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Prefacio a segunda edi¢éo

Mais de vinte e cinco anos se passaram desde o surgimento da primeira edicao desta obra.
Durante esse tempo, toda uma geracao se beneficiou dos conhecimentos de Fisico-Quimica nela
apresentados de forma clara e sistemdtica. Apesar de se encontrarem esgotados hd bastante tempo,
os dois volumes que compoem a obra de Fisico-Quimica escrita pelo professor Luiz Pilla continuam
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 ndmero de estudantes.
Tal fato nos levou a pensar numa segunda edicao desta importante obra. A Fisico-Quimica é uma
ciéncia bdsica utilizada por profissionais que atuam na area da Quimica como ferramenta para o
entendimento dos fendmenos da natureza. Sendo a Fisico-Quimica uma ciéncia basica, seus con-
ceitos fundamentais permanecem inalterados com o transcorrer do tempo. Apesar disso, modifi-
cacoes 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 e da linguagem, para que possa
continuar servindo como um texto basico.

Dentro dessalinha de pensamento, a obra original sofreu modificacoes em alguns aspectos, mas
o espirito original que tanto sucesso trouxe a primeira edicao foi mantido. Nesta segunda edicdo,
o Sistema Internacional de Unidades (SI), hoje oficial no Brasil, foi utilizado em substituicao ao
antigo sistema CGS empregado na edicao anterior. Problemas, propostos pela professora Tania
Salgado, foram adicionados ao final dos capitulos como um complemento indispensdavel a teoria
apresentada. Alguns trechos foram inteiramente reescritos utilizando uma nomenclatura mais
contemporanea e deixando de lado o antigo conceito de equivalente, hoje em desuso.

Por questoes editoriais, a obra foi reestruturada de modo a ser constituida por volumes inde-
pendentes dedicados a Fisico-Quimica em nivel de graduacao. O segundo volume corresponde ao
segundo semestre de um curso bdsico de Fisico-Quimica no qual sao abordados o equilibrio entre
fases, as solucoes liquidas e a eletroquimica. Os conceitos fundamentais de termodinamica, tratados
no primeiro volume dessa série, sao utilizados extensivamente. As figuras que acompanham o texto
foram inteiramente redesenhadas com o auxilio dos recursos computacionais 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 edigéo

Nao é preciso muito esforco para justificar a publicacao deste livro. Num pais como o nosso, em
laborioso processo de desenvolvimento, serd sempre valida qualquer tentativa honesta de enriquecer
nossa bibliografia cientifica com obras que representam o fruto de experiéncias didaticas originais.

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

Professores e alunos estio 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
pretendem 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 descricao
microscopica ou atomistica dos sistemas materiais. Como se vé, nao aderimos ao método seguido
por alguns autores de integrar, num mesmo texto, os dois aspectos da realidade fisico-quimica
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 preocupacao foi
com 0s conceitos e 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 passara até que os quimicos se
habituem a dispensar a caloria como unidade de energia, especialmente quando se trata de medir
efeitos térmicos.

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

Porto Alegre, outubro de 1979

Luiz Pilla
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Equilibrio liquido-vapor Capitulo 1

1.1 - EQUILIBRIO LiQUIDO-VAPOR

Considere-se um liquido na presenca exclusiva de seu proprio vapor, encerrado num cilindro
limitado por um pistao movel, sem peso e sem atrito. O sistema esta em equilibrio térmico (T =T)
e mecanico (P =P) com o meio externo. Nessas condi¢oes, a pressao, P, que o vapor exerce sobre
o liquido se chama pressao de vapor do liquido ou pressao de vapor saturado na temperatura con-
siderada. Equilibrios liquido-vapor s6 sao possiveis a temperaturas inferiores a critica, pois acima
dessa o sistema s6 existe sob a forma de gas.

A transferéncia de substancia do liquido ao vapor (vaporizacao) ou do vapor ao liquido (liqiie-
facao) serd conduzida reversivelmente (em equilibrio), numa dada temperatura, sempre que se
facaP =P - dP ouP =P + dP. Nessas condicoes, o calor de vaporizacao ou de liqiiefacao € trocado
isotérmica e reversivelmente com o reservatério de calor, cuja capacidade térmica é suficientemente
grande para que sua temperatura se mantenha inalterada durante as trocas de calor (Figura 1.1).

