301,25
C 715,05 C=N 615,05
F 76,57 GO 355,64
cl 121,34 C=0 732,20
Br 111,71 Cc-Cl 326,35
I 106,69 O-H 464,42

Na 108,78 O-O 138,07
K 89,96 N-H 389,11
Ca 192,46 N-N 163,18
Al 313,80 N=N 418,40
Ni 426,77 - -
Fe 404,59 - -
Ag 989,11 _ _

6.16 — ENTALPIA DAS LIGAGOES ATOMICAS

A energia necessdria para atomizar um mol de um composto, isto €, converter as N moléculas
do composto em atomos livres ¢ a energia necessaria para romper todas as ligacoes atémicas de

um mol do composto.

Se a energia de ligacao A-B entre dois d&tomos de uma molécula s6 depender da natureza des-
ses atomos e nao das demais ligacoes existentes na molécula, entao as energias de ligacao atomi-
ca serao propriedades aditivas e o seu conhecimento permite calcular entalpias de reacao.

Embora esta independéncia nao seja rigorosa, valores médios das entalpias de ligacao atdmi-
ca foram determinados e podem ser usados em calculos termoquimicos aproximados.

No caso de moléculas diatdbmicas, como O,, HCl, CO, NO, a energia de ligacao atdomica é dada
pelo calor de dissociacao correspondente. Nas moléculas poliatomicas, as energias de ligacao ato6-
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mica sao menos definidas, mas valores aproximados podem ser calculados partindo-se das ental-
pias de formacao dos compostos € dos atomos livres.

Assim, a atomizacao de uma molécula de metano importa na ruptura de quatro ligacoes C-H
e a energia necessaria para atomizar um mol do composto pode ser calculada de acordo com a
regra conhecida.

CH, (g =C (g) +4H (g)
—74,9 7150 4(218,0)

AHyg, = (715,0 + 872,0) — (- 74,9) = 1661,9 k]

Tem-se, entdo, para a entalpia de ligacdo C-H (expressa em k].mol™ de ligacoes C-H):

AH (C - H)=

—16i1’9 =415,5 k]

De maneira semelhante, calcula-se AH = (C—- C) utilizando o etano:

CoH, (g) =2C (g) + 6H (g)
~84,7 2(715,0) 6(218,0)

AH 55 = (1308,0 + 1430,0) — (- 84,7) = 2822,7 k]
Esta energia corresponde a ruptura de 6(C-H) e 1(C-C). Entao,
AH (C-C) =2822,7-6x415,5 =329,7 K]

Prosseguindo de modo analogo, calculam-se as entalpias de outras ligacoes atomicas. As en-
talpias constantes da Tabela 6.6 sao valores médios e, por isso, mais adequados para calculos ter-
moquimicos em geral.

A utilizacao das entalpias de ligacao no calculo de calores de reacao justifica-se porque em toda
a reacao quimica sao rompidas as ligacoes atdmicas dos reagentes, enquanto sao formadas as liga-
coes atdmicas dos produtos, o primeiro processo sendo endotérmico, o segundo exotérmico.

Para calcular o AH da reacao:
CH, (g) + Cl, (g) = CH,Cl (g) + HCI (g)

Colocando entre reagentes e produtos um estagio constituido dos dtomos livres, tem-se o
Diagrama 6.5.
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C(g+4H (g +2Cl (g

I II
I
CH, (g) +CI (9 . CH,CI (g) + HCI (g)
Diagrama 6.5
Segundo a Lei de Hess

AH, = AH, + AH,

onde AH, ¢ asoma das entalpias de ligacao dos reagentes e AHj; é a soma das entalpias de ligacao
dos produtos afetada de sinal negativo.

Ligacoes dos reagentes Ligacoes dos produtos
3(C-H) = 3(416,31)
4(C-H) = 4(416,31) 1(C-C) = 326,35
1(CI-Cl) = 242,67 1(H-CI) = 430,95
1907,91 2006,23

AH=1907,91 - 2006,23 = — 98,32 k]

Generalizando, se AH, representa a energia de ligacao,

AH=- 3V, (AH),

6.17 - VARIACAO DO CALOR DE REAGAO COM A TEMPERATURA. LEI DE KIRCHHOFF

Uma grandeza de reacao, como vimos na secao 1.26, varia com a temperatura, a pressao e a
composicao do sistema. Assim, para a entalpia de reacao,

AH (T, P,}) (6.7)

Por isso, embora seja medida usotermicamente (como todo o calor latente), a entalpia de rea-
¢ao varia com a temperatura na qual € isotermicamente medida, permanecendo constantes as
demais varidveis (P, \).
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Isso se deve a que as entalpias molares /1, das substincias variam com a temperatura segundo
leis distintas. Dessa forma, a diferenca de entalpia AH entre produtos e reagentes pode aumentar
ou diminuir quando aumenta a temperatura (Figura 6.5).

Assim se explica também a diminuicao do calor de vaporizacao de um liquido quando au-
menta a temperatura (Figura 6.6). A entalpia do liquido aumenta mais rapidamente que a do
vapor, o que determina uma diminui¢ao da diferenca AH= H ® - H®”amedida que sobe a tempe-
ratura até que AH = 0 na temperatura critica.

Considere-se a expressao da entalpia de reacao numa dada temperatura T:

N (6.5)

A taxa de variacao de AH com a temperatura, em torno da temperatura 7" considerada, per-
manecendo constantes Pe A, serda

d0H)]  _~. (9, _~. ~
[ oT Lf;vf T ‘Zitvicf’i (6.35)

Mas como sao positivos os coeficientes estequiométricos dos produtos e negativos os dos rea-
gentes, pode-se escrever

B(AH)}
—_— =AC
[ 3T . P (6.36)
onde
AC,= Evi épi (produtos) + Evi épl_ (reagentes) (6.37)

A expressao (6.36) foi deduzida por Kirchhoff (1858). Em palavras, a taxa de variacdo da ental-
pia dereacdo com a temperatura, em torno de uma certa temperatura, é igual a diferenca de capacidade térmi-
ca entre produtos e reagentes, por unidade de reacdo, nesta mesma temperatura.

A quantidade AC, é uma grandeza de reacao, tal como AH. A equacao de Kirchhoff mostra
que a entalpia de reacao aumenta com a temperatura sempre que ACp> 0, mas diminui quando
AC, < 0. As duas possibilidades estao representadas na Figura 6.7. Note-se que um aumento de
AH significa um aumento de calor recebido pelo sistema numa reacao endotérmica ou uma di-
minuicao de calor cedido numa reacao exotérmica.
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T, Ty

Figura 6.5 — Entalpia de reacao e temperatura

Ty

Figura 6.6 — Entalpia de vaporizacao e temperatura

g o FISICO-QUIMICA| o 265



AC,> 0
AH

AC, <0

Figura 6.7 — Entalpia de reacao e temperatura

A equacao de Kirchhof € vilida, com as devidas alteracoes, para os processos de mudanca de
fase. Supondo duas fases (1 e 2) de uma substancia pura em equilibrio numa dada temperatura,
a entalpia de mudanca de fase, conforme foi visto na secao 6.8, é

g=AH=H® - 7O

A situacao, nesse caso, € diversa da encontrada numa reacao quimica. Enquanto essa pode
ser conduzida em diferentes temperaturas, sob a mesma pressao, 0 mesmo nao acontece com uma
mudanca de fase, porque a pressao sob a qual se verifica o processo ¢ a pressao de equilibrio e
esta varia com a temperatura. Por isso, ao variar a temperatura, AH varia também com a pressao e
a equacao de Kirchhoff deve ser convenientemente modificada, como serd visto oportunamente.
Todavia, para o processo de vaporizagao, pode-se admitir, com certa aproximacao, que

d(AH)

ﬂ,=@@%@m (6.38)

6.18 - EQUAGAO DE KIRCHHOFF PARA CONDIGOES PADRONIZADAS

A entalpia-padrao de reacao:

AH= Zvﬂo (6.9)
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¢, como vimos, uma quantidade formal, em que reagentes e produtos sao considerados isolados
uns dos outros, em seus estados-padrao de atividade unitaria, sempre sob a pressao de 1 bar. Nes-
se caso, ficam suprimidas as varidveis A e P, e a equacdo de Kirchhoff se escreve:

=ACY (6.39)

onde

ACp= D, é‘},l_ (produtos) +2Vi6(})i (reagentes) (6.40)

6.19 — INTEGRAGAO DA EQUAGCAO DE KIRCHHOFF

A determinacao experimental do calor de reacao em temperaturas afastadas da temperatura
ambiente apresenta grandes dificuldades. Dai a importancia da equacao de Kirchhoff que permi-
te, em sua forma integrada, calcular o efeito térmico de uma reacao numa dada temperatura quan-
do ja é conhecido em outra temperatura.

Em geral, lidam-se apenas com as entalpias-padrao de reacao. Neste, obtém-se da equacao

(6.39), sucessivamente,

d(AH") = AC" dT

7,
AH®), —(AH =_|' ACYAT
(AHT)y ~(AH), o P (6.41)

T
AH), = @l +] AChar (6.42)

E possivel, assim, determinar AH° a 7, quando conhecido AH° a 7} assim como AC,’. Mas

AC,? varia sensivelmente com a temperatura, porque a lei de variacao da capacidade térmica G
nao ¢ a mesma para todas as substancias.

Em primeira aproximacao, pode-se tomar para AC,’ um valor médio e, por isso, constante entre
as temperaturas 7; e T;. A equacao (6.42) da, entao, simplesmente:

AH )= OH ") +(ACR)T, - T)) (6.43)
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Todavia, a integracao rigorosa da equacao (6.39) exige o conhecimento da funcao AC{ (T)
que deve ter a mesma forma de Cf (T'). Essa, segundo sabemos, pode ser representada por:

Co=0+BT+YyT*+... (5.69)

onde a, B, ,... s30 constantes empiricas que dependem da natureza da substincia e sao validas
para um certo intervalo de temperatura. Assim, para NH; (g) entre 300 e 1500 K, tem-se

C9 =25,895 + 3,300 x 1027- 3,046 x 10°72 ].K-'mol!

Avariacao de AC com a temperatura serd dada, pois, por uma funcao da forma:
ACY =Ao+ ABT+ AYT? + ... (6.44)
entendendo-se que

Ao = Zvioc,- (produtos) + EViOCi (reagentes)
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AB = Zviﬁi (produtos) + Zviﬁ,- (reagentes)

Ao = Z\m( (produtos) + EV,—YZ» (reagentes)

Voltando agora a equacao (6.42)

0y _ 0 Ty 9
AH")y=0AH )1+JT Ao +ABT +AyT* +..)dT

AH")y=AH"), + Ao (Ty — T1)+%AB I3 - T+ %A’y(T;’ —T)+... (6.45)
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A equacao de Kirchhoff (6.39) pode ser integrada tomando-se como limites de temperatura
o zero absoluto e a temperatura 7"considerada:

AHO = AH? +ITAC°dT
ot ), ACr (6.46)

AH = AH|) +AaT+éABT2 +%AyT3 _ (6.47)

Esta equacao pode ser interpretada como o resultado da integracao indefinida de (6.39) de
modo que AH { é uma constante de integracao. Essa representa a entalpia-padrao de reacao (hi-
potética) no zero absoluto.

A equacao (6.47) dd o calor de reacdo em qualquer temperatura 7, sendo conhecidas as cons-
tantes de capacidade térmica Ao, AB, Ay,... assim como a constante de integracdo AH). Esta tltima
pode ser calculada se for conhecido um tnico calor de reacao AH", fazendo uso da equacao (6.47).
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6.20 - OUTRA DEDUGAO DA LE| DE KIRCHHOFF

A Lei de Kirchhoff, tal como a de Hess, pode ser considerada simples conseqiiéncia da Pri-
meira Lei, como se passa a demonstrar.

(AH?),

(Reagentes) T, T, (Produtos)

J:Z(ZVIEEJ“’T 1 At " JTTZ(ZV,-@,.]dT

i

- 2 2
Reagentes Produtos
(Reagentes) T, > T, (Produtos)
(AH®),

Figura 6.8 — Lei de Kirchhoff e a Primeira Lei
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Considere-se a transformacao nao-isotérmica, porém isobdrica.
(reagentes) = (produtos) 7,
Essa transformacao pode ser realizada segundo dois caminhos distintos, indicados na Figura

6.8, cada qual constituido de uma etapa isotérmica e outra nao-isotérmica.

De acordo com a Primeira Lei, o efeito térmico AH de uma transformacao s6 depende dos
estados extremos e nao do caminho que une esses estados. Pode-se, portanto, escrever:

T, T
0 2 = 2 s 0
AH )1+-[T1 Zvicpi dT=ITl - Zvice dT +(AH"),

produtos reagentes

T _ _
(AHO)Q—(AHO)Isz .G +Yv,Cp ldT
o i

—_— e
pl‘OdU.[OS reagentes

1.
AH"),~ "), = [ *AChar
i

Esta € a equacao de Kirchhoff ja estabelecida anteriormente (6.41).

6.21 - TEMPERATURA DE CHAMA E DE EXPLOSAOQ

O calor de reacao, como ja se viu, € medido isotermicamente, pois € definido como a quanti-
dade de calor que se deve retirar ou introduzir no sistema para que a temperatura final seja igual
a inicial.

Todavia, pode-se conceber uma reagao conduzida adiabaticamente. Eo que sucede, com cer-
ta aproximacao, quando reacoes de combustao muito rdpidas sao realizadas numa fornalha (a
pressao constante) ou no interior de uma bomba (a volume constante). Entao, nao podendo fluir
para o exterior, o calor de combustao se transfere aos produtos da combustao e aos eventuais com-
ponentes inertes ou residuais presentes, elevando sua temperatura.

O objetivo em mira € calcular a temperatura mdxima, ou tedrica, da mistura gasosa constitui-
da dos produtos de combustao e demais componentes inertes ou residuais, suposto o processo
perfeitamente adiabatico, conhecidos o calor de combustao e a temperatura inicial. Quando a
combustao adiabatica for conduzida a pressao constante, a temperatura final chama-se temperatu-
ra de chama; se for a volume constante, chama-se temperatura de explosao.

Considere-se, por exemplo, a combustao do metano a pressao constante:

CH, (g) +20, (g) = CO, (g) + 2H,0 (g) AH % =- 802,32 k]
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Se esta reacao for conduzida num recinto adiabatico, o calor de reacao aquecera os produtos
da reacao e a temperatura elevar-se-a. A elevacao da temperatura dependera, naturalmente, da
capacidade térmica dos produtos. Além disso, se for empregado um excesso de O, (g) havera oxi-
génio residual entre os gases a serem aquecidos. Situacao semelhante se apresenta empregando-
se ar em vez de oxigénio puro. Entdo, para cada mol de O, (g) consumido havera quatro méis de
N, (g) residuais que deverao ser aquecidos juntamente com os produtos da combustao, reduzin-
do assim, consideravelmente, a temperatura final.

O balanco entalpico se faz com base na Primeira Lei e a situacao é semelhante a representa-
da no diagrama da Figura 6.8. Os estados extremos da transformacao, a pressao constante, sao

(reagentes) 7= (produtos) 7,
Mas como, nesse caso, o processo € adiabdtico, tem-se
g=AH,=0

Tal como estd indicado na Figura 6.8, dois caminhos podem ser considerados entre os esta-
dos extremos. No primeiro deles, tem-se uma etapa isotérmica na temperatura 73, cujo efeito tér-
mico é (AH"), e outra etapa em que este calor € transferido para os produtos da reacao e demais
gases, elevando sua temperatura de 7} a 7,. Tem-se, portanto, que:

T, _
A =@H")+ [ 7| Y 0, |aT =0
11

i

ou

T _
0
~(AH") = Ll Z""C”f T (6.48)

onde Zn,-C p € a capacidade térmica dos produtos da reacao e demais componentes inertes ou
1

L .
residuais da mistura final.

Recordando que Cp =0+ BT+YT? + ... a capacidade térmica da mistura gasosa sera:

Zniépi =Zni0£,; +Zn,-ﬂiT= Zn,-j/iT2+ (6.49)

Introduzindo esta expressao na (6.48), obtém-se por integracao,

1 9 1
—(AHO)1=Z”1‘0%(T2 _n)+§ZiniBi(TQZ _Tl?)"'gznz‘/i(TQg _Tls)"' (6.50)

1 1
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Como (AH"), e T, sao dados, assim como as diversas constantes de capacidade térmica, a equa-
¢ao (6.50) permite calcular a temperatura 7, de chama.

Consegue-se consideravel simplificacao do calculo tomando as capacidades térmicas dos ga-
ses na temperatura 7; e admitindo sua constancia no intervalo (7; — 7;). Nesse caso, a equacao
(6.48) da:

—@H", =Y n,C,(T,— 1)

-@H"),
Y nip, (6.51)

i

TQ—T1=

Para concluir, considere-se agora uma reacao de combustao a volume constante. O que se cal-
cula nesse caso é a temperatura de explosao, bastando substituir nas equacoes precedentes AH por
AUe Cp por C;. Conhecida a temperatura de explosao, é possivel calcular a pressao de explosao.
Para tanto é preciso conhecer o volume do recipiente e a quantidade dos gases que se formam.
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6.22 - PROBLEMAS PROPOSTOS

6.1) Que quantidade de calor serd necessaria para sublimar 100 g de iodo na temperatura de 298,15 K?

6.2) Usando os dados termodinamicos fornecidos no Apéndice A, calcule AH % e AU 55 para a
reacao 3 Fe (s) +2 Oy (g) — Fe;0, ().

6.3) Para a reacao C;H;O, (s) + 7,5 O, (g) = 7 CO, (g) + 3 H,O (g), qual o valor da diferenca entre
o efeito térmico a pressao constante e o efeito térmico a volume constante na temperatura de 400
Ke pressao de 1 bar?

6.4) Utilizando uma tabela de dados termodinamicos, calcule o efeito térmico, na temperatura
de 25°C, dareacao 2 HyS (g) + SO, (g) — 3 S (s) +2 HyO (o).

6.5) Qual o valor do calor de formacao do etanol liquido a 25°C, sabendo que o seu calor de com-
bustdo é igual a— 1370 k] e que os calores de formacao do CO, (g) e daH,O () nesta temperatura
sao — 393,3 kJ e — 285,8 k], respectivamente.

6.6) Que quantidade de energia serd necessaria para aquecer cinco méis de etano de 25°Ca 700°C
sob pressao de 1 bar, sabendo que para este gas:

C%=0,535+0,178 T- 6,870 x 10 T* + 8,514 x 10 T* J.K'mol™!
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6.7) O calor de formacao da agua liquida a 25°C ¢ de — 285,8 k]. Calcule o seu valor a 100°C usan-
do como capacidades térmicas molares médias, neste intervalo de temperaturas, para o H, (g),
0, (g) e H,O (J), respectivamente, os valores: 28,83 J.K'mol™; 29,16 J.K'mol™; 75,31 J.K-'mol™.

6.8) A 15°C, o calor de formacao do HCl (g) é AH=-92,05 k]. Qual sera o seu valor na temperatura
de 75°C sabendo que neste intervalo de temperatura as capacidades térmicas molares médias do
H, (), Cl, (g) e HCI (g) sao: 28,53 J.K'mol™; 32,26 J.K'mol™ e 28,49 ]. K"'mol™ respectivamente.

6.9) O calor de combustao do metano a 25°C é AH = - 890,4 k]. A diferenca de entalpia entre a
agua liquida e o vapor de dgua a 25°C é de 44,02 k].mol™'. Calcule a temperatura maxima de cha-
ma quando se queima metano com a quantidade teérica de ar (20% de O, e 80% de N,) a25°C e
pressao constante, supondo combustao completa. As capacidades térmicas molares sao:

Cp[COy ] = 44,22 + 8,79 x 10 T-8,62 x 10°T* J.K'mol!
Cp[H0 ] = 30,54 + 10,29 x 10 T J.K'mol”!

Cp[Ny,]=2858+3,77x10" T-0,50 x 10°7* J.K'mol™!

6.10) Determine o efeito térmico da reacao C,H, (g) + H; (g) = C,H;s (g), na temperatura de 25°C,
conhecendo as seguintes entalpias de reacao:

CoH, () +3 05(g) = 2CO; (9) +2H.0 () AH,=-1411%]
H, (g +% 0, (g = H,O () AH,=-285.8k]
C.H; () +3%2 0, (g) = 2 CO; (g) +3 H,O () AH,=-1560 kJ

6.11) Calcule a entalpia-padrao de reacao, na temperatura de 800 K, para a reacao:
C (s) +H,O (g9) = CO (g) + Hy (9)
sendo conhecidas as seguintes capacidades térmicas,

CYICO ] = 26,86+ 6,97 x 10 T—8,20 x 10" T2 ].K-'mol"!
CY[H, ] = 29,07+ 8,36 x 10 T+ 2,01 x 106 72 ] K- 'mol”
COH,0 ] = 27,87 +9,61 x 107 T+ 1,18 x 10° T2 J.K'mol”!

CY[C ] ==527+586x102 T-432x10° T2+ 1,15x 10 T? ] K 'mol"!

6.12) Calcule o calor de formacao do vapor de dgua a 300°C sabendo que o seu calor de forma-
¢ao a 100°C é AH,;; = — 241,8 k] e empregando os seguintes valores de capacidades térmicas:

C,[H,0]1=30,12+1,17x10° T+ 1,13x 10° T2 ].K'mol™!

276 o LUIZPILLA o &



Cp[H,] =29,30-8,37x 10 T+ 2,09 x 10° 72 J.K'mol™!

Cr[O,] = 25,52 + 1,38 x 1072 T+ 4,18 x 10-° 72 ].K'mol!

6.13) Calcule o coeficiente Joule-Thomson da amonia na temperatura de 300°C sob a pressao de
40 bar, sabendo que sua capacidade térmica molar a pressao constante, nessa temperatura, ¢ de
46,0 J.K'mol™ e o coeficiente de variacao (dV/9d7T), é igual a 2,25 x 10° m*K'mol™'. O volume
molar do gas nestas condic¢oes € de 1,136 x 10 m®. Compare o resultado com o valor determina-
do experimentalmente W= 3,65 x 105 K.Pa™!

6.14) Mostre que o coeficiente Joule-Thomson é nulo para um gas ideal.

6.15) Um litro de gas, na temperatura de 20°C e pressdo de 1 bar, ¢ composto por 40% em volu-
me de CO e 60% em volume de CO,. O gis € aquecido sob pressdo constante até a temperatura
de 100°C. Calcular o calor absorvido pelo gas, sabendo que as capacidades térmicas molares sao:

Cp[COT=26,54+7,68x10°T-1,17x 10° T?].K'mol”!

C,[CO,] = 26,76 + 4,26 x 102 T+ 1,48 x 10 T2 ].K'mol™!

RESPOSTAS

6.1) 24,58 k]

6.2) AU=—1112kJ;
AH=-1117%]

6.3) 8314 ]

6.4) — 145,34 k]

6.5) — 271,6 k]

6.6) 290,6 k]

6.7) — 283,4 K]

6.8) — 92,16 k]

6.9) 2263 K

6.10) — 136,8 k]

6.11) 137,3 k]

6.12) — 244,6 k]

6.13) 3,34 x 10 K.Pa"'

6.15) 113,93 ]
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A Segunda e a Terceira Leis Capitulo 7
da Termodinémica. Entropia

7.1~ ASEGUNDA LEI DA TERMODINAMICA

Embora a maquina a vapor ja existisse desde 1769 (James Watt), s6 em 1842 o calor foi reco-
nhecido como uma forma de energia, ao estabelecer-se a sua relacao de equivaléncia com o tra-
balho, relacao que constitui a Primeira Lei da Termodinamica.

A Segunda Lei da Termodinamica teve sua origem na investigacao feita por Carnot (1824)
para determinar os fatores de que depende o rendimento das maquinas térmicas.

A obra de Carnot, intitulada Reflexions sur la Puissance Motrice du Feu, é anterior a descoberta
da Primeira Lei e, por isso, Carnot considerava ainda o calor como um fluido indestrutivel que,
ao transferir-se da fonte quente a fria, era capaz de produzir trabalho, tal como a dgua, ao passar
de um nivel superior a um inferior, produz trabalho numa turbina hidraulica. No entanto, ape-
sar desta concep¢ao erronea sobre a natureza do calor, as conclusoes de Carnot eram exatas.

A Segunda Lei da Termodinamica € o resultado de uma experiéncia humana que nao se in-
clui na Primeira Lei e representa uma limitacao as previsoes permitidas por esta dltima.

Sabe-se que mdquina € um sistema que sofre transformacoes ciclicas que podem ser repeti-
das indefinidamente. Utilizando-se uma cujas pecas se movimentem sem atrito, € possivel conver-
ter quantidades ilimitadas de uma forma de trabalho em outra e este processo pode ser invertido
por simples inversao do ciclo da maquina. Isso significa que diferentes reservatorios de trabalho
sao perfeitamente equivalentes em relacao a maquina ou agente transformador.

Assim, na Figura 7.1, um gerador elétrico, M, recebe em cada ciclo um trabalho mecanico, w,
de um reservatorio, A;, que consiste, por exemplo, num peso suspenso de uma roldana solidaria
com o eixo do gerador e entrega uma quantidade equivalente de trabalho elétrico a outro reser-
vatoério de trabalho, Ay, que consiste numa bateria. Invertendo o ciclo do gerador, este funciona
agora como motor elétrico, recebe trabalho elétrico da bateria A, e o converte em trabalho meca-
nico, elevando um peso em A,.

Todavia, a experiéncia revela que um reservatério de calor nao é equivalente a um reservato-
rio de trabalho, em relacao a maquina, ou qualquer agente transformador. Assim, como indica a
Figura 7.2, a maquina M recebe, em cada ciclo, uma quantidade de trabalho w, do reservatorio
de trabalho A, e o devolve sob forma de uma quantidade equivalente de calor, B. E o que aconte-
ce, por exemplo, na experiéncia de Joule para a determinacao do equivalente mecanico do calor
(secao 5.4). Entretanto, ninguém espera que seja possivel inverter o ciclo da maquina M de modo
a retirar calor do reservatério B, convertendo-o na elevacao de um peso no reservatério A.

Trata-se, alids, de uma experiéncia da vida didria em que o trabalho é dissipado por forcas de
atrito, sob forma de calor. Os corpos atritados (sistema) consomem trabalho e deve ser fornecido
calor ao meio externo para que a temperatura dos corpos retorne ao valor inicial, camprindo um
ciclo. O calor, assim difundido no meio ambiente (reservatério de calor), jamais pode ser conver-
tido, por si mesmo, no trabalho que lhe deu origem.



ciclo
Figura 7.1 — Gerador e motor elétrico
M
Al w ‘ | B
ciclo

Figura 7.2 — Esquema de uma maquina térmica

Em resumo — e nisto reside a esséncia da Segunda Lei — enquanto se verifica perfeita reversibi-
lidade na conversao de uma forma de trabalho em outra, mediante processos ciclicos e isotérmi-
cos do sistema, a conversao de trabalho em calor € irreversivel nas mesmas condicoes.
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Trabalho mecéanico Trabalho elétrico

L —
1

Trabalho Calor

P (

(T = constante)

A mdquina que convertesse calor em trabalho mediante transformacoes ciclicas e isotérmicas
nao representaria nenhuma violacao a Primeira Lei. Entretanto, sua realizacao € tao utépica como
a de uma que produzisse energia a custa do nada. Esta altima é denominada perpetuum mobile de
primeira espécie, enquanto aquela seria um perpetuum mobile de segunda espécie. As duas Leis da
Termodindmica sdao, simplesmente, a expressao dessas duas impossibilidades e sao, por isso, co-
nhecidas como leis de impoténcia.

Se um perpetuum mobile de segunda espécie pudesse ser construido, a humanidade libertar-se-
ia de todas as necessidades energéticas. Calor seria retirado da terra, do mar ou do ar (que sao
reservatorios de imensa capacidade térmica) e convertido em trabalho; esse, por sua vez, seria
dissipado nos pontos de consumo e devolvido a terra, mar ou ar, sob forma de calor. Instalada
num navio, esta maquina permitiria o seu deslocamento a custa do calor retirado do mar, calor
este que seria devolvido ao mar, por dissipacao do trabalho no atrito das hélices e do casco.

Lord Kelvin (1854) e Max Planck deram a Segunda Lei o seguinte enunciado, conhecido como
enunciado de Kelvin-Planck: é impossivel realizar um perpetuum mobile de segunda espécie, ou seja,
uma maquina que, operando em ciclos, tenha como vinico efeito a produgdo de trabalho a custa do calor de
uma unica fonte térmica.

A Segunda Lei representa, portanto, uma restricao imposta a Primeira Lei. De acordo com
esta ultima, o trabalho w produzido por um sistema ao cabo de uma transformacao ciclica é igual
ao calor recebido, ou seja,

AU=0; —w=gq

Entretanto, se o ciclo for monotérmico, isto é, dispondo-se de um tnico reservatério ou fonte
de calor de temperatura constante, torna-se impossivel converter calor em trabalho e a equacao
s6 € valida para a conversao de trabalho em calor, isto €, o trabalho recebido pelo sistema ¢ igual
ao calor fornecido ao meio externo.

E certo que o calor comunicado isotermicamente a um sistema pode converter-se, total ou
parcialmente, em trabalho, mas esta operacao nunca é continua, isto é, nao pode ser repetida
ciclicamente. Para exemplificar, considere-se uma certa massa de gas ideal contida num cilindro
provido de um émbolo sem peso e sem atrito (secao 5.23). Em contato com um reservatorio de
calor de temperatura 7, o gas expande-se isotérmica e reversivelmente e o calor recebido € inte-
gralmente convertido em trabalho segundo a equacao (5.109):
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Vs
g=-w=nRTIn—
Vi

Entretanto, tendo o pistao chegado ao fim do seu curso, € necessario comprimir o gas ao seu
volume inicial para que se repita a expansao. Mas isso significa, no melhor dos casos, consumir
um trabalho igual ao produzido, a0 mesmo tempo em que uma quantidade equivalente de calor
€ devolvida a fonte térmica. Ao cabo deste ciclo isotérmico e reversivel, tanto o sistema como o
meio externo recuperam o seu estado inicial e o trabalho liquido produzido € nulo. Seria, pois,
necessario que a fase de compressao se efetuasse em contato com um reservatorio de calor de
temperatura mais baixa, de modo que o trabalho consumido na compressao fosse inferior ao pro-
duzido na expansao, tal como se mostra na Figura 7.8.

Em conclusao:

1) as diversas formas de trabalho sao interconvertiveis, de maneira continua, sem nenhuma
restricao, mediante maquinas adequadas;

2) trabalho converte-se espontaneamente em calor, sem qualquer restricao. Todos os movimentos
acompanhados de atrito sao dissipativos: trabalho converte-se em calor, que difunde no meio
ambiente, quando os corpos atritados recuperam o estado anterior, cumprindo um ciclo;

3) ao contrario, a conversao continua de calor em trabalho esta sujeita a sérias limitacoes, pois
6 € possivel mediante maquinas térmicas que funcionem com reservatérios de calor de dife-
rentes temperaturas. Mesmo assim, apenas uma fracao do calor recebido da fonte quente pode
ser convertida em trabalho, enquanto o restante passa intacto a fonte fria. Embora se conver-
tam sempre segundo quantidades equivalentes, trabalho e calor sao formas de energia qua-
litativamente distintas, pois, devido as restricoes apontadas, calor é uma forma menos util de
energia ou forma “degradada” de energia em relacao ao trabalho. Por isso, a Segunda Lei é
também conhecida como Lei da Degradacao da Energia.

7.2 - MAQUINA TERMICA

A experiéncia mostra que a conversao continua de calor em trabalho sé6 é possivel mediante
maquinas térmicas. Tal € o nome que se da a um sistema, substancia ou agente transformador
submetido a transformacoes ciclicas sucessivas, em cada uma das quais uma quantidade de calor
¢, recebida de uma fonte quente de temperatura #, € parcialmente convertida em trabalho, w,
enquanto o restante, ¢, € transferido a uma fonte fria de temperatura ¢ (Figura 7.3). Ao termo
de cada ciclo, de acordo com a Primeira Lei, € nula a variacao de energia interna do agente trans-
formador e, assim, o trabalho w entregue ao meio externo € igual ao calor liquido recebido:

AU=0; —w=q=q+ ¢ (7.1)

O rendimento de uma operagao, em termos gerais, ¢ a razao entre o resultado colhido e o
investimento feito. O rendimento lermodinamicon de uma maquina térmica € a razao entre o tra-
balho produzido (- w), ao cabo de um ciclo, e o calor recebido da fonte quente (¢,), com exclu-
sao das perdas de calor por conducao ou irradiacao e das perdas de trabalho provenientes do atrito
entre as partes moveis da mdquina:
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n= (7.2)
0 Al

A Figura 7.3 é um diagrama muito simplificado de uma maquina a vapor. O agente transfor-
mador € a agua, que percorre um ciclo constituido de uma regiao de alta temperatura e alta pres-
sao e outra regiao de baixa temperatura e baixa pressao. A fonte quente ¢ uma fornalha, ou rea-
tor, onde se processa uma reacao de combustao ou uma reacao nuclear. O vapor de dgua gerado
na caldeira, sob alta pressao e alta temperatura, expande-se numa turbina ou numa maquina al-
ternativa de émbolos, produzindo trabalho mecanico que se pode converter em trabalho elétri-
co num gerador acoplado, seguindo-se sua distribuicao aos pontos de consumo. O vapor expan-
dido, tendo perdido pressao e temperatura, abandona a turbina e entra no condensador, onde
calor é transferido a dgua fria circulante que constitui a fonte fria. O liquido condensado é com-
primido por meio de uma bomba para o interior da caldeira, encerrando-se o ciclo.

Fonte quente

w
1

Fonte quente q

t 1
1 Caldeira

v
q @

w <\ /I W
 — J -
@ Bomba Turbina

q2

N\ e (O

t
2

Fonte fria

Condensador

q2

M\

by

Fonte fria

Figura 7.3 — Mdquina térmica

Numa acep¢ao mais ampla, sao também consideradas maquinas térmicas dispositivos em que
nao se verifica uma transformacao ciclica de um sistema. Tal € o caso dos motores de combustao
interna, nos quais uma combustao numa camara produz gases, a alta temperatura e alta pressao
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(fonte quente), que se expandem contra os émbolos de um motor alternativo ou contra as pds de
uma turbina e sao expulsos na atmosfera (fonte fria).

7.3 -MAQUINA FRIGORIFICA

Sera examinado a seguir um outro aspecto da Segunda Lei: a irreversibilidade que caracteri-
za a transferéncia de calor de uma fonte quente, de temperatura ¢, para uma fonte fria, de tem-
peratura f, isto €,

Calor (t;) Calor (t,)

t >t

Isso significa que quantidades iguais de calor, em diferentes temperaturas, nao sao qualitati-
vamente idénticas, porque calor nao pode, por si mesmo, transferir-se de um corpo frio a um cor-
po quente.

Esta conversao unidirecional nao esta implicita na Primeira Lei, que nao sofreria nenhuma
violacao se calor se transferisse espontaneamente de um corpo frio a um corpo quente, desde
que a quantidade de calor perdida pelo primeiro fosse igual a recebida pelo segundo.

A experiéncia nega, todavia, esta possibilidade e ensina que a transferéncia de calor de uma
fonte fria a uma fonte quente s6 € possivel a custa do consumo de trabalho num dispositivo cha-
mado mdaquina frigorifica ou bomba térmica.

Esses fatos levaram Clausius (1854) a dar a Segunda Lei o seguinte enunciado: é impossivel rea-
lizar wma maquina que, operando em ciclos, tenha como vinico efeito a transferéncia de calor de uma fonte
Jfria a uma fonte quente.

Maquina frigorifica (Figura 7.4) é uma mdquina térmica de ciclo invertido. Uma quantida-
de, ¢,, de calor é retirada da fonte fria a uma temperatura ¢ e transferida a fonte quente de tem-
peratura 4 custa do consumo de trabalho, w. Esse € dissipado sob forma de calor que, juntamen-
te com ¢y, perfaz um total ¢, entregue a fonte quente:

G+t gtw=0

A eficiéncia de uma mdquina frigorifica é definida pela razao entre o calor ¢ subtraido da
fonte fria (que € o efeito desejado) e o trabalho consumido:

92 42 (7.3)
w =g +q9)
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Figura 7.4 — Maquina frigorifica ou bomba térmica

Um ciclo de refrigeracdo que utilize compressao de vapor é representado na Figura 7.4. Em-
prega-se como sistema transformador um liquido de baixo ponto de ebulicao (freon, amoénia)
que, ao vaporizar, absorve calor da fonte fria. O vapor de baixa pressao assim formado é compri-
mido e passa ao condensador. Aqui ele condensa e entrega a fonte quente o calor de vaporizacao
recebido da fonte fria. O liquido resultante esguicha, sob alta pressao, por uma valvula ou estran-
gulamento que o separa da regiao de baixa pressao e baixa temperatura do ciclo e, no caso do
refrigerador doméstico, esta colocada na parte interna e superior da cabina; o condensador é parte
da regiao de alta pressao e alta temperatura do ciclo e estd colocado, juntamente com o compres-
sor, na parte externa e inferior da cabina onde abandona calor ao ar exterior (fonte quente).

Uma bomba térmica pode ser empregada para refrigerar ou aquecer um recinto. No primei-
ro caso, o evaporador é colocado no recinto e o condensador é colocado no exterior; no segundo
caso, o evaporador é colocado no exterior e o condensador no recinto.

7.4 -EQUIVALENCIA ENTRE OS ENUNCIADOS DE KELVIN E DE CLAUSIUS

Embora os enunciados de Kelvin-Planck e de Clausius se refiram, aparentemente, a diferen-
tes aspectos de nossa experiéncia, eles sao inteiramente equivalentes porque a negacao de um
importa na negacao do outro.
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Figura 7.5 — Equivaléncia entre os enunciados de Clausius e de Kelvin

t
2

Fonte fria

Para demonstrar este fato (Figura 7.5) considere-se uma maquina anticlausius,® AC, cujo tnico
efeito seria o de transferir uma quantidade, ¢, de calor de uma fonte fria de temperatura & a uma fon-
te quente de temperatura ¢,. Essa maquina poderia ser associada a uma maquina térmica qualquer,
M, que, retirando da fonte quente a mesma quantidade, ¢, de calor produziria trabalho, — w, rejeitan-
do a fonte fria um calor ¢— w. O resultado liquido desta maquina composta (AC+ M,) seria a produ-
cao de trabalho a custa do calor de uma tnica fonte térmica e esta, além do mais, seria a fonte fria.

Vé-se, portanto, que uma maquina anticlausius, AC, conduz a uma maquina antikelvin, AK.
Inversamente, pode-se demonstrar que uma mdquina AK conduz a uma mdquina AC quando as-
sociada a qualquer mdaquina frigorifica M,.

7.5-0 TEOREMA DE CARNOT

O teorema de Carnot é simples conseqiiéncia da Segunda Lei.

¥ As setas (=) representam o fluxo de calor ou de trabalho e nio a convencéao termodindmica adotada para estas grandezas.
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Considere-se uma mdquina térmica que funcione reversivelmente. Isso significa que devem
ser apenas infinitesimais as diferencas de temperatura entre o sistema e as fontes térmicas duran-
te as trocas de calor, assim como devem ser também infinitesimais as diferencas de pressao entre
o sistema e meio externo durante as trocas de trabalho, ao longo de cada ciclo. Admite-se, tam-
bém, que as pecas méveis da maquina nao possuem peso e se deslocam sem atrito. Se tal maquina
tiver seu ciclo invertido, tanto o sistema como o meio externo recuperam o seu estado anterior.

Fonte quente

Y

=0 Q-
&\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\

Figura 7.6 — Teorema de Carnot

O rendimento de uma maquina reversivel € dado pela equacao (7.2), onde w= w, e as quanti-
dades de calor ¢, e ¢ sao trocadas isotérmica e reversivelmente com as fontes térmicas de tempe-
raturas constantes ¢ € f.

Carnot mostrou que todas as maquinas térmicas, que funcionem reversivelmente entre as mesmas tem-
peraturas da fonte quente e da fonte fria, possuem o mesmo rendimento e este s6 depende das temperaturas das
Jfontes e ndo da natureza do agente transformador.

Admita-se, para demonstrar este teorema, que entre duas maquinas térmicas, I e II, funcio-
nando reversivelmente entre as mesmas temperaturas, a segunda possui um rendimento maior
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(Figura 7.6). Sendo reversiveis, essas maquinas podem ser acopladas de forma que a maquina I
funcione com o ciclo invertido, ou seja, como bomba térmica, retirando da fonte fria, &, uma
quantidade de calor ¢, a custa do consumo de um trabalho w, de modo que uma quantidade de
calor ¢, = ¢, + w é entregue a fonte quente de temperatura t,. A maquina II, por sua vez, retira da
fonte quente a mesma quantidade ¢, de calor e, como possui um rendimento maior que a maqui-
na I, produz um trabalho w’> w e entrega a fonte fria uma quantidade de calor ¢’y < g..

O resultado liquido do funcionamento desta maquina composta (I +II) é um perpetuum mobi-
lede segunda espécie. Enquanto a fonte quente se mantém inalterada, um trabalho w’— w é pro-
duzido a custa de um calor ¢, — ¢’, retirado de uma tnica fonte térmica que ¢ a fonte fria.

Como este resultado é negado pela Segunda Lei, deve-se concluir que as duas maquinas re-
versiveis devem possuir o mesmo rendimento. Esse rendimento é o maior possivel e nao depende
da natureza do sistema que constitui cada uma das maquinas, mas apenas das temperaturas das
fontes térmicas.

Como as duas maquinas reversiveis devem possuir o mesmo rendimento, o resultado de seu
acoplamento sera nulo porque o efeito da maquina II é compensado pelo efeito inverso da ma-
quina I. Entretanto, € facil verificar que, se uma das maquinas funcionar irreversivelmente e, por-
tanto, com menor rendimento, o resultado liquido serd a conversao de trabalho em calor, que é
recolhido pela fonte fria ou pela fonte quente, conforme for I ou I a maquina irreversivel.

7.6 — ESCALA TERMODINAMICA DAS TEMPERATURAS

A Lei Zero da Termodinamica (secao 1.11) é a base da Termometria, mas cada termémetro
possui sua propria escala de temperatura, coincidindo as leituras fornecidas por diversos termo-
metros apenas nos pontos fixos.

Seria desejavel que houvesse uma escala completamente independente das propriedades ter-
mométricas de qualquer substincia, isto €, que fosse “absoluta”. Essa escala foi definida por Thom-
son (Lord Kelvin), em 1848, e se fundamenta no teorema de Carnot (secdo 7.5), razao por que é
conhecida, também, como escala termodinamica.

Ja foi visto que o rendimento de uma maquina térmica reversivel nao depende da natureza
do agente ou substancia que sofre as transformacoes ciclicas, mas apenas das temperaturas das
fontes térmicas entre as quais opera a maquina.

Entretanto, a forma desta funcao é desconhecida, podendo-se escrever apenas que:

+
e =170 _ p1;,13) (7.4)
Al
ou
% _ b1y, 1) (7.5)
0

A equacao (7.5) pode ser utilizada para definir uma escala absoluta de temperatura. Para tanto,
considere-se uma maquina térmica operando com uma fonte fria mantida a uma temperatura f,
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medida em qualquer escala empirica de temperatura. O calor trocado com a fonte fria sera igual
a ¢,- Se a fonte quente estiver a uma certa temperatura ?, o calor trocado serd igual a ¢ e havera
producao de um certo trabalho (-w). Constata-se, experimentalmente, que aumentando a tem-
peratura da fonte quente para ¢, o calor retirado da mesma aumenta para um valor ¢’. Isso permi-
te utilizar o calor retirado da fonte quente como uma propriedade termométrica e definir um
escala termodinamica de temperatura por:

q=ab

sendo @ uma constante e ¢ o calor retirado da fonte quente. Com base nessas consideracoes, a
equacdo (7.5) pode ser escrita como:

D _ Fg,,)
q

Para ¢, e ¢ constantes, a quantidade de calor gretirada da fonte quente sera funcao apenas de
1. Por outro lado, o trabalho produzido no ciclo é igual a:

—w=q+q
ou
—w=ad+ q

Sabemos que o trabalho produzido serd nulo se a temperatura da fonte quente for igual a
temperatura da fonte fria, ou seja, 0 = 6,. Nessas condicoes, ¢, = — ab, e se pode escrever:

—w=a (0-9,)

A eficiéncia da maquina térmica sera dada por:

v _9-%
q e

e =

(7.6)

Na definicao da escala termodinamica de temperatura nao esta envolvida qualquer proprie-
dade de qualquer substancia, mas tao-somente as propriedades de um ciclo reversivel de duas tem-
peraturas: as medidas de temperaturas reduzem-se a medidas calorimétricas.

Com esta escala absoluta, a expressao termomeétrica do rendimento de um ciclo reversivel,
operando entre duas temperaturas, € igual a:

it q 6,6
n—T—T (7.7)

A escala absoluta ou termodinamica € idéntica a escala de gas ideal estabelecida na secao 1.12,
como sera mostrado a seguir.
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7.7-0 CICLO DE CARNOT

Da-se o nome de ciclo de Carnot (ou maquina de Carnot) a um ciclo de duas temperaturas e
reversivel constituido de duas isotermas e duas adiabdticas. O sistema sujeito a um ciclo de Car-
not pode ser um s6lido, um liquido ou um gas (ideal ou real), podendo mesmo haver mudancas
de fase durante o ciclo.

Seja qual for a substancia escolhida, o rendimento do ciclo serd dado pela equacao (7.7).
Entretanto, caso se queira exprimi-lo em func¢ao de temperaturas medidas na escala de gas ideal,
o mais simples é tomar um gas ideal como agente transformador.

Sejam T e T, as temperaturas da fonte quente e da fonte fria, expressas na escala de gas ideal.
As quatro etapas do ciclo de Carnot sdo representadas nas Figuras 7.7 e 7.8, sendo tais etapas tam-
bém descritas a seguir.

i T T e
T1 Vs L V,
I s O I
Tl Vl Tl Vl

Figura 7.7 — Gas ideal sujeito a um ciclo de Carnot

1) Uma certa massa de gas ideal, em equilibrio térmico com uma fonte quente de temperatura
T, expande isotermicamente de V; a V, produzindo um trabalho — w; a custa de um calor ¢, reti-
rado da fonte quente:

Vo
¢, =-w; =nRT, 1117 (area sob AB)
1

2) O gas, previamente isolado, expande adiabaticamente de V, a Vi, enquanto sua temperatura
caide 1) a Ty, porque o trabalho é produzido a custa da energia interna do gas.

wy=nCy(To—T)) (4rea sob BC)
3) Tendo o émbolo chegado ao fim do seu curso, o gds € posto em contato com a fonte fria de

temperatura 7, e submetido a uma compressao isotérmica durante a qual o volume se reduz de
Vi a V,. Nessa etapa, com V,< V;, o gas cede calor ao meio externo e recebe trabalho desse.
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\%
Go=—wWp = nRTQ lnv_4 (é,rea sob CD)
3

4) Tem-se, por fim, a ultima etapa que consiste na compressao adiabdtica do gas. O volume se
reduz de Vja V; e a temperatura aumenta de 7y a 73, encerrando-se o ciclo. O trabalho recebido
pelo sistema nessa etapa € igual ao entregue pelo sistema ao meio externo na etapa II.

wy=nCy (T, - Ty) (area sob AD)
Encerado o ciclo, deve-se ter, de acordo com a Primeira Lei,
AU=0 w==g¢==(q1+ ¢)
O trabalho w é dado pela soma dos trabalhos realizados nas quatro etapas:
W= wy+ wy+ wy+ Wy = w+ wyy
w=-nRT| ln“% —-nR1T, ln%

ou

Ve V.
—w=nRTIn-2 - nRTy In—>
4 Vy (7.8)

O trabalho liquido produzido pelo gas ao termo do ciclo é, como se vé, igual a diferenca en-
tre um trabalho de expansao isotérmica e um trabalho de compressao isotérmica. Ele sera tanto
maior quanto mais afastadas estiverem as isotermas (ou as temperaturas das duas fontes) e € re-
presentado geometricamente pela drea contida no ciclo (ABCDA).

Mas, segundo foi mostrado na equacao (5.115), pode-se escrever para os estados A e D da adi-
abatica AD e para os estados Be Cda adiabatica BC:

Tvir= TV, LV = LV

Dividindo a segunda equacao pela primeira:

Vo _ Ve
Vi W
o que permite dar 4 equacdo (7.8) a forma
Vs
—w=nRT; —TQ)an (7.9)

1
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v, v, V, v

Figura 7.8 — Ciclo de Carnot num diagrama P-V

O rendimento do ciclo de Carnot ¢ a razao entre o trabalho produzido e o calor recebido da
fonte quente:

V.,
nR(T —Ty)n =
S Vi _Ti-Ty
_ v —L -
N nRT, In—> h
Vi

ou

+ T -1
n= ‘hq 92 _ 1T 2 (7.10)
1 1

Comparando esta equacao com a (7.7), vé-se que a escala de gas ideal € idéntica a escala absoluta.

Ao deduzir a equacido (7.10), Carnot chegava também a Segunda Lei da Termodinamica, pois,
quando as duas fontes tiverem a mesma temperatura, equivalendo assim a uma unicafonte, o rendi-
mento do ciclo sera nulo: em outras palavras, é impossivel converter calor em trabalho mediante transfor-
mages ciclicas e monotérmicas de um sistema. Por outro lado, vé-se que um rendimento de 100% na con-
versao de calor em trabalho s6 sera possivel se a temperatura da fonte fria for a do zero absoluto.
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A equacao (7.10) tornou-se fundamento dos avancos tecnoldgicos obtidos, desde entao, na
construcao de maquinas térmicas. O rendimento ¢ tanto maior quanto mais alta a temperatura
da fonte quente e mais baixa a temperatura da fonte fria. Essa fica determinada pela temperatura
da atmosfera ou da agua de refrigeracao. A temperatura da fonte quente pode ser elevada, mas
sempre quando paralelamente se aumenta a pressao do fluido na caldeira. No caso da dgua, a
pressao de vapor ja seria de 50 atm a uma temperatura de 265°C. O uso de mercurio seria mais
favoravel, pois a pressdao de 1 atm sua temperatura de ebulicdo é de 357°C. Todavia, a alta toxidez
do vapor de merctirio tem dificultado o seu emprego.

O ciclo de Carnot invertido corresponde a uma mdaquina frigorifica ou bomba térmica cuja
eficiéncia é expressa por

92 92 1y

w =91+‘12 5L -1, (7.11)

& =

de modo que o trabalho consumido para transferir uma quantidade de calor ¢, da fonte fria para
a fonte quente sera:

h-1,
wW=qo—

1 (7.12)

Esse trabalho serd tanto maior quanto maior for a diferenca de temperatura entre as duas fon-
tes e s6 serd nulo quando 7, = 7, Como se vé, a equacao (7.12) contém o enunciado de Clausius.
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Um refrigerador sempre aquece o ambiente em que se encontra, a custa do calor extraido
dos corpos refrigerados e do trabalho dissipado. Pela mesma razao, uma bomba térmica pode ser
empregada para aquecer amplos ambientes (fabricas, hospitais, edificios) a custa do calor retira-
do do solo. O processo é mais econdmico que o aquecimento por meio de estufas elétricas. Como
o exemplo 7.2 demonstra, apenas 36,6 J de trabalho elétrico seriam dissipados numa bomba tér-
mica para cada 436,6 J de calor introduzidos no ambiente, ao invés dos 436,6 | de trabalho elétri-
co que seriam dissipados numa estufa elétrica.

7.8 ~ADIREGAO DOS FENOMENOS NATURAIS

Se os fendmenos naturais se regessem apenas pela Primeira Lei da Termodinamica, sua evo-
lucao ocorreria indiferentemente ora num ora noutro sentido, desde que a energia se conservas-
se em cada transformacao: trabalho e calor seriam perfeitamente equivalentes tanto do ponto de
vista quantitativo como qualitativo, nao havendo razao para distinguir entre um reservatorio de
trabalho e um reservatério de calor nas trocas de energia entre o sistema e o meio externo.

Muito diverso ¢, contudo, o comportamento do mundo real, cuja evolucao se verifica irrever-
sivelmente numa direcao determinada, em busca de estados de crescente estabilidade. Mas a ir-
reversibilidade dos fendmenos naturais reside, fundamentalmente, na irreversibilidade que ca-
racteriza a transformacao de trabalho em calor em processos ciclicos e isotérmicos.

Os processos espontaneos possuem dois atributos essenciais:

a) todo o processo espontaneo € conseqiiéncia de um desequilibrio entre o sistema e o meio
externo, ou de um desequilibrio interno do sistema que o obriga a evoluir em busca de esta-
dos de equilibrio compativeis com as condi¢oes sob as quais o sistema se encontra. Sendo um
processo em desequilibrio, o processo espontaneo é sempre #rreversivel. Desequilibrios consis-
tem em diferencas finitas de temperatura, de pressao, de concentracao, de potencial gravita-
cional, elétrico ou quimico - todos fatores de acao — que constituem os “agentes motores”
das transformacoes espontaneas. Em particular, o agente motor de uma reacao quimica cha-
ma-se afinidade quimica;
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b) todo processo espontaneo evolui na direcao em que o sistema possa produzir trabalho,
embora possa acontecer que nenhum seja efetivamente realizado. Sucede que, justamente
por ser irreversivel, o trabalho produzido num processo espontaneo entre dois estados (1 e 2) é
sempre menor que o trabalho que seria produzido, entre os mesmos estados, caso o pro-
cesso evoluisse em equilibrio, isto ¢, reversivelmente, permanecendo inalteradas as de-
mais condicoes.

Por isso, para “obter” trabalho de um processo espontaneo é necessario disciplina-lo me-
diante um dispositivo que obrigue o sistema a evoluir de maneira tao proxima do equilibrio
quanto for compativel com uma velocidade apreciavel. Por outro lado, quanto maior o grau
de reversibilidade, menor a espontaneidade do processo. Na medida em que se lucra em tra-
balho, perde-se em espontaneidade, pois numa transformacao reversivel tornam-se infinite-
simais as diferencas de temperatura, pressao, potencial quimico etc., que sao os agentes mo-
tores de uma transformacao.

Assim, sao espontaneos e podem produzir trabalho entre dois estados (1 e 2) por meio de dis-
positivos adequados os seguintes processos: o desenrolar de uma mola espiral entre as tensoes ¢ > &,
mediante o mecanismo de relégio; a queda de dgua entre as alturas A, > Ay, quando introduzida
num conduto forcado com turbina; a expansao de um gds entre as pressoes P, > P, mediante um
cilindro limitado por um pistao mével; a transferéncia de calor entre as temperaturas 4 > &, por
meio de uma maquina térmica; a transferéncia de um componente entre regioes de potencial quimi-
co W, > U, através de uma membrana semipermeavel; a conversao de reagentes de energia de
Gibbs G, em produtos de energia de Gibbs G, sendo G, > G, por meio de uma célula galvanica.

Denomina-se processo “forcado” o inverso do espontaneo. Um processo forcado restabelece
o desequilibrio anterior e consiste, por exemplo, em dar corda a um relégio, elevar uma massa
de dgua, comprimir um gds, transferir calor de uma fonte fria a uma fonte quente, separar o sol-
vente do soluto, eletrolisar dgua etc. Um processo forcado s6 € possivel mediante o consumo de
trabalho e este deve ser, no minimo, igual ao trabalho que seria produzido reversivelmente no
processo espontaneo.

Seja um processo capaz de trocar trabalho com um reservatério A e calor com um reservato-
rio B (Figura 7.9).

A variacao de energia interna do sistema entre os estados (1) e (2) é a mesma, como se sabe,
quer seja reversivel ou irreversivel a transformacao:

AU= ¢+ w,=q+w (7.13)

Supondo-se que a transformacao (1) — (2) seja espontanea, sendo, portanto, forcada a trans-
formacao (2) — (1), duas situacoes podem ser consideradas:

1) se o processo (1) — (2) for conduzido reversivelmente, perde espontaneidade mas o tra-
balho produzido sera maximo e igual ao trabalho minimo necessario para inverté-lo no sentido
(2) = (1). O sistema percorrera os mesmos estados intermedidrios: no final, tanto o sistema
como os dois reservatorios recuperarao o estado inicial e nao restard vestigio da transforma-
¢ao. Nessas condicgoes, os processos (1) = (2) e (2) — (1) podem alternar-se indefinidamen-
te, a semelhanca de um péndulo que oscila, sem preferéncia para qualquer das direcoes;

2) sabe-se, todavia, que todo o processo espontaneo (1) — (2) ocorre em sistemas em dese-
quilibrio, sendo por isso afetado de maior ou menor irreversibilidade. Nessas condicoes, um
trabalho menor que o trabalho reversivel é produzido e entregue ao reservatorio A e uma
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quantidade de calor menor que o calor reversivel é retirada do reservatério B. Mas, para in-
verter o processo na direcao (2) — (1), deve-se recorrer a um trabalho que seja, no minimo,
igual ao trabalho reversivel, retirado do reservatoério A, a0 mesmo tempo em que um calor
igual ao calor reversivel é devolvido ao reservatério B. Tem-se assim o sistema devolvido ao
seu estado anterior, mas ndo o meio externo. Ao fim do ciclo, o resultado liquido ¢é que A perdeu
uma certa quantidade de trabalho enquanto B ganhou uma certa quantidade de calor. Mas,
em razao da equacao (7.13),

(w,—w) +(¢,—¢) =0 (7.14)

isto €, a energia foi conservada, mas o estado do meio externo nao o foi, pois, devido as limita-
¢oes na conversao de calor em trabalho postas em evidéncia pela Segunda Lei, nao é possivel su-
prir o déficit de trabalho ocorrido no reservatério A com o saldo de calor verificado no reservaté-
rio B. Em udltima andlise, por serem irreversiveis os processos naturais, a energia potencial do
Universo diminui, enquanto aumenta a quantidade de calor que se sabe ser uma forma degrada-
da de energia em relacao ao trabalho.

§\ . SISTEMA .
) \ — | > (2) | <
§ q—» (1) « @) | < .

Processo reversivel

— | > (2) | <

///////J{W

(1) « (2) | «

.

Processo irreversivel

B

Q
=

Figura 7.9 — Processo reversivel e processo irreversivel
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Vé-se, em conclusdo, que nos processos espontaneos, por serem irreversiveis, os sistemas ndo
exercem a sua capacidade total de produzir trabalho. Em outras palavras, um trabalho — (w,— w) deixa
de ser produzido numa transformacao espontanea (1) — (2), em favor de um calor nao utilizado
(9,- 9. A diferenca — (w, — w) deu-se o nome de trabalho perdido e a diferenca (g, — ¢) Clausius
chamou de calor nao compensado. Essa diferenca € tanto maior quanto mais espontaneo o proces-
so. Além disso, como sera mostrado oportunamente, o trabalho perdido e o calor nao compensa-
do ficam determinados, sob certas condicoes, apenas pelos estados (1) e (2) e sao expressos por
variacoes de certas propriedades extensivas do sistema.

A importancia da Segunda Lei reside na definicao destes critérios de espontaneidade. Ao
mesmo tempo, se tais propriedades crescem ou diminuem durante uma transformacao esponta-
nea, elas atingem, no equilibrio, um valor maximo ou um valor minimo e esse fato se traduz num
critério de equilibrio.

Parailustrar as consideracoes feitas anteriormente, considere-se a reacao de formacao da agua,
a partir dos seus elementos na temperatura de 25°C e pressao de 1 bar.

H, (g) +% 0, (g) = H,O (J)

Essa reacao, altamente espontanea nas condi¢oes habituais, pode ser conduzida reversivelmen-
tenuma célula galvanica (célula de combustao), representada na Figura 7.10, onde sao indicados
também um reservatorio de trabalho elétrico (bateria) e um reservatorio de calor (calorimetro).
Neste reator, pode-se conseguir uma oxidacao lenta e equilibrada do hidrogénio (combustao galva-
nica), porque os gases reagentes (Hy + Oy) nao se misturam e sé reagem indiretamente, me-
diante um eletrélito e um fluxo controlado de elétrons.

A reacao assim reprimida perde espontaneidade, mas produz um trabalho elétrico — w,’” que
pode ser armazenado na bateria. Além deste trabalho util, um trabalho de expansao, — PdV, € re-
cebido da atmosfera por ser a reacao rapida acompanhada da contracao de volume.

Nessas condi¢oes de perfeita reversibilidade, o trabalho produzido por unidade de reacao sera:

w,=—PdV+ w, (7.15)

w,=3,77-237,19 =- 233,42 k]
Ao mesmo tempo, 48,66 k] de calor sao entregues ao calorimetro, isto €,
g,=—48,66 k]
O resultado, por unidade de reacao, sera:
AU= ¢, + w,=—48,66 — 233,42 = - 282,08 k]
Agora, a reacao pode ser invertida eletrolisando a dgua antes formada:

H,O () =H, (g) +%£ 0, (g)
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T BATERIA T

1 atm

Calorimetro

25°C

Figura 7.10 — Combustao reversivel do hidrogénio

Para isso, basta devolver a célula o trabalho elétrico w,’, antes armazenado na bateria, e o ca-
lor ¢,armazenado no calorimetro, de modo que tanto o sistema como o meio externo recuperam
o estado inicial. Sob tais condicoes de perfeita reversibilidade, s6 realizdveis numa célula galvani-
ca, sintese e decomposicao da dgua se podem alternar indiferentemente, bastando para isso que:

E=E+dE

onde Eéa forca eletromotriz da bateria e E é a forca eletromotriz da célula.

A célula galvanica € substituida, agora, por um reator comum (Figura 7.11), no qual a com-
bustao do hidrogénio ¢ livre e espontanea. Nessas condicoes, a diminuicao de energia interna
manifesta-se quase exclusivamente sob forma de calor, pois ¢= AH = — 285,85 k], enquanto o tra-
balho se reduz ao de expansao — PdV que, nesse caso, € recebido pelo sistema do meio externo.

Tem-se, entao, por unidade de reacao, a mesma variacao de energia interna, pois
AU= g+ w=AH- PdV=-285,85 + 3,77 = — 282,08 k]

Se o Universo se governasse apenas pela Primeira Lei, os sistemas nao distinguiriam entre tra-
balho e calor. Nesse caso, a dissociacao da agua seria obtida pela simples devolucao ao sistema
dos 285,85 k] entregues anteriormente ao calorimetro, a 25°C, ao mesmo tempo em que o siste-
ma devolveria um trabalho de expansao igual a 3,77 k]. Haveria entdo uma recuperacao do esta-
do anterior do sistema, a0 mesmo tempo em que o meio externo recuperaria também o seu esta-
do primitivo.
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1 atm 1 atm

w=—-PAV

H, (g) + 7 0, (g =H,0 (1)

Calorimetro

25°C

Figura 7.11 — Combustao irreversivel do hidrogénio

Sabe-se, todavia, que a dgua jamais vai se dissociar em seus elementos, a 25°C, a custa do calor
do meio ambiente. S6 a temperaturas elevadissimas o equilibrio da reacao de combustao esta su-
ficientemente deslocado a favor dos reagentes para que a dissociacao da agua se torne esponta-
nea, com simples absor¢ao de calor. Na temperatura ambiente, a dissociacao da agua é um pro-
cesso forcado que s6 mediante eletrolise se torna possivel. Mas a eletrélise de um mol de agua
consome, no minimo, 237,19 kJ de trabalho elétrico retirado do reservatério de trabalho (bate-
ria) e mais 48,66 k] de calor retirado do calorimetro.

A eletrélise devolve o sistema ao seu estado inicial, mas nao o meio externo. Analisando o
processo, verifica-se que o meio externo perde em trabalho 237,19 k] e ganha em calor
285,85 — 48,66 = 237,19 KJ. Energia foi conservada, mas o déficit de trabalho nao pode ser com-
pensado pelo saldo de calor conforme mostra a Segunda Lei.

A esta altura, cabe indagar se alguma das quantidades de energia postas em jogo, por unida-
de de reacao, pode dar a medida da espontaneidade (ou afinidade) do processo, assim como o
critério de equilibrio.

Durante muito tempo acreditou-se que a afinidade de uma reacao fosse medida pela dimi-
nuicao de entalpia, ou seja, pelo calor libertado por unidade de reacao, a temperatura e pressao
constantes. Assim, na reacao de combustao do hidrogénio, a afinidade seria expressa por

— AH = 285,85 K]
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Thomsen (1854) e Berthelot (1867), que deram importantes contribui¢coes a Termoquimica,
defendiam este ponto de vista que se tornou conhecido como Principio de Thomsen-Berthelot.
De acordo com esta tese, uma reacao deveria avangar espontaneamente sempre na direcao exo-
térmica. Nao € por acaso que muitas reacoes exotérmicas sao praticamente completas (possuem
elevada constante de equilibrio) na temperatura ambiente, como € o caso das reacoes de com-
bustao. Mas a diminuicao de entalpia nao € o tinico fator que determina a direcao em que evolui
uma reacao. Basta ver que, a altas temperaturas, muitas reacoes endotérmicas sao também prati-
camente completas, como se observa com as reacoes de dissociacao. A Termoquimica (que se li-
mita a Primeira Lei) nao fornece um critério exato de espontaneidade.

A propriedade termodinamica que proporciona critérios rigorosos de afinidade e equilibrio
é a entropia (S) definida por Clausius (1852) como conseqiiéncia da Segunda Lei. Conforme sera
mostrado oportunamente, todo o processo espontaneo (ou irreversivel) que ocorre num sistema
é acompanhado de criacao de entropia no interior do sistema e a entropia criada é tanto maior
quanto mais espontaneo for o processo, até que, ao atingir o equilibrio, a entropia criada atinge
o valor maximo compativel com as condicoes em que se encontra o sistema. A criacao de entro-
pia estd relacionada ao “calor nao compensado” de Clausius. A diferenca (¢, — ¢) dividida pela
temperatura absoluta da a entropia criada (0) no sistema durante um processo isotérmico. As-
sim, no caso da combustao do hidrogénio, anteriormente considerada,

4866 —285,85
9298 298

=0,796 kJ. K™

S

Uma propriedade termodinamica derivada da entropia, porém de uso mais generalizado, em
Termodinamica Quimica, é a energia de Gibbs (G), cuja variacao, em processos isotérmicos e isobd-
ricos, € igual ao “trabalho perdido” (w,— w), isto €,

AG=w,— w=w,+ PdV

Da equacao (7.15), tem-se que w,+ PdV=w,, de modo que o trabalho perdido num processo
isotérmico e isobdrico ¢ igual ao trabalho elétrico que deixou de ser produzido na reacao espon-
tanea, ou seja,

AG=w,’

Assim, na reacao analisada,

AG=-237,19K]

7.9 -PROPRIEDADES DO CICLO DE CARNOT

Serao tratados, agora, os desenvolvimentos que levaram Clausius a definir a entropia como
propriedade termodindamica fundamental, oriunda da Segunda Lei.

Voltando a expressao do rendimento de um ciclo de Carnot,
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= (7.16)
0 L
ou
142122
0 L
n,f_ (7.17)
LT

Arazao ¢/ T (J.K') entre o calor recebido isotermicamente pelo sistema e a temperatura na
qual é recebido chama-se quantidade reduzida de calor. Pode-se dizer que, em todo o ciclo de Car-
not, é nula a soma das quantidades reduzidas de calor recebidas pelo sistema.

Zq%:() (7.18)

Por outro lado, o rendimento de qualquer ciclo de duas temperaturas irreversivel serd
inferior ao do ciclo de Carnot.

+ T, -1
0 ‘]2<1 2

. T (7.19)
1 1
T
1+(]—2 <1--=
G L
q_1+q_2 <0
T T (7.20)

Isso significa que, em todo o ciclo de duas temperaturas #rreversivel, a soma das quantidades
reduzidas de calor é menor que zero, isto ¢,

g
7 <0 (7.21)

Note-se que na equacao (7.17) como na (7.20) as temperaturas sdo as das fontes térmicas: a dife-
renca estd em que, no primeiro caso, por serem reversiveis as trocas de calor, a temperatura do
sistema é igual a da fonte (T = T") , o que ndo acontece na equacao (7.20) porque uma ou ambas
as trocas térmicas sao irreversiveis.
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As duas alternativas podem ser reunidas numa tinica expressao:

q
z <0 (7.22)

onde o sinal de igualdade se refere ao ciclo reversivel e o de desigualdade ao ciclo irreversivel.

7.10 - GENERALIZAGAO DE CLAUSIUS

Seja um sistema simples, sujeito a um processo ciclico reversivel 14251, ao longo do qual se
verifica uma variacao continua de volume, pressao e temperatura (Figura 7.12).

Este ciclo pode ser decomposto num certo nimero de ciclos de Carnot. Para isto basta cortar
a drea do ciclo por uma série de adiabaticas, reunindo-as depois por isotermas superiores e
inferiores. Percorrendo esses ciclos sucessivamente de (1) a (2) e de (2) a (1), anulam-se os seg-
mentos internos das adiabdticas por serem percorridos nos dois sentidos, mas permanece um
contorno descontinuo de pequenas isotermas alternadas por segmentos adiabdticos. Quanto mais
proximas estiverem as adiabaticas, tanto maior serd o nimero de ciclos de Carnot resultantes e,
no limite, quando o nimero desses ciclos tende ao infinito, a soma de suas dreas se aproxima da
area do ciclo considerado e o contorno descontinuo tende a um contorno continuo.

P P l dq1

1)

(2)

Figura 7.12 — Generaliza¢do de Clausius

Portanto, se qualquer processo ciclico reversivel for equivalente a soma de ciclos de Carnot
infinitamente pequenos, pode-se estender ao ciclo considerado a propriedade fundamental do
ciclo de Carnot (7.18) e escrever que em todo o processo ciclico reversivel, é nula a integral das quantida-
des reduzidas de calor recebidas pelo sistema:
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dq, _
J;T =0 (7.23)

Nesta equacao, a quantidade reduzida de calor dg/ T é recebida pelo sistema numa isoterma infi-
nitesimal, sendo T"a lemperatura da fonte de calorigual a temperatura do sistema por tratar-se de um
processo em equilibrio. Mas como a temperatura do sistema varia ao longo do ciclo, deve-se imaginar
que sucessivos reservatorios de calor, cujas temperaturas sao 1+ d71, T+ 2dT, T+ 3d7, etc., sao postos
em equilibrio térmico com o sistema ao longo do ciclo, de modo a ter-se a reversibilidade.

Assim como a generalizacao da equacao (7.18) leva aigualdade de Clausius (7.23), vilida para
um ciclo reversivel, a generalizacdo da equacdo (7.21) leva a desigualdade de Clausius, valida para
um ciclo irreversivel, ou seja,

dq
i§ 7 <0 (7.24)

onde T'é ainda a temperatura da fonte de calor em cada isoterma que, entretanto, nao € igual a
temperatura do sistema por tratar-se de um processo em desequilibrio.

Durante um processo irreversivel, a temperatura do sistema € indefinida devido aos gradien-
tes de temperatura que se estabelecem no interior do sistema.

As duas condi¢oes podem ser reunidas em uma tinica equacao, escrevendo-se:

dg
fﬁ 7 =0 (7.25)
7.11 -~AFUNGCAO ENTROPIA
Aigualdade de Clausius, valida para um processo ciclico reversivel,
dg, _
iQ 7 0 (7.26)

mostra que a integral ciclica das quantidades dg,/ T é nula. Recordando as propriedades das dife-
renciais exatas (secao 1.17), deve-se concluir que o integrando dg,/ T é uma diferencial exata, isto
é, a diferencial de uma propriedade termodinamica, ou funcao de estado, a qual Clausius (1850)
deu o nome de entropia (do grego en, em + trepein, volta). Representando a entropia pelo simbolo
S, deve-se ter:

_dq,
s == (7.27)

onde dg, ¢ uma diferencial inexata e 1/7 é um fator integrante.
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Como consequiéncia, numa transformacao do sistema entre dois estados (1 e 2), o acréscimo
de entropia s6 depende desses estados e nao do processo que os liga, isto €,

AS=S,- S,

Todavia, é s6 num processo reversivel que o acréscimo de entropia ASdo sistema é fornecido
pelaintegral das quantidades reduzidas de calor recebidas do meio externo:

2
AS =J dgq, (7.98)
1 T

E evidente que se tratando de processos irreversiveis, as igualdades (7.26), (7.27) e (7.28)
devem ser substituidas pelas desigualdades:

§ﬂ<0 (7.29)
T
as>% (7.30)
T
AS >J2di (7.31)
1 T

Como se vé, num processo irreversivel, a integral a direita nao cobre o acréscimo ASde entro-
pia, sendo o restante criado no interior do sistema pela prépria irreversibilidade do processo, como
sera visto na secao 7.12.

Algumas observacoes adicionais devem ser feitas a propo6sito da entropia.
A equacio (7.27) define a entropia e, nela, a temperatura 7'é sempre a temperatura absoluta
ou termodinamica. Entropia e temperatura absoluta sdao, respectivamente, o fator extensivo e o
fator intensivo da energia térmica. Da equacao (7.27), tira-se
dg,= TdS
expressao analoga a do trabalho

dw, = ydx

onde y € intensivo e dx € extensivo ( PdV, Edj, YdA, etc.).

Nos processos isotérmicos, a variacao de entropia sera, simplesmente,

Aszj”ﬁz‘l_r (7.9
1 T T
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A entropia é uma propriedade extensiva, pois a quantidade de calor recebida por um sistema
¢ igual a soma das quantidades recebidas por suas partes. A unidade de entropia é J.K*.

Para calcular o acréscimo de entropia de um sistema entre dois estados ligados por um pro-
cesso irreversivel, um dos seguintes recursos pode ser usado:

a) concebe-se um caminho reversivel ou uma seqiiéncia de etapas reversiveis entre os mes-
mos estados e usa-se a equacao (7.28);

b) estabelecida a dependéncia funcional entre entropia e outras varidveis de estado de um
sistema, pode-se calcular AS em funcao dessas varidveis.

7.12-CRIAGAO DE ENTROPIA NOS PROCESSOS IRREVERSIVEIS
Considere-se uma transformacao de um sistema entre dois estados (1 € 2). Em qualquer caso,
AS=8,-5,

mas, conforme for o processo conduzido por via reversivel (em equilibrio) ou por via irreversivel
(em desequilibrio), aplicam-se, respectivamente, as equacdes (7.28) e (7.31), que podem ser reu-
nidas numa tnica:

AS ZL T (7.33)

o)

Aintegral a direita pode ser considerada como entropia recebida, pelo sistema, do meio exter-
no. Com isso, se pode dizer que, em processos reversiveis, o acréscimo de entropia AS do sistema
¢ igual a entropia recebida; mas em processos irreversiveis, a entropia recebida € inferior ao acrés-
cimo AS, porque entropia foi criada no interior do sistema pela prépria irreversibilidade do pro-
cesso.

Representando entropia criada por , o sinal de desigualdade pode ser eliminado da equa-
cao (7.33), escrevendo-se

_(*dq
AS_J;?H: 7.34)

onde 6 = 0 num processo reversivel e ¢ > 0 num processo irreversivel entre os estados (1) e (2).

Representando a entropia recebida por AS’, tem-se, também,
AS=AS"+0o (7.35)

Como se vé, a entropia nao é uma propriedade conservativa a nao ser nos processos reversi-
veis. A energia, ao contrario, é conservativa em qualquer circunstancia, pois o acréscimo de ener-
gia AUde um sistema é sempre igual a energia recebida do meio externo.
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Note-se, além disso, que ASe AS’ podem assumir valores positivos ou negativos, mas 6 nunca
tera um valor negativo: a entropia nao pode ser destruida. Por isso, a entropia de um sistema s6
pode diminuir por transferéncia de entropia ao meio externo, nunca por aniquilacao de sua pro-
pria entropia.

Considerando uma etapa infinitesimal de uma transformacao, ter-se-d, em lugar de (7.33),

a5 2 % (7.36)
ou
s =, 4o
T (7.37)
ou
dS=dS + do (7.38)

Mas dS= dg,/ Te a equacdo (7.37) converte-se em:

dq,— dq= Tdo (7.39)

— (dw,— dw) = Tdo (7.40)

Como se vé, “calor nao compensado” e “trabalho perdido” estao relacionados com a entropia
criada no interior do sistema durante um processo irreversivel.

A experiéncia revela que todos os processos naturais ou espontaneos sao irreversiveis, isto
é, ocorrem em sistemas em desequilibrio. Como conseqiiéncia, todos os processos naturais sao
acompanhados de criacdo de entropia, o que levou Clausius a dar a Segunda Lei o seguinte
enunciado: a entropia do Universo aumenta continuamente e tende para um mdaximo.

A Segunda Lei é conhecida como lei do aumento de entropia; a Primeira é a da conservacao
da energia. Considerando as trocas de energia e entropia entre os sistemas que constituem o
Universo, pode-se escrever:

Y du=0 >.ds>0

mostrando assim o carater conservativo da energia e nao conservativo da entropia.

Como todos os fendmenos naturais evoluem na direcao em que se verifica criacao de entro-
pia, Eddington disse que a entropia é a seta do tempo.
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7.13 - CRIAGAO DE ENTROPIA NOS SISTEMAS ADIABATICOS E NOS SISTEMAS ISOLADOS

Nos sistemas adiabdticos nao ha troca de calor com o meio externo (q = 0; AU= w). Por isso,
AS=0 e, em qualquer transformacao que ocorrer num sistema adiabadtico, ter-se-a, segundo (7.35):

AS=0
significando que o acréscimo de entropia de um sistema adiabatico tem sua origem unicamente

na entropia criada em seu interior.

Note-se que, se o processo adiabatico for reversivel, 6 = 0 e AS= 0; se for irreversivel, 6 >0 e AS> 0.
Reunindo as duas alternativas,

AS>0 (sistema adiabatico) (7.41)

No primeiro caso, o sistema percorre estados de igual entropia e diz-se que um processo adi-
abatico reversivel é isentrépico; no segundo caso, o sistema percorre estados de entropia crescen-
te e diz-se que um processo adiabdtico irreversivel nao é isentrépico.

Considere-se agora um sistema isolado. Nesse caso, nao ha troca de calor nem de trabalho com
o meio externo (¢=0; w=0; AU=0). Aqui, como antes, AS =0 e AS=o0.
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Adiferenca é que um sistema isolado nao pode evoluir reversivelmente e nele s6 podem ocorrer
transformacoes espontaneas (irreversiveis) acompanhadas de criacao de entropia (¢ = 0) até que,
alcancado o equilibrio, a entropia atingiu o valor maximo e, dai por diante, AS=0. A condicao de
espontaneidade e de equilibrio num sistema isolado serd, portanto,

AS>0 (sistema isolado) (7.42)

Pode-se dizer, também, que a entropia de wm sistema isolado nunca diminu..

7.14 —ENTROPIA E PROBABILIDADE

O estado termodinamico de um sistema caracteriza-se pela constancia de suas propriedades
macroscopicas entre as quais se conta a energia interna.

Embora permaneca inalterada a energia interna de um sistema, num dado estado termodi-
namico, a energia de cada molécula que constitui o sistema varia de instante a instante devido a
permuta de energia entre as particulas. Em outras palavras, o contetido total de energia do siste-
ma distribui-se entre as particulas de maneira diversa em cada momento. Diz-se, por isso, que cada
estado macroscopico do sistema € constituido por um grande nimero de estados microscopicos
que nao podem ser distinguidos macroscopicamente e que se sucedem no tempo.

Um estado microscopico fica determinado quando se conhece o estado quantico de cada
molécula no instante considerado, o que significa conhecer os niveis energéticos de translacao,
rotacao, vibracao e de excitacao eletronica que cada molécula ocupa no momento considerado.

Ao numero de estados microscopicos, ou configuracoes, correspondentes a um mesmo estado
macroscopico do sistema, chama-se probabilidade termodinamica desse estado e representa-se por €.

Entropia e probabilidade termodinamica sao funcoes de estado, uma macroscépica e outra
microscopica, que estao relacionadas por uma equacao estabelecida por Boltzmann (1890), con-
siderada como o postulado fundamental da Termodinamica Estatistica:

S=kIn Q (7.43)

Essa equacao mostra que a entropia do sistema, num dado estado, é proporcional ao logaritmo
da probabilidade termodinamica deste mesmo estado, sendo k= R/ N a constante de Boltzmann.

Arelacao logaritmica entre entropia e probabilidade se deve a que a entropia € uma proprie-
dade aditiva, enquanto a probabilidade é multiplicativa.

Imaginando um sistema dividido em dois subsistemas, A e B, a entropia do sistema global serd
dada, evidentemente, pela soma:

S=8,+ S,
Simultaneamente, cada uma das £, configuracoes microscépicas do subsistema A pode com-
binar-se com cada uma das €, configuracoes do sistema B, de modo que o nimero total de confi-

guracoes do sistema global sera o produto:

0=0.0,
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E evidente que a equacio de Boltzmann (7.43) é compativel com essas duas igualdades, pois
Si+Sp=kInQ,+kIn Qy=kIn Q,Q;=kIn Q=15

Considere-se, agora, um outro aspecto da equacao de Boltzmann. Quando um sistema evolui
entre dois estados (1 e 2), de tal forma que S, > S, entao ,>€,. Mas o aumento da probabilidade
termodinamica significa que, no segundo estado, um maior nimero de niveis energéticos esta
disponivel as moléculas, possibilitando um nimero maior de configuracoes para o macroestado,
o que implica aumento da “desordem” interna do sistema ao passar do primeiro ao segundo esta-
do. Em sintese, entropia, probabilidade termodindmica e desordem crescem de maneira inter-
dependente.

Para apreciar esta relacao, convém considerar a evolucao de um sistema isolado (¢=0; w=0)
que serd sempre espontanea (irreversivel) e acompanhada de criacao de entropia (AS=0), atin-
gindo essa o valor maximo quando o sistema alcanca o equilibrio (7.42).

A B

Figura 7.14 — Expansao livre de um gds ideal

Um exemplo mais simples ¢ o da expansao livre de um gds ideal (secao 5.20), durante a qual
w=0, g=0, AU=0. Abrindo a vilvula de comunicacdo (Figura 7.14) entre o balao A cheio de gds
e o balao Bevacuado, o gds que ocupava o volume V; ou (A) passa a ocupar um volume V, ou (A +
B). Segundo a Termodinamica [equac¢ao (7.73)], o acréscimo de entropia que acompanha a ex-
pansao isotérmica de um gds ideal é

Vo

AS =S, —S§ =nRIn—
2 T v

1

Mas, segundo a equacao (7.43), deve-se ter, simultaneamente,

QQ
Ql

Comparando as duas equacoes, verifica-se que o acréscimo de volume do gds, a temperatura
constante, ¢ acompanhado de aumento da probabilidade termodindmica ou de desordem inter-
na no sistema. O acréscimo de volume disponivel as moléculas do gas significa —segundo a Meca-
nica Quantica — acréscimo do nimero de niveis energéticos de translacao, embora diminua o es-
pacamento entre esses niveis.
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Se o gas se recolhesse espontaneamente ao balao A, tal processo seria acompanhado de dimi-
nuicao de entropia do sistema isolado, equivalente a diminuicao espontinea de probabilidade
termodinamica ou da desordem. A possibilidade de tal evento é tdo pequena que se pode consi-
dera-la nula. Mas nao seria tao pequena se o gds fosse constituido por apenas cinco ou dez molé-
culas. Nesse caso, seria admissivel que, num dado momento, todas as moléculas se encontrassem
no balao A, estabelecendo-se assim, um desequilibrio. A probabilidade deste evento neguentré-
pico é tanto maior quanto menor o nimero de moléculas. Por isso se diz que a Segunda Lei, afir-
mando que a entropia de um sistema isolado sempre aumenta, quando se transforma, é uma lei
estatistica e, como tal, s6 é valida para cole¢oes de elevado numero de particulas.

Numa segunda experiéncia, sao colocados gases diferentes em cada um dos baloes, porém,
sob a mesma pressao. Abrindo a valvula de comunicacao os gases difundem em direcoes opostas
até que a pressao parcial de cada um (inferior a pressao inicial) seja a mesma em todo o volume.
Trata-se, mais uma vez, de um processo espontaneo, que se realiza num sistema isolado e, como
tal, ¢ acompanhado de um aumento de entropia dado pela soma dos acréscimos de entropia de
cada um dos gases.

Com a difusao, cada um dos gases tem acrescido o volume disponivel as suas moléculas, o que
significa um aumento de probabilidade termodinamica ou de desordem interna. A segregacao
espontanea dos componentes da mistura seria um processo neguentropico extremamente impro-
vavel, a nao ser que o numero de moléculas de cada espécie fosse muito pequeno. Vé-se, mais
uma vez, que a Segunda Lei é uma lei estatistica.

7.15 - COMBINAGAO DAS DUAS LEIS DA TERMODINAMICA

A Primeira e a Segunda Leis podem ser combinadas numa tnica expressao analitica, tanto
no caso de processos reversiveis como irreversiveis.

De acordo com a Segunda Lei,

ds>Y
T (7.44)
enquanto a Primeira Lei da
dU= dg,+ dw,= dg+ dw (7.45)

Combinando as duas equacoes, obtém-se:

a) processo reversivel:

d -
as = Y _ aU —dw,
T T
b) processo irreversivel:
S > dq _dU —dw
T T
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Reunindo as duas alternativas,

dg dU —dw
as>—=———
T T (7.46)
ou
AU TdS + dw (7.47)

valendo o sinal de igualdade para processos reversiveis (caso em que o trabalho é dw,), enquanto
o sinal de desigualdade se refere a processos irreversiveis (caso em que o trabalho é dw < dw,).

No que segue, apenas 0s processos reversiveis serao considerados, para os quais se tém:

dU= TdS+ dw, (7.48)
ou

dU= TdS - PdV + dw, (7.49)
Mas, como H= U+ PV, adiciona-se d(PV) a ambos os membros da equacao (7.49) para obter

dH = TdS + VdP + dw; (7.50)
No caso de transformacoes termeldsticas, as equacoes (7.49) e (7.50) dao, simplesmente,

dU= TdS—- PdV (dw.=0) (7.51)

dH= TdS + VdP (dw.=0) (7.52)

das quais se obtém, respectivamente,

dU +PdV ,

ds = 7 (dw,=0) (7.53)
dH —VdP

ds =——— (dw,=0) (7.54)

Como V, T'e Psao sempre quantidades positivas, as equacoes anteriores mostram que a entro-

pia de um sistema sempre aumenta quando sua energia interna (ou sua entalpia) aumenta e quan-
v : L S '
do aumenta o volume, mas diminui quando a pressao aumenta
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7.16 - VARIAGAO DE ENTROPIA DE UM SISTEMA SIMPLES

O estado de um sistema simples fica determinado por duas varidaveis apenas, e a variacao de
entropia pode ser expressa em funcao de 7'e V, ou em funcao de T'e P.

1) Variacdo de entropia com a temperatura e o volume

Sendo T e Vas variaveis de estado, U (T, V) e

dU:(a—UJ dT+(a—Uj av
or/y ,

expressao que pode ser substituida na (7.53):

dS:l(a—U) dT+l(a—Uj dV+lPdV
T\orT/, T\oV/, T

C 1|(oU
dS =—LdT +— (—) +Plav
T T{ v, } (7.55)

Desta equacao, tiram-se os coeficientes:

)
[6T , T (7.56)
(8_Sj _L(G_Uj o P _(5_1’)

ov), T|\av/, ~\or/, (7.57)
pois, conforme sera mostrado oportunamente,
[5_Sj _(6’_1’) 8.97)
ov), \er), '

A equacdo (7.55) pode, entdo, ser escrita sob a forma:

as = SVary (a—Pj av (7.58)
T or/,

Portanto, a variacao finita de entropia com a temperatura, num processo a volume constan-
te, sera expressa por:
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% C, 1
AS, =J' —dT:I CpdInT
T 1

1

Da mesma forma, a variacao finita da entropia com o volume, permanecendo constante a tem-
peratura, serd dada por:

AS, =j

Vo ( oP Va o
Vi

—| dV =| —av .
GTJV v B (7.59)

pois, como foi visto na secao 1.19,

(57,5

2) Variacao de entropia com a temperatura e a pressao

Sendo T e Pas variaveis de estado, H (T, P) e

dH:(a—H) dT+(a—H) P
oT/ or/,

expressao que pode ser substituida na equacao (7.54) para dar:

c 1|(6H
as==Lar+— (—j —V |apr
T +T{ or), } (7.60)

Desta equacao, tiram-se os coeficientes:

os) _Ce
[6ij T (7.61)

(3_5) _l[a_HJ v __(3_Vj
op), T|\opP ), - or), (7.62)
pois, como sera mostrado oportunamente,

9 __(9V

or |~ \ar ), (8.28)

A equacdo (7.60) pode, entdo, ser posta sob a forma:
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dS:C—PdT—(a—V) dP (7.63)
T T/,

Por isso, a variacao finita de entropia com a temperatura, sob pressao constante, sera expres-
sa por:

T 15
ASp =j e gr [P amt (7.64)

T T

Analogamente, s€ a temperatura permanecer constante,

P P,
AS, = —J' Q(G—VJ P = —j * o VdP (7.65)
n\oT/ P,
pois, como foi visto na secao 1.19,
1 (av)
il B
v\oT

Especial importancia tem a equacao (7.64), que permite calcular a variacao de entropia de
uma substancia, entre duas temperaturas, permanecendo a pressao constante (geralmente 1 bar).
Esta quantidade ¢ dada pela drea sob a curva que da a variacao de C, com o logaritmo da tempe-
ratura (Figura 7.15). A integracao analitica de (7.64) exige o conhecimento da funcao Cp(7). As-
sim, tratando-se de um gds, tem-se para um mol:

Cr=0+BT+yT* (5.69)
seguindo-se
L C 1
asp = PdT:jz(LBHT)dT (7.66)
T . \T
oLy _ L
ASp =oin=2+ BTy =T+ Sy = T5) (7.67)

1

Tratando-se de um sélido cuja capacidade térmica molar varia com a temperatura segundo:

Cp=a+bT-cT? (5.71)

tem-se
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T C T
AS, =J 'C—Pdej 2(i+b—€T_3de (7.68)
1, T n \T

T 1 o
Aszalan-i-b(TQ—T])+§c(TQz—Tl2) (7.69)
1

InT

Figura 7.15 — Area representativa do acréscimo de entropia entre duas temperaturas a pressao constante

Todavia, se o intervalo de temperatura for pequeno, ou se for usada uma capacidade térmica
média entre as temperaturas consideradas, a integra¢ao da equacao (7.64) se reduz, simplesmente, a

T T
ASp = L 1 <Cp>d1nT:<CP>ln?? (7.70)

ou, também

ASp = n<5p>1n% (7.71)
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7.17 -VARIAGAO DA ENTROPIA DE UM GAS IDEAL

Gases ideais sao sistemas simples, mas para eles as equa¢oes deduzidas na se¢do 7.16 tornam-
se ainda mais simples por duas razées. Em primeiro lugar, admite-se que as capacidades térmicas
Cp e Cysao independentes da temperatura. Em segundo lugar, da equacao de estado PV= nRT

obtém-se:
(5_1’) _nR (a_v) _nR
or’/, 'V or/, P
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1) Variacdo de entropia com a temperatura e com o volume

Tratando-se de um gds ideal, a equacao (7.58) da

dS=n5Vg+nR% (7.72)

e a variacao de entropia correspondente a uma variacao finita de temperatura e de volume serd

_ T 1%
AS =nCy In—2 + nRIn—2 (7.73)
T f

2) Variagao de entropia com a temperatura e a pressio

A equacdo (7.63) aplicada a um gdas ideal dd, por sua vez,

ds=nc, L _ g2 (7.74)
T P
= L B
AS =nCp lnF—ann— (7.75)

1 1

Observe-se que as duas parcelas que constituem as equacoes (7.72) e (7.75) sao quantidades
reduzidas de calor recebidas reversivelmente do meio externo. A primeira corresponde ao calor
recebido por efeito de uma elevacao de temperatura; a segunda diz respeito ao calor recebido
isotermicamente e convertido em trabalho de expansao.

Conforme as condig¢oes restritivas impostas ao gds ideal, tem-se sucessivamente:

PR V. P,
a) transformacao isotérmica: AS; =nR In—2 =nRIn—-1t
1 2

. . - T
b) transformacao isométrica: ASy =nCy In—2=
1

— T
c) transformacao isobarica: ASp =nCp In—2%
1

d) transformacao adiabatica: (¢,=0; AS=0)

A propésito desta ultima, € preciso lembrar que toda a transformacao adiabatica e reversivel é
isentropica, pois nao havendo troca de calor (AS = 0) e sendo o processo reversivel (¢ = 0), resulta
em AS= 0. Como consequiéncia, as equacdes (7.73) e (7.75) se anulam. Assim, (7.73) da:

_ T V.
AS = nCy 1nF2+nR1n—2:0 (7.76)
1 1
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Sucede que em expansao adiabdtica se tém: V,> V, e T, < T} de modo que o acréscimo de en-
tropia produzido pelo aumento de volume é exatamente neutralizado pela diminuicao de entro-
pia proveniente da queda de temperatura. Em outras palavras, as duas parcelas da equacao (7.76)
sao iguais, porém de sinais opostos quando se trata de expansao adiabatica reversivel.

Este resultado esta implicito na equacao de Poisson referente a transformacao adiabdtica e
reversivel de um gas ideal:
-1
Vi 1y (5.115)

Considerando que Y= G,/ Cye que Cp— C,= nR é facil mostrar que a equacao de Poisson leva
ao resultado (7.76).

Muito diversa € a situacao no caso em que a expansao adiabadtica é irreversivel porque embora
AS =0, tem-se 6 > 0, resultando AS> 0. Comparando os dois processos, parte-se do mesmo estado
inicial (V;, T;) e chega-se ao mesmo volume final V;, mas a temperatura no final do processo irre-
versivel (7y) é diferente de Ty. E que na expansio irreversivel o trabalho produzido é menor, re-
sultando uma menor queda de temperatura (73’ > 7). Por isso, a equacado (7.76) da um resulta-
do positivo (AS>0).
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7.18 —-EQUAGOES TERMODINAMICAS DE ESTADO

As equacoes (7.51) e (7.52) rednem as duas Leis da Termodinamica e delas se obtém as cha-

madas equacoes termodinamicas de estado.

Da Primeira Lei:
dU= TdS— PdV (dw =0)
obtém-se, para um sistema mantido a temperatura constante,
5, &),

Mas, por outro lado,

(&), ),

¢, como COIlseq ucncia,
((92)‘7 [‘9[/)7‘

Analogamente, da Segunda Lei:
dH = TdS+ VdP (dw =0)

obtém-se, para um sistema mantido a temperatura constante,

(7.51)

(8.27)

(7.77)

(7.52)
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SORC
or), \opr),

Entretanto,

d
)

€, como consequéncia,

V- T(Z—‘;j K (Z—IZJT (7.78)

As equacoes (7.77) e (7.78) sdo as equagdes termodindmicas de estado, validas para qualquer
sistema simples. Mas, se este for um gas ideal, deve-se ter presente que PV=nRTe

A S CLA
orT/), Vv or/), P

Substituindo nas equacoes (7.77) e (7.78), resulta

(6_U) o (1)~
v/, o),

Embora ja se tivesse obtido tais resultados por via experimental (se¢ao 5.20), eles surgem aqui
como necessidade termodinamica.