O equilibrio liquido-vapor pode ser interpretado segundo critérios termodinamicos ou cinéti-
cos. Do ponto de vista termodinamico, a condicao de equilibrio de um sistema heterogéneo, a
temperatura e pressao constantes, é a igualdade de potencial quimico de cada componente em
todas as fases. No caso, tem-se um s6 componente e duas fases:

liquido = vapor

pu® =p® (1.1)

P=PtdP
P
P T
d Q
S
=
\g
qr
T /
reservatorio de calor _ _
Vllq V%"lh N

Figura 1.1 — Equilibrio liquido-vapor
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A igualdade dos potenciais quimicos implica igualdade das fugacidades:
fO=f@ (1.2)

Além disso, a regra das fases, que é uma conseqiiéncia da condicao termodinamica de equilibrio,
da, para um sistema de ¢ componentes quimicamente inertes e ¢ fases,

L=c+2-¢

No caso, o sistema é monovariante, pois
L=1+2-2=1

Isso significa que, se for fixada a temperatura do equilibrio liquido-vapor, a pressao fica deter-
minada; ou, se for fixada a pressao, a temperatura fica determinada:

P(T) ou T(P)

Do ponto de vista cinético, o equilibrio liquido-vapor resulta da igualdade de velocidade de dois
processos opostos: vaporizacao ¢ liquiefacao.

A distribuicao da energia cinética de translacao entre as moléculas de um liquido obedece a
uma lei complexa do tipo Boltzmann. Dada uma temperatura, havera uma certa fracao de moléculas,
que possui energia suficiente para vencer as forcas de coesao e projetar-se para fora do liquido,
constituindo o vapor. Em um recipiente fechado, as moléculas de vapor se acumulam e passam,
por sua vez, a bombardear a superficie do liquido onde sao recapturadas com freqiiéncia tanto
maior quanto maior for a densidade ou a pressao de vapor. O equilibrio se estabelece quando o
ndmero de moléculas recapturadas pelo liquido € igual ao nimero de moléculas que abandonam
a sua superficie.

Ainda de acordo com a Lei da Distribuicao de Maxwell-Boltzmann, a energia cinética média das
moléculas se desloca para valores cada vez mais elevados, a medida que aumenta a temperatura e,
assim, os equilibrios liquido-vapor se estabelecem a pressoes de vapor cada vez mais elevadas.

A energia potencial entre duas moléculas aumenta quando elas se afastam e, por isso, numa
dada temperatura, a energia potencial média das moléculas do vapor é sempre superior a das
moléculas do liquido.

Durante a vaporizacao, as moléculas que abandonam a superficie do liquido sao as mais velozes
€, neste processo, parte de sua energia cinélica se converte em potencial. Privado das moléculas mais rapidas,
o liquido esfria e calor lhe deve ser comunicado para que sua temperatura se mantenha constante.
O calor assim recebido isotermicamente pelo liquido se chama calor de vaporizagio. Esse é um calor
latente igual a energia potencial excedente, que as moléculas adquirem ao se transferirem do liquido
ao vapor, acrescida do trabalho de expansao que acompanha a vaporizagao.

1.2 - PRESSAO DE VAPOR E TEMPERATURA

Em cada estado de equilibrio liquido-vapor, a pressao de vapor fica determinada exclusivamente
pela temperatura. Esses equilibrios podem ser entao representados pelos pontos de coordenadas
P—T, desde a temperatura 7% do ponto triplo até a temperatura 7, do ponto critico (Figura 1.2).
Medidas experimentais mostram que a pressao de vapor varia de maneira aproximadamente ex-
ponencial com a temperatura. Isso significa que os pontos representativos dos estados de equilibrio
se dispoem sobre uma curva exponencial, OA, que separa as areas representativas dos estados do
liquido e do vapor. A ultrapassagem de um ponto, X, representativo do equilibrio liquido-vapor,
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seja isotermicamente (ab) por uma variacao + dP da pressao externa, seja isobaricamente (c¢d) por
uma variacao + d7" da temperatura externa, tera como conseqiiéncia final o desaparecimento de
uma das fases, por vaporizacao ou por liqiiefacao total.