7.19-DIFERENGA ENTRE C-E C,

Jafoi demonstrado na secao 5.19 que a diferenca entre as capacidades térmicas a pressao cons-
tante e a volume constante, de um sistema simples, ¢ dada pela equacao:

oU aV
CP - CV = |:(W)T + P:| (B_T)P (5.92)

Introduzindo, nesta relacdo, a equacgao termodinidmica de estado (7.77), resulta que:

apj (6VJ
Cp—Cy=T\—| | =—
p— by (6T Aot/ (7.79)
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Esta assume uma forma mais ttil se nela forem introduzidos os coeficientes térmicos de um
sistema simples definidos na secao 1.19, quando foi visto que:

), s @) o

0(2
Cp—Cy=—TV
B (7.80)

No caso dos gases ideais, a.=1/Te B =1/P, resultando:

Cp—-Cy =%=nR

7.20 —-ENTROPIA DE MUDANGA DE FASE

Entropia de mudanca de fase é, como o nome indica, uma grandeza de mudanca de fase, tal
como foi definida na se¢ao 1.25. Tratando-se de uma substancia pura, a entropia de mudanca de
fase pode ser considerada como o acréscimo de entropia que acompanha a transferéncia de um
mol de substincia de uma a outra fase em equilibrio, a temperatura e presséio constantes. Tem-se, pois,

AS=8® -8 (7.81)

notando-se que o processo é:
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a) reversivel, porque ocorre em equilibrio (6 =0);
b) isotérmico e isobarico;
¢) termelastico (w’ =0).

Tratando-se de um processo reversivel e isotérmico, tem-se:
AS=As =1
T

Mas, por outro lado, em todo o processo isobdrico que nao produz trabalho 1til, o calor rece-
bido ¢é igual ao acréscimo de entalpia do sistema. Por isso, na mudanca de fase,

q, AH
AS=1 22
T T (7.82)

Vé-se, pois, que a entropia de mudanca de fase estd relacionada com a entalpia de mudanca
de fase (AH,, AH,, AH,, AH,) definida na secao 6.8.

Tomando como exemplo a fusao de um mol de dgua a 0°C e pressao de 1 atm:

H,O (s) = H,O () AH 4;3=6017 J.mol™!
as = S0L7 22,04 J.mol 'K~
273

Este acréscimo de entropia que acompanha a fusao € a expressao do aumento da probabili-
dade termodinamica ou da desordem que acompanha a transferéncia da substancia da fase em
que as moléculas ocupam posicoes ordenadas (cristal) a um estado de maior energia (liquido)
em que as moléculas se movimentam mais livremente e tém a sua disposi¢cao maior numero de
niveis energéticos.

Um segundo exemplo é a vaporizacao de um mol de dgua a 25°C, sob a prépria pressao de
vapor, que é de 0,0313 atm:

H,O () = H,0 (g, 0,0113 atm) AH 4= 43990 J.mol"!

43990

AS =147,62 J.mol 'K

Comparando a entropia de vaporizacao a 25°C com a entropia de fusao a 0°C, vé-se que a
primeira quantidade é muito superior. Esse resultado indica que a vaporizacao produz maior au-
mento da desordem ou da probabilidade termodinamica que a fusao.

E claro que a mudanca de fase pode verificar-se irreversivelmente. Se a fusio da dgua for
conduzida em contato com uma fonte de calor cuja temperatura constante seja de 25°C, a en-
tropia de fusao sera a mesma, mas uma parte se constitui agora de entropia criada no interior
do sistema.
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s =807 20,19 J.mol 'K !
298

AS=AS’+6=20,19 + 1,85 = 22,04 ].mol'K*

7.21 -ENTROPIA DE MISTURA

Entropia de mistura € uma das grandezas de mistura jd definidas na secao 1.24. Ela pode ser
considerada como o acréscimo de entropia que acompanha a formacao de uma solucao, a partir
dos componentes puros, a lemperatura e pressdo constantes.

No processo de mistura, cada componente sofre uma diluicao e, portanto, um aumento de
desordem e de entropia, embora a energia permaneca constante. Tem-se:

AS= S (solucao) — S (componentes puros)
AS= angi— Znigi
AS= Zni (§1_ gi )

AS= Y nAS,
z,-n (7.83)

Considere-se, como exemplo mais simples, a mistura de dois gases ideais. A equacao (7.83),
referente a dois componentes, da:

AS=n, AS, + n,AS, (7.84)

Ocupando separadamente os volumes V; e V,, sob a mesma pressao Pe temperatura 7, os ga-
ses passam a ocupar, no estado final, o volume da mistura V=V, + V;, sob a mesma pressao Pe
temperatura 7. O acréscimo de entropia de cada um deles pode ser expresso pela equacao (7.73)
ou por (7.75), notando-se, todavia, que o processo € isotérmico. Somando os acréscimos de entro-
pia dos dois gases, tem-se a entropia da mistura:

Vv Vv
AS=n;RIn—+noRIn— (7.85)
Vi Vo
P, P
AS =—711Rln—l—ngRln—2 (7.86)
P P
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Note-se que o volume final de cada um dos gases ¢ o volume Vda mistura, enquanto as pres-
soes finais de cada um sao as respectivas pressoes parciais, P, ¢ P,, na mistura.

Estas equacoes sao idénticas. As Leis de Amagat (2.32) e de Dalton (2.29) nos dao,

respectivamente,

Vi=xV Vo=xV

P, =xP P,=x,P

expressoes que podem ser substituidas nas equacoes (7.85) e (7.86), para dar

AS=—nmRIn x;, — n,RIn x, (7.87)

Vé-se que ASserd sempre positivo porque x, € x, sao inferiores a unidade. Além disso, AS nao
depende da natureza dos gases ideais misturados mas tao-somente de suas fracoes molares. No
entanto, se os gases forem idénticos, nao havera entropia de mistura porque, sendo indistintas
suas moléculas, x, = x=1e AS=0.

A entropia de mistura ASs6 depende, evidentemente, dos estados inicial e final, seja reversi-
vel ou irreversivel o processo. A diferenca entre os dois casos estd somente na entropia criada no
interior do sistema, pois AS=AS +o.

Pode-se imaginar um processo em que os dois gases ideais se misturam isotérmica e reversi-
velmente através de membranas semipermeaveis (Figura 7.16) produzindo um trabalho — w,igual
ao calor ¢, recebido do meio externo (AU=0). Nesse caso, AS=AS =¢,/T e 6 =0. Trata-se de um
processo em equilibrio cuja espontaneidade € nula.

A mistura direta dos gases como a que resulta perfurando ou removendo a parede que sepa-
ra os dois gases (Figura 7.16) é sempre espontanea ou irreversivel. A espontaneidade do processo
¢ medida pela entropia criada no interior do sistema. Como nao se produz trabalho, nenhum
calor é recebido e, como antes, AU= 0. Nesse caso, AS’ =0 e AS = 6. O acréscimo de entropia do
sistema € constituido inteiramente pela entropia criada e, como tal, mede a espontaneidade do
processo.

A equacao (7.87) pode ser generalizada para um nimero qualquer de gases ideais:

AS=-R Y nlnx, (7.88)

A entropia de mistura por mol de solucao formada é um valor médio que se obtém dividindo

a equacao (7.88) por Zn,

<A§> = —Rle- In x; (7.89)

Embora as equacoes tenham sido estabelecidas para misturas de gases ideais, elas sao validas
para qualquer solucao ideal liquida ou s6lida.
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\ = H Vv £ =
H B reversivel = V= V1 + V2 H
®n B H @D = (BT) =
v \A V=V +V,
1 irreversivel
(PT) (PT) (PT)

Figura 7.16 — Mistura reversivel e irreversivel de dois gases ideais
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7.22-ENTROPIA DE REAGAO

Entropia de reacao é uma das grandezas de reacao genericamente definidas na secao 1.26.

Seja um sistema fechado constituido pelas substancias A, B,..., L, M,..., capazes de reagir qui-
micamente entre si de acordo com a equacao estequiométrica:

aA+bB+...=1L+mM+ ..

A taxa de variacao da entropia do sistema com o avanco da reagdo, a temperatura e pressao
constantes, em torno de um dado avanco A da reacdo, é expressa por:

as -
(—J =D V.S =As (7.90)
M)y 4

onde sao positivos os coeficientes v; dos produtos e negativos os dos reagentes para um avango A > 0.

A quantidade
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AS= Zvigi (produtos) + ZVigi (reagentes) (7.91)
ou
AS= (I8, + mS,+..) = (aS,+ bS,+..) (7.92)

¢é a entropia de reacao. Como se vé, a entropia de reacao ¢ uma diferenca de entropia entre
produtos e reagentes, por unidade de reacao, num sistema a temperatura, pressdo e composicdo cons-
tante, determinada esta tltima pelo avanco A considerado. E evidente que ASvaria 2 medida que
a reacio progride em direcio ao equilibrio, porque as entropias molares parciais S; dos compo-
nentes vao se alterando com a mudanca da composicao do sistema, ou, dito de outra forma, AS é
funcao de A.

Todavia, em torno de um dado A, a entropia de reacdo AS é a mesma, quer a reacao seja con-
duzida reversivel ou irreversivelmente. A diferenca entre os dois casos estd somente na entropia
criada no interior do sistema, pois AS =AS’ + 0.

Se fosse possivel conduzir uma reacao quimica reversivelmente (em equilibrio) ter-se-ia:

e
AS =AS =" (c=0) (7.93)

A espontaneidade da reacao seria nula, nesse caso, mas a medida do calor recebido, ¢, permi-
tiria calcular AS.

Todavia, s6 num reator especial, denominado célula galvanica, pode uma rea¢ao quimica ser
conduzida reversivelmente. Nesse dispositivo, as substancias nao reagem diretamente, mas por
intermédio de elétrons cujo fluxo pode ser controlado opondo-se a forca eletromotriz, E, da cé-
lula uma forca contra-eletromotriz £= E+ dE. Nessas condicoes, a célula produz trabalho elétrico
(w,” =— nl'E) e aparentemente seria possivel medir ¢, fazendo a célula funcionar de maneira qua-
se estdtica no interior de um calorimetro. Tal medida é impraticavel devido a extrema lentidao
do processo.

Isso significa que nao se podem determinar as entropias de reacao por meios calorimétricos
como se procede como as entalpias de reacdao. Pela mesma raziao, nao se podem determinar as
entropias de formacao dos compostos a partir dos seus elementos constituintes, da mesma forma
como se determinam as entalpias de formacao.

O problema se resolveu gracas a Terceira Lei da Termodinamica que permitiu o cdlculo das
entropias absolutas das substancias, como serd visto na se¢ao 7.23.

Areacao direta, tal como ocorre nos reatores comuns, € um processo #rreversivel (em desequi-
librio) em que nao se produz trabalho 1til (w,” = 0). Nessas condicoes ¢ = AH e tem-se:

AH
AS=—to (6>0) (7.94)

onde 6 mede a espontaneidade com que a reagao evolui em busca do equilibrio.
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Embora ASseja o mesmo que num processo reversivel, ele fica constituido em parte pela en-
tropia criada () e em parte pela entropia recebida AS'=AS/T.

Seria, portanto, um grande equivoco pensar que a entropia de reacao pudesse ser medida
por AH/ T, como sucede numa mudanca de fase. Embora ambos os processos possam ser condu-
zidos em equilibrio térmico e mecanico com o meio externo (7'e Pconstantes), s6 a mudanca de
fase é um processo reversivel nessas condicoes, de sorte que ¢,= AH.

Mas a irreversibilidade de uma reacao quimica tem a sua origem num desequilibrio quimico.
Trata-se, pois de uma irreversibilidade inferna, observada sempre que a composicao do sistema
nao satisfaz a constante do equilibrio quimico.

A entropia criada por unidade de reacio mede, num dado A, a espontaneidade ou a tendéncia
da reacao avancar em direcao ao equilibrio. Essa tendéncia vai se reduzindo (e o mesmo acontece
com ) a medida que o sistema se aproxima do equilibrio até que, por fim,6=0 e AS=AH/T.

Convém lembrar que tanto AS como AH/T sao acréscimos que podem assumir valores positivos
ou negativos. Contudo, G nunca sera negativo em reacoes espontaneas. Um valor negativo para a
entropia criada indica que a reagao nao pode avancar no sentido direto nas condicoes de temperatu-
ra, pressao € composicao consideradas. Nesse caso, € a reacao inversa que € espontanea, isto €, a reagao
s6 pode progredir na direcao produtos — reagentes em busca do equilibrio, pois nessa direcao 6 > 0.

7.23 —~ATERCEIRA LEI DATERMODINAMICA. ENTROPIAS ABSOLUTAS

Trabalhos de natureza especulativa e experimental realizados por Lewis (1899), Richards
(1902) e Nernst (1906) levaram Planck (1912) a formular o seguinte postulado que pode ser con-
siderado como a Terceira Lei da Termodinamica: cada substancia possui wma entropia finita e positi-
va, que se anula na temperatura do zero absoluto, sempre que a substancia rigorosamente pura assumir a
estrutura de wm cristal perfeito.

Quando se subtrai energia de uma substancia, sua temperatura e sua entropia diminuem. Isso
significa que diminui também o grau de desordem interna do sistema. Ao se solidificarem, sob a
forma de um cristal perfeito ou ideal, as particulas constituintes da substancia ocupam posicoes
invaridveis num reticulo que repete, em todas as trés direcoes do espaco, o mesmo modelo ou
célula elementar. Além disso, no zero absoluto, todas as particulas possuem a mesma energia e
esta € a menor possivel. Nessas condicoes, o grau de ordenacao das particulas é o maximo e um
unico microestado constitui o estado termodinamico do sistema. Por isso, no zero absoluto,

Q=1 S=kInQ=0

Compreende-se que nao sera nula a entropia de uma solucao sélida na temperatura do zero
absoluto. Assim, para uma solucdo ideal formada por quantidades equimoleculares de duas subs-
tancias distintas, a equacao (7.89) dd uma entropia de mistura de 5,76 J.mol'K"'. Qualquer impu-
reza dispersa num sélido puro confere-lhe uma entropia adicional e o mesmo se pode dizer de
qualquer imperfeicao na estrutura do cristal.

Assim, verificouse que o monéxido de carbono a 0 K possui uma entropia residual de 4,6 J.mol'K*
porque certas moléculas estao orientadas segundo CO e outras segundo OC. A dgua solida a 0 K possui
também uma entropia residual devido a distribuicao erratica das ligacoes hidrogénicas. Substan-
cias vitreas ou amorfas possuem uma estrutura desordenada como a dos liquidos e, por isso, sua
entropia nao se anula no zero absoluto.
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Embora a Terceira Lei da Termodinamica nao introduza nenhuma nova funcao termodina-
mica, a sua importancia estd em que ela permite determinar as entropias absolutas das substancias
por meio de medidas puramente calorimétricas.

O acréscimo de entropia que sofre uma substincia pura desde o estado cristalino a 0 K até o
estado em que se encontra a uma temperatura 7, mantida constante e pressao de 1 bar, é a pré-
pria entropia absoluta da substancia neste ultimo estado: isto €, o acréscimo AS= §,- S, é igual a S,
por ser S, = 0. A equacdo (7.28) dd, para um processo isobdrico:

_(ldq, _(Tdg,
ST—SO‘JO S”“fo T (7.95)

A entropia absoluta, $°, de uma substincia pura no seu estado-padrao (1 bar, 25°C) sera dada
pela soma dos acréscimos sucessivos de entropia, contados desde o zero absoluto, uns correspon-
dentes aos acréscimos de temperatura de cada uma das fases, outros provenientes das mudancas
de fase pelas quais eventualmente passou a substancia até atingir o seu estado-padrao.

Tratando-se de um gis, no seu estado-padrao, a integral (7.95) desdobra-se nas seguintes parcelas:
Shs = AS (s6lido) + AS (fusao) + AS (liquido) + AS (vaporizacdo) + AS (gas)
Entdo, em virtude das equacoes (7.64) e (7.82):

AH T, AH 298
f+_[ c§£>d1nT+—”+j COdInT
T T, T T,

,
S0 = IO’ CYdInT +

ou, sob forma mais condensada,

Saos :ZJ-CPdlnT+Z% (7.96)

A primeira parcela pode ser obtida, em parte, por integracao grafica, e em parte, por integra-
¢do analitica. Ela € representada no diagrama da Figura 7.17 pelas dreas limitadas pelas curvas de
capacidade térmica. A segunda parcela corresponde as entropias de mudanca de fase.

Com relacao ao acréscimo de entropia da fase sélida, dois fatos devem ser destacados.

Em primeiro lugar, verifica-se que Cp diminui e tende a zero quando 7'— 0. Esta observacao
se harmoniza com o postulado de Planck, porque se a capacidade térmica nao se anulasse no zero
absoluto, a entropia também nao se reduziria a zero. Todavia, ¢ impossivel determinar capacida-
des térmicas a temperaturas inferiores a 15 ou 20 K. Por isso, se faz uso da Lei de Debye (5.70),
segundo a qual, nas proximidades do zero absoluto, C, é proporcional ao cubo da temperatura:

3
TV’
Cy, = constante (Ej

Em segundo lugar, um s6lido pode assumir duas ou mais estruturas cristalinas, cuja transicao
se faz numa determinada temperatura e é acompanhada de calor latente chamado calor de tran-
sicao, AH.,.
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Figura 7.17 — Capacidade térmica e logaritmo da temperatura

P=1atm
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T, T,

Figura 7.18 — Entropia e temperatura
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O diagrama da Figura 7.18 indica os acréscimos de entropia, a partir do zero absoluto, de uma
substancia que se apresenta em forma de gas a 25°C e 1 bar. Em ambos os diagramas, admite-se
que o sélido se apresenta sob duas formas cristalinas (o, f3).

O calor de vaporizacao dd a maior contribuicao para a entropia das substancias, cerca de
80 J.mol"'K"; o calor de fusdo bastante menos. Por isso, os gases possuem maior entropia que os
liquidos e estes maior entropia que os sélidos. A entropia cresce também com a massa € com a
assimetria molecular. A Tabela 7.1 redne alguns valores da entropia absoluta de substancias em
seus estados-padrao.

As entropias absolutas podem ser também calculadas para certas moléculas simples em fun-
cao de dados espectroscopicos, utilizando a Mecanica Estatistica. A concordancia com os valo-
res de origem calorimétrica esta nos limites do erro experimental. Contudo, Hy, CO, H,O, N,O
e certos compostos apresentam discrepancias, encontrando-se valores de origem espectrosco-
pica 4,6 a 6,3 J.mol"'K" acima dos valores calorimétricos. Esta diferenca deve ser atribuida a
entropia residual no zero absoluto, cuja origem jd foi mencionada no caso CO e H,O. No caso
do Hy, a entropia residual deve ser atribuida a existéncia das formas orto e para-hidrogénio.
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7.24 —~ENTROPIA-PADRAO DE REAGAO

Para comparar entropias de diferentes reacoes é necessario fazé-lo em condi¢oes padroniza-
das. Nesse caso, as equacdes (7.90), (7.91) e (7.92) passam a:

AS = ZViS_'iO (7.97)
AS =D v,5? (produtos) + Dv;S? (reagentes) (7.98)
AS = (15,24 mS,0+ ..) — (aS.0+ b0+ ...) (7.99)

TABELA 7.1 ENTROPIAS ABSOLUTAS A 25°C E 1 bar (J.mol'K")

Substancia s’ Substancia S
H, (g 130,57 CaO (s) 39,75
H (g) 114,60 CaCO, (calcita) 92,88
0, (9 205,03 CaCl, (s) 113,80
H,0 (g 188,72 CuO (s) 43,51
H,O () 69,91 Fe (s) 27,15
HCI (g) 186,80 Fe, Oy (5) 89,96
HI (g) 206,48 I, (s) 260,58
H.S (9 205,69 KCl (s) 82,68
C (s, grafite) 5,74 MgO (s) 26,78
C (s, diamante) 2,38 NH; (9) 192,34
CO (g 197,56 Nad(l (s) 72,38
CO; (g 213,64 NaOH (s) 135,98
CS, (9 237,73 S (rombico) 31,80
CH, (9 186,15 S (monoclinico) 32,55
C.H; (9) 229,563 SO, (9) 248,11
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Como foi mostrado na se¢ao 7.23, foram determinadas as entropias absolutas das substancias
em seus estados-padrao e, assim, o calculo de AS é imediato.

A entropia-padrao de reacao é uma quantidade formal, pois reagentes e produtos sao consi-
derados isolados uns dos outros e nao em mistura como realmente se encontram quando reagem
entre si. A diferenca entre ASe AS® é chamada entropia de mistura por unidade de reacao:

AS—AS°=ZVZ-(§,-—§Z-°) (7.100)

ou
AS=AS"+2:(5,-5)) (7.101)
A primeira parcela desta equacao é fixa, enquanto a segunda varia com o avan¢o A da reacdo,

pois §, € funcao da composicao da mistura, enquanto S’ é inalteravel.

Por outro lado, em condicdes padronizadas, escreve-se a equacao (7.94) como:

=AHO 0

AS° +o

(7.102)

onde AH" é a entalpia-padrao de reacao, facil de ser calculada em funcdo das entalpias de forma-
¢ao de componentes da reac¢ao, pois

AH" =, (AHY) 699

Nessas condicoes, a entropia criada por unidade de reacao:

_AH®

6’=AS’
(7.108)

¢ também uma quantidade formal que mede a tendéncia de reagentes se transformarem em pro-
dutos, quando se encontram todos em seus estados-padrao de atividade unitdria.
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7.25-VARIAGCAO DA ENTROPIA DE REAGAO COM A TEMPERATURA

A entropia de reacao, como qualquer grandeza de reacao, ¢ uma funcao:
AS(T, P, ) (7.104)

Para estabelecer a influéncia da temperatura sobre a entropia de reacao, basta derivar a equa-
cao (7.90) em relacao a temperatura, mantidas constantes a pressio e¢ a composicao. Tem-se,
entao,

28 ~
(J)T,P = ;Visi =AS (7.90)
aas)] as,
[ aT L ‘Z“‘[aT) (7.105)
> 2 P,n;
Mas da equacao (7.61) tira-se

a§i _ EP,-

oT o T (7.106)
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onde

S

[amsq 4
or |p, T

ou

[a(AS)} _ACp
or lp, T (7.107)

relacao que pode ser comparada com a equacao de Kirchhoff, ou seja,

{B(AH)} _aC,
aTr p, (6.36)

Em condicoes padronizadas, a pressao Pe oavanco  dareacao sao excluidas como variaveis
e tem-se:

dAs”) AC)
ar T (7.108)

7, ACY
AS?), = (@S’ ==L ar
@59, =¢ )1+-[1‘] T (7.109)

E possivel, assim, determinar AS“a 7; quando conhecido AS°a 7;, assim como a forma de
funcao AC} (7). Em primeira instancia, pode-se tomar para AC) um valor médio e, por isso, cons-
tante entre as temperaturas 7 e 7;. Nesse caso,

T,
as"), =@s"), +(ac))n -2
L (7.110)

Todavia, para uma integracao rigorosa da equacao (7.108) considera-se a equacgao (6.44) para
obter:

T,
T

(ASO)2= (ASO)1+J (AT(X+AB +AyT+...)dT

1
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1; 1
(ASO)2 :(ASO)1+A0L1H?2+A[3(T2 —T1)+§A7L(T22 STy

1 (7.111)

7.26 —~ENTROPIAS IONICAS

No estudo da termoquimica das reacoes ionicas (secao 6.14), foi mostrado ser impossivel de-
terminar a entalpia de formacao de uma espécie idnica, isoladamente, porque a formacao de um
ifon é sempre acompanhada da formac¢ao de um outro ion de carga oposta. Resolveu-se, por isso,
estabelecer uma escala especial de entalpia de formacao para os ions hidratados em seus estados-
padrao, baseada na convencao segundo a qual:

AHYH* (a=1) = 0,000 kJ.mol™

entendendo-se por estado-padrao de um ion hidratado o soluto idnico de atividade unitaria (so-
luto de molalidade unitiria comportando-se idealmente).

As mesmas razoes levaram a estabelecer uma escala especial de entropia para os fons hidrata-
dos, convencionando-se que:

SYH* (a=1) = 0,000 J.mol"'K~!

Partindo dessa definicao, é possivel determinar as entropias das demais espécies idnicas, na
mesma escala, em funcao das entropias das reacoes idnicas. As entropias das reacoes idnicas po-
dem ser determinadas em funcao da forca eletromotriz das células galvanicas em que tais reacoes
ocorrem.

Para determinar a entropia do ion CI” (ag) em seu estado-padrao de atividade unitdria, na
escala do fon hidrogénio, parte-se da reacao a 25°C,

% H, (g) + % Cl, (9) =H' (a=1) + CI (a=1) AS°=-120,29 ] K~!

cuja entropia AS “foi obtida potenciometricamente.

Tem-se entao que:
[S°H* (a=1) + S°Cl (a=1)] - [% S°H, (g) + % S°CL, (g)] =-120,29 J.K!

Como as entropias absolutas dos gases H, e Cl, sao conhecidas, resulta para a entropia global
dos ions formados:

SH (a=1) + S°Cl (a=1) = (% x 130,58+%>< 222,97) ~120,29

S'H' (a=1) + S°CI (a=1) = 56,49 ] K
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Assim, embora se tenha a entropia absoluta global, nao ha critério que permita distribui-la
entre as duas espécies e o recurso ¢ estabelecer uma escala especial para as entropias idnicas, como
foi referido. Com isso, tem-se para a entropia do ion cloro:

S°CI (a=1) = 56,49 J.mol"'K"

Conhecida a entropia do ion cloro, determina-se a entropia do ion sédio em funcao da en-
tropia ASda reacao ionica:

Na (s) + % Cl, (9) + ag=Na* (a=1) +CI" (a=1)  AS°=—4577] K"

S°Na* (ag) = 60,25 J.mol'K! (a=1)
A Tabela 7.2 dd as entropias de alguns fons hidratados no seu estado-padrao de atividade unitdria
a 25°C. Como se vé, certas entropias idnicas sao positivas e outras negativas na escala estabelecida.

Entropias idnicas podem ser usadas juntamente com entropias absolutas de substancias nao-
ionicas, para o calculo de entropias de reacao, nao obstante a diversidade de escalas. Isso se deve
a que a unidade de entropia € a mesma nas duas escalas e AS°¢é uma diferenca havendo, portan-
to, uma compensagao.

Calcula-se, por exemplo, a entropia da reacao:

Zn (s) + Cu* (a=1) =7Zn* (a=1) + Cu (s)

AS°=(-107,53 + 33,30) — (41,63 -99,58) =- 16,28 J.K!

TABELA 7.2 - ENTROPIAS DE [ONS (ag) A 25°C (J.mol"'K")

Ion (a=1) g0 Ion (a=1) g0

H' 0,000 Li' 14,23

OH" -10,75 Na* 60,25
cr 56,48 K* 103,55
Br- 82,42 NH; 113,39

I 111,19 Ag' 72,68
NO3; 146,44 Ca®' - 55,23
(ele}y - 56,90 Mg** ~ 117,99
SO 20,08 Zn* - 107,53
PO - 221,75 Cu® -99,58
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7.27 - PROBLEMAS PROPOSTOS

7.1) Uma maquina térmica opera reversivelmente retirando calor de um reservatério na tem-
peratura de 50°C e entregando 800 k] para um reservatério que se encontra na temperatura de
—10°C. Calcule a eficiéncia termodindmica dessa maquina térmica, o trabalho efetuado e o calor
retirado da fonte quente.

7.2) Uma maquina de Carnot absorve calor de um reservatorio na temperatura de 38°C e rejeita
calor para um outro reservatério na temperatura de — 18°C. Se a maquina absorve 1000 kJ do
reservatorio quente, calcule o trabalho efetuado, o calor rejeitado e a eficiéncia termodinamica
da mdquina.

7.3) Uma maquina de Carnot produz 1000 J de trabalho e entrega 800 J de calor para um reserva-
tério na temperatura de 20°C. Calcule a eficiéncia da mdquina e a temperatura da fonte quente.

7.4) Uma certa massa de gds ideal expande isotermicamente, na temperatura de 400 K, de um
volume inicial V; até um volume final V,, segundo os seguintes processos:

a) reversivelmente, absorvendo 800 J do recipiente no qual esta contido;
b) irreversivelmente, absorvendo 400 | do recipiente;

c) irreversivelmente, contra o vacuo. Calcular a variacao de entropia para o gds, para o
recipiente e a variacao global de entropia em cada um dos casos.

7.5) Um mol de oxigénio, inicialmente na temperatura de 100°C, é submetido a um ciclo de Car-
not. O gas expande isotermicamente até duplicar o seu volume. A seguir, expande adiabaticamente
até triplicar o volume inicial. O gds é entao comprimido isotermicamente até um volume tal que,
pela compressao adiabdtica que se segue, o sistema retorne ao seu estado inicial. Calcule o traba-
lho realizado pelo gas em cada etapa e o trabalho liquido no ciclo, bem como o rendimento des-
se. (Para o oxigénio, Y=1,4).

7.6) Nitrogénio, ocupando inicialmente um volume V; = 20 L, sob uma pressao P, = 100 bar na
temperatura 7; = 450 K, expande contra uma pressao constante de 1 bar até que as pressoes se
equilibrem. Calcule a variacao de entropia que acompanha o processo.

7.7) Dez méis de nitrogénio gasoso, sob pressao de 1 bar, sao misturados isotermicamente com
seis mois de argonio, também sob a pressao de 1 bar, formando uma mistura cuja pressao final é
de 1 bar. Supondo comportamento ideal, calcule o acréscimo de entropia que acompanha a for-
macao da mistura.

7.8) Trés mois de nitrogénio gasoso, originalmente sob a pressao de 1 bar, sao misturados isoter-
micamente com 5 mois de hidrogénio gasoso, também sob a pressao de 1 bar, produzindo uma
mistura ideal cuja pressao final é de 1 bar. Calcule o acréscimo de entropia que acompanha a for-
macao da mistura e o acréscimo de entropia por mol de gas.

7.9) Dois bulbos de vidro idénticos contém, respectivamente, argénio e neénio na temperatura
de 0°C e pressao de 1 bar. Os dois bulbos estao conectados por uma tubulacao que se encontra
fechada por uma torneira, a qual é aberta para que ocorra difusdo isotérmica entre os dois gases.
Calcule o acréscimo de entropia que acompanha a difusao.

7.10) Um mol de mercurio liquido é aquecido sob pressao constante na temperatura de — 38,5°C
até 25°C. Sabendo que a capacidade térmica média do mercurio entre essas temperaturas € igual
a 28,0 J.K'mol", calcule o acréscimo de entropia que acompanha a transformacao.
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7.11) Calcule a variacao de entropia que acompanha a transformacao de agua liquida na pressao
de 1 atm e temperatura de 373 K em dgua gasosa na pressao de 0,1 atm e temperatura de 373 K,
sabendo que o calor de vaporiza¢do da agua liquida é de 40,656 kJ.mol™.

7.12) Calcule o acréscimo de entropia que acompanha a transformacao de 1 mol de geloa 0°C e 1
atm em 1 mol de vapor de dguaa 100°C e 0,1 atm (AH;=335].g"; G;=4,184].K'g"; AH, =2260].g7).

7.13) Dois litros de H,S, sob pressao de 1 bar na temperatura de 0°C sao aquecidos até 100°C sob
pressao constante. Calcule AU, AH e AS para o processo, sabendo que para o H,S:
Cp=29,92 + 1,39 x 1027 ].K'mol.

7.14) Um mol de gas ideal monoatdémico € mantido sob pressao de 10 bar na temperatura de 300 K
em um cilindro dotado de um pistao. A pressao é entao baixada subitamente até 2 bar de modo
que o gas expanda adiabaticamente contra uma pressao constante de 2 bar. Calcule AUe ASpara
o processo, sabendo que o trabalho realizado é de 1,2 kJ.

7.15) O calor especifico do iodo sélido é igual a 0,23 J K'g"! e o do iodo liquido € igual a 0,45 ] K'g'. A
temperatura de fusao do iodo é de 114°C e o seu calor de fusao € igual a 48,95 J.g". Considerando
esses valores como valores médios, qual serd a variacao de entropia quando 100 g de iodo sao aque-
cidos sob pressao constante desde 25°C até 150°C?

7.16) Dez litros de um gas ideal, na temperatura de 25°C e sob a pressao de 1,0 bar, expandem
isotermicamente contra uma pressao constante de 0,1 bar até que sua pressao atinja esse valor.
Calcule ¢, w, AU, AH, AS,;, sviorno € DSy Para essa transformacao.

7.17) Dois méis de um gés ideal (Cy=24,94 ] K'mol™') expandem isotérmica e reversivelmente a
100°C de um volume inicial de 2,0 litros até um volume final de 10,0 litros:

a) calcule g, w, AU, AH, AS, i, sxiorno € AS

b PATA €ssa transformacao;

b) como ficariam esses valores se a expansao do gas se desse sob a pressao constante de 1,0 bar?

RESPOSTAS

7.1) £=0,186;
w=-182,8 KJ;
¢ =982,8 kJ;

7.2) w=180XK]J; ¢,=—820K]J;
€=0,18;

7.3) €=0,56; T, =665,9 K;
7.4) a) AS,.=2,0].K";
AS,.=-2,0]. K" ASy.=0;
b) AS,;,=2,0].K"; AS,=-1,0].K"; AS,,;,= 1,0 J.K";
c) AS,,;=2,0].K"; AS,=0;
ASya= 2,0 J.K!

7.5) w,=21495J; w,= 11715 J; w, = — 1826,8 J; w, = — 1171,5 J; w0, = 322,7 J; Moy = 0,15
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7.6) 1530,43 J.K!

7.7) 88,01]K!

7.8) 44,0].K'; 5,5 J.K'mol’

7.9) 11,53].K'

7.10) 6,71 J.K!

7.11) 128,1 J.K'mol

7.12) 173,8 J.K!

7.13) 0,944 ].K!

7.14) 5,31 J.K'mol"

7.15) 22,26 J.K!

7.16) g=900J; w=—900J; AU=0; AH=0; AS,,, = — 3,02 . K; AS,,,.,,= 4,81 J K*;

7.17) a) ¢=9982,1]; w=-9982,1 J; AU=0; AH=0; AS,,=-26,76 J. K'; AS,;,,,= 0;
b) ¢=800]J; w=-800]; AU=0; AH=0; AS,,=—-2,14 ] K'; AS,,,, = 24,62 ] K™
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Energia Livre. Espontaneidade e Equilibrio. Capitulo 8
Potencial Quimico. Regra das Fases

8.1 -ENERGIA LIVRE DE HELMHOLTZ E ENERGIA LIVRE DE GIBBS

A energiainterna, U, e a entropia, S, sao propriedades fundamentais, oriundas respectivamente
da Primeira e da Segunda Lei. Todavia, sob certas condi¢oes restritivas, o uso de propriedades
derivadas dessas leis se torna mais pratico. Assim, a entalpia = U+ PVrevelou-se de maior utili-
dade no estudo dos processos a pressao constante do que as propriedades Ue PVseparadamente.

Analogamente, por razoes de ordem prdtica, foram introduzidas na Termodinamica duas
outras propriedades compostas que se mostraram de grande utilidade no estudo dos processos
isotérmicos e isométricos e dos processos isotérmicos e isobaricos, respectivamente: a energia de
Helmholtz e a energia de Gibbs, definidas pelas equacoes

A=U-TS (8.1)

G=U-TS+PV=H-TS (8.2)

Comparando a equacao (8.1) com a (8.2), vé-se que as duas novas funcoes guardam entre si
uma relacao semelhante a que existe entre Ue H:

G=A+PV (8.3)

Tem-se assim, ao todo, cinco funcoes de estado resultantes das duas leis da Termodinamica:
duas primitivas (U, S) e trés derivadas (H, A, G). Estas propriedades sao extensivas e todas, menos
a entropia, sao conhecidas genericamente como potenciais termodinamicos, embora s6 adqui-
ram cardter intensivo, préoprio de um potencial, quando referidas a um mol de substancia.

O diagrama da Figura 8.1 esclarece as relacoes entre os quatro potenciais termodinamicos.
Duas séries de equacoes de mesma forma se encontram na Termodinamica: as que relacionam A
com Unos processos isométricos e as que relacionam G com Hnos processos isobaricos.



+ PV

- TS v v - TS

AN o

+ PV

v

Figura 8.1 — Relacoes entre os potenciais termodinamicos

8.2 - EQUAGOES TERMODINAMICAS FUNDAMENTAIS

Considere-se um sistema fechado, sujeito a transformacao reversivel, com producao de traba-
lho ntil. A combinacao das duas leis da Termodinamica dd, conforme foi visto na secao 7.15,

dU= TdS - PdV+ dw (8.4)

dH = TdS+ VdP+ dw (8.5)

Mas como A = U- T8, subtrai-se d(TS) de ambos os membros da equacao (8.4) para obter:

dA = —SdT - PdV+ dw (8.6)

Da mesma forma, sendo G = H— TS, subtrai-se d(TS) de ambos os membros da equacao (8.5)

para obter:

dG=—-S8dT+ VdP+ dw (8.7)
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8.3 - SIGNIFICADO DE AAE AG SOB CONDIGOES RESTRITIVAS

As equacdes (8.4) a (8.7), referentes a processos reversiveis, com producao de trabalho 1itil,
permitem que se escreva:

dUsy = dw,

dH, = dw),
dA;=—=PdV+ dw,= dw,

dA ;= dw,

dG, = duw,

Mas, sob dadas condicoes, o trabalho produzido nas transformacoes reversiveis ¢ sempre o
maximo. Por isso, os trés tltimos resultados podem ser assim enunciados, considerando uma trans-
formacao finita entre os estados (1) e (2).

a) Em toda a transformacao isotérmica, a diminuicao da funcao de Helmholtz ¢ medida pelo
trabalho maximo que o sistema é capaz de produzir:

“AA=—w, (8.8)

b) Em toda a transformacao isotérmica e isométrica, a diminuicao da funcao de Helmholtz é
medida pelo trabalho maximo util que o sistema é capaz de produzir:

—AApy=—w) (8.9)

¢) Em toda a transformacao isotérmica e isobarica, a diminuicao da funcao de Gibbs é medi-
da pelo trabalho maximo util que o sistema € capaz de produzir:

~AGyp=—w] (8.10)

Considerem-se em particular as expressoes (8.9) e (8.10) validas para transformagoes em que
o trabalho @it pode ser produzido, como € o caso de reacoes quimicas em células galvanicas.

E claro que as quantidades AA= Ay— A, e AG= Gy — G, 36 dependem dos estados (1) e (2), seja
a transformacao reversivel ou irreversivel. Mas s6 quando a transformacao (1) — (2) for reversi-
vel é que o trabalho ttil produzido mede — AA e — AG respectivamente. Nao sendo reversivel, o
trabalho util produzido (- w’) serd menor que (- w’) e nao mede a diminuicao das funcoes con-
sideradas. Entao, porser (— w’) < (- w)),

AA, < w (8.11)
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AG < w’ (8.12)

equacoes nas quais se reinem as condi¢oes de equilibrio (=) e desequilibrio (<).

Como se vé, as variacoes AA e AGrepresentam a capacidade mdxima do sistema produzir tra-
balho util e essa capacidade s6 se exerce plenamente quando o processo for reversivel.

Assim, no caso de uma célula galvanica que funcione em equilibrio (reversivelmente), AGy,
= w), ; se funcionar em desequilibrio (irreversivelmente) AGy,> w’,. No primeiro caso, o trabalho
util produzido é maximo mas a espontaneidade da reacao € nula; no segundo caso, o trabalho
util produzido é menor, mas em compensacao a espontaneidade da reacao € maior e tanto maior
sera quanto maior for a diferenca entre o trabalho 1til reversivel e o trabalho util produzido.

Devido as relacoes (8.9) e (8.10) € que se deu as funcoes A e Go nome de energia livreenquan-
to a quantidade 7S foi chamada energia ligada por nao ser convertivel isotermicamente em traba-
lho. Entretanto, certos autores preferem denominar a funcao G= H— TS de entalpia livre, reser-
vando a funcao A = U- TS a denominacao de energia livre.

A funcao de Helmholtz, ou energia livre de Helmholtz, tem pouca importancia em Termodi-
namica Quimica, razao pela qual quando se usa a expressao energia livre, sem especificacao, trata-
se da funcao de Gibbs. Pela importancia desta ultima ela passou, recentemente, a ser denomina-
da energia de Gibbs.

8.4 —EQUAGOES TERMODINAMICAS FUNDAMENTAIS
PARA TRANSFORMAGOES TERMELASTICAS

Considere-se novamente um sistema fechado, sujeito a transformacao reversivel, excluida
porém a possibilidade de producao de trabalho util (w'=0).

A transformacio é puramente termeldstica e as equagoes (8.4) a (8.7) se reduzem a:

dU= TdS— PdV U(s,v (8.13)
dH = TdS+ VdP H (S,P) (8.14)
dA=—SdT- PdV A(T,V) (8.15)
dG=— SdT+ VdP G (T,P) (8.16)

Asvaridveis independentes, colocadas entre parénteses, sao chamadas de varidveis naturais das
funcoes U, H, A, G. Note-se a conjugacao sempre observada entre 7°e S (7dS, SdT) assim como
entre Pe V (PdV, VdP).

As quatro equacoes anteriores dao as seguintes relacoes:
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oy _, AN
(a—SJV—F (8.17) (a J =-pr (8.18)

oH oH
(Ejp =T (8.19) [a—l =V (8.20)
0A 0A
— | =-S — | =-pr
(6T]V (8.21) (a ]T (8.22)
oG oG
(G_T]P ==S (8.23) (a_PjT =V (8.24)

De excepcional importancia sao as equacoes (8.23) e (8.24) que dao a taxa de variacao da
funcao de Gibbs com a temperatura e com a pressao respectivamente. Como entropia e volume
sao quantidades positivas, vé-se que a energia de Gibbs, G, diminui com a temperatura e aumenta
Com a pressao.

Por outro lado, usando o critério de reciprocidade de Euler, aplicavel as diferenciais exatas
(8.13) a (8.16), obtém-se as seguintes relacoes, conhecidas como equacoes de Maxwell:

5 -(5)
ov),  \as), (8:25)
(%), %) 820
oP)s \ oS ), (8.26)
)
v )y
as oV
[apl =- (N)P (8.28)

As duas dltimas relacoes ja foram utilizadas antecipadamente na secao 7.16.

oP
= (O_ij (8.27)
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8.5-VARIAGAO ISOTERMICADE AE G

Considere-se novamente um sistema fechado, sujeito a transformacao reversivel e termelasti-
ca, a temperatura constante.

1) Variacao isotérmica de A

dA = SdT— PdV (8.15)
dAy=— PV (8.29)
vy
Ady = - J' Pav
%

A integracao indicada exige o conhecimento da funcao P(V), dada pela equacao de estado
da substancia considerada. No caso mais simples de um gés ideal, P= nRT/Ve

Vo dV V.
AA; =-nRT| " “==—nRTIn-2 (8.30)
w vV Vi

Deve-se lembrar que esta expressao representa o trabalho produzido na expansao isotérmica
e reversivel de um gas ideal. Tem-se, entao,

AA,=w,
equacao idéntica a (8.8).
2) Variagao isotérmica de G
dG=-SdT+ VdP (8.16)
dGy= VdP (8.31)
By
AGp =| VdP

1
Aqui também a integracao s6 € possivel quando se conhece a funcao V(P), dada pela equacao

de estado da substiancia considerada. Tratando-se de um gds ideal, V=nRT/Pe

B dp P
AG, = nRY‘J "4 JRTIn-2 (8.32)
B P P

352 ¢ LUIZPILLA o &



Vé-se que as equacoes (8.30) e (8.32) sao idénticas e, assim, para um gds ideal,
AA,=AG,

As equacoes (8.29) e (8.31) sao idénticas no caso de gases ideais porque diferenciando a equa-
¢ao de estado para T'permanecendo constante,

d(PV) = d(nRT) =0
ou
PdV+ VdP=0

ou

VdP=—- PdV
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8.6 — VARIAGAO DE AE G COMA TEMPERATURA. EQUAGOES DE GIBBS-HELMHOLTZ

Considere-se novamente um sistema fechado, sujeito a transformacao reversivel e termelasti-
ca, variando desta vez a temperatura.

As equacoes que seguem dao a variacao de A com 7, a volume constante, e a variacao de G
com 7, a pressao constante:

dA=—SdT-PdV  (8.15) dG=—SdT+ VdP  (8.16)
AA G
= ==s = ==s

( aTjV (8.38) ( aij (8.34)

As equacoes (8.33) e (8.34) podem ser combinadas com (8.1) e (8.2), respectivamente:

A=U-TS G=H-TS

0A oG
A=U+T| — G=H+T| —

(GTJV (8.35) (GTJP (8.36)
[a_AJ _A-U (GG) _G-H
ot ), T (8.37) o7 P— T (8.38)

De outra parte, a derivada parcial do quociente A/7" em relacao a T e a derivada parcial do
quociente G/T em relacao a 7, fornecem:
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[B(A/T)} _T@A/JT)-A [8(G/T)} _TOG/dT)-G
or |, T? oT |p T?

Mas, segundo as equacoes (8.35) e (8.36), o numerador destas expressoes € iguala— Ue — H,
respectivamente. Tem-se, entao,

[8(A/T)} U [8(6/’1‘)} __H (8.40)
|4 P ’

or |, - 12 (8.39) T W

As equacoes (8.35) e (8.36), (8.37) e (8.38), (8.39) e (8.40) sao conhecidas como equacoes
de Gibbs-Helmholtz.

8.7 - CRITERIOS DE ESPONTANEIDADE E DE EQUILIBRIO
A importancia da Segunda Lei da Termodinamica estd em que ela permite prever se uma trans-
formacao, em dadas condi¢oes, € ou nao espontinea, assim como estabelecer critérios de equilibrio.

Foi mostrado na secao 7.8 que uma transformacao espontinea ocorre como conseqiiéncia de
um desequilibrio entre o sistema e o meio externo ou de um desequilibrio interno do sistema. Esse
desequilibrio é a origem de uma espécie de for¢a motriz que obriga o sistema a evoluir em direcao a
um estado de equilibrio compativel com as condi¢oes sob as quais se encontra o sistema.

Uma transformacao espontanea, sendo uma transformacao em desequilibrio, sera sempre -
reversivel, a0 passo que atingido o equilibrio, ao cabo de uma transformacao espontanea, qualquer
transformacdo imaginavel serd necessariamente reversivel.

Isso significa que os critérios de espontaneidade e de equilibrio coincidem com os de irreversibili-
dade e de reversibilidade, respectivamente, tal como foram estabelecidos na se¢io 7.12. Viu-se que

T (8.41)

devendo-se entender que dq/T'= dS, mas dg/ T'< dS porque dq< dg,

Combinando a equagao (8.41) com a Primeira Lei, como jd foi feito na secdo 7.15, resulta

ZdU—dw

as=— (8.49)

ou

AU< TdS+ dw (8.43)

expressoes que se justificam, tal como a (8.41), porque dw > dw,

De um outro ponto de vista, pode-se dizer que dS e dUsao diferenciais exatas, enquanto dq e
dw sao inexatas e, como tais, dependem do processo.
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Mas, no caso mais geral, dw=— PdV+ dw’, tendo-se:

S dU + PdV —duw'

a5 n (8.44)

ou

AdU< TdS— PdV+ dw (8.45)

Esta condicao de espontaneidade e equilibrio pode ser expressa em funcao dos demais po-
tenciais termodinamicos (H, A, G).

Adicionando-se a ambos os membros de (8.45) a quantidade d(PV), resulta:
dH < TdS+ VdP+ dw (8.46)
Analogamente, subtraindo-se de ambos os membros de (8.45) a quantidade d(7S), tem-se
dA < SdT—- PdV+ dw (8.47)
Subtraindo d(7S) de ambos os membros da equacao (8.46), resulta, por tltimo

dG< SdT+ VAP + dw (8.48)

As condicoes (8.44) a (8.48) tomam uma forma mais simples quando se impoem ao sistema
constrangimentos tais que as varidveis naturais de cada funcao se mantém constantes. As condi-
¢oes de espontaneidade e equilibrio se reduzem a:

dSy y > —dT‘”’ (8.49)
AU, < dw (8.50)
dH, < duw’ (8.51)
dA, < dw (8.52)
G, p< dw (8.53)
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ssas icoes s SSOS u S uzi util. via, mais
Essas condicoes se referem a processos em que pode ser produzido trabalho util. Todavia, ma
freqiientes sao as transformacoes termelasticas (dw’ = 0), para as quais se tém:

dS,y=0 (dw =0) (8.54)
dUs <0 (dw =0) (8.55)
dH,,<0 (dw =0) (8.56)
dA; <0 (dw = 0) (8.57)
AGyp<0 (dw =0) (8.58)

A primeira condicao (8.54) refere-se a um sistema isolado ja considerado nasecao 7.13, onde
se viu que toda a transformacao que ocorre num sistema isolado é necessariamente espontanea e
acompanhada de um acréscimo de entropia igual a entropia criada (dS>0). O equilibrio ¢ alcan-
cado entao com uma maximizac¢do da entropia, depois do que, necessariamente, dS= 0.

As demais condicoes indicam que um processo espontaneo ¢ acompanhado de diminuicao
das funcoes U, H, A, G e que o equilibrio € atingido com a minimizacdo destes potenciais termodi-
namicos sob os constrangimentos estabelecidos em cada caso.

De todas estas condicoes, € a iltima (8.58) que tem maior importancia para os quimicos por-
que as reacoes quimicas sao conduzidas, geralmente, a temperatura e pressao constantes. Nessas
condicoes, toda a transformacdo espontanea é acompanhada de uma queda de energia de Gibbs e essa al-
canca o valor minimo, quando o sistema atinge o equilibrio. Qualquer afastamento do equilibrio
importa em acréscimo de energia livre e o processo € forcado. Tem-se assim, para uma etapa infi-
nitesimal de um processo isotérmico e isobdrico, trés situacoes a considerar.

a) Se o processo € espontaneo: dG;p< 0
b) Se o sistema esta em equilibrio: dG;p=0
¢) Se o processo ¢ forcado: dGyp> 0.

Comparando os critérios (8.54) e (8.58), validos para processos termeldsticos, com os refe-
rentes a processos em que hd producao de trabalho util, (8.49) a (8.53), vé-se que sao bem distin-
tos. Assim, tratando-se de uma reacao quimica conduzida a temperatura e pressao constantes, a
condicao de equilibrio é dG = 0, no primeiro caso (reator comum), mas é dG = dw, no segundo
caso, em que a reacao é capaz de produzir trabalho elétrico (célula galvanica). A condicao de
espontaneidade é dG < 0, no primeiro caso, mas dG < dw’ no segundo caso.

A Figura 8.2 representa a variacao de energia de Gibbs de um sistema com o avanco de uma
transformacado a temperatura e pressao constantes. Vé-se que o minimo da curva corresponde ao
estado de equilibrio, pois, nesse ponto, dG = 0. Fica claro também que o estado de equilibrio é
alcancado com a diminuic¢ao de energia de Gibbs e que o afastamento desse estado importa sem-
pre em acréscimo de energia de Gibbs.
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(T, P constantes)

dG <0

dG>0

dG=0

_— 7\‘

Figura 8.2 — Variacao da energia de Gibbs com o avanco da transformacao

Note-se que a nocao de equilibrio € relativa, pois cada par de valores de Pe T determina um
estado de equilibrio. Portanto, qualquer modificacao dos parametros Pe 7T"provocara ruptura no
equilibrio e evolucao do sistema em direcao ao novo estado de equilibrio compativel com as no-
vas condicoes.

8.8 —~EQUAGOES TERMODINAMICAS FUNDAMENTAIS PARA TRANSFORMAGOES
TERMELASTICAS DE UM SISTEMA ABERTO. POTENCIAL QUIMICO

Tem-se tratado exclusivamente de sistemas fechados ou de massa constante, para os quais foi es-
tabelecida a expressao da Primeira Lei

dU= dq+ dw

na qual a variacao de energia se deve apenas a troca de calor e trabalho com o meio externo.

Mas sistemas abertos podem trocar matéria com o meio externo e suas propriedades sofrem
variacoes correspondentes. Assim, as diversas fases de um sistema heterogéneo sao sistemas aber-
tos, embora o sistema global seja fechado.

Considere-se um sistema homogéneo formado por dois ou mais componentes. Tal sistema se
chama solu¢do e pode ser uma fase capaz de trocar componentes com as fases vizinhas.

As equacoes (8.13) a (8.16) sao validas para transformacoes termeldsticas de um sistema fe-
chado. Para aplicd-las a uma fase ou solucao aberta de ¢ componentes, elas devem ser ampliadas
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pelaintroducao dos nimeros de méis dos componentes como variaveis independentes, na forma
que segue:

UGS, V,ny,...,m,) dU:TdS—PdVJrz[g_UJ dn,
N n
7 S,V,nj

i (8.59)
H(S,P,ny,...om,) dH=TdS+VdP+Z[a—H] dn, (8.60)
i \ %" Js,pn, '
A
AWV, ny,em,)  dA==SAT—PdV + Y | == dn, (8.61)
i ;i T.V.n, ’
. - oG
GT,P,ny,....,n,) dG==SAT+VdP+) | — dn, (8.62)
; \ 0T T.P.n; )

Estas equacoes dao as variacoes dos potenciais termodinamicos de um sistema homogéneo e
aberto e sao conhecidas como equacdes de Gibbs.

Considere-se a derivada parcial da equacao (8.59). A esta quantidade Gibbs deu o nome de
potencial quimico do componente na solucao considerada:

[LUJ .
on. S (8.63)

1

O potencial quimico é, como se vé, uma propriedade intensiva do componente, pois sua di-
mensao é energia interna por mol, quando a entropia, o volume e a composi¢ao sao mantidos
constantes.

O potencial quimico pode ser expresso também em funcao dos demais potenciais termodi-
namicos (H, A, G), alterados, porém, os parametros, como sera mostrado a seguir.

Introduzindo a notagao [; na equacao (8.59)
dU= TdS— PdV+ Y p.dn, (8.64)

Analogamente, para as equacoes (8.60), (8.61) e (8.62),
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dH = TdS+ VdP+ Y judn, (8.65)

dA = —SdT - PdV+ Y pdn, (8.66)

dG=—SdT+ VdP+ Y p.dn, (8.67)

Portanto, o potencial quimico definido por (8.63) apresenta-se como varidvel em todas as
equacoes de Gibbs.

Comparando as equacoes (8.64) a (8.67) com as anteriores, (8.59) a (8.62), resulta que o
potencial quimico de um componente de uma solucao pode ser expresso pela taxa de variacao
de um potencial termodindmico com o nimero de moéis, diferindo porém quanto aos parame-

tros eSIabeleCidOS:
( ) ( j [ ? ] r.v ( J 1 ( )
i S,Von: ni S,P.n; " n ni ’P’nj ‘

j ol ol

Altima derivada parcial, e unicamente esta, é uma propriedade molar parcial segundo a defini-
cao dada por Lewis, pois os parametros sao temperatura, pressao e composicao. O potencial qui-
mico de um componente de uma fase ou solucao pode ser definido, portanto, como a energia de
Gibbs molar parcial do componente:

oG ~
Hi = (—] =G;
on; — (8.69)

O potencial quimico, como qualquer propriedade molar parcial, depende dos parametros 7,
P, n. Nao se deve esquecer que o potencial quimico de um componente de uma solucao varia com
a composi¢ao da solugdo, além de sofrer a influéncia da temperatura e da pressao.

O potencial quimico de uma substancia pura ¢ simplesmente a energia de Gibbs molar:

w=C-¢ (8.70)
n

e esta depende apenas da temperatura e da pressao.
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8.9 - EQUAGOES DE GIBBS SOB FORMA INTEGRADA

Os potenciais termodinamicos (U, H, A, G) sao propriedades extensivas e, como tais, sao fun-
¢oes homogéneas de primeiro grau em relacao as variaveis extensivas que determinam o estado
do sistema.

Considere-se, em primeiro lugar, a energia interna, U, que segundo a equacao (8.64), é fun-
cao das seguintes varidveis extensivas:

ues, v, ny, n, ..., m)

O teorema de Euler das funcoes homogéneas permite escrever para o valor da funcao U

U = S(G_Uj + V(a_Uj + Zni a_U
S )y oV s, “\om ), (8.71)
i [t 1 s ,nj
Mas a mesma equacao (8.64) mostra que
ou
(5_Uj 7 (a_U) _p L -y
aS V,n; 8V S.n; anl S,V,nj

Introduzindo estas quantidades na equacao (8.71),

U=TS-PV+ X, (8.72)

O mesmo procedimento se aplica as fun¢oes

H(Sa Py N5 Moy oy nc)
A(’]: ‘/’ Ny, Ny, -oes nc)

G(Z P5 Ny, Ny, ..y nc)

com aressalva que 7'e Psao variaveis intensivas. O resultado € o seguinte:

H=TS+ Z"l’“f (8.73)

A=—-PV+ Zn,;u,» (8.74)
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G= Ynu, (8.75)

Estas trés equacoes podem também ser obtidas diretamente de (8.72) porque, por definic¢ao,

H=U+PV
A=U-TS
G=U-TS+PV

A equacao (8.75) € um caso particular da expressao (1.72), isto €,

Z= I nZ,

onde

on; T,P.n;

O potencial quimico é uma propriedade molar parcial apenas em relacdao a energia de
Gibbs, como foi visto na equacao (8.68). As propriedades molares parciais de U, H, A e Snao de-
vem ser, portanto, confundidas com o potencial quimico, pois sao definidas pelas equacoes:

(LUJ _
ani T,Pn

J

é uma propriedade molar parcial.

h
7
™M
3
-
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8.10 - EQUAGAO DE GIBBS-DUHEM

A equacao de Gibbs-Duhem, formulada na secao 1.21, é valida para qualquer dos potenciais
termodinamicos U, H, A, G. Contudo, convém deduzi-la particularmente com respeito a energia
de Gibbs. Para isso, sejam consideradas novamente as equacoes:

dG=— SdT+ VdP+ Y uidn, (8.67)

G=ni, (8.75)

Esta ultima da, por diferenciacao,

dG= Yondu;+ Dpdn, (8.76)

Comparando a equacao (8.67) com a (8.76), resulta:

- SdT+ VdP= Y ndy, (8.77)

que se reduz a

Znid,u,- =0 (T, P (8.78)

quando temperatura (S presséo permanecem constantes.

Para uma solucao binaria,
nmdy + nydidy = 0

ou
X Ay + xodils =0 (8.79)

mostrando que os potenciais quimicos dos componentes de uma solu¢ao nao podem variar inde-
pendentemente uns dos outros.
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8.11 —-ENERGIA DE GIBBS DE MUDANGA DE FASE.
POTENCIAL QUIMICO COMO FATOR DE AGAO

Considere-se um sistema heterogéneo, constituido de ¢ componentes e @ fases. Os compo-
nentes sao numerados de 1 a ce as fases de (1) a (¢), como representado na Figura 8.3.

Um componente qualquer é representado por ¢ e uma fase qualquer por (o).

1=1,2,...,¢

o= (1)’ (2)a cee ((P)

Figura 8.3 — Sistema heterogéneo

Outras premissas sao a seguir estabelecidas.
O sistema heterogéneo ¢ fechado, embora as fases sejam abertas a troca de componentes.

O sistema ¢ constituido de fases “em grosso”, de modo que a contribuicao da energia interfa-
cial para a energia do sistema ¢ desprezivel em relaciao a contribuicao das proprias fases.

As superficies interfaciais sio deformaveis, diatérmicas e permedveis a todos os componen-
tes, de modo a permitir que se estabeleca um equilibrio mecdnico, térmico e quimico entre as fases
do sistema.

Qualquer fase do sistema fechado é um subsistema aberto ao qual se aplica a equacao de Gibbs.
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dG=—SdT+ VdP+ Y udn, (8.67)

ou

dGyp= Zuidni (8.80)
Entretanto, a condicao de espontaneidade e equilibrio
dGp<0 (8.58)

6 € vilida para um sistema fechado e nao se aplica, portanto, a cada uma das fases mas sim ao
sistema global fechado, sujeito apenas a transformacoes termeldsticas.

Suponha-se, numa primeira instancia, que as fases (1) e (2) constituem um sistema fechado e
que dn; mois de um componente ise transferem da fase (1) a fase (2).

Em virtude da equacao (8.80), esta transferéncia de substancia produzird, em cada uma das

fases, a seguinte variacao de energia de Gibbs:

1) (1) (2) (2)
AdGy, p=— Wdn; AdGy, p=— ldn;

E para o sistema fechado, constituido das fases (1) e (2), tem-se

(1) (2)
dGy. p= dGy v+ dGy

2) @
dGyr p =| 1= W, (dn (8.81)

ou

oG @
| —u-u =AG
(anil,!}, it (8.82)

Vé-se que a taxa de variacao da energia livre com a transferéncia do componente entre duas
fases €, em cada instante, igual a diferenca ou desnivel AG do potencial quimico do componente
nas duas fases, em dadas condi¢oes de temperatura, pressao € composicao (pois a transferéncia
dn; nao produz variacao sensivel da composicao).

A quantidade AG é chamada energia de Gibbs de mudanca de fase, uma das grandezas gene-
ricamente definidas na secao 1.25. Ela pode ser considerada como a variacao de energia de Gibbs
provocada pela transferéncia de um mol do componente entre fases limitrofes, numa quantida-

g o FISICO-QUIMICA| o 365



de tao grande do sistema que a transformacao correspondente nao acarrete variacao apreciavel
da composicao.

Na realidade, AG varia a medida que a transferéncia progride porque o potencial quimico
do componente vai-se alterando com a mudanca de composicao das fases.

Trés situacoes podem ser consideradas em relacao a equacao (8.82):

1) dGp<0 pn®>pu® AG<O0 (1)—(2)
2) dGyp=0 pv=p AG=0 (1)»(2)
3) dGpp>0 pfV<pf AG>0 (1)«(2)

Num diagrama como o da Figura 8.2, as trés situacoes correspondem, sucessivamente, a0 ramo
descendente, ao minimo e ao ramo ascendente da curva.

No ramo descendente da curva dG< 0 e u(" > 1®: a transferéncia é espontanea.

A medida que a transferéncia progride u" diminui e u¥ aumenta até que o equilibrio é atin-
gido no ponto minimo da curva, quando dG=0e

D =p® (T, P) (8.83)

Dai por diante, a transferéncia de (1) para (2) ¢ um processo “forcado”, pois no ramo ascen-
dente da curva dG> 0 e u{V < uf?. Isso significa que sempre que " < 1» o componente se trans-
fere espontaneamente da fase (2) para a fase (1).

O potencial quimico ¢ uma propriedade intensiva e o desnivel de potencial quimico de um
componente entre fases vizinhas

AG=pf? -
€ um fator de acao para o transporte de massa, da mesma forma como um desnivel de temperatu-

ra AT é um fator de acao para a transferéncia de calor e um desnivel de pressao AP é um fator de
acao para a transferéncia de trabalho mecanico.

Pode-se dizer, também, que o potencial quimico condiciona o equilibrio quimico, da mesma
forma como a temperatura determina o equilibrio térmico e a pressao, o equilibrio mecanico.

8.12 -~ EQUILIBRIO EM UM SISTEMA HETEROGENEO DE DIVERSOS COMPONENTES

Viu-se que num sistema difdsico em equilibrio, a temperatura e pressao constantes,
W=p®  (T,P) (8.83)

Esta condi¢ao pode ser generalizada para um nimero qualquer de fases, pois, para haver equi-
librio, é necessario que

O=p® = =y (T, P) (8.84)
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Portanto, num sistema heterogéneo em equilibrio, a temperatura e pressao constantes, o po-
tencial quimico de cada wm dos componentes é o mesmo em todas as fases.

Esse equilibrio nao depende da extensao das fases nem das quantidades absolutas dos com-
ponentes, mas unicamente da composicao das fases, pois € a composicao (expressa, por exem-
plo, em fracoes molares) que determina o potencial quimico de cada componente quando 7T'e P
permanecem inalteraveis.

O equilibrio de um sistema heterogéneo consiste, portanto, na simultaneidade de trés espé-
cies de equilibrio: equilibrio térmico, determinado pela igualdade de temperatura de todas as
fases; equilibrio mecanico, dado pela igualdade de pressao em todas as fases; e o equilibrio qui-
mico, que consiste na igualdade de potencial quimico de cada componente em todas as fases.

Em resumo,

TO=T®=  =TO=T
PO=pO= —p@=p
e e (i=1,2,..,0)

Vé-se que as variaveis intensivas a considerar num sistema heterogéneo em equilibrio sao as
mesmas e idénticas em todas as fases:

T) P7 “‘1’ LLQ"'W ”“i
Por outro lado, as propriedades extensivas das diversas fases se adicionam para dar as propri-
edades do sistema global. Entao a equacao de Gibbs

dG=—SdT+ VdP+ Y pudn, (8.67)

¢€ aplicada nao s6 a cada uma das fases, mas também ao sistema global, desde que, neste tltimo
caso, se entenda que

§=, 5
V= Z V@

dn; = 2 dn{®
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8.13 ~EQUILIBRIO ENTRE FASES DE SISTEMA PURO

O potencial quimico de uma substancia pura depende apenas da temperatura e da pressao,
pois a composicao € invariavel:

u (T, p)
Para um mol de substancia pura, a equacao (8.16) da
dG=-8dT+ VadP

ou
du=-S8dT+ Vapr (8.85)

Desta ultima, obtém-se

B (@)
oT ), oP ),

Vé-se que o potencial quimico de uma substancia diminui com a temperatura e aumenta com
a pressao. A taxa de variacao do potencial quimico com a temperatura e com a pressao ¢ muito
maior na fase gasosa do que na liquida e maior nesta que na fase sélida devido a

S@>J0s T VoOsToOs 7O

Se os valores da funcao u (7, P) forem lancados num diagrama de coordenadas t, 7, P, ob-
tém-se para cada fase uma superficie cujos pontos representam os valores do potencial quimico
em diferentes condi¢oes de temperatura e pressao (Figura 8.4). No mesmo diagrama, os pontos
de interseccao entre duas superficies de potencial quimico representam estados de equilibrio entre
as fases, isto €, estados em que

uh = p®
TH = T®
PO_p®@

Fixando-se a pressao, o potencial quimico sera fun¢ao apenas da temperatura e sua variacao
poderd ser representada num diagrama i — 7 obtido pela secao das superficies de potencial qui-
mico por um plano perpendicular ao eixo das pressoes (Figura 8.5).
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Figura 8.4 — Superficies de potencial quimico em fases distintas de uma substancia

n P=1atm

v

T, T.

Figura 8.5 — Variacao do potencial quimico com a temperatura
em fases distintas de uma substancia sob pressao constante
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Nessas condicoes, haverd uma tnica temperatura em que o potencial quimico de uma subs-
tancia é o mesmo em fases diferentes. Entao, se a pressao de equilibrio for fixada em 1 atm, a
temperatura de equilibrio sélido-liquido sera a temperatura normal’ de fusao, 7'}, enquanto a
temperatura de equilibrio liquido-vapor serd a temperatura normal de ebuli¢ao, 7.

Considere-se a dgua, cuja temperatura de fusio, sob a pressao de 1 atm, é de 0°C = 273,15 K.

A mudanca de fase
H,O (s) =H,O ()
¢ acompanhada de uma variacao de energia de Gibbs
AG=puh —

podendo-se distinguir trés casos, conforme a temperatura do sistema (Figura 8.5):
1) T=273,15 u® = pu AG=0 H,O (5) » H,O (J)
2) T>273,15 u < u AG<0 H,O (s) = H,O ()
3) T<273,15 u > AG>0 H,O (s) < H,O ()

Na temperatura de fusao, o sistema difdsico estd em equilibrio, pois o potencial quimico da
substancia € o mesmo nas duas fases. Nessas condicoes, a transferéncia de substancia de uma fase
a outra ¢ um processo reversivel, a temperatura e pressao constantes, que nao acarreta variacao
de energia de Gibbs.

A temperaturas superiores a de fusao, o potencial quimico da substancia, na fase s6lida, ¢ maior
que na fase liquida; por isso, a fusao é um processo espontaneo, acompanhado de uma queda de
energia de Gibbs.

A temperaturas inferiores a de fusao, o potencial quimico da substincia, na fase sélida, é me-
nor que na fase liquida; por isso, a fusao sera acompanhada de aumento de energia de Gibbs. O
processo espontaneo € agora o inverso da fusao, isto €, a solidificacao.

A Figura 8.5 mostra que, num dado intervalo de temperatura, a fase estavel é aquela em que
o potencial quimico da substancia é o mais baixo.

8.14 - CONTRIBUIGAO DE AHE ASPARA O VALOR DE AG
A funcao de Gibbs ¢ uma propriedade composta, pois
G=H-1TS

e, da mesma forma, tem-se para o potencial quimico de uma substancia pura

? Quando a pressao considerada for igual a 1 atmosfera, usa-se a temperatura normal de fusdo e de ebuli¢ao, reser-
vando a denominac¢ao temperatura padrao de fusao e de ebuli¢ao para quando a pressao considerada for igual a
1 bar (1 bar = 10° Pa).
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u=H-TS (8.86)

Por isso, a diferenca de potencial quimico de uma substancia em fases distintas, a mesma tem-
peratura e pressao, sera

U@ — = g — O _ 7[5 - ]

ou
AG=AH-TAS (8.87)

Vé-se, entao, que a energia de Gibbs de mudanca de fase, AG, € determinada pela entalpia de
mudanca de fase, AH(calor de fusao, vaporizacao etc.), e pela entropia de mudanca de fase, AS.

As quantidades AH e AS sao sempre positivas em processos como fusao, vaporizacao e subli-
macao. Todavia, as suas contribui¢oes para o valor de AG tém sinal oposto e tais processos serao
espontaneos nas temperaturas que nos dao TAS> AH porque entao AG < 0.

Considere-se novamente a fusao da dgua
H,0 (s) = H,0 ()

examinada a luz da equacao (8.87).

Aqui também trés casos podem ser distinguidos, conforme a temperatura do sistema (Figura 8.6):

1) T=273,15 TAS=AH AG=0 H,0 (s) » H,O (/)
9) T>273,15 TAS> AH AG<0 H,0 (s) — H,0 (1)
3) T< 273,15 TAS< AH AG>0 H,0 (s) « H,0 (1)

Como AH e AS sao praticamente independentes da temperatura, na vizinhanca de 273 K, o
sinal de AGfica determinado exclusivamente pela temperatura.

Considere-se, agora, a vaporiza¢ao da agua (Figura 8.7). O equilibrio da dgua liquida com o
seu vapor a pressao de 1 atm s6 € possivel na temperatura 100°C = 373,15 K.

Pergunta-se, entdo, se serd possivel converter agua liquida em vapor de 1 atm nao a 100°C
mas a 25°C, sendo dados, nessa temperatura,

AH,og=44,0 Jmol  AS,s=118,8 k].mol"'K"!

AG=AH- TAS=44000 - 298 x 118,8 = 8598 J.mol™
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P=1atm

TAS

AH

; AH
B0
(]
=
()
TAS

273,15

v

Figura 8.6 — Variacao de AH e TAS com a temperatura para o equilibrio de fusao da dgua

A
P=1atm
AH
TAS

<
“Bn
3
=
© AH

TAS

T
298,15 373,15

Figura 8.7 — Variacdo de AH e TAS com a temperatura para o equilibrio de vaporiza¢do da dgua
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Verifica-se que a conversao indicada nao € possivel, sendo espontanea a conversao inversa
(condensacao do vapor de dgua), porque, entao,

AG=-8598 J.mol™!
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8.15 - EQUAGAO DE CLAPEYRON

Considere-se novamente a condicao de equilibrio entre fases de uma substancia pura:
o=y (T, P (8.84)

Se a pressao for alterada para P+ dP, o equilibrio s6 se mantera se a temperatura for igual-

mente alterada para um valor 7+ d7 tal que os acréscimos de potencial quimico da substancia
sejam iguais nas duas fases:

U+ duh=py® + du® (T+dT; P+ dT)
ou
dll<l): dll(?)

Este deslocamento infinitesimal do equilibrio ¢ feito ao longo de uma linha de interseccao
AB (Figura 8.4) representativa dos estados de equilibrio entre as fases.

o nfinitesimai il quimi uzi P e
Os acréscimos infinitesimais de potencial quimico produzidos por acréscimos infinitesimais
de pressao e de temperatura sao dados pela equacao (8.85), devendo-se ter

—§0AT+ VO dP= - §2dT + Vap

[S@-5W]dT = [V — V"] 4P

ap §®-§W
e

AP AS

dT AV (8.88)

Entretanto, para duas fases em equilibrio,

AG=AH-TAS=0

As = AH
T
e, em virtude disso,
4P _ AH (8.89)
dT TAV
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Esta equacao, estabelecida por Clapeyron (1834), da a taxa de variacao da pressao com a tem-
peratura, em torno de uma temperatura 7'de equilibrio entre duas fases de uma substancia pura.
Vé-se que este coeficiente fica determinado por esta temperatura e pelos desniveis de entalpia
AH e de volume AV, por mol de substancia, entre as fases em equilibrio na temperatura 7.

Os estados de equilibrio de uma substancia pura podem ser descritos num diagrama P— 7. As
curvas OA, OBe OCdao as condicoes de temperatura e de pressao em que duas fases podem coe-
xistir em equilibrio (Figura 8.8).

Sélido Liquido

v

Figura 8.8 — Equilibrio entre fases de uma substancia pura

A equacao de Clapeyron dd, em cada ponto de uma curva, a inclinacao respectiva (dP/dT)
em funcdo de AH e AV e da temperatura T correspondente a este ponto. Nos processos de vapo-
rizacdo, sublimacio e fusio, AH e AV sdo sempre quantidades positivas e, por isso, em todas as
curvas de equilibrio, OA, OB e OC, o coeficiente angular dP/dT é positivo, isto é, a pressao de
equilibrio aumenta com a temperatura de equilibrio.

H4, contudo, poucas excecoes para o equilibrio liquido-sélido. E o caso da agua, em que a
fusao ¢ acompanhada de contra¢ao de volume (AV <0) e dP/dT< 0; a curva de fusio OC apresen-
ta-se inclinada para a esquerda.

8.16 —AREGRA DAS FASES

Considere-se novamente um sistema heterogéneo, constituido de ¢ fases e c componentes,
em equilibrio térmico, mecanico e quimico (Figura 8.3).
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O estado termodindmico desse sistema ficara conhecido quando, além da temperatura 7'e
da pressao P, que sao as mesmas em todas as fases, for dada também a composicao de cada uma
das ¢ fases:

- 1
T, P, (X7, Xppeeey %)V, ooy (2, Xpeen, X,) (@ (8.90)

Estas variaveis de estado sao todas intensivas € o seu namero sera
n=2+@c (8.91)

Todavia, num sistema em equilibrio, essas varidveis nao sao todas independentes entre si, por-
que arbitradas algumas, as demais ficam determinadas. Ao ndmero minimo de varidveis indepen-
dentes que devem ser especificadas para que as demais fiquem também determinadas da-se o nome
de varianca ou graus de liberdade.

A regra das fases, estabelecida por Gibbs (1876), mostra que a varianca de um sistema aumenta
com o numero de componentes e diminui com o numero de fases.

Para determinar a varianca, é preciso verificar quais as relacoes de dependéncia existentes
entre as nvariaveis de estado especificadas na equacgao (8.90).

Em primeiro lugar, a soma das fracoes molares dos componentes € igual a unidade em cada
uma das fases,

Y x@=1 o= (1), (2),..(9) (8.92)

o que da ¢ relacoes deste tipo.

Em segundo lugar, tem-se a igualdade de potencial quimico de cada um dos componentes
em cada uma das fases,

W =@ = =p® i=1,2..,¢ (8.93)

o que da mais (@ — 1) relacoes para cada componente ou ¢ (¢ — 1) relacoes para os ¢ componentes.

Note-se que arelacao de igualdade entre os potenciais quimicos implica uma interdependéncia
entre as varidveis de composicao das diversas fases, porque, a T'e Pconstantes, o potencial quimi-
co de um componente de uma fase depende apenas da composicao da fase.

Em terceiro lugar, se os componentes do sistema forem reativos entre si, ¢ possivel haver um
certo numero, 1, de reacoes quimicas independentes; ao atingir o equilibrio quimico, as concentra-
coes dos componentes ficam inter-relacionadas pelas constantes de equilibrio das reacoes possiveis.

Portanto, em sistemas de componentes quimicamente ativos, o equilibrio quimico determi-
na rrelacoes de dependéncia, sendo uma para cada reacao quimica independente.

O numero total de relacoes entre as variaveis de estado sera:

z=@0+c(@=1)+r (8.94)
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A diferenca entre o nimero n de variaveis e o numero z de relacoes entre essas variaveis da o
numero de graus de liberdade do sistema em equilibrio, a temperatura e pressao constantes.

L=2+@c-[@+c(0p-1)+7]

L=(c-1n+2-0¢ (8.95)
Em sistemas de componentes quimicamente inertes, r=0 e
L=c+2-¢ (8.96)

Quando se escreve a condi¢ao (8.93) estd implicita a presenca de cada componente em todas
as fases. Contudo, as nossas conclusoes nao serao afetadas se, por exemplo, um componente ¢ es-
tiver ausente de uma fase o por ser insolivel nela.

Nesse caso, uma das equacoes cai em (8.93), mas outra condi¢ao deve ser acrescentada, ex-
primindo a insolubilidade de i na fase o, isto €,

X =0

Assim, o nimero de condicoes fica inalterado e a regra das fases permanece vdlida. O exemplo
mais simples de equilibrio entre fases é o de uma substancia pura. Nesse caso, a equacao (8.96) da

L=c+2-¢9=3-0¢

e como o niumero minimo de fases € ¢ = 1, o nimero maximo de graus de liberdade sera L= 2.

Isso significa que, no maximo, duas varidveis sao necessarias para descrever todos os estados
de equilibrio de um sistema simples e esses estados podem ser representados pelos pontos de um
plano limitado por duas coordenadas ortogonais, como o da Figura 8.8.

Se ¢ =1, L =2 ¢ os estados de equilibrio sao representados pelos pontos das dreas sélido, li-
quido e gas, os quais s6 ficam determinados quando temperatura e pressao forem especificadas;
o sistema ¢ divariante.

Se ¢ =2, L=1 e os estados de equilibrio sao representados pelos pontos das curvas AO, OB, OC,
ao longo das quais duas fases coexistem em equilibrio e u" = u®. Vé-se que, fixada a temperatura
de equilibrio, fica determinada a pressao de equilibrio e vice-versa; o sistema € monovariante.

Se ¢ =3, L=0 e o unico estado de equilibrio possivel é representado pelo ponto O, resultante
dainterseccao das curvas AO, OB, OC, no qual as trés fases coexistem em equilibrio e ' = u=p®. O
ponto O é conhecido como ponto triplo, caracteristico da substancia particular considerada. A
coexisténcia das trés fases em equilibrio determina a temperatura e a pressao, nao restando ne-
nhum grau de liberdade; o sistema € nulivariante.

8.17 —~POTENCIAL QUIMICO E PRESSAO

Sabe-se que para um mol de uma substancia pura,
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du=—SdT+ VdP (8.85)

Se a temperatura for mantida constante, todas as transformacoes da substancia se verificam
sobre uma isoterma e

ou —
_ My
du=VdP ou (GPJT (8.97)

Vé-se que o potencial quimico de uma substancia sempre aumenta com a pressao e que esta
influéncia é consideravel nos gases, mas muito menor nas fases condensadas, porque o volume
molar dos liquidos e dos s6lidos é muito inferior ao volume molar dos gases.

A variacao isotérmica do potencial quimico entre duas pressoes é obtida por integracao da
equacao (8.97), o que exige o conhecimento da funcao V(P) na temperatura considerada:

P _
Ho — 1y =J.P V(P)dp
1

A relagdao V(P) € calculada por intermédio da equacdo de estado da substincia considerada
ou por meio dos dados V, P, T'obtidos experimentalmente. No primeiro caso, tem-se uma integra-
¢ao analitica; no segundo, uma integracao grafica.

Considere-se inicialmente o caso mais simples, um gds ideal, cuja equacio de estado é V= RT/P.
Substituindo na equacao (8.97),
du=VdP=RTdIn P (8.98)

Em processos isotérmicos, tem-se, por integracao,

[=RTIn P+k (8.99)

onde k é uma constante de integracao que s6 depende da temperatura considerada.

Se a pressao passa de P, a P,, o potencial quimico do gas ideal sofre a variacao

b
o — g = RTIn— (8.100)
B

Mas as variacoes de potencial quimico de uma substancia, numa dada temperatura, podem
ser referidas a um estado-padrao da substancia, a ser arbitrado, no qual a pressao ¢ P’ e o poten-
cial quimico é p":

P
h o= RTIn— (8.101)
0
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A razao P/P° é um nimero puro e a dimensao da equacao (8.101) é energia.mol”’. Como es-
tado-padrao de um gas ideal, toma-se o gas sob a pressao de 1 barna temperatura considerada. Se a
pressao for medida em bar,

r

P

o=7="
P 1

onde P ¢é ainda um numero sem dimensao.

Com a escolha desse estado-padrao, a equacao (8.101) torna-se:

u=p’+ RTIn P (8.102)

Essa equacao mostra que o potencial quimico de um gas ideal, numa determinada tempe-
ratura, ¢ dado pela soma de duas parcelas: a primeira s6 depende da temperatura considerada,
pois u° é definido para 1 bar; a segunda depende também da pressao, podendo ser aditiva, quan-
do P> 1 bar ou subtrativa quando P< 1 bar.

A diferenca u — u° é representada no diagrama da Figura 8.9 mediante unidades de RT
(energia.mol?) em funcao da pressao. Essa diferenca é nula quando P= 1 bar, mas tende a — oo
quando P — 0. Sendo uma propriedade composta, expressa por

u=H-T5 (8.86)

compreende-se que o potencial quimico possa assumir valores negativos a pressoes reduzidas.
Quando a pressao diminui, aumenta a entropia do gds ideal, ao passo que a entalpia se mantém
inalterada.

2RT

RT

(=1 0 I I | | P (bar)

-RT

-2RT

Figura 8.9 — Variacao do potencial quimico de um gas ideal com a pressao
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8.18 —POTENCIAL QUIMICO, FUGACIDADE E ATIVIDADE

Considere-se agora uma substancia real qualquer. A equacao de estado ¢, entao, altamente indivi-
dual e inclui constantes que dependem da natureza quimica da substancia. Por isso, a integracao ana-
litica ou grafica da equacao (8.97) é laboriosa e o resultado € particular para cada substancia.

Para contornar esta dificuldade, Lewis (1901) definiu uma nova propriedade intensiva cha-
mada fugacidade (f), que esta relacionada com o potencial quimico da mesma forma que a pres-
sao de um gds ideal estd relacionada com o seu potencial quimico.

Trata-se de um artificio que consiste em generalizar a equacao (8.98) para todas as substancias,
nela substituindo a pressao, P, pela fugacidade, f, com o que se ocultam, nesta tltima, as diferen-
cas de comportamento entre as substancias reais e os gases ideais. Tem-se, entao, como equacao
de definicao da fugacidade:

du=VdP=RTdIn f (8.103)

Comparando essa equacao com a (8.98), vé-se que a fugacidade de um gas ideal se confunde
com a pressao, de sorte que a fugacidade de um gas real tende para Pquando Ptende para zero:

lim [ij =1
P-0\ P (8.104)
Aintegracao da equacao (8.103) da
U=RTIn f+k (8.105)

onde k é¢ uma constante de integracao que s6 depende da natureza quimica da substancia e da
temperatura considerada. Ja se sabe que, no caso de duas fases de uma substancia estarem em
equilibrio, o potencial quimico da substincia sera o mesmo em ambas, acrescentando-se, agora, que
o0 mesmo se pode dizer da fugacidade:

U = p® (8.84)

fO=f@ (8.106)

Por isso, a fugacidade de um liquido ou de um sé6lido ¢ igual a do respectivo vapor que esta
em equilibrio na temperatura considerada.

A fugacidade, como o potencial quimico, é um fator de acao que exprime a tendéncia da subs-
tancia migrar, fugir ou escapar de uma para outra fase. Mas a fugacidade tem, sobre o potencial
quimico, a vantagem de nao assumir valores negativos.

Em resumo, a fugacidade de um gas relaciona-se a sua pressao; a fugacidade de um liquido
ou de um sélido, a respectiva pressao de vapor e a fugacidade de um componente de uma solu-
¢a0, a sua concentragao, como sera mostrado oportunamente.
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Deve-se a Lewis, também, o conceito de atividade.

A variacao de potencial quimico de uma substancia entre dois estados situados sobre a mes-
ma isoterma serda

Ho —H1 = RTIHQ

S (8.107)

Se a variacao for referida a um estado-padrao da substancia,
w—p’ :RTln% (8.108)

onde 1’ e f° referem-se ao estado-padrao a ser arbitrado.

A razio f/f° é um nimero sem dimensao que representa a fugacidade da substancia no estado
atual, medida em relacao a do estado-padrao. A esta quantidade, Lewis deu o nome de atividade:

a= % (8.109)
Com esta nova funcao, a equacao (8.108) ¢ escrita:
u=p’+ RTIn a (8.110)

que tem a mesma forma da (8.102).

Essa expressao, absolutamente geral, da o potencial quimico de qualquer substancia pura,
seja gas, liquido ou sélido. Ela permite definir o estado-padrao de uma substancia como o estado
de atividade unitaria, pois

u=u0 quando a=-—"5=1

Vé-se, igualmente, que o potencial quimico ¢ dado pela soma de dois termos: o primeiro, i, s6
depende da temperatura considerada e da natureza quimica da substancia; o segundo depende da
temperatura e da atividade (ou da fugacidade, porque f° é constante numa dada temperatura). Numa
transformacao isotérmica, (° se mantém inalterdvel mas RT'In avaria com a atividade.

Por fim, com rela¢ao ao equilibrio entre duas fases, a igualdade de potencial quimico implica
igualdade de atividade se o estado-padrao escolhido for o mesmo nas duas fases. Nesse caso,

‘U(l) = ‘U(Z)

aV=qaq® (8.111)
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8.19 - DETERMINAGAO DA FUGACIDADE DE UM GAS

Viu-se que fugacidade e pressao sao quantidades idénticas nos gases ideais e que esta identi-
dade desaparece na regiao do comportamento real (Figura 8.10). Todavia, uma relacao de de-
pendéncia entre ambas ¢ mantida e a fugacidade, como a pressao, pode ser expressa em bar.

Além disso, por consenso geral, toma-se como estado-padrao dos gases o estado de fugacida-
de unitdria, de modo que a atividade e fugacidade sao quantidades idénticas no caso de gases.
Assim, se f°=1 bar,

HZL(): f :f
/" lbar (8.112)
e a equacao (8.110) passaa
u=u°+RTIn f (8.113)

que tem a mesma forma da (8.102).

Essa equacao (8.113) nao pode ser empregada nos calculos da constante de equilibrio e da
afinidade quimica, a menos que se saiba calcular a fugacidade do gas em funcao da pressao medi-
da no manometro.
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2 4 6 8 10
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Figura 8.10 — Variacao da fugacidade de um gas com a pressao
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Fugacidade e pressao podem ser relacionadas mediante um fator empirico, conhecido como
coeficiente de fugacidade:

_J
J=yPou v =5 (8.114)

Esse fator varia com a pressao e a temperatura
Y (T, P)
mas pode ser determinado em cada estado do gés. E evidente que y— 1 quando P— 0, segundo
jaseviuem (8.104).

A determinacao do coeficiente de fugacidade é feita por integracao grafica ou por integra-
¢ao analitica da equacao (8.103). No primeiro caso deve-se dispor dos dados empiricos relativos
ao comportamento P, V, T'do gds em questao; no segundo, emprega-se uma equacao de estado,
devendo ser conhecidas as constantes caracteristicas do gas.

1) Integracdo grifica

Escreve-se novamente a equacao

VdP=RTdIn f (8.103)

ou

v
dlnf=——adP
=%

Subtraindo de ambos os membros a quantidade dInP, obtém-se:

dlnf—dlnP:LdP—dlnP
RT

f Vo1
dint=| — —— |aP
NS =R TP (8.115)

Integrando entre os limites de pressao zero e P,

Ipdlnizfp(L—leP (8.116)
0 P J\RT P

Mas, no limite inferior, f/P=1 e Inl = 0, resultando

SV
1nP_J'O[RT deP (8.117)

g o FISICO-QUIMICA | o 383



Dispondo dos dados experimentais P, V, T'do gas problema, pode-se construir um grafico (Fi-
gura 8.11) em que a quantidade (V/RT-1/P) é lancada na ordenada e Pna abscissa. A drea sob
a curva, entre a pressao nula e a pressao P considerada, numa dada temperatura, representa

In (f/P) = Inydo gas na pressao Pe temperatura 7 considerada.

. \\\

0 200 400
Figura 8.11 — Integracao grafica que da a fugacidade do N, na pressao de 800 bar na temperatura de 0°C

% |

1000

P (bar)

-0,0005

O diagrama da Figura 8.11 refere-se ao nitrogénio na temperatura de 0°C. Nota-se que a area
€ negativa a baixas pressoes, enquanto y< 1, mas se torna positiva a pressoes mais elevadas, quan-
do vse torna superior a unidade. A area hachurada do diagrama da o valor do logaritmo de yna

pressao de 800 bar.
No caso de um gas ideal, V/RT=1/Pea equacao (8.117) dd f/P=1, como era de se esperar.
Os dados empiricos relativos ao comportamento P, V, T'de um gas podem ser expressos por

meio de um fator de compressibilidade que, como se sabe, é definido pela equacao:

Osvalores de z, em cada temperatura e a diversas pressoes, encontram-se reunidos em tabelas
ou representados graficamente por meio de isotermas num diagrama z— P.
Mas o fator de compressibilidade pode ser explicitado na equacgao (8.117), multiplicando e

dividindo por Po membro direito. Tem-se, entao,

ol DT
1ni=j 1%
o\ RT P

ou
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lni:IP(Z_IJdP
P bl p (8.118)

Numa dada temperatura, conhecida a variacao de zcom P, aintegral (8.118) é dada pela drea
sob a curva obtida num diagrama em que os valores de (z—1)/Psao lancados na ordenada e Pna
abscissa. Alguns resultados obtidos para o Ny a 0°C sao dados na Tabela 8.1.

TABELA 8.1 - VALORES DE PRESSAO E DE FUGACIDADE DO N, A 0°C

P (bar) z=PV/RT y=f/P f (bar)
50 0,9846 0,979 48,65
100 0,9846 0,967 96,7
200 1,0365 0,971 194,2
400 1,2557 1,061 424 4
800 1,7959 1,489 1191,0

1000 92,0641 1,834 1934,0

Vé-se que na temperatura de 0°C, o coeficiente de fugacidade do N, diminui a principio, mas
aumenta depois continuamente a medida que aumenta a pressao. O erro cometido quando se
usa a pressao em vez da fugacidade, na expressao do potencial quimico, nao é grave a pressoes
moderadas, mas se torna muito grande a altas pressoes.

Quando nao se dispoe de dados experimentais sobre o comportamento de um gas, a lei dos
estados correspondentes permite obter valores aproximados do coeficiente de fugacidade, bastando
conhecer as constantes criticas do gas.

Deve-se lembrar que em igualdade de pressao reduzida (n = P/P,) e de temperatura reduzida
(0 =T/T,, isto é, em estados correspondentes, todos os gases possuem o mesmo fator de com-
pressibilidade. Constroéi-se, assim, um diagrama generalizado (ou reduzido) de compressibilida-
de, vdlido para qualquer gas, que registra a relacao z(T) sobre isotermas de temperatura reduzi-
da, conforme foi mostrado na secao 3.14 e na Figura 3.15.

Os valores de z assim obtidos em funcao de m, numa dada temperatura reduzida, 8, podem
ser levados a equacao (8.118), onde P ¢é substituido por 7:

/ J‘”z—l
ml-[ 22
S (8.119)

Alintegracao grdfica desta equacao permite determinar 7y, em qualquer pressao reduzida, numa
dada temperatura reduzida, 6, e construir, assim, um diagrama generalizado que registra a rela-
cao Y (1) sobre diversas isotermas reduzidas (Figura 8.12).
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Figura 8.12 — Curvas generalizadas de fugacidade
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A Tabela 8.2 dd alguns valores de Y assim obtidos para o nitrogénio na isoterma reduzida
0=2,17, que corresponde a 273 K = 0°C, pois, para esse gds, T,= 126 K e Pc= 33,9 bar.

TABELA 8.2 - VALORES DA PRESSAO E DA FUGACIDADE DO N, A 0°C DE ACORDO COM A EQUAQAO (8.19)

P (bar) T y=1£/P f (bar)
50 1,5 0,98 49
100 3,0 0,97 97
200 6,0 0,98 196
400 12,0 1,07 428

2) Integracdo analitica

O coeficiente de fugacidade pode ser obtido também por integracao analitica da equacao
(8.117) ouda (8.118), onde V ou z respectivamente, sdo expressos em funcao da pressio, me-
diante uma equacao de estado, tal como a de van der Waals, ou como a equacao virial.

A pressoes moderadas, a equacao de van der Waals se reduz a uma equacao virial de dois ter-
mos, como foi visto na secao 3.8:

PV=RT+ BP (8.120)

Nessas condicoes, PV é funcio linear de Pnuma dada temperatura e, dividindo (8.120) por
PRT,

Substituindo em (8.117),

ou

S _ o BPIRT
P

Mas ¢ =1 + x quando x << 1. E o caso da expressao anterior, quando a pressao ¢ moderada,
porque BP/RT é tao pequeno que
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[ _,, BP _RT+BP
P RT  RT

Comparando com a equacao (8.120),

~ [~
3%

(8.121)

Desta relacao se tiram duas conclusoes:

a) como f/P=Ye PV/RT=z, o coeficiente de fugacidade é igual ao fator de compressibilida-
de na regiao de pressoes moderadas, isto €, Y=z

b) como a pressdes moderadas RT/ V pode ser substituido pela pressao P, que um mol de gas
ideal exerceria ocupando um volume V,

N~

P
p, P=yIFa (8.122)

Esta relacao indica que a pressao Pde um gds real, enquanto pequena, € intermedidria entre
a fugacidade e a pressao ideal e € igual a média geométrica das duas.

8.20 - VARIAGAO DA FUGACIDADE COM A PRESSAOQ. ATIVIDADE DE SOLIDOS E LIQUIDOS

Fugacidade e atividade, tal como o potencial quimico, sofrem influéncia da pressao. Da proé-
pria equacao de definicao da fugacidade

VdP=RTdIn f (8.103)

tira-se que
Ay V. 8.193
oP ). RT (8.123)

Mas a= f/ f° e f° s6 varia com a temperatura. Tem-se, pois, igualmente,

(al’““j -V (8.124)
oP ), RT

Integrando a equacao (8.123)
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P, _
n%:% PZ Vdp (8.125)
1 1

equacao que da a variacao da fugacidade de uma substancia quando a pressao varia de P, a P,
numa dada temperatura.