Se os resultados das medidas de pressao de vapor de um liquido forem lancados num diagrama
de coordenadas InP-1/T, os estados de equilibrio se dispdoem sobre uma linha aproximadamente
reta, OA, cujo coeficiente angular é negativo (Figura 1.3).
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Figura 1.2 — Pressao de vapor e temperatura
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Figura 1.3 — Logaritmo da pressao de vapor e o inverso da temperatura absoluta
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Entre as temperaturas 7*e 7T, existe uma temperatura de grande importancia pratica, chamada
temperatura de ebuli¢ao. Para defini-la, considere-se um liquido em recipiente aberto. Nessas con-
dicoes, o vapor difunde na atmosfera e o equilibrio liquido-vapor se rompe continuamente. A fase
gasosa ¢ constituida de uma mistura do vapor com os gases da atmosfera e a pressao total que se
exerce sobre o liquido sera:

P =P+ P, = pressao atmosférica

Amedida que aumenta a temperatura, aumenta a pressao, P, do vapor; o ar vai sendo deslocado
e a pressao P, correspondente vai diminuindo, pois a soma, P, € constante. Quando a pressao de
vapor, P, se tornaigual a P, bolhas de vapor se formam no interior do liquido e se rompem na super-
ficie. Diz-se que o liquido entrou em ebuli¢ao e como a pressao de vapor nao pode, em recipiente
aberto, ultrapassar o valor da pressao atmosférica, a temperatura permanece constante dai por
diante. O liquido vaporiza isotermicamente nesta temperatura e todo o calor a ele comunicado se
converte em calor latente de vaporizagao.

Temperatura de ebulicao de um liquido €, portanto, a temperatura em que sua presséo de vapor se
torna igual a pressdo externa. Entretanto, como esta pode variar, define-se temperatura normal de
ebuli¢ao' como aquela em que a pressdao de vapor do liquido atinge exatamente o valor de uma
atmosfera, ou seja,

1 atm = 1,01325 x 10° Pa = 1,01325 bar

Quando o liquido se encontra em equilibrio com o seu vapor, em recipiente fechado, de volume
constante (caldeira ou autoclave), a pressao de vapor, P, e sua reacao, P, sao idénticas. Pode-se entao
dizer que a curva OA (Figura 1.2) é, também, a curva de variacao da temperatura de ebulicao com
a pressao externa, uma das quais, 7,, corresponde a pressao de 1 atm.

Pode-se dar uma interpretacao cinética da forma exponencial da funcao P (7). S6 as moléculas
do liquido que possuem energia superior a um determinado valor critico, necessario para vencer
as forcas de atracao das moléculas vizinhas, podem escapar da superficie em direcao ao vapor. A
fracao das moléculas do liquido que possui esta energia excedente é proporcional a um fator ex-
ponencial do tipo Boltzmann. Por isso, se deve esperar que a pressao do vapor seja proporcional
a esta quantidade, isto ¢,

P=Ae 20T (1.3)
onde A ¢ uma constante de proporcionalidade e AE € a energia excedente ja referida.
Logaritmando esta expressao,
AL 1

—+¢ 1.4
RT ¢ (1.4)

InP=-

onde a constante ¢=1In A é o parametro linear da reta, enquanto — AE/ R é o parametro angular.

Examinando as equacoes (1.3) e (1.4), vé-se que a Lei da Variacao da Pressao de Vapor com a
Temperatura estd relacionada ao calor de vaporizacao do liquido. A temperatura em que diferentes
liquidos atingem a mesma pressao de vapor (1 atm, por exemplo) sera tanto mais elevada quanto
maior for o respectivo calor de vaporizacao (Tabela 1.1).

! Distingue-se temperatura normal de ebulicio de temperatura padrao de ebulicao. Esta dltima é definida como sendo a
temperatura em que a pressao de vapor de um liquido se torna igual a 1 bar.
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1.3 - PRESSAO DE VAPOR E PRESSAO TOTAL

Todos sabem que a pressao de vapor de um liquido aumenta com a temperatura. Muito menos
evidente é a influéncia da pressao, a que esta sujeito o liquido, sobre sua prépria pressao de vapor,
numa dada temperatura.