Essa integracao soé serd possivel se for conhecida a relacao V (P), quer mediante dados empi-
ricos, quer por meio da equacao de estado da substancia. No primeiro caso, obtém-se uma inte-
gracao grafica; no segundo, uma integracao analitica.

Tratando-se de substancias sélidas ou liquidas, a fugacidade é aproximadamente igual a res-
pectiva pressao de vapor e a equacao (8.125) mostra como varia a pressao de vapor da fase con-
densada com a pressdo total que sobre ela se exerce. Mas o volume molar V de um sélido ou liqui-
do pouco varia com a pressao, porque o coeficiente de compressibilidade das fases condensadas
¢ muito pequeno. Por isso, para variacoes moderadas de pressao,

‘7
IHQZE(PQ—PI) (8126)

N

Por outro lado, o volume molar V de uma substincia, em fase condensada, é muito pequeno
em relacao a R7, que representa o volume molar de um gas ideal sob a pressao de 1 bar, na tem-
peratura 7. Conclui-se que a fugacidade dos sélidos e dos liquidos pouco se altera com variacoes
moderadas da pressao total a que estao sujeitos.

Se f* for a fugacidade da substincia sob a pressao total de 1 bar, a fugacidade fsob qualquer
pressao moderada, superior a 1 bar, serd praticamente igual a f°. Isso significa que, numa dada
temperatura, embora variando a pressao, a atividade dos sélidos e liquidos mantém-se pratica-
mente igual a unidade, isto €,

%ﬂ (8.127)

a=

Como consequiéncia, tendo em vista que

u=u"+RTIn a (8.110)

conclui-se que o potencial quimico de uma substancia pura, s6lida ou liquida, a qualquer pressao
moderada superior a 1 bar, pode ser considerado igual ao potencial quimico padrao na mesma
temperatura, ou seja,

L= (8.128)
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8.21 - VARIAGAO DA FUGACIDADE COM A TEMPERATURA

A fugacidade, tal como o potencial quimico, sofre a influéncia da temperatura. Considere-se
a equagao:

o =y = RTln% (8.107)
1

referente a variacao de potencial quimico de uma substancia entre dois estados situados sobre a
mesma isoterma.

Imagine-se a substancia sob a forma de gas, liquido ou sélido sofrendo uma transformacao
isotérmica entre o estado atual em que se encontra e um estado de gds ideal. A equacao (8.107)
da, entao,

&

u*—u:RTln];—_ (8.129)

na qual o asterisco serve para indicar o estado ideal.

Dividindo a equacao (8.129) por T e diferenciando em relacao a 7,
(1 */T)} {Mt/ﬂ} dln [ * dln f
- =R —— | —-R
[ or |, | ar |, or Jp T ), (8.130)

A primeira derivada a direita € nula porque f* = Pe P¢é constante. Por outro lado, segundo a
equacao de Gibbs-Helmholtz (8.40) deve-se ter, para um mol de substancia,

own)| _ H
[—aT L— = (8.131)

A equacao (8.130) d4, agora,

[61nfj H* H
R —*| =—-—=
or )p T* T?

oln f H*-H
or ). rp? (8.132)
P

A equacao (8.132) da o coeficiente de variacao do logaritmo da fugacidade com a temperatu-
ra em torno de uma temperatura 7. O numerador a direita refere-se a essa mesma temperatura 7'
e representa a variacao isotérmica de entalpia que acompanharia a dispersao de um mol de substan-
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cia do estado atual (gas real, liquido ou s6lido) ao estado de gas ideal. Para um liquido, a variacao
(H'—H) representa, aproximadamente, o calor de vaporizacao; para um solido, o calor de subli-
macao; para um gas real, a entalpia de expansao.

8.22 - POTENCIAL QUIMICO DE UM COMPONENTE DE UMA SOLUGAO

As relacoes estabelecidas para o potencial quimico de uma substancia pura aplicam-se tam-
bém ao potencial quimico de um componente de uma solucao.

Para uma substancia pura,

du=—8dT+ VdP (8.85)

ou = ou =
=1 =-8 X =V
[87“)}) (8.133) (8PJT (8.134)
Analogamente, no caso de uma solucao,
dG=—-SdT +VdP + E W;dn; (8.67)

Mas dG é uma diferencial exata e o critério de Euler da:

(%j _[os (GL) __[ev.
orT P, on, TP, oP T, on, TP,

A direita das expressoes, tem-se as propriedades molares parciais §; e V;, respectivamente, de
sorte que se pode escrever:

a}l ~ a“ ~
M) __3 M) _y
(aT ]P,ni i (8.135) [ P JT,n i (8.136)

equacoes estas que tém a mesma forma de (8.133) e (8.134).

Portanto, analogamente a equacao (8.85), tem-se para um componente de uma solucao de
composicao constante,

du,=—-S,dT+ V,dP (8.137)
Por outro lado, para qualquer sistema, incluindo solucoes,

G=H-1T1S (8.2)
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Diferenciando em relacao ao nimero de méis de um componente da solucao, sob condi¢coes

de T e P constantes,
on T,.Pn on; T,P,n on; T,P,n

j AN AN

ou

,uz-=17-—T§-

i i

(8.138)

equacao vdlida para um componente, mas que tem a mesma forma da (8.86).

Combinando a equacao (8.138) com a (8.135),

W = fll + T(%j
T Jpy, (8.139)

que tem a mesma forma de (8.36).

Prosseguindo, seja a derivada parcial

[a(u7 /’1‘):| = Yi(aul /a 71)1)’"1 B ul
aT P.n T2

Combinando com a equacao (8.139), obtém-se

own) A
T lp, — T° (8.140)

semelhante a (8.40).

8.23 - POTENCIAL QUIMICO, FUGACIDADE E ATIVIDADE
DE UM COMPONENTE DE UMA SOLUGAO

Ainfluéncia da pressao sobre o potencial quimico de um componente de uma solucao ¢ dada por:

(%j _7
P ), (8.136)
dy, = VdP
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A integracao desta equacio exige o conhecimento da funcio V; (P). O caso mais simples é o
da mistura de gases ideais na qual, segundo a lei de Dalton, cada componente obedece a equacao
de estado

PV=nRT
Diferenciando em relacao a n;,
EAN
o )y p, ) P, (8.141)
Substituindo esta expressao na equacao (8.136), obtém-se
~ dP
du, =Vl.dP:RT?=RlenP,. (8.142)
que da, por integracao,
W=ul+ RTIn P, (8.143)

semelhante a (8.102).

Tratando-se de solucoes gasosas reais ou de quaisquer soluc¢oes liquidas ou sé6lidas, a integra-
cao da equacao (8.136) apresenta as dificuldades jd conhecidas. Faz-se uso, entao, da fugacidade
definida para um componente de uma solu¢ao gasosa, liquida ou sélida pela expressao:

du,= V,dP= RTdIn f, (8.144)

analoga a (8.103).

A variacao do potencial quimico de um componente, em relacao a um estado-padrao a ser
arbitrado, mas situado sobre a mesma isoterma, sera

M — M? = RTlnj—i)

?

ou

Ww=u’+ RTn q (8.145)

onde
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a; =L (8.146)

8.24 — VARIAGAO DA FUGACIDADE DE UM COMPONENTE
DE UMA SOLUGAO COM A PRESSAO E COM A TEMPERATURA

Da equacao (8.144), obtém-se

Oln f; _i
oP '1‘,n,_ T (8.147)

Por outro lado, seguindo o processo idéntico ao empregado na deducao de (8.32),

(8lnfl-j _H; -H,
P.n

a7 R7° (8.148)

8.25-POTENCIAL QUIMICO DE UM COMPONENTE DE UMA MISTURA DE GASES

Por convencao, o estado-padrao de um gas, seja puro ou componente de uma solucao gasosa,
¢ o estado de fugacidade unitdria (f°= 1 bar). Por isso a atividade de um gas é idéntica a sua fuga-
cidade e ambas sao nimeros sem dimensao, pois

R
Cf) 1bar (8.149)

Tem-se, entao, como expressao do potencial quimico de um componente de uma mistura de
gases,

=10+ RTn f, (8.150)

1) Mistura de gases ideats

Numa soluc¢ao gasosa ideal, a fugacidade parcial, f;, de um componente ¢ igual a sua pressao
parcial, P,. Por outro lado, a pressao parcial de um componente de uma mistura de gases ideais
pode ser expressa em funcao da molaridade, ¢;, ou da fracao molar, x;. Tem-se, entao,

;= f;= P,= ¢RT= xP (8.151)
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Em conseqiiéncia, o potencial quimico de um componente de uma mistura de gases ideais
pode ser expresso em funcao da pressao parcial, da molaridade ou da fragdo molar.

Da equacao (8.150),
=+ RTIn P, (8.152)

Substituindo P, por ¢RT,

=2+ RTIn RT+ RT'In ¢

Ww=(ud)+ RTIn (8.153)
onde (4! ).=u?+ RTIn RT é asoma de duas constantes na temperatura considerada.
Substituindo P, por x,P,

Ww;=u’+ RTIn P+ RTIn x,

pi= (), + RTn x, (8.154)

onde (u?),=pu?+ RT1n Pé constante na temperatura considerada s6 quando a pressao total, P, da
mistura gasosa for mantida constante.

Nas equacoes (8.152), (8.153) e (8.154), a fugacidade é expressa mediante diferentes varia-
veis de concentracao, mas todas estas quantidades devem ser consideradas nimeros puros, tal como
a propria fugacidade. Isso significa que cada uma das equacoes enumeradas define um diferente
estado-padrao de um componente de uma mistura de gases ideais, a saber:

PY = 1bar %=1 mol.L! x?=1

2) Mistura de gases reais

Numa mistura de gases reais, a fugacidade de um componente nao € igual a sua pressao par-
cial, mas ambas estao relacionadas por um coeficiente de fugacidade, vy;, isto é,

Si=ViPi (8.155)
Entao, segundo a equacao (8.150),
w,=u+ RTIn y,P, (8.156)

Note-se, contudo, que y; nao € o coeficiente de fugacidade do gds puro, sob a pressao parcial
P;, pois devido as interacoes moleculares dos diferentes componentes, o coeficiente y; depende
nao s6 da temperatura e da pressao, mas também da composicao da mistura.
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Todavia, pode-se fazer uso de uma regra estabelecida por Lewis e Randall (1923), segundo a
qual a fugacidade de um componente da mistura de gases reais ¢ dada, aproximadamente, por:

Si=YP, (8.157)

onde v é o coeficiente de fugacidade do componente puro, porém sob uma pressao igual a pres-
sao total, P, da mistura gasosa.

A regra de Lewis e Randall s6 € rigorosamente vdlida para o caso em que, embora reais, os
gases se misturam sem variacao apreciavel de volume.

8.26 — PROBLEMAS PROPOSTOS
8.1) Qual a variacao de energia de Gibbs sofrida por 2,0 litros de um liquido incompressivel quando
a pressao a que o mesmo estd submetido varia de 1,0 bar para 50,0 bar?

8.2) Calcule AG°— AA °na temperatura de 25°C para a reacao de combustio do acido benzéico:
C/HgO, () +7,5 05 (g) = 7 CO, () + 3 HyO ().

8.3) Utilizando uma tabela de dados termodinamicos, calcule o valor de AH 945, AS %95, AG 95 para
areacao N, (g) + 3 H, (g) =2 NH; (g).

8.4) Utilizando uma tabela de dados termodinamicos, calcule o valor de AH g5, AS %5, AG %95 para
areacao CO; (g) +C (s) =2 CO (g).

8.5) Supondo que o vapor de dgua se comporte como um gas ideal, calcule a variacao da energia
de Gibbs molar quando a pressao varia isotermicamente de 2,0 bar a 5,0 bar na temperatura de
298 K.

8.6) Calcule a variacao da energia de Gibbs e da energia de Helmholtz quando 100 g de benzeno
vaporizam:

a) na temperatura de 298 K;
b) na temperatura normal de ebulicao do benzeno, 80,1°C.

8.7) Calcule o acréscimo de energia de Gibbs que acompanha a compressao isotérmica a 25°C de
5,0 mo6is de O, de 0,5 bar a 2,0 bar, supondo comportamento ideal.

8.8) Treés litros de um gas ideal a 25°C e sob a pressao de 5,0 bar, expandem isotermicamente a
um volume de 10,0 litros. Calcule AU, AH, AA, AG e AS para o processo.

8.9) Qual a variacao da energia de Gibbs e da energia de Helmholtz quando 200 g de He na tem-
peratura de 30°C sao comprimidos isotermicamente até que a pressao se reduza a 10% da pres-
sao inicial?

8.10) Qual a variacao da energia de Gibbs que acompanha a expansao isotérmica, a 298 K, de
5 mois de um gas ideal sabendo que o volume final é o dobro do inicial?
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RESPOSTAS

8.1) 9,8 k]
8.2) - 1239]
8.3) AH Jog = — 92,22 K; AS Yo = — 198,86; AG Yoy = — 32,90 K]
8.4) AH %g = — 171,47 KJ; AS Yoy = 175,54 ] K3 AG Yoy = 120,06 k]
8.5) 2,27 kJ.mol"
8.6) a) AG'=6,95kJ; AA = 3,77 kJ;

b) AG=0; AA=—-3,18 k]
8.7) 17,18 K]
8.8) AU=0; AH=0; AA=—1820]; AG=-1820]; AS=6,11 J.K'
8.9) AG=—580,3 kJ; AA = - 580,3 k]
8.10) — 8587 k]
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Equilibrio quimico e afinidade quimica Capitulo 9

9.1 -REAGAO QUIMICA E EQUILIBRIO QUIMICO

Uma reacao quimica consiste na conversao de certas substancias em outras, observando-se que:
a) as substancias reagem entre si segundo proporcoes fixas e definidas;

b) a reacao progride até estabelecer-se um estado de equilibrio quimico caracterizado pela
invariabilidade da composicao do sistema.

Para excluir do estudo da reacao a influéncia de quaisquer variaveis além das de composicao,
admite-se que a transformacao quimica se realiza num reator fechado, a temperatura e pressio cons-
tantes, iguais as do meio externo (1" = T; P= P). Para isso, ¢ necessario que o sistema possa trocar
livremente calor e trabalho com o meio externo (Figura 6.1).

Representando por A, B,..., L, M,... os componentes quimicamente ativos de um sistema, a
reacao pode ser indicada pela equacao estequiométrica

aA+bB+...= 1L+ mM+.. (9.1)

onde os coeficientes estequiométricos a, b,..., [, m,... traduzem a propor¢ao segundo a qual reagem
as substancias, nada tendo a ver com as quantidades arbitrarias postas em reacao, representadas
POr 1y, Ng,..., Ny, Ny

A conversao indicada pela equacao (9.1) chama-se conversao molar unitaria, quando a, b,..., [, m,...
representam numeros de mois, e a conversao molar unitaria da-se o nome de unidade de reagdo.

Um sistema em desequilibrio quimico evolui em dire¢ao ao estado de equilibrio, que € atin-
gido ap6s um certo nimero de unidades de reacdao na direcao reagentes — produtos ou na dire-
¢ao produtos —> reagentes.

A esta tendéncia da reacao evoluir em direcao ao equilibrio quimico chama-se afinidade qui-
mica e € claro que a afinidade decresce a medida que a reacao avanca e torna-se nula quando é
atingido o equilibrio quimico.

O equilibrio quimico, em sistemas mantidos a temperatura e pressao constantes, se caracteriza pela
coexisténcia de reagentes e produtos em concentracoes que nao se modificam com o tempo.

Os estados de equilibrio sao atingidos sempre como termo final de uma reacao, quer partin-
do dos reagentes, quer partindo dos produtos ou de qualquer mistura de reagentes e produtos.
Diz-se, por isso, que as reacoes quimicas sao “invertiveis”, pois evoluem tanto no sentido direto
(reagentes — produtos) como no sentido inverso (produtos — reagentes) dependendo das con-
centracoes iniciais das substancias em reacao.

Essa invertibilidade quimica nao deve ser confundida com a reversibilidade termodinamica,
pois as reagoes quimicas, tal como se processam nos reatores comuns, OCoOrrem em sistemas em
desequilibrio quimico e, como tais, sao termodinamicamente irreversiveis, embora haja equili-
brio térmico e mecanico entre o sistema e o meio externo.



Considerem-se inicialmente quantidades conhecidas, porém arbitrarias, de reagentes n,, ng,...,
Ny, Nyp... que num volume Vdo sistema dao as concentragoes arbitrarias ¢y, ¢g..., ¢z, Cyp-..

fi

Areacao se desenvolve no sentido direto ou inverso concluindo com um estado de equilibrio
caracterizado pelas varidveis intensivas:

Ta P’ (Q‘\)ezp (CB)n]’-H: (CL)(eq: (CM)eqru-

A reacao quimica traduz-se, portanto, por mudanca das concentracoes arbitrarias iniciais, ¢,

em concentracoes de equilibrio (¢),,, permanecendo inalteradas a temperatura € a pressao.

A'investigacao de um grande niimero de reagoes mostrou que as variaveis de concentracao ().,

dos componentes do sistema em equilibrio ficam determinadas pelas concentragoes iniciais arbitrarias
e também por uma relacao constante que guardam entre si, chamada constante do equilibrio quimico,

I m
CrLlm _
| =K (9.2)

CaCp e

dependendo K, apenas da natureza das substancias em reacao e da temperatura considerada.

Cada conjunto de varidveis de concentracao em equilibrio define um estado de equilibrio e
como sao inumeros os conjuntos que satisfazem a equacao (9.2), conclui-se que um numero ili-
mitado de estados de equilibrio pode resultar de uma reacao quimica, em determinadas condi-
coes de temperatura e pressao, dependendo das concentracoes iniciais dos reagentes e dos pro-
dutos. Em outras palavras, a constante de equilibrio ndo determina wm unico estado de equilibrio, mas uma
infinidade deles, situados todos a mesma temperatura e pressdo. Em conclusao, o conjunto das concen-
tracoes (¢;),,em equilibrio € fun¢ao do conjunto de concentragoes c;arbitrarias e do valor da cons-
tante de equilibrio K, na temperatura considerada.

A equacao (9.2) € um resultado empirico e deve ser considerada como a expressao da Lei do
Equilibrio Quimico que pode ser assim enunciada: quaisquer que sejam as concentragoes iniciais dos rea-
gentes e dos produtos, atingido o equilibrio quimico, numa dada temperatura é constante a razdo entre o pro-
duto das concentragoes dos produtos da reacao e o produto das concentragoes dos reagentes, cada concentracao
elevada a wma poténcia igual ao coeficiente estequiomélrico que lhe corresponde.

Todavia, a constancia de (9.2) nao se verifica rigorosamente, a menos que reagentes e produ-
tos formem soluc¢oes ideais. A expressao exata da Lei do Equilibrio Quimico obtém-se, como serd
visto, quando as atividades sao empregadas em lugar das concentracoes.

Exemplo 9.1
Seja a reacao, a 25°C,
2NO; (9) » NyO, (g
Na Tabela 9.1 estao reunidos os dados relativos a quatro experiéncias. Em cada uma delas
sao diversas as concentragoes iniciais e as concentracoes em equilibrio resultantes da reacao. Nao

obstante, o quociente Cy,_, /C3,, € proximo de 220 em todos os casos. Verifica-se, também, que
24 2 ~ . . . .
em todas as quatro experiéncias, a reacao avancou no sentido direto para alcancar o equilibrio.
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9.2 INTERPRETAGAO CINETICA DO EQUILIBRIO QUIMICO

As referéncias feitas na secao 9.1 relativamente a invertibilidade das reacoes quimicas e a Lei do
Equilibrio Quimico resumem observacoes e medidas feitas no decorrer dos séculos XVIII e XIX.

Ainterpretac¢ao desses fatos a luz da teoria cinética levou Guldberg e Waage (1864-67) a esta-
belecer a chamada Lei da A¢do das Massas, que assim pode ser enunciada: a velocidade com que rea-
gem duas substdncias é, em cada momento, proporcional ao produto das respectivas massas ativas.

Por massa ativa deve-se entender o nimero de moléculas ou o nimero de mois por unidade
de volume. E evidente que a reacio entre duas substancias s6 é possivel quando as suas moléculas
colidem entre si e a freqiiéncia das colisoes é proporcional as respectivas concentracoes. Todavia,
apenas uma certa fracao das colisoes serd eficaz, resultando uma constante de proporcionalidade
chamada constante cinética, que depende da natureza das substancias e da temperatura.

Assim, numa mistura homogénea das substancias A, B, L, M que reagem segundo

A+B=L+M (9.3)

tem-se, em cada instante, uma reacao direta de velocidade v, e uma reacao inversa, de velocidade
V,, €Xpressas, respectivamente, por

Vi = kicsep Vo = kocrey (9.4)

que variam a medida que variam as concentragoes.

Se, numa dada mistura de reagentes e produtos, v, > V,, entao a reacao avanca no sentido direto
com uma velocidade determinada, em cada instante, pela diferenca v, — v,. Mas v, diminui na propor-
cao em que A e Bvao sendo consumidos, enquanto v, aumenta na medida em que L e Mvao sendo
formados. O equilibrio quimico resulta, por fim, da igualdade das velocidades opostas. Dai por dian-
te, a composicao do sistema permanece inalterada, nao porque as substancias tenham cessado de rea-
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gir, mas porque as transformacoes se compensam. Se, ao contrario, numa dada mistura, v, <V, 0 equi-
librio quimico serd atingido, desta vez, por efeito de um avanco da reacao no sentido inverso.

Portanto, a Lei da Acao das Massas leva a uma concepcao dindmica do equilibrio quimico,
caracterizado pela condicao:

(Vl)eq = (VQ) eq

ou

ki(cx) yq(CB) q= ky(cp) m{( n) oq

da qual se obtém

‘Llm _ k_l
R (9.5)

€ACB J,q

Como se vé, a Lei da Acao das Massas conduz a constante de equilibrio quimico, cujo valor,
numa determinada temperatura, ¢ dado pela razao entre as constantes cinéticas das reacoes opos-

tas. Pode-se dizer, portanto, que a constante de equilibrio quimico (9.5) pode ser considerada
como a expressao matematica da Lei da Acao das Massas.

Para ilustrar essas consideracoes, foi representada num diagrama (Figura 9.1) a variacao das
concentra¢oes com o tempo para o caso extremamente simples em que se péoem em reagao quan-
tidades equimoleculares de A e B. Decorrido um tempo ¢, o equilibrio quimico é alcancado e as
concentracoes dos componentes se mantém, dai por diante, inalteradas.

Na deducao da equacao (9.5), admite-se implicitamente que a reacao ocorre por interacao
entre os reagentes de um lado e os produtos de outro. Contudo, como se vera no estudo da Ciné-
tica Quimica, muitas reacoes aparentemente simples sao bastante complexas, porque se proces-
sam por etapas em que aparecem diversas substancias intermedidrias.

oncentracao

C

Tempo

Figura 9.1 — Equilibrio quimico
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Suponha que a reacao (9.3) se verifique em duas etapas:
a) A+B=R+S
b) R+S=L+M

As constantes de equilibrio dessas reacoes serao:

CRCs —k—1=K1 ‘Lm _ =K,
CACp k CRCg kQ

Multiplicando as duas constantes, obtém-se:

‘Lm :k_li:K
cacp R ko

significando que a constante de equilibrio de uma reacao nao depende das substancias interme-
didrias eventualmente formadas.

Algumas observac¢oes finais devem ser feitas a propésito da constante de equilibrio.

A relagao (9.2), em que as concentracoes dos produtos da reagao se encontram no numera-
dor, € considerada, por convencao, a constante de equilibrio da reacao direta. Por isso, a constan-
te de equilibrio da reacao inversa sera o inverso da relacao (9.2), isto é,

KC’ = ou K K/ _1 (96)

Uma elevada constante da reacao direta implica uma pequena constante da reacao inversa.

As constantes cinéticas k; e k , aumentam quando aumenta a temperatura, porém em pro-
porcoes diversas. Essa é a razao porque K, = k,/k,aumenta em certas reacoes mas diminui em ou-
tras quando aumenta a temperatura.

O valor da constante K, indica se os diversos estados de equilibrio se situam mais a favor dos
produtos ou dos reagentes numa dada temperatura. Um valor de K, muito superior a unidade
indica um elevado grau de conversao de reagentes em produtos, o contrario valendo quando K, é
muito inferior a unidade, porque entao é K’, que ¢ elevado. A constante de equilibrio esta relacio-
nada com a afinidade quimica, como se verd adiante.

O valor numérico da constante de equilibrio de uma reacao depende da unidade de reacao
considerada. Assim, a 600°C,

_ Cso,
502 + 1/2 OQ = SOg KC - cm C})/Q - 76;16
50,%0,
€50
250, + 0, = 250, K, =———=(7616)
€50,€0,
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Estabelecido o equilibrio, uma variacao da concentracao de um reagente, ou de um produto,
afeta as velocidades da reacao direta e da reacao inversa até estabelecer-se um novo estado de
equilibrio, quando arelacao (9.2) retoma o valor constante K, caracteristico da reacao. Agora, as
concentracoes de equilibrio serdo outras e diz-se que houve um deslocamento do equilibrio por efei-
to de uma variacao de concentracao.

9.3 ~ENERGIA DE GIBBS DE REAGAO. ESPONTANEIDADE E EQUILIBRIO QUIMICO

Embora dé uma interpretacao da constante de equilibrio quimico, a teoria cinética nao ex-
plica os desvios de K,, a temperatura constante, observados nos sistemas reais e se mostra incapaz,
além disso, de proporcionar uma expressao matematica da afinidade quimica.

Estes resultados sao obtidos, como serd mostrado, a partir da energia de Gibbs de reacao, uma
das grandezas de reacao genericamente definidas na secao 1.26.

As equacoes de Gibbs (8.64) a (8.67) foram estabelecidas para transformacoes termelasticas de
um sistema aberto, cuja composic¢ao varia por efeito de troca de componentes com o meio externo.

Tratando-se de um sistema fechado, cujos componentes reagem quimicamente, a Composicao
é determinada, em cada momento, pelo avanco A da reacao. Por isso, pode-se escrever:

U(es, v, L) dU =TdS — PdV + (a—Uj dh (9.7)
b Vs a;\‘ SV
H(S, P,\) dH =TdS + VdP + (a—HJ d\ (9.8)
9, 17 a}\' Sp
0A
A(T, V, 1) dA=-SdT — PdV +| —| dA (9.9)
> Vs a)\‘ v
oG
G(T, P, dG =-=S8dT + VdP + (—j dh (9.10)
T.P
Lembrando que, para cada um dos componentes,
d\ = dn,/v, (1.117)

e também que
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ani S,V,TL} an, S,P,n,] 8nl T,V,nj anl T,P,nj (8.68)
as equacoes (9.7) a (9.10) sdo escritas:
dU:TdS—PdV+[ZViui}0» (9.11)
dH :TdS+VdP+(Zvipijd7» (9.12)
dA = —SdT—PdV+(Zviuink (9.13)
dG = —SdT + VdP + (Zv i, ]dk (9.14)

Mantendo constantes as varidveis naturais dos diversos potenciais termodinamicos, tem-se:

& 55 -5, 1
)y \an Jsp \onpy \on )y, & (9.15)

Para condicoes de temperatura e pressao constantes, temos

oG
e = v.u =AG
(ax )T’P E B (9.16)

i

em que a soma algébrica ZV ; W; éigual a diferenca AG por serem positivos os coeficientes v; dos

produtos e negativos os dos reagentes, sempre que d\ > 0. Tem-se, pois,

AG= ZVi l; (produtos) + Zvi L, (reagentes) (9.17)
ou
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AG= (lu; + muy+ ...) — (ally + bug+ ...) (9.18)
ou

AG = G(produtos) — G(reagentes) (9.19)

A quantidade AG assim definida chama-se energia livre de rea¢do ou energia de Gibbs de rea-
cao. Ela nao representa a variacao da propriedade G entre dois estados de equilibrio, mas sim a
diferenca ou desnivel de energia livre entre produtos e reagentes, por unidade de reacao, num
sistema a temperatura, pressdo e composicdao constantes, determinada esta dltima pelo avanco 4 em
torno do qual foi tomado o intervalo d\.

Como todas as grandezas de reacao, AG é um coeficiente ou taxa de variacao de carater in-
tensivo, pois resulta do quociente entre duas quantidades extensivas.

Sendo uma derivada parcial, AG tal como G, ¢ uma funcao

AG(T,P,)\) (9.20)
que tem por diferencial a expressao:
d(AG):[M} dTJ{M} dP+[a(AG)} dr (9.21)
aT 1p, oP oA lrp

A energia de Gibbs de reacao, como qualquer grandeza de reacao, ¢ uma quantidade instan-
tanea que varia a medida que a reacdo progride. E o que mostra também a equacio (9.16), pois os
potenciais quimicos I, variam com a composicao do sistema, como acontece com todas as proprie-
dades molares parciais.

As condicbes de espontaneidade e de equilibrio estabelecidas na se¢ao 8.7, para transforma-
coes termelasticas de um sistema fechado sao:

AUy <0 dHg,<0  dAp,<0  dG,<0

Por isso, as relacoes (9.15) dao

(), ), ), ), T o
or Jsy O\ Jsp \OA )7y On Jrp 5 '

Essas relacoes mostram que os potenciais termodinamicos (U, H, A, G) sempre diminuem
durante uma reacao espontanea nas condigoes restritivas estabelecidas até que, atingido o equilibrio,
eles alcancam seu valor minimo e sua variacao se anula.

Ficando-se limitado a dltima condicao, valida para as reacoes que se realizam a temperatura e
pressao constantes, trés situacoes podem ocorrer num sistema, conforme sua composi¢cao num
dado instante.
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1) (Rj =Y Vi =AG<0  (R_sP)
TP

Nesta situacdo a reacao € espontanea, pois um avanco dA >0 é acompanhado de diminui¢ao
de energia de Gibbs do sistema. E o que acontece sempre que, por unidade de reacao,

G (produtos) < G (reagentes)

oG
2) [_J :zViH,‘ =AG=0 (R» P)
oA )7 p

Neste caso, o sistema atingiu o equilibrio quimico, porque a energia livre atingiu o nivel mais
baixo possivel nas condicoes de temperatura e pressao consideradas. E o que acontece quando,
por unidade de reacao

G (produtos) = G (reagentes)

oG
3) (ﬁj =Y Vi =AG>0 (R p)
T,P

Nesta situacao, a reacao é forcada porque um avanco dA > 0 é acompanhado de aumento de
energia de Gibbs. E o que sucede quando, por unidade de reacao

G (Produtos) > G (Reagentes)

Mas uma reacao forcada s6 € possivel a custa de trabalho 1til, aplicado ao sistema (AG=w’,).
Por isso, espontanea seria agora a reacao inversa, porque essa seria acompanhada de diminuicao
de energia de Gibbs.

Os trés casos podem ser observados no diagrama da Figura 9.2, onde é mostrada a curva de
variacdo de energia de Gibbs, G, de um sistema com o avanco A da reacao.

O ramo descendente (xe) da curva de energia de Gibbs corresponde a reacao espontanea, no
sentido direto (R — P), pois em todos os seus pontos (dG/9dA) < 0.

O ponto (e) de energia de Gibbs minima corresponde ao equilibrio quimico (R » P), pois ai
se cumpre a condi¢ao (dG/d\) =0.

O ramo ascendente (ey) corresponde a uma reacao forcada, s6 possivel a custa de consumo
de trabalho ttil, pois em todos os seus pontos (dG/dA) > 0. Isso significa que, em todas as misturas
situadas a direita de (¢), a reacao espontanea tem o sentido inverso (R < P).

Como se vé, a energia de Gibbs de reacao AGda a medida da afinidade quimica em processos
isotérmicos e isobdricos.

Pode-se estabelecer uma analogia entre o fluir de um liquido entre vasos comunicantes e o
evoluir de uma reacao. Assim como o desnivel (Ah= hy— k) entre as superficies liquidas determi-
na, em cada instante, a forca que impele um liquido de um vaso a outro, até estabelecer-se o equi-
librio hidraulico (Ak=0), assim também o desnivel de energia de Gibbs
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AG= G (produtos) — G (reagentes)

determina, em cada instante, a “forca” que impele a reacao até estabelecer-se o equilibrio quimi-
co, quando AG=0.

—>7\4

Figura 9.2 — Variacao da energia de Gibbs com o avanco da reacao a T'e P constantes

9.4 - ISOTERMA DE REAGAO

Como o potencial quimico de um componente ¢ funcao da respectiva atividade, a energia
livre de reacao

AG= i, (9.16)

pode ser expressa também em funcao das atividades dos reagentes e produtos. A equacao, obtida
pela primeira vez por van’t Hoff (1886), é conhecida como isoterma de reacao.

O potencial quimico de um componente de uma solucao (gasosa, liquida ou sé6lida) ¢ dado
pela soma de dois termos, um constante e outro variavel numa dada temperatura:

1=+ RTIn @ (8.145)
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O primeiro termo ¢é o potencial quimico do componente no seu estado-padrao e, como tal,
s6 depende da natureza do componente e da temperatura considerada. O segundo termo depende
da temperatura e da atividade, sendo esta ultima uma certa funcao da concentracao do compo-
nente na solucao.

Introduzindo a equacao (8.145) na (9.16), obtém-se:

AG= YV, + RTY v, Ing,

ou
AG=AG"+ RTY v,Ina, (9.23)

Assim, a energia de Gibbs de reacao mostra-se também constituida de duas parcelas, uma cons-
tante e outra varidvel, numa dada temperatura.

A parcela fixa € a energia de Gibbs padrao de reagdo

AG"= Z,-:V"”? (9.24)

ou
AG= ZV,;/,L? (produtos) + Zvi/.t‘} (reagentes) (9.25)

ou
AG® = (Ju + mu®, +...) — (au® + buS%+ ...) (9.26)

ou
AG"= G" (produtos) — G° (reagentes) (9.27)

A energia de Gibbs padrao de reacao é caracteristica da reacao e constante numa dada tem-
peratura.

A parcela varidvel chama-se energia de Gibbs de mistura. Ela varia com a composicao da mis-
tura e, portanto com o avanco da reacao. Da equacao (8.145), tira-se

RTn a;= p; — 1

e, por isso, pode-se escrever, em lugar de (9.23),

AG=AG+ 2, (1 = 1)
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AG (mistura)= AG-AG= DV, (1, — 112) (9.28)

Esta equacao € analoga a que da a entalpia de mistura, referida na secao 6.1:

AH (mistura)= AH-AH = Y v, (H,- A

Pode-se dar uma outra forma a isoterma de reacao (9.23), substituindo o somatério dos loga-
ritmos pelo logaritmo do produtério que lhe corresponde, ou seja,

sz-ln a;=In H ai
i i

onde sao positivos os v; dos produtos da reacao e negativos os dos reagentes. Entao,
AG=AG"+ RTlnH ai (9.29)

Para uma reacdo representada pela equacao (9.1),

L m
vi_ I .m -a b _ Qranp--- _
I |ai'—a[AaM...aA ay ..=———=0Q
i Apay ... (9.30)

Por isso, a isoterma de reacao aparece freqiientemente sob a forma

AG=AG°+RTIn Q (9.31)
onde a quantidade
0- aball ...
alay ... (9.32)

varia com o avanco da reacao e se chama habitualmente de quociente das atividades arbitrarias.

Vai-se insistir mais uma vez na correta interpretacao da isoterma de reacao (9.31), pois ela
nao representa a variacao de G entre dois estados de equilibrio, mas sim uma taxa de variacao
expressa pelo desnivel AG de energia de Gibbs entre produtos e reagentes por unidade de rea-
¢ao. Convém, pois, repeti-la sob a forma:

[a_cj =AG=AG" + RTInQ (9.33)
)y p
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Este coeficiente é dado, em cada ponto da curva de variacdo de G com A, pela respectiva tan-
gente (Figura 9.2). A variacdo de AG com A se deve a variacao do quociente Q, pois o primeiro
termo, AG', é constante numa dada temperatura. Alids, AG pode variar desde — e quando Q =0
até + oo quando Q = + eo. No primeiro caso, a mistura ¢ constituida unicamente de reagentes; no
segundo € constituida unicamente de produtos. Essas situacoes extremas correspondem aos pon-
tos (x) e (y) da Figura (9.2), para os quais se tém, respectivamente,

(%) cae-= (§) -ac-w
6}\. TP 67\4 T,P

Vé-se que numa mistura constituida unicamente de reagentes, a tendéncia da reacao avancar
no sentido reagentes — produtos € maxima, enquanto numa mistura constituida unicamente de
produtos, € maxima a tendéncia da reacao avancar no sentido produtos — reagentes.

Por fim, no ponto minimo da curva, o quociente Q assume um valor particular Q ,, para o
qual se tem

e o sistema esta em equilibrio.

9.5 - AFINIDADE QUIMICA

Define-se afinidade quimica como a tendéncia que possui uma reacao de evoluir no sentido
reagentes — produtos numa mistura de dada composicao. Mas o progresso da reacao nesse sentido
s6 € possivel enquanto AG < 0, isto €, enquanto a energia livre dos produtos for menor que a ener-
gia livre dos reagentes. Por isso, a afinidade e energia livre de reacao estao relacionadas por

A=-AG (9.34)

ou
A==V, (9.35)

ou
A = G (reagentes) — G (produtos) (9.36)

Analogamente, tem-se para a afinidade padrao:

A'=_AG® (9.87)
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A'=—Dv,ul (9.38)

Dessa forma, a afinidade € positiva para uma reacao espontanea, pois quando AG< 0, A > 0;
serd negativa para uma reacao forcada, pois quando AG> 0, A < 0; serd nula no equilibrio, pois
quando AG=0,A=0.

Recordando, por outro lado, que
AG; p=w’, (8.10)
ou
A=-w, (9.39)

quer-se dizer que a afinidade quimica é medida pelo trabalho méaximo ttil que seria produzido
por unidade de reacao que se realizasse numa amostra suficientemente grande do sistema para
que sua composicao nao se alterasse sensivelmente, a temperatura e pressao constantes.

Gracas a relacao (9.35), as equacoes (9.11) a (9.14) podem ser escritas sob a forma:

dU= TdS—- PdV- Ad\ (9.40)
dH = TdS+ VdP— AdA (9.41)
dA =— SdT - PdV—- AdA (9.42)
dG=— SdT+ VdP- AdA (9.43)
e, assim
oU oH dA oG

A=s——| =-—| =% | == (9.44)

o sy o Jsp M Jry o Jrp

onde A > 0 sempre que o avanco dA for acompanhado de diminui¢ao dos potenciais U, H, F, G
sob as condicoes restritivas estabelecidas.

A derivada parcial
0G
A=——
(87» jT,P (9.45)
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mostra que a afinidade quimica é uma funcao de estado, isto ¢, uma funcao nao sé da temperatu-
ra Te da pressao P, em que se realiza a reacao, como também da composicao, determinada essa
pelo avanc¢o A da reacao em torno do qual é tomado o avanco dA. Portanto,

A(T,P2) (9.46)

ou

M:@% mw@ﬂ ﬂw@ﬂ .
oT )p, oP )y, O 7. p (9.47)

Uma clara distincao deve ser feita entre afinidade e velocidade de reacao, embora ambas pos-
suam o mesmo sinal. Uma afinidade positiva significa apenas que a reacao considerada é possivel
ou tende a evoluir no sentido reagentes — produtos, nas condicoes de temperatura, pressao e
composic¢ao vigentes, mas nada informa sobre a velocidade com que o fara.

Assim, por exemplo, numa mistura equimolecular de hidrogénio e oxigénio a 25°C e 1 bar, a
tendéncia de formacao de dgua € enorme e aproximadamente igual a

AG=-2361]

No entanto, € tao reduzida a velocidade de reacao nessas condicoes que a formacao de agua
¢ imperceptivel. S6 a introdu¢ao de um catalisador podera desencadear a reacao. Mas nenhum
catalisador podera modificar a afinidade de uma reacao.

9.6 —A CONSTANTE TERMODINAMICA DO EQUILIBRIO QUIMICO

A isoterma de reacao (9.31) da a medida da afinidade quimica e leva também a expressao
termodinamica da constante de equilibrio quimico, conhecida também como Lei do Equilibrio
Quimico ou Lei da A¢ao das Massas.

Atingido o equilibrio quimico, ao termo de uma reacao espontanea, a afinidade se anula, isto €,

(%) —ac-0
OrJrp

Nessa situagao, o quociente das atividades arbitrarias, @, toma um valor particular, Q,, que é
o quociente das atividades no equilibrio, de modo que a equacao (9.31) da

AG’=-RTIn Q,
Ora, AG" é constante para uma dada reacao numa dada temperatura e, como conseqiiéncia,

Q,também € uma constante caracteristica da reacao que nada mais € sendo a constante de equili-
brio quimico:
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L m
aray -

Q=|—"r73—1| =K (9.48)

a
ayag--- ),

Resulta, entdao, a importante equacao que relaciona duas constantes numa mesma tempera-
tura; a energia de Gibbs padrao de reacao e a constante do equilibrio quimico:

AG°=-RTIn K (9.49)

Suprime-se, em geral, o indice (eq) da expressao (9.48), pois o simbolo K indica, por si s6,
que se trata do quociente das atividades em equilibrio, cujo valor é tinico e nao pode ser confun-
dido com o quociente Q das atividades arbitrarias. Entao, tem-se, como expressao termodinami-
ca da constante de equilibrio,

I m
K=t (9.50)
aAaB e
ou
K=Ila (9.51)

Como K é determinado por AG® = Zvi‘u,-" , conclui-se que a constante termodinamica de
equilibrio:
a) é funcao da temperatura, porque os potenciais quimicos (" dependem da temperatura;

b) serd independente da pressdo sempre que os potenciais quimicos (i forem definidos para
a pressao de 1 bar.

A funcao logaritmica (9.49) pode ser posta sob forma exponencial, isto €,
K=¢ 26/ ou K=" (9.52)

Quanto mais elevada for a afinidade padrao, numa dada temperatura, tanto maior serd a cons-
tante de equilibrio, isto €, tanto mais o equilibrio estd deslocado a favor dos produtos, na tempe-
ratura considerada.

Os seguintes casos podem ser previstos:
1) AG°<0 A°>0 K>1
2) AG"=0 A’=0 K=1
3) AG">0 A< 0 K<1

414 ¢ LUIZPILLA o 8



9.7 - OUTRAS CONSIDERAGOES SOBRE A ISOTERMA DE REAGAO

Em virtude da equacao (9.49), aisoterma de reacao (9.31) pode ser escrita sob a forma:

AG=-RTIn K+ RTIn Q (9.53)

ou
AG = RTln% (9.54)

Para nao esquecer que AG é uma taxa de variacao,

[a_c) —aG=rTnZ (9.55)
)y p K

Considerem-se, mais uma vez, as trés situacoes que podem ocorrer numa reacao, tendo em
vista agora que K é constante numa dada temperatura, enquanto Q varia com a composi¢cao da
mistura:

1) Q<K AG<O0 A>0 R—P
2) Q=K AG=0 A=0 R» P
3) Q>K AG>0 A<0 R« P

A equacao (9.54) mostra que a afinidade quimica de uma reacao pode ser aumentada de duas
maneiras:

a) diminuindo Q pelo aumento das atividades dos reagentes (adicionando-os a mistura) ou
por reducao das atividades dos produtos (removendo-os do sistema);

b) aumentando K pela alteracao conveniente da temperatura: a constante de equilibrio pode
aumentar ou diminuir quando se eleva a temperatura, dependendo da reacao considerada.

Note-se que as atividades sao nameros sem dimensao, porque resultam da razao entre duas
fugacidades (8.146). Por esse motivo, tanto a variavel Q como a constante K ndo possuem dimensdo.

A equacao (9.54) mostra ainda que a dimensao de AG é a mesma de R7, ou seja, energia.mol™.
Entretanto, AGrefere-se a unidade de reacao. Esta contradicao é apenas aparente, porque a uni-
dade de reacao é uma conversao molar e A tem a dimensao de “mol”. De fato, em A = An,/V;, o
coeficiente v, é um nimero puro.

Mais uma observacao deve ser feita em relacao a isoterma de reacao (9.54), onde AG, embo-
ra referida a unidade de reacdo, depende do tamanho desta unidade.

Assim, tomando-se uma unidade de reacao nvezes maior do que (9.1), isto €,
n(aA+bB+..)=n(IL+mM+...)

deve-se ter
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K’: Kn Q’: Qn
AG =RTInL - RTln(gj =nAG (9.56)
K’ K

Coisa semelhante acontece com qualquer grandeza especifica. Assim, o volume especifico de
um corpo expresso em L.kg"! é um nimero mil vezes maior que o expresso em L.g".

9.8 - CONTRIBUICAO DA ENTALPIA DE REAGAO
E DA ENTROPIA DE REAGAO PARA A AFINIDADE QUIMICA

A energia de Gibbs de um sistema resulta da diferenca:
G=H-1TS (8.2)

Como todo o processo espontaneo ¢ acompanhado de diminuicao de energia de Gibbs, conclui-
se que um sistema evolui sempre na direcao em que se verifica a diminuicao na diferenca H - 7,
provocada, por exemplo, pela diminuicao da entalpia e/ou pelo aumento de entropia até que,
no equilibrio, a diferenca H— TS atinja o valor minimo compativel com as condicoes de pressao e
temperatura em que se encontra o sistema.

Observe-se que, de modo diferente dos processos termodinamicos, a espontaneidade dos pro-
cessos mecanicos é determinada apenas pela diminuicao de energia potencial.

Considere-se agora uma mistura na qual se processe uma reacao quimica a temperatura e pres-
sao constantes. Para um avanco infinitesimal da reacao, em torno de um dado A, tem-se de (8.2)

(&), (G, 15)
M Jrp Von)pp Ok )pp (9.57)

ou
AG=AH-TAS (9.58)

Esta relacao entre trés grandezas de reacao mostra que o desnivel de energia de Gibbs, AG,
entre produtos e reagentes € determinado, em cada instante do evoluir da reagao, pelo desnivel
de entalpia, AH, e pelo desnivel de entropia, AS, multiplicado este Gltimo pela temperatura vi-
gente. A equacao (9.58) revela também que AH e AS competem na formacao de AG, sendo que, a
baixas temperaturas, AH é importante frente a TAS, enquanto, a altas temperaturas, 7AS é domi-
nante frente a AH.

Como AG< 0 numa reacao espontinea, a afinidade quimica sera favorecida sempre que AH< 0
e/ou sempre que AS> 0, reforcada esta ultima influéncia pela temperatura vigente.
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Explica-se, assim, por que reacoes que, na temperatura ambiente sao fortemente exotérmi-
cas (como nas reacoes de combustao) sao também muito espontaneas, com elevada constante de
equilibrio. Isso nao impede que reacoes endotérmicas sejam também espontaneas, pois um
AS > 0 combinado a uma temperatura elevada pode compensar um AH > 0, resultando AG < 0.

A condicao de espontaneidade e de equilibrio pode ser escrita sob a forma

AG=AH-TAS<0 (T, P (9.59)

de sorte que o sinal de AGfica determinado pelo sinal de AH e ASassim como pela temperatura.

Os seguintes casos podem ser considerados:

1) AHY — TAS® (em todas as temperaturas AG< 0);
2) AH® — TAS® (em todas as temperaturas AG> 0);
3) AHY — TAS® (s6 a baixas temperaturas AG<0);
4) AH® — TAS® (s6 a altas temperaturas AG<0).