P=P+Py

Figura 1.4 — Pressao de vapor e pressao total

O equilibrio liquido-vapor é compativel com uma pressao sobre o liquido maior do que a sua
propria pressao de vapor, numa dada temperatura. Esta situacao pode realizar-se de duas maneiras
(Figura 1.4):

a) o liquido é comprimido entre uma parede mével (A) e uma parede fixa (B) permeavel ao
vapor, cuja pressao pode ser medida no espaco (C);

b) o liquido é comprimido mediante a introducao de um gas inerte (como o ar), cuja pressao
se soma a pressao de vapor, de sorte que a pressao total sobre o liquido sera

P =P+ P,

A condicao de equilibrio liquido-vapor, numa certa temperatura e pressao, ¢ dada pelaigualdade
dos potenciais quimicos da substincia nas duas fases:

n® =p@ (1.1)
Suponha-se que a pressao total, P, sobre o liquido sofre um acréscimo dP, a temperatura cons-

tante. Nesse caso, o potencial quimico do liquido sofre um acréscimo

Ay = VO ap
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Mas, no momento em que o sistema recupera o equilibrio, sob esta nova pressao, o vapor deve
ter sofrido também um acréscimo de potencial quimico

ap® = V©qp
de tal forma que
Vodp= V@ dp (1.5)
A taxa de variacao da pressao de vapor com a pressao externa, a temperatura constante, sera
P vV
(55), - 1)
Esta influéncia, como se percebe, é muito pequena, pois
V© s> YO

Admitindo-se que o vapor se comporta como um gas ideal,
7O
(3_1?J o
oP ), RT

7o
Vb
P RT

ou

Esta equacio é facilmente integrada porque sendo os liquidos muito pouco compressiveis, V")
pode ser considerado constante:

m2=-—(B-5) (1.7)
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1.4 - ENTALPIA DE VAPORIZAGAO
Entalpia de vaporizacao, numa dada temperatura, € a diferenca entre a entalpia do vapor ¢ a
entalpia do liquido em equilibrio nesta temperatura:
AH,=H® -H®" (1.8)

A vaporizacao isotérmica se realiza sob pressao constante, que € a pressao de vapor do liquido
na temperatura considerada. O processo é

a) reversivel;
b) isotérmico e isobarico;
¢) termelastico (w’=0).
Nessas condicoes, de acordo com a Primeira Lei, a entalpia de vaporizacao é igual ao calor de
vaporizacao:
AH, =g, (1.9)
Por outro lado, H= U+ PVe, a pressao constante,
AH,=AU, + PAV (1.10)
Vé-se que o calor de vaporizacao pode ser considerado como a soma de duas parcelas: a pri-
meira, AU,, é o calor intrinseco de vaporizacao que corresponde a energia potencial excedente das
moléculas do vapor; a segunda parcela, muito menor, ¢ igual ao trabalho de expansao decorrente

do acréscimo de volume que sofre a substancia ao transferirse do liquido ao vapor. A equacao
(1.10) referida a um mol da:

AH,= AU, +P[V® - V"] (1.11)

A temperaturas bastante inferiores a critica, pode-se desprezar o volume molar do liquido
diante do volume molar do vapor. Assim, por exemplo, para a agua, a 25°C, cuja pressao de vapor
é de 3,166 x 102 bar (23,756 mmHg), tem-se

V® =18 mL V© =78000 mL

Tem-se, portanto, em vez de (1.10)
AH,=AU, + PV®

Além disso, admitindo-se comportamento ideal do vapor,
AH,=AU, +RT (1.12)

Ao contririo, quando a temperatura se aproxima do valor critico, os volumes ortobdricos V" e V®
tornam-se cada vez mais proximos e a segunda parcela da equacao (1.11) se torna cada vez menor. Por
isso, a medida que aumenta a temperatura, Afl,= AU, convergem e tendem ambos para um valor nulo,
porque na temperatura critica nao ha mais diferenca de densidade entre liquido e vapor.