Nao se deve esquecer que AH e ASsao desniveis (como AG) que variam a medida que a rea-
cao progride em direcao ao equilibrio numa dada temperatura. O equilibrio serd atingido quan-
do os dois termos, AH e TAS, tornam-se idénticos, isto é, quando

AH-TAS=0 (9.60)

Um conceito erroneo da afinidade quimica foi proposto por Thomsen (1853) e Berthelot
(1867). Como consequiéncia de seus extensos trabalhos no campo da Termoquimica, eles consta-
taram haver uma estreita relacao entre o calor libertado numa reacao e sua espontaneidade. Ad-
mitiram, por isso, que a diminuicao de entalpia, por unidade de reacao, era a medida da afinida-
de, isto €,

A=-AH (9.61)

O Principio de Thomsen-Berthelot nao é exato, evidentemente, pois a influéncia da entro-
pia de reacdo era desconhecida na época. Mesmo assim, em certos casos, ele nao se afasta muito
darealidade. Sucede que, para muitas reacoes, a diferenca entre AGe AH é pequena na tempera-
tura ambiente e torna-se cada vez menor a medida que a temperatura diminui.

De fato, a diferenca
AH—-AG=TAS

tende a anular-se a baixas temperaturas, nao s6 porque 7'— 0, mas também porque AS — 0, ja que
as entropias dos reagentes e dos produtos diminuem gradualmente e se anulam no zero absoluto.
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A Figura 9.3 mostra nao s6 que as curvas AG e AH se aproximam de um valor comum quando
T — 0, mas o fazem assintoticamente.

AH

joules
joules

AG

AS>0 AS< 0

AG
AH

T T

Figura 9.3 — Aproximacao assintética entre AGe AH

Deseja-se, agora, mostrar que o critério segundo o qual AG < 0 numa reacao espontanea, har-
moniza-se com o critério, segundo a qual a espontaneidade de um processo ¢ medida pela entro-
pia criada no interior do sistema.

Realmente, segundo a equacdo (7.35)

AS=AS"+0
€, num processo isotérmico e isobarico,
AH
AS=—+0o
T

onde ¢ > 0, se o processo for espontaneo. Desta dltima obtém-se:
TAS-AH="To (9.62)
ou

—AG=To (9.63)

Como se vé, a diminuicao de energia de Gibbs estd relacionada a entropia criada por unida-
de de reacao. Ao atingir-se o equilibrio, AG e 6 se reduzem a zero.

A equacao (9.62) nada mais € que o “calor nao compensado” de Clausius ou o “trabalho per-
dido” num processo isotérmico e isobdrico, pois
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TAS-AH=¢q,—q¢=—- (w,—w) 20

Note-se, por fim, que, caso os reagentes e os produtos sejam considerados em seus estados-
padrao, a equacao (9.58) € escrita:

AG=AH"— TAS® (9.64)

9.9 - VARIAGAO DAAFINIDADE COM A TEMPERATURA. EQUAGOES DE GIBBS-HELMHOLTZ

A energia de Gibbs de reacao, como foi visto, ¢ uma funcao de estado

AG(T,P,\) (9.20)
ou, em outras palavras, na expressao
AG=D v, (9.16)

o potencial quimico é funcao das mesmas varidveis.

Considere-se, em primeiro lugar, a influéncia da temperatura, derivando a equacao (9.16)
em relacdo a temperatura, permanecendo constantes Pe A:

A6 v, [
i), )

i

Mas, segundo a equacao (8.135),
onde

ou

(9.65)

onde AS € a entropia de reacao.

g o FISICO-QUIMICA| & 419



Portanto, como A = - AG,

[5_1*) AS
oT )p. (9.66)

significando que a afinidade quimica aumenta com a temperatura sempre que a reacao ¢ acom-
panhada de aumento de entropia, sendo inverso o efeito quando AS< 0.

Por outro lado, introduzindo a equacao (9.65) em (9.58), obtém-se

AG=AH + T{a(#}
PA (9.67)
ou
[B(AG)} _AG-AH
T p, T (9.68)

Veja-se, também, como varia com a temperatura a razao AG/ T. Da equacao (9.16), tira-se:

[amc/n} -3, 2T
oT  Jpy 44 '\ orT pon,

Lembrando que

[a(“i/T)i| z_i
or  lp, — T* (8.140)

obtém-se

[B(AG/T)} e
oT  lpy

[8(AG/T)} __AH
or  lp,  T? (9.69)
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As equacoes (9.67) e (9.69) sao conhecidas como equacoes de Gibbs-Helmholtz e devem ser
comparadas com as equacoes (8.36) e (8.40) que tém o mesmo nome.

Em condicoes padronizadas, a equacao (9.69) € escrita:

IAG"/T) _ AH"

9.70
oT T2 570

e pode ser facilmente integrada para dar AG° a qualquer temperatura, conhecidas certas cons-
tantes de reacdo. Viu-se que AH ° varia com a temperatura segundo

AHO:AH8+AOLT+%ABT2+%A«/T3+... (6.47)

Introduzindo esta expressao na equacao (9.70), obtém-se

o _—_ B Ly
dT ™ T 2 3
que da, por integracao
0 0
AH
AGT _AHy poinp-BPp Mg, Lo
T 2
AGO:AHg—A(lenT—%T2—%TS+...+TC (9.71)

9.10 - VARIAGAO DAAFINIDADE COM A PRESSAO

Derivando a equac¢ao (9.16) em relacao a pressao, permanecendo constantes 7'e A,

G| N (O
[ opP L,x_zv{ap jr,nf

i

Mas, segundo a equacao (8.136),

(3.
P )r, !

onde
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ou

[M} — AV
oP Iy (9.72)

onde AV é o volume de reacao, isto €, a diferenca entre o volume dos produtos e¢ o volume dos
reagentes, por unidade de reacgao.

Além disso, como A = - AG,

[%} AV
OP Ir,, (9.73)

significando que a afinidade quimica aumenta com a pressao quando a reacao é acompanhada
de contracao de volume, sendo inverso o efeito quando AV> 0.

9.11 —~EQUILIBRIO QUIMICO EM FASE GASOSA

A constante termodinamica de equilibrio

L m
_apay ...

aaly ... (9.50)

K

€ absolutamente geral e se aplica a quaisquer sistemas, ideais ou reais, homogéneos ou heterogéneos.

No entanto, a atividade de um componente € sempre expressa em funcao da variavel de con-
centracao mais conveniente, motivo por que K pode tomar diversas formas conforme o sistema
considerado.

Suponham-se, em primeiro lugar, reacoes em fase gasosa, que sao as mais importantes do ponto
de vista da industria quimica.

A atividade, em qualquer caso, ¢ definida por:

_Ji

a
5 (8.146)

i

mas, segundo convencao internacional, o estado-padrao de um gas é o estado de fugacidade uni-
taria (f7=1 bar) na temperatura considerada, qualquer que ela seja. Portanto,
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i fi o,
ai_fio_lbar_fl

onde ¢, = f;deve entender-se como um ndmero puro (sem dimensao).

Nessas condicoes, a constante de equilibrio de uma reacao entre gases sera:

I rm
K=K, =Ll
Jals -
ou
K=K= Hﬁvi

(9.74)

(9.75)

Se as condicoes de pressao e temperatura forem tais que se possa admitir comportamento
ideal da mistura gasosa, as fugacidades parciais poderao ser substituidas pelas pressoes parciais.
Essas, por sua vez, poderao ser expressas em fun¢ao das molaridades ou das fracoes molares (se-

¢ao 2.6), de sorte que
a;= ;= P,=¢RT = x,P

Introduzindo esses valores na equacao (9.75), obtém-se

Plpm L m L.m

_ Iy IW"'_CLCM"'(RT)AV_‘xL‘xl\/I"'PAV
Pan a b a b
alp... CACp .- XAXp ...

onde
Av=(l+m+..)—-(a+b+..)
ou

Av= D,

sendo Av a variacao estequiométrica do nimero de mois.

As relacoes (9.77) podem ser postas sob a forma:
K= Kpy=K(RT)™ = KP™

sendo
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PPy

=L M “T1 P~ 9.80
pepr ou K I17, (9-80)

L m
Creyp -
K, = —6, 1},4 ou K= H ¢Vi (9.81)

CpCp -

Il m
K === ou K=IIx" (9.82)

XAXp ...

Como K é constante numa dada temperatura, o mesmo se pode dizer de K, e K, mas K, s6
serd constante se a pressao for mantida constante, como se depreende da equacgao (9.79). Em
outras palavras, K, ¢ uma forma da constante de equilibrio de reacoes em fase gasosa que depen-
de nao s6 da temperatura mas também da pressao.

Lembrando que

X, =
nl’ i
as relacoes (9.79) permitem escrever
Av
RT
Kp =K (RT)™ = Kn(Tj (9.83)
Av
Kp=KPY =K, L
M (9.84)
sendo
nint
K, :—fl f‘b4 (9.85)
nyng...

uma grandeza que, tal como K,, depende nao s6 da temperatura mas também da pressao.

Comparando a equacao (9.83) com a (9.84), vé-se que
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como deve ser numa mistura de gases ideais, cuja equacao de estado é

PV= ZniRT (2.24)

Em condi¢oes muito afastadas da idealidade, as fugacidades nao podem ser substituidas pe-
las pressoes sem que haja variacoes consideraveis no valor de K;. Nesses casos,

Si=ViP (8.155)

sendo necessario conhecer os coeficientes de fugacidade dos componentes da mistura.

Tem-se, entdo, para a constante (9.75)

L pm l
K. - PPy .oy iYoar--

T pa a (9.86)
! PAPé’...yAyg...

ou
K= KK, (9.87)

Este produto é constante numa dada temperatura, mas nao cada um dos fatores isoladamen-
te. Se a mistura se aproximar das condicoes ideais,

K—1 K — Kp
Em vez do coeficiente de fugacidade, %, de um componente na mistura gasosa, pode-se usar
com boa aproximacio o coeficiente de fugacidade ¥, do componente puro sob uma pressao igual
a pressao P da mistura, como foi visto na secao 8.25. Entao,

K= KoKy

Voltando a isoterma de reacao
AG = RTln% (9.54)

note-se que K é um valor particular do quociente Q e por isso, as unidades de atividade usadas em
Q devem ser usadas também em K. Assim, numa reacao entre gases, pode-se ter, alternativamen-
te, na equacao (9.54),
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Qe QO Qn

K, K, K, K, K

QY
K K, K, K, K

4 X n

Quando Q =1, tem-se a energia de Gibbs padrao:
AG’=-RTIn K

onde, numa reagao entre gases, K= K. Mas, se os gases forem ideais, K; pode ser substituido por
qualquer das alternativas:

K= Ky= K, (RT)™ = KP*

Note-se que a constante de equilibrio, em qualquer de suas formas, ¢ um nimero puro por-
que a atividade, em qualquer de suas formas, nao possui dimensao. O fato pode ser explicado
repetindo-se as relacoes (9.76):

fi fi P, ¢ RT x; P

- f ~1bar lbar 1molL" IbarL.mol™ 1bar

3

Tanto K, como K, sao adimensionais. A escolha do estado-padrao para a pressao, P’, e para a
concentracao, ¢, irao determinar as unidades de Ra serem utilizadas. Se for considerado o esta-
do-padrao de pressao igual a 1 bar e de concentracao igual a 1 mol.L™, Rdeve ser expresso como
0,083145 L.bar.mol™.
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9.12-EQUILIBRIO QUIMICO EM MISTURAS LIQUIDAS

Suponha-se que os reagentes A, B,... € os produtos L,M,... sao liquidos misciveis, que formam
uma solucao ideal. Nesse caso, os componentes obedecem a Lei de Raoult e, como consequién-
cia, suas atividades serao iguais as respectivas fracoes molares, tomando-se, como estado-padrao
de um componente, o componente puro, na mesma temperatura e pressao, sob as quais se encon-
tra a solucao. Nesse caso, a constante de equilibrio sera dada por:

L m
K, = Lm (9.88)
nAnB e

Se a mistura nao for ideal, a atividade de um componente ainda ¢é funcao da fracao molar,
segundo

a; =YX

onde o coeficiente de atividade ¥, varia com x; e tende para a unidade quando x,— 1.

A constante de equilibrio serd, entao,

K=KK, (9.89)
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9.13 -EQUILIBRIO QUIMICO ENTRE SOLUTOS

Suponha-se que A, B,... assim como L,M.,... sao solutos de uma solucao diluida, cujo solvente é
inerte. Entao, os solutos obedecem a Lei de Henry e, como consequiéncia, suas atividades serao
iguais as respectivas fracoes molares, tomando-se, como estado-padrao de um soluto, o soluto puro,
porém em estado de extrema rarefacao.

Além disso, em solucao diluida, fracao molar, molaridade e molalidade de um soluto guar-
dam entre si uma relacao de proporcionalidade

X; 00 Mo ¢

o que faculta trés formas da constante de equilibrio quimico entre solutos de uma solucao dilui-
da: K, K eK,.

Em solucao menos diluida, os componentes nao obedecem a Lei de Henry e coeficientes de
atividade devem ser introduzidos, resultando trés formas de atividade:

a,=Yx a,=ym a, =Y (9.90)

9.14 - VARIAGAO DA CONSTANTE DE EQUILIBRIO COM A TEMPERATURA. EQUAGAO DE VAN'T HOFF

Em dada temperatura, a energia de Gibbs padrao e a constante de equilibrio estao relaciona-
das pela equacao:

AG'=—RTIn K (9.49)
ou
0
mK =26 (9.91)
RT

Derivando em relacao a temperatura

dinK __1dAG°/T)
ar R dT

onde a condicdo de pressdo constante é omitida, porque AG® € definida para a pressiao de 1 bare,
assim, a constante de equilibrio, K, nao depende da pressao. Combinando, agora, com a equacao
de Gibbs-Helmholtz (9.70), obtém-se:

dinK  AH'

< 9.92
dT  RT? (9.92)
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Esta equacgao, conhecida como equacao de van’t Hoff, da a taxa de variacao do logaritmo da
constante de equilibrio com a temperatura, em torno de uma certa temperatura 7, sendo AH’ a
entalpia-padrao de reacao nesta mesma temperatura 7. Vé-se que, quando cresce a temperatura,
Kaumenta nas reacoes endotérmicas (AH° > 0) e diminui nas reacoes exotérmicas (AH°< 0).

Lembrando que d7/T?=-d(1/T), a equacao (9.92) pode ser escrita sob a forma

dinK _ AH’
Q1) R

(9.93)

mostrando que a variacao de In Kcom 1/7'¢ linear se AH" for considerada independente da tem-
peratura, o que € admissivel para um intervalo de temperatura nao muito grande.

9.15-AEQUAGAO DE VAN'T HOFF EM SISTEMAS GASOSOS

A equacao (9.92) é absolutamente geral. Entretanto, nas reacoes em fase gasosa, admitindo o
comportamento ideal dos componentes,

K=K,=K (RT)* =KL (9.79)

Por isso, conforme se utilize Kj, K, ou K,, a equacao de van’t Hoff assume formas distintas. Em
primeiro lugar, como K= K, tem-se:

0
dinK, AH (©0.94)

dT RT?

Querendo empregar K, tira-se da equagdo (9.79):

InK.=In K,—AvIn R—-Avin T

dinK, dnKp

dInT
\Y
ar ar A

A

dinK, dInKp, Av
ar 4T T

Introduzindo a equacao (9.94):

dinK, AH" Av AH’-AvRT
ar RT* T RT?

Lembrando agora que
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AH=AU+ (Av),RT (6.20)
resulta, como segunda forma da equacao de van’t Hoff em sistemas gasosos,

dinkK, AU (9.95)
dT" RT?

Por fim, querendo-se utilizar K, tira-se da equacao (9.79)

InK,=InK,— Av InP

Como K, depende da pressao,

(aanx) _(aanP) _AV(BlnP)
oT Jp oT ), oT Jp

Sendo nula a ultima derivada, basta introduzir a equacao (9.94) para obter-se:

(9.96)

(aanx) _AH
oT /, RT?

9.16 — VARIAGAO DE K, COM A PRESSAO EM SISTEMAS GASOSOS

Embora a constante K seja independente da pressao, a quantidade K, referente a sistemas
gasosos ideais varia com a pressao como ¢ mostrado a seguir.

Voltando a equacao (9.79),

InK . =InK-Av InP
(aanxj (aanj (EHHPJ
= —Av
oP ), oP ), oP ),

[aanxj - Ay (9.97)
op ), P

Esta equacao dd a taxa de variacao do logaritmo de K, com a pressao, a temperatura constan-
te, em torno de uma certa pressao P. Como se vé, K, cresce quando aumenta a pressao nas reacoes
gasosas em que ha diminui¢ao do niimero estequiométrico de mois (Av < 0), ou seja, nas reacoes
em que o volume de reacao ¢ negativo (AV <0).

Realmente, em reacao entre gases ideais, a temperatura e pressao constantes, pode-se escrever
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P (Vo= V) = (Vo= V) RT

PAV=AVRT

representando V; o volume dos produtos e V; o volume dos reagentes, por unidade de reacao.
Introduzindo em (9.97):

=—— (9.98)

9.17 - INTEGRAGAO DA EQUAGAO DE VAN'T HOFF

A forma integrada da equacao de van’t Hoff é de grande utilidade por dois motivos:

a) conhecida a constante de equilibrio numa dada temperatura, é possivel calcular o seu va-
lor em outra temperatura;

b) conhecidos os valores das constantes de equilibrio em duas temperaturas pode-se calcular
a entalpia de reacao média entre essas temperaturas.

Em primeira instincia, admita-se que a entalpia de reacdo AH° nao varia com a temperatura,
o que permite fazer uma integracao simples da equacao de van’t Hoff. Da equacao (9.92), obtém-
se sucessivamente:

0
dink =241 (9.99)
T
0
J.danzAH ar
R J71?
0
k= A1 (9.100)
R T

Esta é uma relacao linear semelhante a férmula da pressao de vapor e pode ser representada
por:

K =—24¢ (9.101)
T

onde — a € o parametro angular, enquanto a constante de integracao, ¢, ¢ o parametro linear da
reta. A inclinacao dessa, como é mostrado na Figura 9.4, fica determinada em grandeza e sinal
pela entalpia de reacao AH°, pois
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R

a=
A equacao logaritmica (9.100) pode ser posta sob forma exponencial, isto €,

K = constante ¢-/"/KT (9.102)

mostrando que Kaumenta exponencialmente com a temperatura quando AH° > 0 e tende a um
maximo, pois o expoente negativo aumenta e se aproxima de um valor nulo. Verifica-se o contra-
rio quando AH ° < 0, porque entio o expoente € positivo e diminui, aproximando-se mais uma
vez do valor nulo (Figura 9.4).

InK K AH° >0

AH° >0

AH° <0

1/T T

Figura 9.4 — Constante de equilibrio e temperatura

E de interesse mostrar também que o coeficiente linear ¢na equagao (9.101) fica determinado,
em grandeza e sinal, pela entropia de reacao AS°. Lembrando que AG° = AH — TAS®, obtém-se de
(9.91):

InK=-———+— (9.103)

Comparando com a equacao (9.100), verifica-se que:

_AS°
R

c

Se a equacao (9.99) for integrada entre os limites 7; e Ty, aos quais correspondem os valores
K, e K, da constante de equilibrio, obtém-se:

ou
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Ky AH'T,-T,
K, R T (9.104)

In

onde AH" é constante e pode ser considerado como a média entre os valores (AH’), e (AH"), nas
temperaturas 77 e 7.

A utilidade desta equacao estd em que, se AH for conhecido, assim como a constante de equi-
librio, numa dada temperatura, pode-se calculd-la numa outra temperatura nao muito afastada
da primeira, de modo a admitir-se a constincia de AH".

Por outro lado, pode-se calcular o valor médio de AH ° entre duas temperaturas, caso sejam
conhecidas as constantes de equilibrio nessas temperaturas:

T‘IT2 1 K2
_hfe B
I,-1, K, (9.105)

AH? =R
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Em segunda instancia, considere-se a integracao completa da equacao de van’t Hoft. Nesse caso,
deve-se levar em conta a variacdo da entalpia-padrio de reacao, AH", com a temperatura, segundo

1 1
AH = AH]) +AaT+§A[3T2 +§AyT3 +... (6.47)

onde AH ) ¢ uma constante de integracao.

Introduzindo essa expressao na equacao (9.99), obtém-se, sucessivamente,

AH)
danz( °%+A—al+£+A—yT+...]dT (9.106)
R T R T 2R 3R
A
mK =M1 Acy o BB AV e Lo (9.107)
R T R 2R 6R

Esta equacao dara a constante de equilibrio quimico em qualquer temperatura, se forem previa-
mente conhecidas as constantes que nela figuram. Entre essas, contam-se as constantes empiricas A,
AB, Ay,... que sdo obtidas das capacidades térmicas dos componentes da reacdo, encontradas em tabe-
las e validas, em geral, para um certo intervalo de temperatura (geralmente 273 Ka 1500 K). A cons-
tante AH { pode ser obtida da equacao (6.43), se for conhecido AH® numa dada temperatura. A cons-
tante de integracao ¢ pode ser obtida da equacao (9.107), se for conhecido pelo menos um valor da
constante Knuma dada temperatura, pois Aa, AB, Ay,... e AH §) ja foram previamente determinados.

A equacao (9.107) nao é, evidentemente, uma funcdo linear como (9.100), podendo-se re-
presenta-la por:

-_2 2
InK = T+blnT+dT+eT +...+¢ (9.108)

onde a, b, d, ¢,... ¢sao constantes que s6 dependem da reacao considerada.
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Finalmente, a integracao da equacao (9.106) entre duas temperaturas da:

Ky AHJ(1 1) Ao, T, AB AY o o
—2 = +—In-2+ 2 (T, - T)+ —= (I —T2)+...
( ] R 7 23(2 1) 6R(2 ) (9.109)

equacao cuja utilidade é a mesma de (9.104), sendo porém mais exata.

Em virtude da relacao

AG°=-RTIn K (9.49)

basta multiplicar a equacao (9.107) por (- RT) para reproduzir a equac¢ao (9.71), que diAG’em
qualquer temperatura.

9.18 - PRINCIPIO DO EQUILIBRIO MOVEL

Quando um sistema esta em equilibrio, qualquer modificacao de uma de suas variaveis que
determinam esse estado produzird ruptura no equilibrio e evolug¢do do sistema na dirvegio que lhe per-
mita moderar esta variagdo e atingir novo estado de equilibrio.

Este principio, estabelecido independentemente por Le Chatelier (1885) e por Braun (1886),
pode ser considerado como o equivalente a Lei da Inércia dos fendmenos mecanicos.

Considere-se o caso de uma reacao quimica como a representada pela equacao (9.1). Atingi-
do o equilibrio, AG= 0 e o sistema fica determinado pelas seguintes varidveis intensivas:
]17 P(aAa Apye-es A, aM?“')eq
A alteracao de qualquer dessas varidveis vai modificar AG, que se tornara negativo, ou positivo,
fazendo a reacao avancar no sentido que lhe permite moderar esta alteracao e atingir novo estado
de equilibrio em que novamente AG= 0. O que se convencionou chamar de deslocamento do equi-

librio quimico € conseqiiéncia, portanto, de uma alteracao momentanea na afinidade quimica de
um valor nulo para um valor diferente de zero, para retomar em seguida o valor nulo.

Considere-se, entao, sucessivamente, o efeito de uma alteracao na temperatura, na pressao e
na composicao de um sistema em equilibrio quimico.

1) Influéncia do acréscimo de temperatura

De acordo com o Principio de Le Chatelier, um acréscimo na temperatura (A7> 0) produzira
um avanco da reacao no sentido endotérmico (AH> 0), de modo a moderar o aumento de tempe-
ratura, até alcancar um novo estado de equilibrio, em que a composicao e a temperatura serao dife-
rentes das iniciais. Alids, a variacao da composicao se deve, nesse caso, a uma variacao da constante
de equilibrio, por efeito da temperatura, como se vé pelo exame da equacao de van’t Hoff.

dlnK _AH'
dr  RT?

(9.92)
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Trés casos podem ser considerados para um (A7>0):

dInK

1) AH>0 >0 R—> P
ar

9) AH< 0 dnk Re P
ar
dln K

3) AH=0 =0 R» P
ar

E evidente que, paraum AT'<0, o efeito seria exatamente o oposto, excetuado o terceiro caso,
em que ¢ sempre nulo. A Figura 9.5 mostra a influéncia da temperatura sobre a constante de equi-
librio para diversas reacoes.

2) Influéncia de acréscimo na presséo

Um acréscimo na pressao (AP> 0) produzira um avanco da rea¢ao no sentido em que houver
uma reducao de volume (AV<0), para moderar o aumento de pressao, até alcancar o estado de
equilibrio em que a composicao e a pressao serao diferentes das iniciais. Mas, nesse caso, a cons-
tante de equilibrio K nao se altera, pois a temperatura permanece constante.

O volume de reacao possui valor apreciavel apenas nas reacoes em que gasesse formam ou desapare-
cem. Tome-se o caso particular em que todos os componentes sao gases ideais. Entao, como ja foi visto,

Av
Kp=K.P» =K,

' Z”i (9.84)

i

Trés casos podem ser considerados para um AP> 0:

1) Av>0 K, diminui R« P
2) Av <0 K, aumenta R— P
3)Av=0 K, nao se altera R» P

E 6bvio que paraum AP< 0, o efeito seria o oposto, excetuado o tltimo caso em que o efeito
¢ sempre nulo.

3) Influéncia da adi¢do de wm componente inerte

Considere-se o caso em que os componentes sao gases ideais em equilibrio quimico, a tempera-
tura e pressao constantes. A adicao de um gds inerte vai diluir reagentes e produtos, reduzindo as
suas fracoes molares na mistura. Se Av > 0, a diluicao dos produtos é proporcionalmente maior que
a dos reagentes e a reacao tende a deslocar-se no sentido dos produtos para moderar este efeito.
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A mesma equacao (9.84) permite prever este resultado, pois a presenca de um gas inerte nao

afeta K, mas aumenta Zn,., podendo-se prever trés casos:
i

1) Av>0 K, aumenta R— P
2) Av<0 K, diminui R« P
3)Av=0 K, nao se altera R» P

4) Influéncia da adi¢ao de wm componente ativo

A adicao de um componente da reacao ao sistema de equilibrio, a temperatura e pressao constan-
tes, provocard um avanco da reacao no sentido em que se verifica o consumo do componente, até
estabelecer-se um novo estado de equilibrio em que a composicao € diferente da anterior, embora a
constante de equilibrio tenha-se mantido inalterada. Efeito oposto tera, evidentemente, a remocao
de um componente do sistema em equilibrio. Esta previsao do Principio de Le Chatelier se identifica
com a Lei da A¢ao das Massas e esta implicita na expressao da constante de equilibrio (9.50).
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Figura 9.5 — Variacao da constante de equilibrio de algumas reacoes com a temperatura
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9.19 - DETERMINAGAO EXPERIMENTAL DA CONSTANTE DE EQUILIBRIO

Para determinar experimentalmente a constante de equilibrio quimico:

a) devem ser dadas as quantidades iniciais dos reagentes e dos produtos postos em reacao num
certo volume, em dadas condi¢oes de temperatura e pressao;

b) é necessario determinar o avanco da rea¢ao ao atingir-se o equilibrio, com o que ficam
determinadas as quantidades dos reagentes e produtos em equilibrio, nas mesmas condicoes
de temperatura e pressao.

No que segue, admite-se que os sistemas considerados sejam soluc¢oes ideais, ou solucoes dilui-
das, de sorte que as atividades podem ser substituidas pelas pressoes parciais, fracoes molares,
molalidades ou molaridades.

Seja novamente a reacao simboélica (9.1), supondo-se que todos os componentes sejam gases
ideais, de modo que a constante de equilibrio possa ser expressa por:

Av

P
K,=K.PY =K | ——
P =D n Z"z‘ (9.84)

O equilibrio quimico € alcancado ap6s um certo avan¢o da reacao, mas admitindo-se que esse
avanco seja no sentido reagentes — produtos (A>0), a composi¢ao do sistema pode ser represen-
tada de acordo com a Tabela 9.2.

TABELA 9.2 - VARIACAO DO NUMERO DE MOIS DOS
COMPONENTES DE UMA REACAO GENERICA aA + bB+ ... = IL+ mM+ ...

Componentes N° mois no inicio N? moéis no equilibrio
0 _.0
A ny ny=n, —Aa
B ny ng=n%—Ab
L ny n; =nd +Al
0 _ 0
M Ny Ny =Ny +Am

Os valores da ultima coluna dao K,, de sorte que a equacao (9.84) toma a forma
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Av
o Gl g am)" | P
T na @ -an) | Do (9.110)

onde Y1, é o niimero de méis gasosos no equilibrio, ou seja,

i

2= (nh=ra) + (n§=Ab) + .t (nf+AD + (0§ +Am) + ...
Y= nl+nh+ .+ 0+ n+ ..+ AAY (9.111)

Como se vé pelo exame das equacoes (9.110) e (9.111), a constante de equilibrio fica deter-
minada pelo avanco A da reacao no equilibrio, pois a composicao inicial é dada. Mas A pode ser
obtido experimentalmente pela medida da quantidade de um reagente consumido ou de um
produto formado, enquanto o sistema evolui do estado inicial ao estado de equilibrio. De fato,
para qualquer componente da reacao i,

onde V; € o coeficiente estequiométrico com sinal positivo para os produtos e com sinal negativo
para os reagentes.

A determinacao de An; exige evidentemente uma andlise da mistura em equilibrio, podendo
ser usados com este fim tanto métodos quimicos como fisicos.

1) Métodos fisicos de andalise

Os métodos fisicos tém a vantagem de nao perturbar as misturas em equilibrio, mas eles s6
podem ser usados em casos simples. Em principio, qualquer propriedade fisica que varie com a
composicao do sistema pode ser empregada.

Toda a reacao que ocorre com desaparecimento ou formacao de gases ¢ acompanhada de
uma variacao proporcional de pressao, quando for conduzida a volume constante numa dada tem-
peratura. Considere-se, em particular, o caso da dissociacao em fase gasosa.

A=L+M

Partindo de n{ méis de A puro ter-se-d, para o avanco da reacio,

0 0
A= AT A T =n) —n, (9.112)
-1 1
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Por outro lado, ja se sabe que o grau de dissociacao ¢ definido por:

0
ny—n
o=-4—4

0
Lo
Comparando as duas equacoes, vé-se que

A=on (9.113)

»o

e, assim, no caso em que n4 =1, A=0L.

Nessas condicoes, a determinacao do avanco da reacao equivale a determinacao do grau de
dissociacao. Esse, por sua vez, é obtido da equacao de estado das misturas de gases ideais, admi-
tindo-se que os gases A, L, M se comportam como ideais:

PV=YnRT = n (1 +c) RT

PV
o=—-
nyRT

Seja uma reacao em fase gasosa, da qual participe o hidrogénio, tal como
3 H, (g) +50, (g) = 2H,0 (g) + H,S (g)

A pressao parcial, P,f,’Q, do hidrogénio, na mistura inicial, é dada pela composi¢ao inicial da
mistura. Se for possivel determinar experimentalmente a pressao parcial, PHQ, do hidrogénio na
mistura ap6s atingido o equilibrio quimico, o avanco da reacao serd dado pela variacao da pres-
sao parcial do hidrogénio, ou seja,

0 0
Ny, =Ny, My, =Ny, _PH2—PH2
-3 3 3

A medida da pressao parcial do hidrogénio no equilibrio baseia-se na propriedade que tém os
metais da familia da platina de se tornarem permedveis ao hidrogénio em temperaturas elevadas.

A mistura gasosa, ja em equilibrio quimico, circula num recipiente, R, aquecido num forno
elétrico na temperatura desejada. Um bulbo, B, de paladio, ligado a um dispositivo manométri-
co, M, encontra-se no interior do recipiente (Figura 9.6). O hidrogénio da mistura, e unicamen-
te este, é capaz de difundir para o interior do bulbo, onde sua pressao, medida pelo manoémetro,
torna-se igual a sua pressao parcial na mistura.

Este método foi empregado por Lowenstein (1906) no estudo do equilibrio da dissociacao
de vapor de dgua a altas temperaturas:

H,O (g) = H, (g) +% 0, ()

assim como no estudo da dissociacao dos gases HCI, HBr, HI e H,S.
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A variacao de certas propriedades opticas pode ser utilizada na determinacao do avanco da
reacao. Especialmente a medida da absorcao da luz permite determinar a variacao da concentra-
¢ao de um componente corado que ¢ produzido ou consumido durante uma reagao.

Figura 9.6 — Medida da pressao parcial do hidrogénio

Pode-se ainda determinar a variacao da composicao de uma mistura gasosa binaria pela varia-
cao do indice de refracao. Foi assim que se estudou a reducao de 6xidos metalicos pelo CO, de-
terminado refratometricamente a composicao das misturas CO e CO,.

2) Meétodos quimicos de andlise

Aparentemente, o meio mais simples para se determinar a composicao de um sistema em
equilibrio € a analise quimica comum. Todavia, a introducao de um reagente na mistura em equi-
librio, atuando sobre qualquer dos componentes, vai produzir um deslocamento do equilibrio.
Portanto, o método s6 € aplicavel quando as velocidades das reacoes direta e inversa, que condi-
cionam o equilibrio, sao tao reduzidas que nao haverd perturbacao sensivel do equilibrio duran-
te a analise.

Sabe-se que a temperatura influi consideravelmente na velocidade da reacao. Por isso, redu-
zindo bruscamente a temperatura, isto €, “congelando o equilibrio”, as velocidades de reacao tor-
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nam-se tao lentas que o sistema pode ser analisado sem modificacao apreciavel da composicao
que possuia na temperatura inicial.

Areacao se processa num recipiente fechado, a uma temperatura suficientemente elevada (tem-
peratura na qual se quer determinar a constante de equilibrio) e, uma vez estabelecido o equili-
brio, o conteudo é esfriado bruscamente.

Este processo foi usado por Bodenstein (1894-99) em seu trabalho classico sobre a reacao do
acido iodidrico:

H, (g) +1, (g) +2HI (g

Ele partia de quantidades conhecidas de HI ou de misturas de H, e I,, de modo que o equili-
brio era atingido de ambos os lados da reacao, em temperaturas situadas entre 300°C e 400°C.
Para proceder a andlise, as ampolas contendo as misturas em equilibrio eram refrigeradas por
imersao e rompidas sob uma solucao alcalina diluida. O hidrogénio residual era medido volume-
tricamente, enquanto HI e I, eram dosados quimicamente.

Uma mistura gasosa de composicao conhecida ¢ introduzida num reator aquecido em forno
elétrico (Figura 9.7), geralmente em presenca de um catalisador, K, em temperatura medida por
um par termelétrico, 7.

O equilibrio quimico é rapidamente estabelecido e a mistura resultante escoa lentamente por
um capilar, C, onde esfria a temperatura ambiente. Assim resfriado, o gas é analisado. Este méto-
do foi utilizado no estudo dos equilibrios de dissociacao, ou de sintese, de gases como H,O, SO,
NH;, e de outros equilibrios gasosos.

Figura 9.7 — Estudo de equilibrios gasosos pelo método dinamico
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9.20 - DETERMINAGAO DA CONSTANTE DE EQUILIBRIO
EM FUNGAO DE DADOS CALORIMETRICOS E POTENCIOMETRICOS

A determinacao da constante de equilibrio mediante a analise do sistema em equilibrio nao
¢ tarefa muito facil, principalmente quando, na temperatura da experiéncia, o equilibrio esta muito
deslocado, ou a favor dos produtos ou a favor dos reagentes, isto ¢, quando K é muito grande ou
muito pequeno.

Felizmente a constante de equilibrio estd relacionada com a energia de Gibbs padrao de rea-
¢ao, segundo

0
nk=_2C (9.49)
RT
ou
K= ¢-56"/RT (9.52)

de modo que qualquer processo que permita determinar AG ° leva implicitamente ao conheci-
mento da constante de equilibrio.

Dados calorimétricos ¢ dados potenciométricos permitem determinar a energia de Gibbs
padrao de reacdao, como é explicado nos tépicos seguintes.

9.21 DETERMINAGAOQ DE AG® EM FUNGAO DE AH'E AG’

Seja novamente a equagao
AG°=AH"— TAS?® (9.64)

segundo a qual a energia de Gibbs padrao de reacao pode ser obtida a partir da entalpia-padrao de
reacao e da entropia-padrao de reacao, quantidades essas que sao dadas por medidas calorimétricas.

O calor de reacdo, AH ", é medido num calorimetro, ou pode ser calculado em funcao dos
calores de formacao dos componentes, segundo

AH'= Zv,. (AHY), (6.22)

A entropia de reacao, por sua vez, ¢ dada pelas entropias absolutas dos componentes, isto €,

AS= Z"iS_ 0 (7.97)

Mas a entropia absoluta de uma substancia é obtida em funcao de dados calorimétricos, pois
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Sty = [ CpdIn T+ Z% (7.96)

onde os C,sa0 as capacidades térmicas da substancia, nas diversas fases pelas quais passa, desde o
zero absoluto até a temperatura de 25°C, sob pressao constante, enquanto os AH sao as entalpias
de mudanca de fase.
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9.22 - CALCULO DE AG° EM FUNGAO DE ENERGIAS DE GIBBS DE FORMAGAO

Energia de Gibbs padrao de formacao de um composto ¢ a diferenca entre a energia de Gi-
bbs do composto no seu estado-padrao e a energia de Gibbs dos elementos constituintes, em seus
estados de referéncia, por mol do composto, na temperatura de 25°C, ou noutra indicada.

Para determinar AG$ de um composto, pode-se partir da entalpia-padrao de formacao, AH Y,
e da entropia-padrao de formacao, ASY, nos termos da equacado (9.64). Alguns valores foram reu-
nidos na Tabela 9.3, outros poderao ser encontrados no Apéndice A.

Sabe-se que a energia de Gibbs de reacao ¢ a diferenca entre a energia de Gibbs dos produtos
e a energia livre dos reagentes, por unidade de reacao, a temperatura e pressao constantes. Em
condi¢oes padronizadas,

AG = Zv Ty (9.24)

As energias de Gibbs absolutas das substancias, i) ou G, sao desconhecidas, mas sendo AG°
uma diferenca, elas podem ser substituidas por valores relativos, ou seja, pelas energias de Gibbs
de formacao, sendo nulas as energias de Gibbs de formacao dos elementos em seus estados de
referéncia. Nesses termos, em vez de (9.24), pode-se escrever:

AG'= Zv (AGY), (9.114)
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TABELA 9.3 - ENERGIAS DE GIBBS DE FORMACAO A 25°C (kJ.mol")

Substancia AG(f) Substancia AG?
H, (g) 0,00 CaO (s) - 604,17
H,O (g - 236,96 CaCOy (calcita) - 1128,76
H,O () - 237,18 CaCl, (s) - 750,19
HCI (g - 95,30 CuO (s) - 127,19
HI (g 1,72 Cu,O (s) - 146,36
H,S (g) - 33,56 Fe, Oy (s) - 740,99
C (s, grafite) 0,00 I (9 19,36
C (s, diamante) 2,90 KCI (s) - 408,32
CO (9 - 137,15 MgO (s) - 569,57
CO; (9 - 394,36 NH; (s) - 16,48
CH, (9 - 50,75 NaCl (s) - 384,03
CS, (9 67,15 Na,CO; (s) - 1047,67
C.H, (g) 209,20 S (rébmbico) 0,00
C,H, (9) 68,12 S (monoclinico) 0,10
C.H; (9) - 32,89 SO, (g) - 300,19
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9.23 - CALCULO DE AG ° MEDIANTE A COMBINAGAO
LINEAR DE REAGOES. COMBINAGAO DE EQUILIBRIOS

Qualquer operacao linear feita com as equacoes estequiométricas representativas de reacoes
quimicas realizadas em condicoes padronizadas ¢ feita implicitamente com as respectivas gran-
dezas de reacdo (AH, AS°, AG* etc.). Trata-se de uma regra ja utilizada em Termoquimica no
calculo de entalpias de reacao. Este resultado se deve ao fato de as férmulas que figuram nas equa-
coes estequiométricas representam nao sé as substancias, mas também, implicitamente, as respec-
tivas propriedades extensivas, nos casos especificados.

Assim, se a soma de duas equacoes (1 e 2) resultar numa equacao (3) correspondente a uma
reacao viavel, deve-se ter

AGY=AGY +AGY

—RTIn K=— RTIn K, - RTIn K,

K; =K K,
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9.24 - DETERMINAGAO DE AG° EM FUNGAO DE DADOS POTENCIOMETRICOS

Muitas reacoes podem ser conduzidas de modo a produzir trabalho elétrico (trabalho 1til)
numa célula galvanica. Nesse caso, as substancias nao reagem diretamente, mas por intermédio
de um fluxo de elétrons que sao gerados no anodo e consumidos no catodo.

Conforme foi mostrado na se¢do 8.7, a condi¢ao de equilibrio, ou de reversibilidade, em pro-
cessos acompanhados de producao de trabalho ttil, a temperatura e pressao constantes, é

AG=w, ou =—w, (9.115)
enquanto nos processos termeldasticos (w’ = 0), a condicao de equilibrio é

AG=0 ou A=0 (9.116)

Portanto, a energia de Gibbs de reacao € medida pelo trabalho elétrico produzido reversivel-
mente, por unidade de reacdo, a temperatura e pressao constantes, numa célula suficientemente
grande para que sua composi¢ao permaneca inalterada. Esta Gltima restricao é necessaria por-
que AGvaria com a composi¢ao, ou seja, com o avanco A da rea¢do.

O trabalho elétrico produzido em tais condicoes depende da forca eletromotriz, E, da célula
medida reversivelmente (em equilibrio) num potenciémetro e do nimero de faradays, z, gera-
dos por unidade de reagao. Substituindo o trabalho elétrico na equacao (9.115) obtém-se

AG=—2IE (9.117)

onde F'= 96478 coulombs.

Af.e.m. é uma propriedade intensiva da célula e, como tal, depende da temperatura, da pres-
sao e da composicao da célula como AG que também ¢ intensiva, por ser referida a uma unidade
de reacdo. A equacao (9.117) estabelece uma relacio entre ambas e mostra que a f.e.m. é gerada
pelo desnivel, AG, de energia livre entre produtos e reagentes.

Se os componentes da célula se encontrarem todos em seus estados-padrao de atividade unitaria,

AG'=-E° (9.118)
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Tome-se, por exemplo, a reacao a 25°C:
Zn (s)+2H" (a=1) = Zn* (a=1) + H, (g 1 bar)

que pode ser conduzida reversivelmente numa célula constituida de eletrodos-padrao de zinco e
de hidrogénio, descrita pelo seguinte diagrama:

() Zn (s) Zn%* (a=1) H' (a=1) Hy (g 1 bar) Pt (+)
ANODO CATODO

A reacao da célula é a soma de duas reacoes: uma reacao de oxidacao no anodo (que gera
elétrons) e uma reacao de reducao no catodo (que consome elétrons). No exemplo considera-
do, tem-se, pois

ANODO Zn (s) = Zn* (a=1) + 2¢
CATODO 2H" (a=1) +2¢ = H, (g 1 bar)
SOMA Zn (s) +2H (a=1) = Zn* (a=1) + H, (g 1 bar)

Af.e.m. desta célula é £°=0,7629 V a 25°C, o que da para a energia livre de reacao, segundo
a equacao (9.118),

AG"=-2x96487 x 0,7629 = - 147220 |

A constante de equilibrio é obtida por:

AGY 147220
RT 831429815

InK=- =59,39

K=6,16 x 10%

9.25 ~ENERGIA LIVRE DE FORMAGAO DE {ONS EM SOLUCAO AQUOSA

Energia de Gibbs padrao de formacao de uma espécie ionica € a diferenca entre a energia
livre do ion hidratado, em seu estado-padrao de atividade unitdria, e a energia livre dos elemen-
tos constituintes em seus estados de referéncia, expressa por mol de fons formados.

Af.e.m. de uma célula é a soma do potencial de oxidacao gerado no anodo e o potencial de

reducao gerado no catodo, de forma que, em células constituidas por eletrodos-padrao,

0_ o0
E _gnx

(anodo) + &%, (catodo)
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A equacao (9.118) se aplica a cada um dos eletrodos, isto ¢,

AGY=—zle’ (9.119)

onde £’ é um potencial de oxidacao no anodo e um potencial de reducdo no cdtodo.

Todavia, nao € possivel determinar isoladamente o potencial de um eletrodo, mas apenas a
f.e.m. da célula. Por essa razdao s6 se conhecem os potenciais dos eletrodos-padrao em escala rela-
tiva que, por sua vez, determina uma escala relativa de energia livre de formacao das espécies i6-
nicas. A convencao sobre a qual se baseia a escala universalmente adotada consiste em postular
um valor nulo para o potencial do eletrodo-padrao de hidrogénio, com o que resulta um valor
nulo para a energia de Gibbs de formacao do ion hidrogénio. Em resumo,

% H, (g 1 bar) = H" (a=1) +e

€°=0,000V AGY9=H'(a=1)=0,000]

Os potenciais dos eletrodos-padrao na escala de hidrogénio sao conhecidos e, por meio
deles, pode-se calcular AG} de todos as espécies ionicas. Note-se que £’ na equacao (9.119) é
o potencial de oxidacao se a formacao de um ion for uma reacao de oxidacao, mas sera o
potencial de reducao se a formacao do ion for uma reacao de reducao. Como exemplo, con-
sidere-se:

Zn (s) = Zn* (a=1) + 2 €', =0,7629 V

% Cly (g) +e=ClI (a=1) e%,=1,3595V
A equacao (9.119) fornece entao, respectivamente,

AGYZn* (a=1) =-147,19K]

AGICI (a=1) =-131,08 k]

Algumas tabelas de potenciais de eletrodo-padrao fornecem os potenciais de oxidacao; ou-
tras, os potenciais de reducao. Os ultimos estao se tornando de uso cada vez mais universal. De
qualquer forma, isto nao representa maior dificuldade, uma vez que se tem, sempre, para um dado
eletrodo reversivel:

ggx == 8?ed
A Tabela 9.4 apresenta um elenco de energias de Gibbs de formacao de ions hidratados de

atividade unitdria, que podem ser usadas no calculo de AG° e a constante de equilibrio de rea-
¢oes das quais participam espécies ionicas.
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TABELA 9.4 - ENERGIAS DE GIBBS DE FORMACAO DE IONS (aq) A 25°C (k].mol")

fons (a=1) AG!? fons (a=1) AG!
H 0,00 Li' - 995,81
OH- ~ 157,28 Na* - 261,88
F — 974,89 K - 982,13
cr ~ 131,08 NH, 79,33
Br* - 102,84 Ag' 77,15
I ~ 51,59 Ca? — 555,22
clo, 44,77 Mg? — 451,04
HS 12,34 Cu? 66,57
NO; 109,83 cd* ~ 77,61
COr — 528,86 Zn* ~ 147,19
s> 97,99 Fe* ~ 84,94
SO% — 736,80 Fe* ~ 10,59
PO ~ 1008,34 Al - 483,25

9.26 - FUNGAO DA ENERGIA LIVRE

O calculo da constante de equilibrio a temperaturas diferentes da temperatura ambiente é
de grande importancia, pois permite determinar a temperatura mais favoravel para obter-se um
bom rendimento da reacao desejada.

Todavia, o emprego da equacao (9.106) nao é muito conveniente, porque além de exigir cal-
culos demorados, nao conduz a resultados muito exatos ao admitir que as constantes de capaci-
dade térmica nao se alteram mesmo quando a integracao se faz dentro de grandes intervalos de
temperatura.

A quantidade mais adequada para calcular constantes de equilibrio € a fun¢do da energia livre,
definida para um mol de substancia pura, pela relacao

~0 770
G- H}
T

(9.120)

g o FISICO-QUIMICA| o 451



onde G°é a energia de Gibbs molar da substancia, na temperatura 7'e pressao de 1 bar, enquanto
H{ é a entalpia molar, na temperatura do zero absoluto, sob a mesma pressao de 1 bar.