O calor de vaporizacao diminui com a temperatura e esta variacao pode ser expressa (com
restricoes) pela Lei de Kirchhoff:

J(AH, o
[(BT )]P =AC, =C¥) - (1.13)
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Mas a capacidade térmica do vapor é sempre inferior a do liquido em equilibrio e, por isso, a
entalpia de vaporiza¢ao semprediminui com a temperatura. E o que mostra o diagrama da Figura 1.5,
que da a variacao do calor molar de vaporizacao da agua desde o ponto triplo até o ponto critico.

50

40

k]J. mol

30

20

10

Figura 1.5 — Variacao do calor de vaporiza¢ao da agua com a temperatura
A equacao de Kirchhoft é valida para processos isobaricos e, por isso, nao se aplica rigorosamente as
mudancas de fase, porque, ao variar a temperatura, varia também a pressao de equilibrio entre as fases.

Ignorando esta circunstancia, a integracao da equacao (1.13) da

(aH,), =(aH, ) + [ " AC,aT

2
ou

T
AH, = AH, +_[0 AC,dT (1.14)

onde AH, é uma constante de integracao.

1.5~ ENTROPIA E ENERGIA DE GIBBS DE VAPORIZAGAO

A vaporizacao isotérmica de um liquido, em equilibrio com o seu vapor, € um processo rever-
sivel e, por isso, o calor de vaporizacao é recebido reversivelmente. A entropia de vaporizagao é
determinada, entao, pela entalpia de vaporizacao, pois

9, _AH,

AS, =1L =—2* (1.15)
T T
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Como AH, é sempre uma quantidade positiva, a entropia do vapor sera sempre maior que a
entropia do liquido

S©= g0

e este acréscimo corresponde ao aumento de desordem molecular que sofre uma substancia ao
transferir-se do liquido ao vapor.

Os liquidos, principalmente os liquidos polares, possuem um certo grau de ordenacao mole-
cular, de pequeno alcance, simultaneamente com uma desordem de longo alcance, responsdvel
por sua fluidez caracteristica. A ordenacao de pequeno alcance provém dos pequenos residuos da
estrutura do s6lido, verdadeiras células imersas no fluido, que se desfazem e se reconstituem con-
tinuamente. Além disso, os liquidos (como os s6lidos) possuem um volume livre muito pequeno
em relagao ao volume total, cerca de 2 a 3% na temperatura de ebulicdo.

Ao vaporizar-se um liquido, desfazem-se os residuos de ordena¢ao molecular ao mesmo tempo
em que se verifica um enorme aumento do volume livre, ambos fatores responsaveis pelo aumento
de entropia.

Quanto a variacao de energia de Gibbs, sabe-se que é nula em todo o processo reversivel con-
duzido a temperatura e pressao constantes, em que nenhum trabalho 1til é produzido.

AGpp=0
Este resultado estd implicito na condicao de equilibrio (1.1) da qual se obtém
AG,=p®@ -—pn®=0 (1.16)
Chega-se a0 mesmo resultado considerando que G=H- TSe
AG,=AH,~ TAS,=0 (1.17)
porque, segundo a equacao (1.15), AH,= TAS,.

1.6 - REGRADE TROUTON

Trouton (1884), entre outros, encontrou a seguinte relacao empirica, de consideravel impor-
tancia: o quociente entre o calor molar de vaporizacao, na temperatura normal de ebulicao, e esta
mesma temperatura expressa em graus absolutos é aproximadamente igual a 85 J.K—'mol~' para
um grande ndmero de liquidos.

AH
—* ~85].K 'mol™ (1.18)

T8l

e

De acordo com esta relacao, conhecida como regra de Trouton, a entropia de vaporizaciao por
mol, na temperatura normal de ebulicao, ¢ aproximadamente a mesma para um grande nimero
de substancias, isto €,

AS,~85].K'mol" (1.19)

Como um mol contém Nmoléculas (nimero de Avogadro), aregra indica que, para muitas substan-
cias, o acréscimo de entropia durante a vaporiza¢ao, na temperatura normal de ebulicao, s6 depende do
numero de moléculas que se transferem do liquido para o vapor e nao da natureza dessas moléculas.