Uma vantagem desta funcao é que sua taxa de variacao com a temperatura ¢ relativamente
pequena, como os dados da Tabela 9.5 demonstram. Como consequiéncia, é suficiente tabular os
seus valores com grandes intervalos de temperatura, procedendo-se a interpolacao linear para as
temperaturas intermedidrias.

O cdlculo da funcao da energia livre pode ser feito:

a) segundo os métodos da Mecanica Estatistica, a partir dos dados espectroscépicos, aplica-
veis, entretanto, somente as substancias gasosas;

b) segundo os métodos da Termodinamica Classica, a partir dos dados calorimétricos das subs-
tancias.

Para ilustrar este dltimo processo, considere-se um mol de uma substancia pura cristalina. A
entalpia e a entropia, na temperatura 7, podem ser expressas por:

770 70 5=
H® = 1! +J'T CpdT

_ TC
s°= Cr gy
o T

por isso
—y = —n — T _ TG
G'=H"-15"=H, +J cPdT—T_[ ?PdT
0 0

=0 770 . o
-H T _ 1

G—Ozlj CPdT+J C_PdT
T T Jo o T

Tratando-se de um sé6lido que sofra mudanca de forma cristalina entre zero e 7, o calor de
transicao deve ser incluido no termo de entalpia e no termo de entropia. Para substancias liqui-
das na temperatura 7; inclui-se o calor de fusao e, no caso de gases, também o de vaporizacao, em
ambos os termos.

Considere-se agora uma rea¢ao quimica, cuja constante de equilibrio se quer determinar na
temperatura 7. A variacao da funcao da energia livre, por unidade de reacao, sera expressa por:

G - Hy G -Hy G’ —Hy
A — 0 :Zvi m 0 (produtos)+ZV,» To (reagentes)

2

(9.121)
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Mas AG’= - RT'In K e, portanto,

0 ~0 _ 770
K =——| A N[ & —Ho
R| T T

Vé-se que, para calcular a constante de equilibrio em dada temperatura 7, é necessario co-
nhecer AH ) (entalpia de reacdo no zero absoluto), assim como os valores da func¢io da energia
livre dos reagentes e dos produtos na temperatura 7, os quais se encontram tabelados.

(9.122)

A quantidade AH{ pode ser obtida da equacao (9.122), no caso de ser conhecida a constante
de equilibrio numa dada temperatura; ou da (6.47), se AH" da reacdo, numa dada temperatura,
for conhecido.

Outro método mais freqiientemente empregado baseia-se em que

AH )= ZVZ- (AH?}), (produtos) + ZV,- (AH?}), (reagentes)

onde (AH ), representa a entalpia de formacao de um composto no zero absoluto, a partir dos
elementos constituintes na mesma temperatura.

O calculo de (AH}), ¢ feito com base na rela¢ao

(AH ) o= (AH ) g0 — (Hbs — HY) (9.123)

onde a quantidade entre parénteses pode ser calculada segundo os métodos da Mecanica Estatis-
tica (somente para gases), ou em funcdo de dados calorimétricos, como foi visto na secdo 5.17. As
tabelas da funcao da energia livre incluem os valores de (AH }), dos compostos.
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TABELA 9.5 - FUNCAO DA ENERGIA LIVRE DE GASES

Substancia - GO;—HS ].mol*lK*1 kF]ArII;Izzl
298 K 500 K 1000 K 1500 K
H, 102,17 116,94 136,98 148,91 0,00
O, 175,98 191,13 212,13 225,14 0,00
N, 162,42 177,49 197,95 210,37 0,00
Cl, 192,17 208,57 231,92 246,23 0,00
H,O 155,52 172,76 196,69 211,71 - 238,95
CO, 182,26 199,45 226,40 244,68 -393,17
CO 168,41 183,51 204,05 216,98 -113,80
SO, 212,63 223,34 260,58 279,57 -294,39
SO, 217,11 239,07 276,48 - —-389,36
CH, 152,55 170,50 199,37 221,08 -66,90
C,H, 184,01 203,93 239,70 267,52 60,75

9.27 - PROBLEMAS PROPOSTOS

9.1) Quando 4,0 méis de gas iodidrico sao adicionados a um reator, mantido na temperatura de
298 K, estabelece-se o equilibrio H, (g) + 15 (g) » 2 HI (g). Calcule o nimero de moéis de cada um
dos componentes.

9.2) Relacione os valores de K,, K, e K, para as seguintes reacoes na temperatura de 25°C e sob a
pressao total de 2 bar.

a) PCl; (g) » PCl; (g) + Cl, (9)
b) NO, (g) +SO, (g) » SO; (g) + NO (g)
) 30, (g » 205 (9

9.3) Usando uma tabela de dados termodinamicos, calcule o valor da constante de equilibrio para
as seguintes reacoes na temperatura de 25°C:

a) CO (g) +PbO (s) » CO, (g) +Pb (s)
b) 3 CO (g) + Fe,O4 (s) » 3 CO, (g) + 2 Fe (s)
c) Cly (g) +2T (aq) » I, (s) +2 CI (ag)
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9.4) A reacao PCl; (g) » PCl; (g) + Cl, (g) apresenta uma constante de equilibrio K, =1,78 na
temperatura de 250°C. Calcule o nimero de méis de PCl; que devem ser introduzidos em
um reator de 5,0 litros para que, atingido o equilibrio a 250°C, a concentracao de cloro seja
de 0,1 mol. L.

9.5) Hidrogénio e nitrogénio, na propor¢ao de 3:1, foram introduzidos em um reator mantido a
400°C contendo um catalisador. Ao ser atingido o equilibrio, verifica-se que a fracao molar de
NH; na mistura € igual a 0,10 para uma pressao total de 30 bar. Calcule o valor de K, para a reagao
% Hy (g) +'4 05 (g) » NH; (g).

9.6) Qual o grau de dissociacao do CO, (g), na temperatura de 25°C, quando o mesmo se encon-
tra sob a pressao total de 10,0 bar?

9.7) Uma mistura gasosa contendo volumes iguais de HCI gasoso e O, foi aquecida até a tempera-
tura de 480°C. Ap6s o estabelecimento do equilibrio, para uma pressao total de 0,8 bar, 76% do
HCI havia reagido com o oxigénio segundo a reacao 4 HCI (g) + O, (g) » 2 Cl; (g) + 2 HyO (g).
Calcule o valor de K, para essa reacao.

9.8) Na temperatura de 25°C, o N,O, se dissocia segundo N,O, (g) » 2 NO, (g). Qual o grau de
dissociacao do N,O, nessa temperatura quando a pressao total é igual a 15 bar?

9.9) A constante de equilibrio para a reacao de dissociacao do bromo, Br, » 2 Br, na temperatura
de 1000 K, ¢ igual a 3,5 x 10 ¢ na temperatura de 1200 K é igual a 1,7 x 10-°. Qual o valor da
entalpia de reacao média entre essas temperaturas e em que temperatura a reacao apresentara
uma constante de equilibrio igual a 2,0 x 10-*?

9.10) A constante de equilibrio para a reacao H, (g) + Br, (g) » 2 HBr (g), na temperatura de
300 K, é iguala 1,9 x 10"". Elevando a temperatura para 500 K, a constante de equilibrio passa a
serigual a 1,3 x 10'°. Qual o valor da constante de equilibrio, para essa reacdo, na temperatura
de 350 K, supondo que a entalpia de reacao permaneca constante na faixa de temperaturas con-
siderada?

9.11) A reacao N,O, (g) » 2 NO, (g) apresenta uma constante de equilibrio, K, , igual a 47,9 na
temperatura de 400 K e 1,7 x 10® na temperatura de 500 K. Calcule a entalpia de reacdo média
entre essas temperaturas.

9.12) A reacao CH;CH;CHOH (g) » CH;COCH; (g) + H, (g) é K, =10,0 na temperatura de 700 K.
Sabendo que o efeito térmico dessa reacdo nessa temperatura € AH = 61,5 kJ, calcule o valor de
AH" na temperatura considerada.

9.13) Quando NH,CO,NH, so6lido ¢ introduzido em um reator aquecido a 30°C e
contendo NH; a uma pressao inicial de 0,06 bar, verifica-se que, ao ser atingido o equilibrio,
a pressao total do sistema passa a ser igual a 0,17 bar. Calcule o valor de K, para a reacao
2 NH; (g) + CO; (g) » NH,CO,NH, (s) na temperatura de 30°C.

9.14) O sulfeto acido de amoénio é uma substancia sélida que se dissocia segundo a reacao
NH,HS (s) » NH; (g) + H,S (g). Partindo do sélido puro, na temperatura de 25°C, verifica-se
que a pressao total do gds em equilibrio com o s6lido ¢ igual a 0,658 bar. Calcule as pressoes par-
ciais do H,S e do NH; em equilibrio a 25°C quando o NH,HS ¢ dissociado em um recipiente fe-
chado contendo, previamente, H,S a uma pressao de 0,45 bar.

9.15) Supondo que o efeito térmico nao varie com a temperatura, calcule a pressao de dissociacao
do NaHSO, (s) na temperatura de 700 K, de acordo com a reacao 2NaHSO, (s) » Na,S,0; (s) +
H,O (g). Para essa reacao, AH %5 = 82,8 kK] € AG %5 = 37,7 K].

g o FISICO-QUIMICA| o 455



9.16) Considerando a reacao SO, (g) +'%4 O, (g) » SO; (g) calcule a constante termodinamica de

equilibrio na temperatura de 1000 K:

a) considerando o efeito térmico independente da temperatura;

b) usando a funcao da energia livre.

RESPOSTAS

9.1)
9.2)

9.3)

9.4)
9.5)
9.6)
9.7)
9.8)
9.9)

= 0,804; myy, = 1,598
a) K,=24,776K, = 2K ;
b) K,= K= K;

¢) K, = 0,04K = 0,5K,
a) 1,41 x 10'%;

b) 2,35 x 107

c) 8,53 x10%

1,72

1,27 x 1072

5,12 x 10

17,35

0,049

1081 K

9.10) 5,25 x 10"
9.11) 59,35 k]
9.12) 107,0 J.K!
9.13) 1537,6

9.14) Py, = 0,173 bar; P,,Qs = 0,623 bar

9.15) 53,23
9.16) a) 1,81;

b) 1,78
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Equilibrios quimicos Capitulo 10
homogéneos e heterogéneos

10.1 - GENERALIDADES

Alguns equilibrios quimicos homogéneos e heterogéneos serao agora estudados com o obje-
tivo de avaliar mais concretamente o significado e a importancia das leis estabelecidas no capitu-
lo anterior.

A constante do equilibrio e a Lei da A¢do das Massas que da o grau de conversao dos reagentes em
produtos, quando o equilibrio € atingido, enquanto K’ = 1/Kda a mesma informacao para a con-
versao dos produtos em reagentes.

L m
ayp -

K=" (9.50)

a b -
aag... i

A constante de equilibrio podera ser determinada sempre que for conhecida a composicao
inicial e o valor do avanco da reacao quando o equilibrio é atingido. O avanco da reacao é dado
pela quantidade de reagente consumido ou de produto formado entre o estado inicial e o estado
de equilibrio.

A isoterma de reagdo ou Lei da Afinidade Quimica que permite prever se, num sistema de dada
composic¢ao, a reacao vai progredir em direcao aos produtos ou aos reagentes para atingir o equi-
librio.

AG = RTln% (9.54)

A parte constante desta equacao € a energia de Gibbs padrao de reacao que esta relacionada
a constante de equilibrio segundo:

AG°=-RTIn K (9.49)

A equacao de van’t Hoff ou Lei da Variacao da Constante de Equilibrio com a Temperatura,

dinK AH'
dT  RT?

(9.92)

que da, por integracdo, admitindo-se AH° independente da temperatura,



L (9.100)

n—2=—-2 1 (9.104)

A Lei de Kirchhoff, que dd a variacao da entalpia de reacao com a temperatura, ou seja,

0
AAHT) _ e, (6.39)
T
ou
.
AH"), = AH®Y, +| *ACSaT (6.42)
Tl

O Principio do Equilibrio Mdvel, que permite prever a direcao em que se verifica a evolucao do
sistema de um a outro estado de equilibrio, como consequiéncia da alteracdao das varidveis intensi-
vas de estado.

Equilibrios homogéneos se verificam quando os componentes reagem em fase gasosa ou em

fase liquida. As reacoes da grande industria quimica sao, em \geral, emAfase gasosa.
— v

No estudo que segue, admite-se um compoprtameflgo 1deal das nfisturas gasosas, de modo que
as fugacidades dos componentes podem ser substituidas pelas respectivas pressoes parciais. Tem-
se, entao, como expressao da atividade de um componente,

(9.76)
a; :fi :P,.:ciRsz,-P

obtendo-se, do mesmo modo, para a constante de equilibrio,

(9.79)

Note-se que, numa dada temperatura, as quantidades K, e K, dependem da pressao total Pa
que esta sujeito o sistema.

Nas reacoes em fase gasosa em que nao ha variacao do ndmero estequiométrico de maois, tem-se
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Zvl: AV=(l+m+..)=(a+b+..)=0
Como consequiéncia, resullta aidentidade entre as diversas formas da constante de equilibrio:
K=K,=K =K.=K,
Outra propriedade comum destas reacoes € que a posicao de equilibrio nao depende da pres-

sdo total. Numa reacao entre gases ideais, se Av = 0, AVda reacao também serd nulo e a pressao em
nada influi, de acordo com o principio do equilibrio mével.

10.2 -AFORMAGAO DO ACIDO IODIDRICO
A reacao exotérmica
H, (9 +1, (g) =2HI (g AH<0
se processa sem variacao de volume (Av = 0) e, entdo,
K=K,=K,
Suponha-se que uma mistura inicial, constituida de ¢ méis de hidrogénio e b moéis de iodo
seja aquecida a uma dada temperatura. Ao estabelecer-se o equilibrio, o avanco da reacao € igual

a9, o que significa que ymois de Hy, (g) e ymois de I, (g) se combinam produzindo 2y méis de HI
(g). Tem-se, entao, para o nimero de mais, o que estd descrito no Quadro 10.1.

QUADRO 10.1 - VARIACAO DO NUMERO DE MOIS
DOS COMPONENTES DA REACAO H, (g) + 1, (g) =2 HI (g)

H, I HI Total

Inicio a b 0 a+b

Equilibrio | a-y | b—y 2y a+b

O numero total de méis serd sempre (a + b) para qualquer que seja o valor de y, pois

Zni: (a—y) +(b—y) +2y=a+b

As pressoes parciais dos componentes em equilibrio sao:

2y
P Py, =——P
2 a+b AL b

de modo que o valor de K= K, = K, sera
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2
2y j p2
42
K—_\atb - (10.1)
a=ypb=y, @-yb-y
a+b a+b

Como se vé, a pressao total Pnao aparece no resultado final e, portanto, ynao depende de P,
isto €, o avan¢o da reacao nao se modifica com uma variacao de pressao total. Este resultado esta
de acordo com o Principio de Le Chatelier e foi verificado experimentalmente por Bodenstein
(1897), como se vé a seguir:

P (bar) 0,5 1,0 1,5 2,0
y (méis) 0,202 0,214 0,222 0,231

Note-se que as pequenas variacoes de y devem-se, em parte, a erros experimentais e, em par-
te, a que a constancia de Ks6 se verificaria rigorosamente numa mistura de gases ideais.
Problema inverso ao anterior é determinar o avanco y na reacao, quando conhecida a constante

de equilibrio e a composicao inicial. A equacao (10.1) é do 2° grau em y e pode ser posta sob a forma

K-4

2
—y —(@a+b)y+ab=0
) ~atby+a

que, resolvida, fornece

(@+b)J(a+b)? - 4ab(K - 4)/K
oK - 4)/K

(10.2)

O grau de exatidao com que se cumpre a Lei do Equilibrio Quimico se infere dos resultados
experimentais reunidos na Tabela 10.1, referentes a temperatura de 457,6°C (Taylor e Crist).

TABELA 10.1 - EQUILIBRIO H, + I, = 2 HI (457,6°C)

Cy, x10° Gy, x10° Cyyp x10° K
mol.L! mol.L! mol.L!
5,617 0,5936 1,270 48,38
3,841 1,524 1,687 48,61
4,580 0,9733 1,486 49,54
1,696 1,696 1,181 48,48
1,433 1,433 1,000 48,71
4,218 4,213 2,943 48,81
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Os valores encontrados para a constante K sao razoavelmente concordantes, embora o equi-
librio tenha sido atingido nos trés primeiros casos a partir de misturas H, e I, enquanto nos ou-
tros trés a partir do HI puro. Deve-se tomar, para a constante de equilibrio, a média dos valores
obtidos, ou seja K= 48,7 a 457,6°C.

Areacao de formacao do acido iodidrico é exotérmica. Deve-se esperar, portanto, uma dimi-
nuicao de K quando a temperatura aumenta, segundo mostra a equacao de van’t Hoff (9.92). De
fato, os seguintes valores foram encontrados:

K, =60,80 a 666,80 K

K,=45,62a763,8K

Estes dados permitem calcular o valor médio da entalpia de reacao entre essas temperaturas,
segundo a equacao (9.104), obtendo-se AH°=—12,55 KJ.

10.3 —~AFORMAGAO DO OXIDO NITRICO

A combinacao do nitrogénio com o oxigénio atmosférico pela passagem do ar na chama de
um arco elétrico era, primitivamente, o principal método de fixacao do nitrogénio atmosférico.
A reacao fortemente endotérmica

N, (g) + O, () =2NO (g AH >0

foi investigada por Nernst (1906) e outros, que constataram uma rela¢ao linear entre In Ke 1/7T
no intervalo de temperatura compreendido entre 1900 K e 2600 K.

TABELA 10.2 - CONSTANTES DE EQUILIBRIO DA REACAO N, + O, = 2 NO

Temp. K | 1900 | 2000 | 2100 | 2200 | 2300 | 2400 | 2500 | 2600

K, x10* | 2,31 4,08 6,86 11,0 16,9 25,1 36,0 50,3

Os dados registrados na Tabela 10.2 e no diagrama da Figura 10.1 levam a equacao:

21901
an——T+l2,353 (103)
Comparando com
AH’ 1 AS°
K= R (9.103)
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conclui-se que AH e AS da reaciao podem ser calculados em funcao dos parametros da reta,
como segue:

0 0
A
AR =21901 % =12,353

AH=21901 x 8,314 = 182,08 k]

AS°=12,353x 8,314 =102,70 ].K!

valores estes validos para o intervalo de temperatura considerado.

-2,2

-2,4

-2,6

-2,8

-3,0 \

-3,2

logK

-34

-3,6 ‘\

-3.8

-4,0
3,75 4,0 4,25 4,5 4,75 5,0 5,25 5,5

10YT

Figura 10.1 — Variacao de log K, para a reacao N, (g) + O, (g) =2 NO (g)

10.4 —AREACAO DO GAS DE AGUA
Areducao do vapor de dgua pelo coque, a altas temperaturas, segundo
G (s5) +HyO (g) = CO (g) +H, (9)

produz uma mistura de gases entre os quais se estabelece a chamada reacao do gas de agua:
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CO; (g) + H, (9) = CO (g) + H:0 (g) AH >0

Essa reacao € aproveitada para a producao industrial de hidrogénio. Para isso, o equilibrio
deve ser deslocado, tanto quanto possivel, no sentido dos reagentes para favorecer a proporcao
de hidrogénio na mistura.

A reacao, tal como esta escrita, ¢ endotérmica, de sorte que a constante

~ PeoPuo  ncomuyo

K=K,=K, =
" P, P
co,L'Hy,  Mco,"H,

aumenta quando aumenta a temperatura.

Portanto, para aumentar a propor¢ao de Hy, na mistura em equilibrio, seria necessario con-
duzir a reacao a uma temperatura tao baixa quanto possivel, de modo a diminuir a constante Ke
a deslocar o equilibrio no sentido exotérmico. Contudo, se por um lado a diminuicao da tempe-
ratura desloca o equilibrio no sentido favoravel a formacao de hidrogénio, por outro, as velocida-
des de reacao (direta e inversa) que condicionam o valor da constante de equilibrio tornam-se
tao reduzidas a baixas temperaturas que o equilibrio s6 se estabelece com extrema lentidao. A
dificuldade pode ser minorada pela acao de um catalisador adequado, que acelera as velocidades
de reacao (direta e inversa), apressando o equilibrio sem influir, contudo, no valor da constante
K. A temperatura deve ser escolhida de modo a garantir um rendimento aprecidavel sem reduzir
demasiadamente a velocidade da reacao.

A pressao total nao influi na proporcao de hidrogénio na mistura, pois Av= 0. Todavia, o des-
locamento do equilibrio a favor da formacao de H, pode ser obtido, quer por injecao de grande
excesso de vapor de dgua (acréscimo de PHQO), quer pela remocao de CO, por absorcao em lixivia
(decréscimo de PCOQ).

A constante de equilibrio da reacao do gas de dgua pode ser calculada em qualquer tempera-
tura (nos limites de um amplo intervalo de temperatura) mediante a equacao de van’t Hoff inte-
grada completamente, isto €,

0
AHg 1 A0y (AP AY o (9.107)
R 2R 6R

InK =-

Para tanto, devem ser conhecidas as constantes Ao, AB, Ay,..., AHY{, ¢, que sao valores caracte-
risticos da reacdo. As diferencas Ao, AB, Ay,... dependem das capacidades térmicas molares dos
produtos e dos reagentes. No caso em foco, tém-se, para o intervalo de temperatura entre 273 K e
1500 K, as expressoes:

G, (CO, g) = 27,20 + 4,18 x 10~ J.mol'K!
Gy (H,0, g) = 36,86+ 7,9 x 10+ 9,3 x 1072 J.mol 'K
Cp (Hy, @) = 27,20 + 3,77 x 107 J.mol"'K™!

Gy (CO, @) =29,3+29,7x 10— 7,78 x 10T J.mol"'K!
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Resultando, portanto, em

Aa= (27,20 + 36,86) — (27,20 + 29,3) = 7,56
AB=[(4,18-7,9) - (3,77+29,7) ] x 10°=-37,19x 10~*

Ay=1[9,3-(-7,78)] x 10°=17,08 x 10

A constante AH { (calor de reacao hipotético no zero absoluto) pode ser obtida de duas ma-
neiras. Uma consiste em utilizar a equacao de Kirchhoff integrada

1 1
AHO:AH8+AaT+§ABT2+§AyT3+... (6.47)

na qual AH { é substituido por um valor previamente conhecido do calor de reacido, numa dada
temperatura.

A segunda consiste em utilizar a equacao de van’t Hoff integrada entre limites, isto &,

T, T

—=+

Ky _ AHy(1 1) A T, AB
R T, 2R

A
(TQ—Tl)+é(T§—TF)+... (9.109)

na qual K| e K; sao substituidos por valores previamente determinados em duas temperaturas.

Assim, encontrou-se para a reacao do gas de dgua:

K, =0,5342959 K
K,=157121259 K

com o que se obtém
AH{= 42,26 k]

Finalmente, a constante de integracao ¢ € obtida da prépria equacao (9.107), onde K é substi-
tuido por um dos valores ja estabelecidos, encontrando-se

c=1,13

Conhecidas todas as constantes que figuram na equacao (9.107), esta se escreve:

-6 -6
Ik = 422601 756, o STIOX1077 . 1708x1077 po 13

R T R 2R 6R (10.4)

Por outro lado, pode-se agora determinar também a entalpia de reacao em qualquer tempe-
ratura entre 273 K e 1500 K, utilizando a equacao (6.47):
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37,19%x107° 2, 17.08% 107° -

0 _ —
AH" =42260+7,56T 3 (10.5)

Em suma, as equacoes (10.4) e (10.5) dao a constante de equilibrio e o efeito térmico da rea-
cdo do gas de dgua em qualquer temperatura entre 273 K e 1500 K, obtendo-se resultados que
revelam boa concordancia com as medidas experimentais.

Quando uma reacao em fase gasosa se processa com uma variacao estequiométrica, (Av #0),
as diversas formas da constante de equilibrio possuem valores distintos, relacionados entre si na
forma da equacao (9.79).

Além disso, a posicao de equilibrio, isto €, a composicao da mistura em equilibrio, numa dada
temperatura, depende da pressao total, ainda que K, ¢ K, sejam, como sempre, independentes da
pressao. Isso se deve a reacao ser acompanhada de variacao de volume, entao o aumento da pressao
total vai produzir deslocamento do equilibrio na direcao em que se verifica a reducao de volume.

10.5 - DISSOCIACAO DO PENTACLORETO DE FOSFORO
A reacao endotérmica
PCl; (g) = PCl; (g) +Cly (9) AH>0

processa-se com aumento de volume, pois Av = 1.

O avanco da reacao é determinado pelo grau de dissociacao a. Por isso, a constante de equili-
brio pode ser expressa em funcao do grau de dissociacao determinado em dadas condicoes de
temperatura e pressao. Partindo de n, méis de PCl;, tem-se o Quadro 10.2.

QUADRO 10.2 - VARIACAO DO NUMERO DE MOIS
DOS COMPONENTES PARA A REACAO PCL; (g) = PCL, (g) + CL, (g)

PCl; PCly Cl, Total
Inicio n - - n
Equilibrio | n,(1-a) Ny O ny O n, (1+0)

O grau de dissociacao é dado, como jd foi visto na equacao (4.21), pela equacao de estado da
mistura gasosa resultante da dissociacao:

PV=n, (1+0a) RT

PV
o= -
nyRT

1
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As fracoes molares, as pressoes parciais e as concentracoes dos componentes sao funcoes do
grau de dissociacao, como mostra o Quadro 10.3.

QUADRO 10.3 - FRACOES MOLARES, PRESSOES PARCIAIS
E CONCENTRACOES DOS COMPONENTES DA REACAO PCL, (g) = PCL, (g) + CL, (g)

PCly PCl, Cl, Total
1-o o o
Fracoes molares _ = _Z 1
1+o 1+o 1+o
1-o o o
Pressoes parciais P
1+0o 1+o 1+o
- 1+
Concentracoes ny-a) T 10 ny(1+00)
4 v V V

A partir desse quadro sdao obtidas as trés formas da constante de equilibrio:

2
a 2
P
K _PPC13PCZQ_(1+OL) _ o’ P (10.6)
P — - - .
Ppa, ﬂp 1-a®

1+a

(noc)Q
e v 2 2
_CraCa,  \V _[a Jn_(a jP 107
" pg,  r-0) \1-a)v \1-a)RT (10.7)

Vv

2
(i)
Xpciy Xl 1+a o’
K,=—""= = 10.8
X pci, l-a j-¢? (10.8)

1+a

Assim, por exemplo, o grau de dissociacao do PCl;, a 250°C e pressao de 1 bar, é o = 0,80,
resultando para a constante de equilibrio:

__(080°

= S x1=178
1-(0,80)

P
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Como era de se esperar, sao distintos os valores das trés constantes. Confirma-se também que
K, e K. nao variam com a pressao, o mesmo nao acontecendo com K,. Como a diminui quando a
pressao aumenta, estas variacoes se compensam nas equacoes (10.6) e (10.7), mas nao em (10.8)
onde nao aparece a pressao.

Assim como a constante de equilibrio pode ser determinada em funcao do grau de dissociacao,
sob dada pressao, é possivel igualmente resolver o problema inverso, isto €, calcular o grau de dis-
sociacao em funcao da constante de equilibrio e da pressao considerada. Da equacao (10.6) se obtém

o = —KP
\/Kp +P (10.9)

Como se vé, o aumento da pressao diminui o grau de dissociacao, o que esta de acordo com o
Principio de Le Chatelier. A pressoes maiores, K, pode ser desprezado diante de P, reduzindo-se a
equacao (10.9) a expressao

K
o= -
P

isto ¢, o grau de dissociacao do PCI; ¢, neste caso, inversamente proporcional a raiz quadrada da
pressao.

10.6 - FORMACAO DO TRIOXIDO DE ENXOFRE
A reacao exotérmica
250, (g) + O, () =250, (9 AH<0

processa-se com reducao de volume (Av =-1).

De grande importancia na fabricacao do dcido sulfiirico, essa reacao foi estudada cuidadosa-
mente. O método de congelamento (método dinamico) foi empregado por Bodenstein (1905)
para determinar a constante de equilibrio a diversas temperaturas. Os dados da Tabela 10.3 refe-
rem-se a determinacao de

2
P S04

PT e o,
Pso, Fo,

(10.10)

na temperatura de 1000 K.
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TABELA 10.3 - EQUILIBRIO 2 SO, + O, = 2 SO, (1000 K)

Py, Po, Pso, K,
(atm) (atm) (atm)

0,273 0,402 0,325 3,56
0,309 0,353 0,338 3,38
0,456 0,180 0,364 3,54
0,564 0,102 0,333 3,48

Os dados experimentais mostram que a variacao da constante K, com a temperatura, entre
800 K e 1170 K, é dada com suficiente aproximacao pela equacgao

InkK, = 451?)0 % -21,2 (10.11)

segundo a qual K, diminui quando aumenta a temperatura, como era de esperar para uma rea-
cao exotérmica. Comparando essa equacao com a (9.103), vé-se que o efeito térmico da reacao
entre as temperaturas consideradas é — 189117 ], enquanto AS”=-178,91 J.K™".

Para obter melhor rendimento na conversao de SO, em SOy, a constante de equilibrio (10.10)
deve ser mantida elevada e, por isso, a reacao deve ser conduzida a temperatura tao baixa quanto
possivel. Todavia, nessas condicoes, as velocidades de reacao se reduzem muito e o avanco do sis-
tema em direc¢ao ao equilibrio torna-se muito lento. Para minimizar este efeito, usa-se um catali-
sador que, acelerando as reacoes, promove o equilibrio (sem afetar K,). Como solu¢ao de com-
promisso, entre as altas velocidades de reacao a temperaturas elevadas ¢ a maior proporcao de
SO; no equilibrio a temperaturas inferiores, usa-se industrialmente uma temperatura de 450°C
(723 K), em presenca de catalisadores.

Lembrando que

Av

P

n
Eni

i

Kp=K

tem-se

Kp=——75-—
P ("302)2n02 P (10.12)

Desta equacao, obtém-se o rendimento da conversao do SO, em SOj:
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(10.13)

Vé-se que, numa dada temperatura, o rendimento é proporcional a raiz quadrada da pres-

$a0, caso permaneca constante a razao N, / Zni. Este efeito é previsto pelo Principio do Equili-

brio Mével, mas nio é utilizado industrialmente. A equacao (10.13) mostra, ainda, que o aumen-

to de )_n, pela adicio de um gis inerte, mantidas inalteradas as outras condi¢oes, reduz o rendi-

i c As . ~
mento. Portanto, o emprego de oxigénio puro, em vez de ar, aumenta o rendimento da reacao.

10.7 —~A SINTESE DAAMONIA
A reacao exotérmica
N, (g) +3 H, (g) =2 NH; (g) AH<0

processa-se com reducao de volume (Av=-2).

Essa reacao foi investigada por Haber (1905-15) e por Larson e Dodge (1923-24) entre ou-
tros, devido a sua enorme importancia industrial."

Pode-se demonstrar que o maior rendimento da conversao de nitrogénio em amoénia € obti-
do quando os reagentes sao misturados em proporcoes estequiométricas. Por essa razao, a maior
parte das medidas experimentais foi realizada com estas proporcoes iniciais. Nessas condicoes, se
yrepresentar o avanco da reacao, ao atingir-se o equilibrio, tem-se o Quadro 10.4.

QUADRO 10.4 - VARIACAO DO NUMERO DE MOIS
DOS COMPONENTES DA REACAO N, (g) +3 H, (g) =2 NH; (g)

S

N, H, NH, Total

Inicio 1 3 - 4

Equilibrio 1-y 3 -3y 2y 4 -2y

1" Até o eclodir da I Guerra Mundial (1914) a tnica fonte conhecida de nitrogénio fixo era o salitre do Chile (NaNOy),
matéria-prima para a fabricacao de explosivos e fertilizantes. Durante o conflito, Haber e Bosch, da BASF, industrializa-
ram a sintese da amonia, permitindo a Alemanha resistir durante quatro anos ao sitio das forcas aliadas.
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Resulta, entao, para a constante de equilibrio:

2
) (23’) 2
P, 4-2y _16y°@-y7 1
"UPGPL -y (3-3y 3P3 27(1—y)*  P? (10.14)
4-2y | 4-2y

Se, nas condi¢oes em que o equilibrio € atingido, y for pequeno em relacao a unidade, a ex-
pressao se reduz a

64y° o 27 2
Kp=27p2 ou y :aKPP (10.15)

Portanto, nesse caso, o rendimento torna-se diretamente proporcional a pressao total, P, re-
sultado que esta de acordo com o Principio de Le Chatelier.

Alguns resultados obtidos por Larson e Dodge, partindo de misturas estequiométricas de N,
e H,, encontram-se reunidos na Tabela 10.4. A parte superior da as porcentagens de NH; na mis-
tura em equilibrio, a diversas pressoes e temperaturas, enquanto a parte inferior dd os valores da
constante K, naquelas condigoes.

Considere-se, em primeiro lugar, a influéncia da pressao sobre o rendimento numa dada tem-
peratura (500°C, por exemplo). Percebe-se que a propor¢ao de amonia (y) no equilibrio cresce
proporcionalmente a pressao, enquanto esta nao for muito elevada, e y se mantém ainda peque-
no, conforme a previsao da equacao (10.15). A pressoes mais elevadas, nao se pode mais esperar
proporcionalidade mas, de qualquer forma, o rendimento cresce consideravelmente com a pres-
sao. Industrialmente se opera, em geral, a 200 atm (processo Haber-Bosch), mas ja se tem empre-
gado pressoes de até 1000 atm (processo Claude). Quanto a constante de equilibrio, K,, verifica-
se, surpreendentemente, que ela se mantém quase inalteravel até pressoes de 100 atm. A pres-
soes superiores, a variacao ¢ consideravel, pois os gases se afastam cada vez mais do estado ideal e
as pressoes devem ser substituidas pelas fugacidades na expressao da constante de equilibrio.

A equacao de van’t Hoff (9.107) permite que se obtenha K, a qualquer temperatura, se fo-
rem previamente determinadas as constantes Aa, AB,..., AH e ¢. As capacidades térmicas dos ga-
ses, entre 600 K e 800 K, dao:

Ao =-41,51 AB=-9,62x10° Ay=42,68x10°
Seguindo o mesmo processo ja descrito no estudo do gas de agua, podem ser utilizados os

dados das Tabelas 10.4 ¢ 10.5 para calcular as demais constantes, encontrando-se AH{=—-77613 ] e
c=22,58. Tem-se, entao,
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776131 4151, .. 962x107° . 4268x107°
— InT - T+ 1

- 249258
R T R 2R OR

InK, =

No mesmo intervalo de temperatura (600 K- 800 K), o calor de reacao sera dado pela equa-
cao (6.47):

-3 6
AHO = 77613 — 41517 - 202210 2 42’68; 107

Admitindo que esta relacao seja valida para a temperatura de 298 K (25°C), a entalpia de for-
macao da amonia sera:

AH Y= — 44664 ].mol™

TABELA 10.4 - PORCENTAGENS DE NH, NO EQUILIBRIO N, + 3 H, = 2 NH,

Pressao total (atm)

T (°C) 10 50 100 300 600 1000
350 10,38 25,11 - - - -
400 3,85 15,11 24,91 - - -
450 2,04 9,17 16,36 35,5 53,6 69,4
500 1,20 5,58 10,40 26,2 42,1 -

TABELA 10.5 - VALORES DE K, X 10* PARA O EQUILiBRIO Ny +3H, = 2NH;

Pressao total (atm)

T (°C) 10 50 100 300 600 1000
350 7,08 7,73 - - _ _
400 1,66 1,69 1,88 - _ _
450 0,434 0,476 0,526 0,782 1,67 5,43
500 0,145 0,150 0,162 0,248 0,424 -
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10.8 ~AREAGAO DE ESTERIFICAGAO

Numa reacao em fase liquida, a expressao exata da constante de equilibrio ainda é dada pela
equacao (9.50).

Um exemplo cldssico de reacao entre liquidos € a reacao de esterificacao:
CH,;COOH (!) + C,H;OH (/) = CH,COOGC,H; () + H,O ()

Admitindo-se que os quatro componentes formam uma solucao ideal e, assim, obedecem a
Lei de Raoult, as atividades podem ser substituidas pelas fracoes molares:

n n

X gster ’xawa éster "*dgua

K=K = =

X
XdcidoXdlcool — Macido ™dicool

nao aparecendo Zn, no resultado final por ser idéntico o nimero de fatores no numerador e no

: i ~
denominador da equacao.

Berthelot e P. de St. Gilles (1862) estudaram este equilibrio encerrando quantidades conhe-
cidas de acido e alcool em tubos de vidro fechados e mantidos num banho a 100°C até estabele-
cer-se o equilibrio. Seguia-se o resfriamento rapido dos tubos e a analise do seu conteudo.

Partindo de @ méis de acido e b mdis de alcool, tem-se o Quadro 10.5.

QUADRO 10.5 - VARIACAO DO NUMERO DE MOIS
DOS COMPONENTES NUMA REACAO DE ESTERIFICACAO

Acido Alcool Ester Agua Total
Inicio a b - - a+b
Equilibrio a-y b-y y y a+b

A constante de equilibrio é dada em funcao da composicao inicial e da quantidade (y) de aci-
do transformado:

y2

K =——7"—
@=yXb=y)
Esta é uma equacao do segundo grau, ou seja,

[(K-1)/Kly?= (a+b)y+ ab=0

@+ D)~ +b) — 4ab(K - 1)/K
- 2(K -1)/K
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Esta ultima equacao da a quantidade de acido transformado, em funcao da composicao inicial
e da constante de equilibrio.

A Tabela 10.6 da alguns resultados obtidos no estudo experimental do equilibrio de esterifi-
cacao. Quantidades crescentes de alcool (b) foram adicionadas, nas diversas experiéncias, a um
mol de acido, de modo que a fracao do acido transformado (y) aumenta e tende para a unidade.

TABELA 10.6 — O EQUILIBRIO DE ESTERIFICACAO

Inicio Equilibrio y calculado
Méis de dcido (@) | Méis de lcool (b) y K, para Ky =4
1,0 0,18 0,171 3,9 0,171
1,0 0,33 0,293 3,3 0,301
1,0 0,50 0,414 3.4 0,423
1,0 1,00 0,667 4,0 0,667
1,0 2,00 0,858 4,6 0,850
1,0 8,00 0,966 3,9 0,970

Os valores encontrados para K, nao se mantém perfeitamente constantes, em parte por nao
ser o sistema rigorosamente ideal, em parte devido a erros experimentais. Todavia, os desvios nao
sao importantes, como se pode ver comparando os valores experimentais de (y) com os resulta-
dos com base em K, = 4.

As experiéncias mostraram ainda que a constante de equilibrio desta reacao ¢ independente
da temperatura. Isso significa, segundo a equacao (9.92), que o efeito térmico da reacao de este-
rificacao deve ser pequeno. Isto €, de fato, o que se constata.

10.9 —ADISSOCIAGAO DO TETROXIDO DE NITROGENIO EM SOLUGAO
A reacao de dissociacao
N,O,=2NO,
tem sido estudada em solugoes de cloroférmio (Cundall, 1891), nas quais o grau de dissociacao

foi determinado em funcao do escurecimento da solu¢ao devido a formacao de NO, castanho
escuro, enquanto o N,O, € incolor.

Tratando-se de solucoes ideais diluidas, as atividades dos solutos podem ser substituidas pelas
molaridades na expressao da constante de equilibrio:
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2
K, = Covo, )"
CN204

Partindo de nmois de tetroxido, dissolvidos em Vlitros de solucao, se y representa o ndmero
de mais dissociados, tem-se a seguinte situacao no equilibrio, demonstrada no Quadro 10.6.

QUADRO 10.6 - NUMERO DE MOIS E MOLARIDADES
PARA A REACAO DE DISSOCIACAO DO N,O,

N,O, NO,
Numero de méis n—y 2y
. n-y 2y
Molaridades v v

A constante K, é expressa por

n=y (n—yV
1%

A Tabela 10.7 da os valores da constante de equilibrio K, a 8,2°C, obtidos a partir de diferen-
tes concentragoes de tetréxido. A concordancia dos resultados confirma a Lei do Equilibrio Qui-
mico e mostra que, em solucoes diluidas, as atividades dos solutos nao diferem muito das concen-
tracoes.

TABELA 10.7 - DISSOCIACAO DO N,O, EM SOLUCOES DE CLOROFORMIO (8,2°C)

3
(31\1204 CN02X10 KCX 10,-)
(mol.L") (mol.L'")
0,129 1,17 1,07
0,227 1,61 1,14
9,324 1,85 1,05
0,405 2,13 1,13
0,778 2,84 1,04
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10.10 —A CONSTANTE DE EQUILIBRIO NOS SISTEMAS HETEROGENEOS
Os equilibrios quimicos heterogéneos mais comuns se verificam entre componentes gasosos
e solidos ou entre solutos e componentes s6lidos.

Em todos os casos € valida a expressao termodinamica da constante de equilibrio (9.50). To-
davia, a atividade de um sélido puro, ou de um liquido puro, pode ser considerada igual a unida-
de, em todas as pressoes, conforme ja foi visto na secao 8.20.

Considere-se como exemplo a reacao de dissociacao do carbonato de calcio.
CaCO; (s) = CaO (s) + CO, (g)
Em virtude de serem unitarias as atividades dos solidos puros, tem-se:

Aca0%co,
= =daco
2
AcaCo,

Mas atividades e fugacidades sao idénticas no caso dos gases e admitindo-se que o CO, se com-
porte como um gas ideal,

Aco, :fco2 =P, 0,
KP =P, €Oy

Como se vé, a constante de equilibrio da reacao considerada € igual a pressao do CO; (g), em
equilibrio com os s6lidos puros CaCO; e CaO, conhecida geralmente como pressdo de dissociagdo
do carbonato de calcio.

Esse resultado estd de acordo com a regra das fases (secao 8.16) segundo a qual
L=(c-M+2-0

Havendo uma tnica reacao possivel entre os trés componentes e sendo trés o namero de fa-
ses, o sistema é monovariante, pois

L=(3-1)+2-3=1

Entao, fixada a temperatura, fica determinada a pressao, que € a pressao do CO, em equili-
brio com os dois sélidos. Essa é a razao porque nao é muito préoprio denominar esta pressao de
pressao de dissociacdo do carbonato de cdlcio, uma vez que ela é determinada pela coexisténcia de trés
componentes em equilibrio quimico.

Sao examinados, a seguir, alguns equilibrios heterogéneos, classificados em quatro grupos:
a) dois s6lidos e um gas;

b) um sélido e dois gases;

¢) dois solidos e dois gases;

d) sélidos e solutos.
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Considerem-se alguns exemplos de equilibrios heterogéneos envolvendo dois s6lidos e um gas:

CaCO; (s) = CaO (s) + CO, (g)
4 CuO (s) =2 Cu0 (5) + O; (g)
2Ag0 (5) =4 Ag (5) + O, (g)
CuSO,.5H,0 (s) = CuSO,.3H,0 (s) + H,O (g)

92(AgCL3NHS,) (s) = 2AgCL3NH, (s) + 3 NH, (g)

Em todos os casos, num recipiente fechado, o gas atinge uma definida “pressao de dissocia-
¢ao” caracteristica do sistema e da temperatura em que se encontra. Essa pressao € a constante de
equilibrio, K;, da reacao. Tal como a pressao de vapor de um liquido ou de um sélido, ela s6 de-
pende da temperatura e nao da quantidade das substancias presentes.

TABELA 10.8 — DISSOCIACAO DO CaCO, (s)

Temperatura | Pressao CO, AH
(°C) (mmHg) )
500 0,733 -

- - 180,7
600 1,84 -

- - 176,1
700 22,2 -

- - 174,9
800 167,0 -

- - 163,2
900 793,0 -

- - 162,8
1000 2924,0 -
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Se esta pressao for conhecida em duas temperaturas, o calor de dissociacao, AH, neste inter-
valo, pode ser determinado utilizando-se a equacao de van’t Hoft (9.104):

P, AH T, -T,
N2 - 9o — 4

P R T,
A Tabela 10.8 dd as pressoes de dissociacao do CaCO, (s) a temperaturas crescentes, assim
como o calor de dissociacao, AH, para cada intervalo de 100°C.

Como a reacao é endotérmica, compreende-se que a constante K, = KCO2 aumente com a ele-
vacao da temperatura que, assim, favorece a dissociacao do carbonato, tal como prevé o Princi-
pio de Le Chatelier.

A dissociacao de outros carbonatos foi também investigada, encontrando-se que, quanto maior
for o calor de dissociacao de um carbonato numa dada temperatura, tanto menor sera a pressao
de dissociacao correspondente. Além disso, quanto aos carbonatos alcalino-terrosos, verifica-se
que aumenta na mesma ordem a temperatura em que estes carbonatos atingem uma dada pres-
sao de dissociacao (por exemplo, 1 bar).

Um exemplo cldssico do tipo de equilibrio envolvendo um sélido e dois gases ¢ a dissociacao
de sais de amonio, estudada por Isambert (1881-83).

Seja, como exemplo, a dissociacao do sulfeto dcido de amonio:
NH,HS (s) = NH; (g) + HsS (g)
na qual a pressao total e a constante de equilibrio sao dadas, respectivamente, por

P= PNH3 + P, HyS

K= RNH3P HyS

Partindo do sal puro, tem-se, no equilibrio, o mesmo nimero de méis de NH; (g) e HyS (g),
que entre si dividem a pressao total. Nesse caso,

P

PNH?' :PH2S: 9

P2
Ke=

de modo que a medida da pressao total leva a constante de equilibrio.

Diversa € a situacao quando preexiste um dos gases ao comecar a dissociacao do sélido. Seja
P, a pressao inicial do gds preexistente (amonia, por exemplo) e ya pressao parcial de cada um
dos gases produzidos pela dissociacao. Nesse caso,

PVH3:PO+y PHs‘:y

1 £

o que da para a pressao total e para a constante de equilibrio
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P=Py+2y

K,= (P0+y)

Se P, for dado, a medida da pressao total, P, permite determinar ye, portanto, a constante Kp.

Medidas realizadas por Isambert foram reunidas na Tabela 10.9, onde os valores de K, foram
obtidos pela forma indicada. Vé-se que a Lei do Equilibrio Quimico se cumpre com suficiente

aproximacao, embora se tenha partido do sal puro, no primeiro caso, e do sal na presenca de um
dos produtos de dissociacao nos demais casos.

TABELA 10.9 - DISSOCIACAO DO NH,HS (24°C)

Pyy, (atm) Py,s (atm) K, x10?
0,309 0,309 9,56
0,364 0,258 9,40
0,539 0,174 9,37
0,249 0,369 9,16
0,161 0,595 9,55

O carbamato de amonio dissocia-se em trés moléculas gasosas e constitui, por isso, um caso
especial a considerar:

NH,CO,NH, (s) =2 NH, (g) + CO, (g)

Nesse caso, partindo do carbamato puro,

2 1
PZPNHg +PC02 =§P+§P

4
2 3
Kp = PNH?,PCO? 22_71)

de modo que, novamente, a constante de equilibrio pode ser calculada em funcao da pressao total.

Além disso, como K, contém como fator o quadrado de Py, , € de esperar que o acréscimo
de amonia reprima a dissociacao do carbamato em maior grau que o acréscimo equivalente de
CO,, o que realmente se verifica.
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Como exemplo de equilibrio envolvendo dois so6lidos e dois gases, podemos citar a reacao
entre ferro e vapor de agua:

3Fe (5) + 4 H,0 (g) =Fe,0, (s) +4 H, (o)

Mas, acima de 580°C, forma-se também o 6xido de ferro (II) e mais dois equilibrios devem
ser considerados:

Fe (s) + HyO (g) =FeO (s) + Hy (2

3FeO (s) + HO (g) =Fe;0, (s) + Hy (9)
O exame desses equilibrios mostra que, em qualquer caso, deve-se ter:

Py,
= constante
Pr0

Isso é realmente o que se verifica, conforme mostram os dados reunidos na Tabela 10.10.

TABELA 10.10 - EQUILIBRIO Fe (s), H;O (g) A 900°C

P P
H,y HyO PH2 /PH20
(mmHg) (mmHg)
13,5 8,8 1,53
26,0 17,4 1,49
54,1 35,4 1,63
71,8 49,3 1,46

10.11 - COMBINAGAO DE EQUILIBRIOS HETEROGENEOS

Aplicam-se igualmente aos equilibrios heterogéneos as consideracoes feitas na secao 9.23 so-
bre a combinacao linear de reacoes para o calculo da constante de equilibrio.

Sejam as reacoes heterogéneas:

1) Fe (s) + CO, (g) =FeO (s) + CO (g)

2) Fe (s) + HyO (g) =FeO (s) + Hy (9)
que podem ser combinadas por subtracao para dar a reacao homogénea

3) CO, (g) +H; (g) = CO (g) + H,O (g

De acordo com a regra conhecida
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AG3=AG)-AGY

ou
K
KS = _1
Ky
O que de fato se verifica, uma vez que:
K _ P K. = PH2 KI_PCOPHQO_
1= P 2 = — 5 p 3
0, P ,0 Ky FPeo, P,

Os dados da Tabela 10.11 mostram a boa concordancia entre a razao K,/ K, e o valor de K;
determinado experimentalmente.

TABELA 10.11 - COMBINACAO DE EQUILIBRIOS HETEROGENEOS

t°C K, K, K, / K, K,
700 1,47 2,38 0,65 0,63
800 1,81 2,00 0,91 0,93
900 2,15 1,67 1,29 1,27
1000 2,48 1,49 1,66 1,67

10.12 - EQUILIBRIOS ENTRE SOLIDOS E SOLUTOS

Em solucao aquosa saturada de um sal pouco soliivel, verifica-se um equilibrio entre o sal soli-
do e os respectivos ions hidratados em estado de grande dilui¢do. A atividade do sal s6lido € igual
aunidade e, em solu¢ao muito diluida, as atividades idnicas podem ser substituidas por molarida-
des. Por isso, a constante de equilibrio é dada pelo produto das concentracoes iénicas, chamado
produto de solubilidade. Assim, por exemplo,

(1) BaSO, (s) + aq = Ba* (ag) + SO,* (aq)

K = ¢t =1x 1071 (25°C)
(2) BaCO; (s) +aq =Ba* (ag) + CO3 (agq)

K = ¢ppoco-=49x 107 (25°C)
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Em solucao saturada de ambos os sais, ter-se-a um terceiro equilibrio:
(3) BaSO, (s) + COs* (aq) = BaCO; (s) + SO,* (aq)

Copo
503
Ky =——

CCO:;Z,

Mas a equacao (3) € igual a diferenca entre as equacoes (2) e (1). Por isso, devera cumprir-se
aseguinte relacao entre as constantes de equilibrio das reacoes correspondentes:

K, 1x107"
Ky=—t=—""" =002
Ky, 49x10

g o FISICO-QUIMICA | o 481






BIBLIOGRAFIA

1. FiSICO-QUIMICA (GERAL)

ADAM, N. K. Physical Chemistry. Oxford: Clarendon Press, 1956.

ADAMSON, A. W. A Textbook of Physical Chemistry. Nova Iorque: Academic Press, 1973.
ANDREWS, D. H. Introductory Physical Chemistry. Nova Iorque: McGraw-Hill, 1970.

ATKINS, P. W. Physical Chemistry. 6. ed. Oxford: University Press, 1998.

BARNARD, A. K. & MANSELL, A. L. Fundamentals of Physical Chemistry. Londres: McGraw-Hill, 1966.
BARRANTE, J. R. Physical Chemistry for the Life Sciences. Englewood Cliffs: Prentice Hall, 1977.
BARROW, G. M. Physical Chemistry. 3. ed. Nova Iorque: McGraw-Hill, 1973.

BLINDER, S. M. Advanced Physical Chemistry. Londres: Macmillan, 1999.

BRDICKA, R. Grundlagen der Physikalischen Chemie. Berlim: Deutscher Verlag der Wissenschaften,
1976.

CASTELLAN, G. W. Fisico-Quimica. Rio de Janeiro: Livros Técnicos e Cientificos Editora, 1975, 2v.
CORRALES, J. A. C. Z. Curso de Quimica Fisica. Madri: Aguilar, 1974.

CROCKFORD, H. B. & KNIGHT, S. B. Fundamentals of Physical Chemistry. 2. ed. Nova lorque: J.
Wiley, 1964.

DANIELS, F. & ALBERTY, R. A. Physical Chemistry. 4. ed. Nova Iorque: J. Wiley, 1975.
DARKEN, L. S. & GURY, R. W. Physical Chemistry of Metals. Nova Iorque: McGraw-Hill, 1953.
DUFFEY, G. H. Physical Chemistry. Nova Ilorque: McGraw-Hill, 1962.

EASTMAN, E. D. & ROLLEFSON, G. K. Physical Chemistry. Nova Iorque: J. Wiley, 1975.
EGGERS, D. F. et al. Physical Chemistry. Nova lorque, J. Wiley, 1964.

EGGERT, ]. et al. Lehrbuch der Physikalischen Chemie in Elementarer Darstellung. Stuttgart, 1960.
EMSCHWILLER, G. Chimie Physique. Paris: Presses Universitaires de France, 1964, 3v.
EUCKEN, A. & WICKE, E. Grundriss der Physikalischen Chemie, Leipzig, 1959.

EYRING, H., HENDERSON, D. & JOST, W. Physical Chemistry: an Advanced Treatise. Nova lorque:
Academic Press, 1967-71, 11v.

FINDLAY, A. Introduction to Physical Chemistry. Londres: Longmans Green, 1953.
FRIED, V. et al. Physical Chemistry. 2. ed. Nova Iorque: Macmillan, 1946.
GILBERT, J. Chimie Physique. Paris: Masson, 1963.



GLASSTONE, S. & LEWIS, D. Elements of Physical Chemistry. 2. ed. Londres: Macmillan, 1963.
GLASSTONE, S. Textbook of Physical Chemistry. 2. ed. Nova Iorque: Van Nostrand, 1946.
GOLDEN, S. An Introduction to Theoretical Physical Chemistry. Londres; Addison-Wesley, 1961.
GUCKER, F. T. & SEIFERT, R. L. Physical Chemistry. Londres: English Universities Press, 1967.
GUERASIMOV, Ya. et al. Curso de Quimica Fisica. Moscou: Editorial Mir, 1971, 2v.

HAMILL, W. et al. Principles of Physical Chemistry. Englewood Cliffs: Prentice-Hall, 1968.
HAMMET, L. P. Introduction to the Study of Physical Chemistry. Nova lorque: McGraw-Hill, 1952.
HARVEY, K. B. Introduction to Physical Inorganic Chemistry. Reading: Mass., Addison-Wesley, 1963.
HINSHELWOOD, C. N. The Structure of Physical Chemistry. Oxford: Clarendon Press, 1951.
HUNT, H. Physical Chemistry. Nova Iorque: ThomasY. Crowell, 1947.

HUTCHINSON, E. Physical Chemistry. Filadélfia & Londres: Saunders, 1962.

KAUFMAN, E. D. Advanced Concepts in Physical Chemistry. Nova lorque: McGraw-Hill, 1966.
KIREEV, V. Cours de Chimie Physique. Moscou: Editorial Mir, 1968.

LABHART, H. Einfiihrung in die Physikalische Chemie. Berlim: Springer, 1975.

LEVINE, L. N. Physical Chemistry. Nova Iorque: McGraw-Hill, 1978.

MACDOUGAL, F. H. Physical Chemistry. Nova lorque: Macmillan, 1937.

MARON, S. H. & LANDO, J. B. Fundamentals of Physical Chemistry. Nova Iorque: Macmillan, 1974.

McQUARRIE, D. A & SIMON, J. D. Physical Chemistry: a Molecular Approach. Sausalito, Califérnia,
University Science Books, 1997.

MEE, A. J. & SPEAKMAN, J. C. Physical Chemistry. 6. ed. Londres: Heinemann, 1965.
METZ, C. R. Theory and Problems of Physical Chemistry. Nova Iorque: McGraw-Hill, 1976.
MILLARD, E. B. Physical Chemistry for Colleges. 7. ed. Nova Iorque: McGraw-Hill, 1955.
MOELWIN-HUGHES, E. A. Physical Chemistry. 2. ed. Oxford: Pergamon Press, 1965.
MOORE, W. ]. Fisico-Quimica. 4. ed. Sio Paulo: Edgard Blucher, 1976, 2v.

PARTINGTON, J. R. An Advanced Treatise on Physical Chemistry. Londres: Longmans Green, 1949-
54, bv.

PAUL, M. A. Physical Chemistry. Boston: Heath, 1962.

PENA, M. D. & MUNTANER, A. R. Quimica Fisica. Madri: Ed. Alhambra, 1972-75, 2v.
ROSEMBAUM, E. J. Physical Chemistry. Nova Iorque: Appleton Century Crofts, 1970.
RUTGERS, A. J. Physical Chemistry. Nova Iorque: Interscience, 1954.

SCHAFER, K. Physikalische Chemie. 2. ed. Berlim: Springer, 1964.

SHEEHAN, W. F. Physical Chemistry. 2. ed. Boston: Allyn and Bacon, 1970.
SOUCHAY, P. Chimie Physique. 3. ed. Paris: Masson, 1968.

484 ¢ LUIZPILLA o &



2. TERMODINAMICA QUIMICA

ADKINS, C.]J. Equilibrium Thermodynamics. 2. ed. Londres: McGraw-Hill, 1975.

ANDREWS, F. C. Thermodynamics: Principles and Applications. Nova Iorque: J. Wiley, 1971.
BALZHISER, R. E. et al. Chemical Engineering Thermodynamics. Nova Jersey: Prentice-Hall, 1972.
BAUMAN, R. P. Introdu¢do ao Equilibrio Termodindmico. Sao Paulo: Edgard Bliicher, 1969.
BENT, H. A. The Second Law. Nova Iorque: Oxford, 1965.

BOUSQUET, J. Thermodynamique Chimique. Paris: Masson, 1969.

BUTLER, J. A. V. Chemical Thermodynamics. 4. ed. Nova lorque: Macmillan, 1946.

CALDIN, E. F. Introduction to Chemical Thermodynamics. Londres: Oxford University, 1971.
CALLEN, H. B. Thermodynamics. Nova lorque: J. Wiley, 1960.

COULL, J. Equilibrium Thermodynamics. Nova lorque: J. Wiley, 1964.

DENBIGH, K. G. The Principles of Chemical Equilibrium. Londres: Cambridge University Press, 1966.
DODGE, B. F. Chemical Engineering Thermodynamics. Nova lorque: McGraw-Hill, 1944.

EVERDELL, M. H. Introduction to Chemical Thermodynamics. Londres: English Universities Press,
1965.

EVERET, D. H. An Introduction to the Study of Chemical Thermodynamics. Londres: Longmans, 1959.
FAST, ].D. Entropy. Nova lorque: McGraw-Hill, 1963.

GASKELL, D. R. Introduction to Metallurgical Thermodynamics. Washington: Scripta, 1973.
GILBERT, R. Thermodynamique Chimique. Paris: Editions Eyrolles, 1970.

GLASSTONE, S. Thermodynamics for Chemists. Nova Iorque: Van Nostrand, 1966.

GOATES, J. R. & OTT, J. B. Thermodynamics: an Introduction for Chemists. Nova lorque: Hartcourt,
1971.

GROMB, S. & JOUSSOT-DUBIEN, J. Introduction a la Thermodynamique Chimique. Paris: Dunod,
1969.

GUGGENHEIM, E. A. Thermodynamics. 3. ed. Amsterdam: North-Holland, 1957.
HARGREAVES, G. Elementary Chemical Thermodynamics. 2. ed. Londres: Butterworth, 1963.
HILL, T. L. Thermodynamics for Chemists and Biologists. Reading, Mass.: Addison Wesley, 1968.
HOLMAN, J. P. Thermodynamics. Nova Torque: McGraw-Hill, 1974.

IVES, J. G. Chemical Thermodynamics. Londres: MacDonald, 1971.

KERN, M. R. & WEISBROD, A. Thermodynamique deBbase pour Mineralogistes, Petrographes et Geolo-
gues. Paris: Masson, 1964.

KIRWOOD, J. G. & OPPENHEIM, 1. Chemical Thermodynamics. Nova lorque: McGraw-Hill, 1961.

KLOTZ, 1. M. & ROSENBERG, R. M. Chemical Thermodynamics: Base Theory and Methods. 3. ed. Menlo
Park: Cal., Benjamin, 1972.

g o FISICO-QUIMICA| o 485



LEE, J. F. & SEARS, F. W. Termodinamica. Rio de Janeiro: Ao Livro Técnico, 1969.
MacDOUGALL, F. H. Thermodynamics and Chemistry. 3. ed. Nova Iorque: J. Wiley, 1939.
MAHAM, B. H. Elementary Chemical Thermodynamics. Nova Iorque: Benjamin, 1964.
MUNSTER, A. Classical Thermodynamics. Londres: J. Wiley, 1970.

NASH, L. K. Elements of Chemical Thermodynamics. 2. ed. Reading, Mass.: Addison Wesley, 1970.
OPPITZ, A. Algemeine und Chemische Thermodynamic. Miinchen: R. Oldenbourg, 1952.

PAUL, M. A. Principles of Chemical Thermodynamics. Nova lorque: McGraw-Hill, 1951.

PIMENTEL, G. C. & SPATLEY, R. D. Understanding Chemical Thermodynamics. San Francisco: Cal.,
Holden-Day, 1969.

PITZER, K. S. & BREWER, L. Thermodynamics. Nova lorque: McGraw-Hill, 1961.
PRIGOGINE, I. & DEFAY, Chemical Thermodynamics. Londres: Longmans Green, 1954.
REID, C. E. Principles of Chemical Thermodynamics. Nova lorque: Reinhold, 1960.
REYNOLDS, W. C. Thermodynamics. Nova lorque: McGraw-Hill, 1968.

ROCK, P. Chemical Thermodynamics. Londres: Macmillan, 1971.

ROSSINL F. D. Chemical Thermodynamics. Nova Iorque: J. Wiley, 1950.

SAAD, M. A. Termodindmica. Bilbao: Ed. Urno, 1971.

SEARS, F. W. Thermodynamics. 2. ed. Reading, Mass.: Addison Wesley, 1953.
SHERWOOD, D. Introductory Chemical Thermodynamics. Londres: Longman, 1971.

SMITH, J. M. & VAN NESS, H. C. Chemical Engineering Thermodynamics. 2. ed. Nova Iorque: McGraw-
Hill, 1959.

STEINER, L. E. Introduction to Chemical Thermodynamics. 2. ed. Nova lorque: McGraw-Hill, 1948.

VAN WYLEN, G. J. & SONTAG, R. E. Fundamentos da Termodindamica Cldssica. Sao Paulo: Edgard
Blucher, 1976.

WALL, F. T. Chemical Thermodynamics. 2. ed. San Francisco: Cal., Freeman, 1965.
WASER, J. Basic Chemical Thermodynamics. Nova lorque: Benjamin, 1966.

WEBER, H. C. & MEISSNER, H. P. Thermodynamics for Chemical Engineers. 2. ed. Nova lorque: J.
Wiley, 1957.

WOOD, R. E. Introduction to Chemical Thermodynamics. Nova Iorque: Appleton Century Crofts, 1970.
ZEMANSKY, M. W. Heat and Thermodynamics. 4. ed. Nova Iorque: McGraw-Hill, 1957.

3. PROBLEMAS

ADAMSON, A. W. Understanding Physical Chemistry. 2. ed. Nova lorque: Benjamin, 1969.
ALEXITS, G. & FENYO, E. Les Méthodes Mathématiques en Chimie. Paris: Masson, 1969.
AVERY, H. E. & SHAW, D. J. Advanced Physical Chemistry Calculations. Londres: Butterworth, 1971.

486 o LUIZPILLA o &



AVERY, H. E. & SHAW, D. J. Basic Physical Chemistry Calculations. Londres: Butterworth, 1971.
BARES, J. et al. Collection of Problems in Physical Chemistry. Oxford: Pergamon Press, 1962.
BARRANTE, R. J. Applied Mathematics for Physical Chemistry. Nova Jersey: Prentice Hall, 1974.
BEARMAN, R. J. & CHU, B. Problems in Chemical Thermodynamics. Reading, Mass.: Addison-Wesley, 1967.
BODSWORTH, C. & APPLETON, A. S. Problemes de Thermodynamique Chimique. Paris: Dunod, 1969.
BROOKES, C. J. et al. Mathematics and Statistics for Chemists. Nova Iorque: J. Wiley, 1966.
DANIELS, F. Preparacion Matemdtica para la Quimica Fisica. Barcelona: Ed. Labor, 1934.

FAIRES, V. M. Problems on Thermodynamics. 4. ed. Nova Iorque: Macmillan, 1968.

FROMHERS, H. Physico-Chemical Calculations in Science and Industry. Londres: Butterworth, 1964.
GAY, L. Les Mathématiques du Chimiste. Paris: J. Hermann, 1926.

GILBERT, J. Problemes de Chimie Physique. Paris: Masson, 1967.

GRIFFITHS, P.J. F. & THOMAS, ]. D. R. Calculations in Advanced Physical Chemistry. Londres: Edward
Arnold, 1971.

GUGGENHEIM, E. A. & PRUE, J. E. Physico-Chemical Calculations. Nova Iorque: Interscience, 1964.

HAWES, B. W. V. & DAVIES, N. H. Calculations in Physical Chemistry. 2. ed. Londres: English Uni-
versities Press, 1965.

HIRST, D. M. Mathematics for Chemists. Nova Iorque: Macmillan, 1976.
KARAPETYANTS, M. Kh. Examples and Problems in Chemical Thermodynamics. Moscou: Editorial Mir, 1976.

LABOWITZ, L. C. & ARENTS, J. S. Physical Chemistry: Problems and Solutions. Nova lorque: Acade-
mic Press, 1969.

MACEDO, H. & LUIZ, A. M. Problemas de Termodinamica Basica: Fisica e Quimica. Sao Paulo: Ed-
gard Bliicher, 1976.

MARGENAU, H. & MURPHY, G. M. The Mathematics of Physics and Chemistry. 2. ed. Nova Jersey:
Van Nostrand, 1962.

MELLOR, ]. W. Higher Mathematics for Students of Chemistry and Physics. 4. ed. Nova Iorque: Dover, 1955.

NERNST, W. & SCHOENFLIES, A. Enfiihrung in Die Mathematische Behandlung der Naturwissens-
chaften. Miinchen: R. Oldenbourg, 1931.

PANNETIER, G. & PASCAL, Y. L. Exercices et Problemes de Thermodynamique Chimique. Paris: Masson,
1976.

PERRIN, C. Mathematics for Chemists. Nova Iorque: J. Wiley, 1970.
PRIDEAUX, E. B. R. Problems in Physical Chemistry. Londres: Constable, 1920.
SILLEN, L. G. et al. Problems in Physical Chemistry. Nova Iorque: Prentice-Hall, 1952.

SMITH, A. C. K. Applied Physical Chemistry Problems for Chemists and Chemical Engineers. Nova lor-
que: McGraw-Hill, 1968.

WOLFENDEN, J. H. Numerical Problems in Advanced Physical Chemistry. Londres: Oxfords Universi-
ty, 1945.

g o FISICO-QUIMICA| o 487






Dados termodinamicos a 298,15 K Apéndice A

Entalpia de formacao AH?}, energia de Gibbs de formacao, AGY, entropia S° (segundo a Ter-
ceira Lei) e capacidade térmica, C?, no estado indicado e sob a pressiao de 1 bar a 25°C. O simbo-
lo (ag, a=1) indica o soluto de atividade unitaria em solucao aquosa. As quantidades referentes
aos ions sao expressas numa escala que tem como base o ion H* (ag, a=1) para o qual se postula
um valor nulo para aquelas quantidades.

Os dados sao baseados, em sua maior parte, em Selected Values of Chemical Thermoyinamic Proper-
ties, publicacao do National Bureau of Standards, Washington D.C. em 1952.

Substancia AH? AG? So,l 4 Cg
kJ.mol" kJ.mol" J-mol'K J.mol'K"
Ag (s) 0,00 0,00 42,70 25,49
Ag' (ag, a=1) 105,58 77,12 72,68 21,76
AgBr (s) -99,50 -95,94 107,11 52,38
AgCl (s) -127,03 -109,72 96,11 50,79
Agl (s) -62,38 - 66,32 114,22 54,43
Ag,O (s) -31,05 -11,21 121,34 65,86
Al (s) 0,00 0,00 28,33 24,35
AP (ag, a=1) - 531,37 - 485,34 - 321,75 -
Al,Oj4 (s, corindum) -1675,69 —-1582,39 50,92 79,04
Ba (s) 0,00 0,00 62,8 28,07
Ba* * (aq, a=1) —-538,36 - 560,66 9,6 -
BaO (s) —553,5 -525,1 70,4 47,78
BaCl, (s) - 859,81 - 810,86 125,52 75,14
BaSO, (s) —1465,24 —-1353,11 132,21 -
B (s) 0,00 0,00 5,86 11,09
BCl; () - 427,19 - 387,44 206,27 106,69
BF; (g) -1137,00 -1120,35 254,01 50,46




Substancia AH? AG?’ S(jl » Cp
kJ.mol ™’ kJ.mol"! Jmol”K J.mol K™

Br, () 0,00 0,00 152,23 75,69
Br, (g 30,91 3,14 245,35 36,02
Br (g 111,88 82,43 174,91 20,79

Br (aq, a=1) -121,55 -103,97 82,42 - 141,84

C (s, grafite) 0,00 0,00 5,74 8,53
C (s, diamante) 1,90 2,90 2,38 6,11

C (9 716,68 671,29 157,99 20,84
CO (g -110,52 -137,15 197,56 29,12
CO, (9 —-393,51 - 394,36 213,64 37,11
CH, (g - 74,81 - 50,75 186,15 35,31
C.H, (g) 226,73 209,20 200,83 43,93
C.H, (9 52,26 68,12 219,45 43,56
CoH; (9) — 84,68 -32,89 229,49 52,63
CH; (9 82,90 129,72 269,31 81,67
CeH, (0) 49,00 124,30 173,30 136,10
CCl, (9 -102,93 - 60,63 309,74 83,30
CHCI; () - 134,47 - 73,72 201,67 113,80
CS, (g 117,36 67,15 237,73 45,40
CoN, (9) 308,95 297,36 241,79 56,82
C,H;OH () - 277,69 - 174,89 160,67 111,46
CH;COOH (1) — 484,51 - 389,95 159,83 124,26
(CH3),CO (J) —-248,19 - 155,73 200,4 124,7
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0 0 0
Substancia k_].AmHofl 4 k].Ar:le ].mosl(‘)l K- ].m(ii K
Ca (s) 0,00 0,00 41,63 26,28
Ca* (agq, a=1) - 542,96 - 553,04 - 55,23 -
CaCO, (calcita) -1206,87 - 1128,76 92,88 81,88
CaCOy (aragonita) —1206,87 -1127,71 88,70 81,25
CaO (s) - 635,55 - 604,17 39,75 42,80
Ca(OH), (s) - 986,59 - 896,76 76,15 84,52
CaG, (s) - 62,76 - 67,78 70,29 62,34
Cd (s,y) 0,00 0,00 51,76 95,98
CdcCl, (s) -391,50 - 343,97 115,27 74,68
CdS (s) ~ 161,92 — 156,48 64,85 -
CdSO, (s) -933,28 - 822,78 123,04 99,58
ClL (9 0,00 0,00 222,96 33,91
Cl (g 121,68 105,70 165,09 21,84
Cl (aq, a=1) -167,16 - 131,26 56,48 - 136,40
Cu (s) 0,00 0,00 33,30 24,47
Cu* (aq, a=1) 64,77 65,52 —99,58 -
CuCl () - 134,72 - 118,83 91,63 -
CuCl, (s) ~ 205,85 - - -
Cu,0 (s) - 168,6 - 146,36 93,14 63,64
CuO (s) - 157, 129,7 49,63 42,30
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0 0 0
Substancia k].Ari)fl 1 k_].Arfofl‘l J.mosi(jl K- ].m(ii K-
F, (g 0,00 0,00 202,67 31,30
F (g 78,99 61,92 158,64 22,74
Fe (s,00) 0,00 0,00 27,15 25,23
Fe’ (aq, a=1) — 48,53 - 4,60 - 315,89 -
Fe, Oy (s) - 822,16 - 740,99 89,96 104,60
Fe, O, (s) -1117,13 -1014,20 146,44 -
FeS, (pirita) - 178,24 - 166,94 52,93 62,17
FeSO, (s) —-928,43 - 820,90 107,53 100,58
H, (9 0,00 0,00 130,68 28,82
H (g 217,97 203,26 114,60 20,79
H' (aq, a=1) 0,00 0,00 0,00 0,00
H,0 (g —241,82 — 228,59 188,72 33,58
H,O () — 285,83 —-237,18 69,91 75,29
H,0, (1) - 187,78 -120,42 109,62 89,12
HCI (g) -92,31 -95,30 186,80 29,12
HBr (g) - 36,40 —-53,43 198,59 29,14
HI (g) 26,48 1,72 206,48 29,16
H.S (g) —-20,63 - 33,56 205,69 34,23
H,SO, () - 813,99 -690,10 156,90 138,91
HNO; () -173,22 -79,91 155,60 109,97
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0 20 0 0
Substincia kJ.Arifl ? kjiiZH J -mﬁi’lK’l ].mifl K
Hg () 0,00 0,00 77,40 97,82
Hg (9 60,84 31,76 174,89 20,79
HgO (s, vermelho) -90,71 - 58,53 71,96 45,73
HgO (s, amarelo) -90,21 - 58,40 73,22 -
Hg,Cl, (s) - 264,93 -210,66 195,81 101,67
HgCl, (s) - 9943 178,6 146,0 76,57
I, (s) 0,00 0,00 116,14 54,44
I, (9) 62,44 19,36 260,58 36,90
I(9) 106,84 70,28 180,68 20,79
I' (ag, a=1) - 55,19 - 51,59 111,29 - 142,26
I; (ag, a=1) ~ 51,46 ~51,46 939,32 -
K (s) 0,00 0,00 63,60 29,16
K' (ag, a=1) - 251,21 — 282,28 102,51 -
Kl (s) - 435,87 - 408,32 82,68 51,51
KBr (s) -392,17 - 379,20 96,44 53,64
KI (s) - 327,65 - 324,89 106,32 52,93
Li (s) 0,00 0,00 99,12 94,77
LiH (g) 128,45 105,44 170,58 -
LiF (s) - 605,42 - 583,67 35,86 -
Li,COy (5) -1215,62 -1132,44 90,37 -
Mg () 0,00 0,00 39,51 94,89
Mg* (aq, a=1) —-461,96 - 456,01 - 1381 -
MgO (s) -601,83 - 569,57 26,78 37,40
Mg (OH), (s) — 924,66 — 833,75 63,14 77,03
MgCO; (s) -1112,94 -1029,26 65,69 -
MgCl, (s) - 641,83 -592,33 89,54 71,30
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0 0 0 0
Substancia k].AnZ)/l - kj.Arfgl‘l J -mosl’l K j.msi K
Mn (5,00) 0,00 0,00 32,01 26,32
MnO, (5) — 520,03 ~ 465,22 53,05 54,14
MnS (s, verde) 914,22 — 218,40 78,24 49,96
MnSO; (s) ~1065,25 — 957,42 112,13 100,50
N, (g 0,00 0,00 191,50 29,12
N (g 472,70 455,58 153,19 20,79
NH, (g) — 46,11 16,45 192,34 85,06
NH,' (ag, a=1) ~132,51 79,37 118,39 79,91
N,O (g 82,05 104,18 219,74 38,45
NO (g) 90,25 86,57 210,65 29,84
NO, (g) 33,18 51,30 939,95 37,20
N0, (9) 9,16 97,82 304,18 77,28
NO; (ag, a=1) ~ 104,60 87,24 140,16 ~ 97,49
NOy (ag, a=1) ~ 207,36 ~ 111,34 146,44 — 86,61
Na (s) 0,00 0,00 51,04 98,41
Na' (ag, a=1) — 240,12 261,87 60,25 46,4
NaCl (s) — 411,00 — 384,03 79,38 49,71
NaBr (s) — 361,06 ~ 348,98 86,82 51,38
Nal (s) — 288,03 — 286,06 98,53 52,09
Na,O (s) ~ 415,89 — 876,56 72,80 -
NaOH (s) — 496,73 — 879,49 64,46 59,54
Na,CO, (s) ~1180,94 | -1047,67 - 110,50
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0 0 0 0

Substancia k].Ari)fl B k].Arfgl‘l J -mosl‘l K11 -miﬁ K"
Ni (s) 0,00 0,00 29,87 26,07

Ni** (ag, a=1) - 53,97 — 45,61 - 128,87 -

NiO (s) - 239,74 -211,71 37,99 44,31
NiSO, (s) - 872,91 - 759,81 92,05 138,07
O, (9 0,00 0,00 205,03 29,35
0O (9 949,17 931,75 160,95 91,91
O; (9 142,67 163,18 238,82 39,20

OH (aq, a=1) —229,99 - 157,29 -10,75 — 148,53
Pb (s) 0,00 0,00 64,81 26,44
PbO (s, amarelo) -217,32 - 187,90 68,70 45,77
PbO, (s) - 277,40 -217,36 68,62 64,64
Pb;O, (s) - 718,39 -601,24 211,29 146,86
PbCO; (s) -699,15 - 625,51 130,96 87,40
PbSO, (s) -919,94 - 813,20 148,57 103,21
P (o, branco) 0,00 0,00 41,09 23,84
P (vermelho, tricl.) -17,57 -12,13 22,80 21,21
PH, () 5,44 13,39 910,12 37,11
PCl; (g) - 287,02 - 267,78 311,67 71,84
P,O; (s) —2984,03 -2697,84 228,86 211,71

PO, (aq, a=1) ~1277,38 ~1018,80 ~ 991,75 -
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0 0 0 0
Substancia k]Arrliq o kji:l;gl‘l J.m(;sl-l K- ].moCiiK'l
S (s, rombico) 0,00 0,00 31,80 22,64
S (s, monoclinico) 0,30 0,10 32,55 23,64
Ss (g) 102,30 49,66 430,87 156,44
SO, (g) —296,83 -300,19 248,11 39,87
SO; (g) - 395,72 - 371,08 256,65 50,67
SO, (ag, a=1) -909,27 — 744,63 20,08 -292,88
SOCL (g) —-212,55 - 198,32 309,66 66,53
Sc (s) 0,00 0,00 34,64 25,52
ScCl (g) 112,55 86,19 234,30 35,15
ScS (g) 174,89 124,26 235,56 33,47
Si (s) 0,00 0,00 18,83 20,00
SiO, (s, quartzo) -910,94 - 856,67 41,84 44,43
SiO, (s, cristobal.) —-909,48 — 855,88 42,68 44,18
SiH, (g) 34,31 56,90 204,51 42,84
Sn (s, branco) 0,00 0,00 51,55 26,99
Sn (s, cinzento) -2,09 0,13 44,14 25,77
SnCl, (J) -511,28 - 440,16 258,57 165,27
SnO, () - 580,74 -519,65 52,30 52,59
U (s) 0,00 0,00 50,33 -
U0, (s) —129,68 -1075,29 77,82 -
UO; (s) —1263,57 —-1184,07 98,62 -
UF; (o) -2112,92 —-2029,24 379,74 -
U0,S0,.3H,0 (s) - 2789,89 —-2451,82 263,59 -

496 o LUIZPILLA o 8



0 0 5
Substancia ijIrI;i)ji 4 k].Anifl‘l ].mosl(jl K- J.m(iiK'l
Zn (s) 0,00 0,00 41,63 25,40
ZnO (s) — 348,28 - 318,32 43,64 40,25
ZnCO; () — 394,38 - 731,57 82,42 79,71
ZnSOy (s) —-982,82 — 874,46 119,66 -
ZnCl, (s) - 415,05 - 369,43 111,46 71,34
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Unidades e constantes fisicas Apéndice B

UNIDADES SI BASICAS

Grandeza Nome Simbolo
Comprimento metro m
Massa quilograma kg
Tempo segundo S
Corrente elétrica ampere A
Temperatura termodinamica kelvin K
Intensidade luminosa candela cd

Quantidade de matéria mol mol




UNIDADES SI DERIVADAS

Grandeza Nome Simbolo Expressao SI
Freqiiéncia hertz Hz s
For¢a newton N kg.m.s®
Pressao pascal Pa N.m*
Energia joule J N.m
Poténcia watt w Js!
Quantidade de eletricidade coulomb C Ass
Potencial elétrico volt \Y WA
Capacitancia farad F cv!
Resisténcia ohm Q VA"
Condutancia siemens S AV!
Fluxo de inducao magnética weber Wb V.s
Inducao magnética tesla T W.m™
Indutancia henry H Whb.A"
Fluxo luminoso Iimen Im
Iluminamento ou aclaramento lux Ix
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UNIDADES NAO SI UTILIZADAS

Grandeza Nome Simbolo Equivalente SI
Comprimento angstron A 10" m
micron n 10°m
Volume litro Loul* 10° m* =1 dm?
Pressao atmosfera atm 1013825 N.m™
bar bar 10° N.m™
Quantidade de eletricidade faraday F 96487 C
Energia caloria cal 4,1840 ]

* Os simbolos das unidades que nao derivam de nomes proprios sao expressos em caracteres romanos minusculos.
No caso especial do litro admite-se tanto o simbolo I (mintsculo) como L (maitsculo). O ultimo tem sido preferido
para evitar confusao entre 1 (minusculo) e o numeral 1.
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CONSTANTES FISICAS

12,0000 u.m.a

Massa atomica do "*C
Unidade de massa atdmica (u.m.a.)
Constante de Avogadro
Velocidade da luz no vacuo
Constante de Planck
Constante de Boltzmann
Massa do elétron em repouso
Carga elementar
Constante de Faraday
Aceleracao da gravidade (padrao)
Ponto do gelo
Ponto triplo da dagua

Constante dos gases

2|

1,66043 x 10" kg
6,0225 x 10 mol™
2,997925 x 10° m.s™
6,6256 x 10™ J.s
1,3806 x 10 J.K!
9,1094 x 10* kg
1,6021 x 10" C
96487 C
9,80665 m.s*
0°C=273,15K
0,01°C=273,16 K

8,31441 J.K'mol”
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PREFIXOS SI

Fator Prefixo Simbolo Fator Prefixo Simbolo
10" deci d 10 deca da
10 centi C 10? hecto h
107 mili m 10° quilo k
10° micro u 10° mega M
10* nano n 10° giga G
10" pico p 10" tera T
10" femto f 10" peta p
10" atto a 108 exa E

ALFABETO GREGO

alfa A o iota I ro P p

beta B B capa K sigma z c
gama r v lambda A tau T T
delta A ) mu M ipsilon Y v

épsilon E € nu N fi ) 0, ¢

dzeta Z 4 xi = chi X X

eta H n Omicron o psi v U

teta (€] 0 pi I1 omega Q 0
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indice

A

Afinidade quimica

conceito, 411

determinacao da, 443-453

e constante de equilibrio, 413

e energia de Gibbs de reacao, 411

e entalpia de reacao, 298, 416

e pressao, 421

e temperatura, 419
Associacao molecular, 142
Atividade,

definicao, 380

de gases, 382

de solidos e liquidos, 388

de um componente, 394

e fugacidade, 380-382

e potencial quimico, 382
Avanco de uma reacio, 71-75
Avogadro,

Lei de, 22

numero de, 20

B

Beattie,
equagao de, 107
Berthelot,
equagao de, 105-107, 136
Boltzmann,
constante de, 26
equacao de, 309
Bunsen,
efusiometro, 136



Calor
atomico, 190
conceito, 155, 158
conversao em trabalho, 281
de diluicao, 252
de neutralizacao, 258
de reacao a pressao constante, 232, 239
a volume constante, 234, 239
e temperatura, 263
de solucao, 250
diferencial, 253
integral, 251
equivalente mecanico do, 158
latente, 181
molar, 185
nao compensado de Clausius, 297, 306
sensivel, 181
Caloria definida, 158
Calorimetria,
adiabatica, 237
isotérmica, 237
Capacidade térmica, 156
a pressao constante, 184
avolume constante, 184
de gases, 186
de solidos, 190
diferenca entre CPe CV, 199, 203, 323
Carnot,
ciclo de, 290, 300
principio de, 279
teorema de, 286
Célula galvanica, 178, 297
Clapeyron,
equacao de, 374
Clausius,
calor ndo compensado de, 297, 306
desigualdade de, 303
entropia, 303
generalizacao de, 302
igualdade de, 303
Segunda Lei, 284
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Coeficiente(s)
de atividade, 427
de fugacidade, 383
térmicos, b7
de gas ideal, 84
de gas real, 108
viriais, 106
Composicao de uma solucao, 33-36
Constante (s)
criticas, 113
relacoes entre, 119
de Boltzmann, 26
de van der Waals, 104
dos gases, 79
Constante de equilibrio quimico
calculo, dados calorimétricos, 443
calculo, dados potenciométricos, 448
determinacao experimental, 438-442
e afinidade padrao, 414
em fase gasosa, 422-427
em misturas liquidas, 427
em sistemas heterogéneos, 475
em solucoes, 428
expressao cinética, 400
expressao termodinamica, 413
variacao com a,
pressao, 430
temperatura, 428
Critério
de equilibrio, 44, 355
de espontaneidade, 355
de Euler, 52

D

Debye,
temperatura caracteristica, 191
Derivadas parciais
relacoes entre, 55
Diferenciais
exatas, b0
inexatas, 50, b3
Dissociacao térmica, 142
e pressao parcial, 146
grau de, 144
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E

Efeito térmico
a pressao constante, 182, 232
avolume constante, 182, 234
definicao, 181
Energia
conservacao da, 164
equiparticao da, 187, 190
interna, 166
dos gases ideais, 200
e a Primeira Lei, 159
mecanica, 151-154
total, 164
Energia livre
de formacao, 445, 449
de Gibbs, 347
de Helmholtz, 347
de mistura, 409
de mudanca de fase, 364
de reacao, 404
e afinidade, 411
e constante de equilibrio, 413
e entalpia de reacao, 416
e entropia de reacao, 416
e funcao da energia livre, 451
e pressao, 421
e temperatura, 419
e potencial quimico, 360
significado de AA e AG, 349
Entalpia
conceito, 182
de formacao, 245, 254
de atomos livres, 260
de ions, 258
de ligacoes atdmicas, 261
de mudancas de fase, 258
de reacao, 231
e temperatura, 263
e efeito térmico, 192
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Entropia
conceito, 303
criacao de, 305
de mistura, 326
de mudanca de fase, 324
de reacao, 331, 337
e temperatura, 340
e a Segunda Lei, 306
e a Terceira Lei, 333
e probabilidade, 309
variacao em gases ideais, 318
variacao em sistemas simples, 313
Equacao
de Berthelot, 105
de Boltzmann, 309
de Clapeyron, 374
de Dieterici, 105
de estado, 46
de Gibbs-Duhem, 62, 363
de Kammerlingh Onnes, 106
de Kirchhoff, 266, 267
de Lennard-Jones, 25
de Redlich-Kwong, 105
de van der Waals, 99
de van’t Hoff, 428, 431
dos gases ideais, 77
reduzida de van der Waals, 123
termoquimica, 235
Equacoes
de Gibbs, 359, 361
de Gibbs-Helmholtz, 354, 419
de Maxwell, 351
termodinamicas de estado, 322
termodinamicas fundamentais, 348, 350, 358
Equilibrio
critérios de, 355
em sistemas heterogéneos, 366-375
regra das fases, 375
térmico, 37
termodinamico, 44
Equilibrio quimico
combinacdes de equilibrio, 447, 479
constante do, 413
definicao, 399
em fase gasosa, 422
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em misturas liquidas, 427
em sistemas heterogéneos, 475
em sistemas homogéneos, 458
em solucoes, 428
interpretacao cinética, 401
interpretacao termodinamica, 404
Equivalente mecanico do calor, 158
Escalas de temperatura, 43
Estado
continuidade de, 116
critico, 109
-padrio, 75
termodinamico, 44
Estados correspondentes, 122
Euler,
critério de, 52
teorema de, 60
Expansao de um gas
adiabatica, 210
isobdrica 207
isotérmica, 205
Joule-Thomson, 216
livre, 201
politrépica, 215

Fases
conceito, 32
regra das, 375
Fator de compressibilidade, 97, 125-126, 384
Forcas moleculares, 23
Fracao
massica, 33
massico-volumica, 33
molar, 34
volumica, 33
Fugacidade
coeficiente de, 383
conceito, 380
de sélidos e liquidos, 380-389
determinacao da, 382
diagrama reduzido de, 386
e atividade, 380
e pressao, 388
e temperatura, 390
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Funcao
da energia livre, 451
de estado, 45
de Gibbs, 347
de Helmholtz, 347
de linha, 53
de ponto, 53
homogénea, 59

G

Gases ideais
coeficientes térmicos dos, 84
conceito, 26, 77
constante dos, 79
energia interna dos, 200
equacao de estado dos, 79
leis dos, 81-84
misturas de, 85
superficie de estado dos, 80
Gases reais
capacidade térmica dos, 184
comportamento dos, 95
conceito, 95
diagrama reduzido de compressibilidade, 126
equacao de van der Waals, 99
equacao reduzida dos, 123
expansao Joule-Thomson dos, 216
liquiiefacao dos, 109, 223
outras equacoes dos, 105-106
teorema dos estados correspondentes, 122
Gibbs,
energia livre de, 347
equacoes de, 359, 361
equacoes de Gibbs-Helmholtz, 354, 419
de Gibbs-Duhem, 62, 363
potencial quimico, 358
regra das fases de, 375, 367
Grandezas
de mistura, 67
de mudanca de fases, 68
de reacao, 70
Grau de dissociacao, 149
Graus de liberdade, 187, 376
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H

Helmholtz,

energia livre de, 347

equacoes de Gibbs-Helmholtz, 354, 419
Hess,

Lei de, 241

Joule,
equivalente mecanico do calor, 158
experiéncia de, 201

K

Kelvin, Lord
escala de temperatura, 43, 288
Segunda Lei, 281

Lei
da acao das massas, 401
da conservacao da energia, 158
da distribuicao de Maxwell, 27
de Amagat, 83
de Avogadro, 22
de Boyle, 82
de Cailletet e Mathias, 114
de Charles, 82
de Dalton, 85
de Graham, 135
de Hess, 241
de Kirchhoff, 263
de Lavoisier e Laplace, 241
do aumento da entropia, 306
dos estados correspondentes, 125
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Leis da termodinamica

Primeira, 155

Segunda, 279

Terceira, 333

Zero, 36
Lewis,

atividade, 380

fugacidade, 380

propriedade molar parcial, 59
Liquiefacao dos gases, 109, 223

M

Madquina

definicao, 162

frigorifica, 284

térmica, 162, 282
Massa atomica, 20
Massa molar, 21

de gases, 133-138

de vapores, 138-142
Maxwell,

Lei da Distribuicao, 27

relacoes de, 351
Mayer,

Primeira Lei, 156
Misturas de gases, 85
Mol, 21
Molalidade, 34
Molaridade, 34
Mudancas de estado, 46

N

Nernst,
Terceira Lei, 333
Numero de Avogadro, 21
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P

Perpetuum mobile
de primeira espécie, 163
de segunda espécie, 281
Planck,
Segunda Lei, 281
Terceira Lei, 333
Poisson,
equacoes de, 212
Potenciais termodinamicos, 347
Potencial quimico, 358, 364
de um componente, 391, 392, 394
e atividade, 380
e fugacidade, 380
e pressao, 368, 377, 388
e temperatura, 368, 390
Pressao critica, 113
Pressao de vapor, 113
Principio do equilibrio mével, 435
Processos
espontaneos, 294, 355
irreversiveis, 46, 173
reversiveis, 46, 171
Propriedades
extensivas e intensivas, 31
molares parciais, 59,63
termodinamicas, 31

R

Reacao
afinidade, 411
avanco da, 71
conceito, 70, 399
constante de equilibrio, 400, 413
energia de Gibbs de, 404
entalpia de, 231
entropia de, 331, 337
grandeza de, 70
isoterma de, 408, 415
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S

Sistema
aberto, isolado, fechado, 29
definicao de, 29
estado de um, 44
homogéneo, heterogéneo, 32
simples, 46
transformacao de um, 46
varianca, 376

Solucao, 33

T

Temperatura
conceito, 36
critica, 113
de Boyle, 96, 109
de chama, 272
de explosao, 272
de inversao, 222
e energia cinética média, 26
escala de Celsius, 39
escala de gas ideal, 38
escala termodinamica, 288
Termodinamica
combinacao das duas leis, 311
método, 14
Primeira Lei, 155
Segunda Lei, 279
Terceira Lei, 333
Termoquimica
das solucoes io6nicas, 256
leis da, 241
objeto da, 231
Trabalho
conceito, 151, 154
de expansao, 168
elétrico, 178
maximo, 173, 181
util, 178
Transformacoes
de um sistema, 48
fisicas, 49
fisico-quimicas, 49
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V

van der Waals,
constantes de, 104
equacao de, 99
equacao reduzida de, 123
forcas de, 23
isotermas de, 116
van’t Hoff,
constante de equilibrio, 428
isoterma de reacao, 408, 415
Variaveis de estado, 44
Volume
covolume e, 102
de reacao, 240, 422
livre, 100
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Serie Graduagéo

Fisico-guimica: um estudo dirigido sobre equilibrio entre fases,
solugdes e eletroguimica

Yeda Pinheiro Dick e Roberto Fernando de Souza
Fisico-quimica I: termodindmica quimica e equilibrio quimico
Luiz Pilla

Histologia: texto, atlas e roteiro de aulas préaticas
Tatiana Montanari

Introducao a hioquimica clinica veterinaria (3. ed. revisada e ampliada)
Félix H. Diaz Gonzélez e Sérgio Ceroni da Silva

Métodos numéricos
Alejandro Borche

Ciéncias Humanas: pesquisa e método
Celi Regina Jardim Pinto e Cesar A. Barcellos Guazzelli (Org.)

Pesquisa quantitativa nas Ciéncias Sociais
Marcello Baquero

Fisico-quimica II: equilibrio entre fases, solugdes liquidas e eletroguimica
(2. ed. rev. e atual.)
Luiz Pilla

Introducdo a cefalometria radiografica (4. ed. revisada e ampliada)
Cléber Bidegain Pereira, Carlos Alberto Mundstock e Telmo Bandeira Berthold (Org.)

Pré-Calculo (3. ed.)
Claus Ivo Doering, Liana Beatriz Costi Nacul e Luisa Rodriguez Doering (Org.)

Gestao amhiental em hibliotecas: aspectos interdisciplinares sobre ergonomia,
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(2. ed. revista e ampliada)

Jussara Pereira Santos (Org.)

Planejamento em saiide coletiva: teoria e pratica para estudantes
e profissionais da salde

Deison Alencar Lucietto, Sonia Maria Blauth de Slavutzky

e Vania Maria Aita de Lemos

Quimica geral experimental
Mara Bertrand Campos de Araujo e Suzana Trindade Amaral

Topicos educacionais |

Maria Bernadette Castro Rodrigues e Maria Isabel Habstock Dalla Zen (Org.)
Topicos de Fisico-quimica

José Schifino
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