A Tabela 1.1 dd a constante de Trouton para diversos liquidos. Os que obedecem a regra sao,
em geral, apolares ou de reduzida polaridade, possuem massa molecular em torno de 100 e tem-
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peratura de ebulicao moderada. Tais liquidos sao denominados normazs, em contraposi¢cao com os
que nao obedecem a regra. Estes ultimos sao, em geral, liquidos polares (agua, alcool) ou entao
substancias de elevado ponto de ebulicao (mercurio), que dao valores muito altos para a constan-
te de Trouton, ou ainda, os que possuem ponto de ebuli¢ao e massa molecular muito reduzidos
(hidrogénio e hélio) que dao valores muito baixos para a referida constante.

Liquidos polares possuem maior grau de organiza¢ao que os apolares. Nos primeiros, formam-se,
em geral, ligacoes hidrogénicas que, entretanto, se desfazem na vaporizacao resultando num acrésci-
mo de entropia (ou desordem) acima do comum. No entanto, verifica-se com os dcidos carboxilicos
um desvio oposto, apesar das fortes ligacoes hidrogénicas existentes. E que estas moléculas formam
dimeros que se mantém no vapor em grande parte. Ao vaporizar-se um mol de liquido, o niimero de
unidades (particulas) que se transferem € realmente muito inferior ao nimero de Avogadro.

TABELA 1.1 — VERIFICACAO DA REGRA DE TROUTON

Liquido AH_‘;I T, AIT"/Tj Liquido AH_‘;] T, AIT"/Y}I
(J.mol™) (°C) (J.K'mol™) (J.mol™) (°C) (J.K'mol™)

He 100 —268,9 23,6 CCl, 29999 76,7 85,7
H, 904 - 2527 44,2 SnCl, 33054 112 85,8
CH;COOH 24393 118,2 62,3 CeH, 30765 80,1 87,1
HCOOH 24100 100,8 64,4 CHCl 29497 61,5 88,1
N, 5565 -195,5 71,7 H,S 18828 -59,6 88,2
n-C,H,, 22259 -1,5 81,9 Hg 59271 356,6 94,1
CoHg 40459 218,0 82,4 NH;, 23263 -33,4 97,0
CH, 9272 -161,4 83,0 CH,OH 35271 64,7 104,4
(C.H;),O 25983 34,6 84,4 H,O 40656 100,0 109,0
C¢Hyo 30083 80,7 85,0 C,H,OH 38576 78,5 109,7

1.7 - DETERMINAGAO EXPERIMENTAL DA PRESSAO DE VAPOR

Para construir a curva de pressao de vapor de um liquido, é preciso determina-la a diversas
temperaturas. Entre os processos mais usados, contam-se os estdticos, os dinamicos e o método da
saturacao.

O processo do isoteniscépio (Smith e Menzies, 1910) é um processo estdticoem que o liquido é
levado a uma determinada temperatura (variavel independente), enquanto a pressao do vapor em
equilibrio (varidvel dependente) é medida por meio do dispositivo representado na Figura 1.6.

Enche-se o bulbo, A, do isoteniscopio até o meio com o liquido problema que é também intro-
duzido no tubo, B, em forma de U, até uma altura de 2 ou 3 cm. O isoteniscopio € entao imerso num
banho de temperatura constante, medida pelo termémetro 7, e ligado ao resto do aparelho, cuja
pressao interna é medida pelo manémetro, M. Entre o manometro e o isoteniscépio encontram-se
um condensador, C, e um frasco regulador, G, destinado a amortecer as variacoes bruscas de pressao.
Este regulador pode ser ligado alternativamente com uma bomba de succao ou com a atmosfera.

Fixada a temperatura do banho no valor desejado, o ar existente no isoteniscépio é extraido
por ebulicao do liquido, a pressao reduzida, e o nivel deste é levado 4 mesma altura nos dois ramos
do tubo em U, mediante admissao ou extracao de ar. Nestas condic¢oes, a pressao do regulador G,
medida pelo mandémetro M, é igual a pressao do vapor em equilibrio com o liquido.
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vacuo O

ar

- %

Figura 1.6 — Medida da pressao de vapor pelo método estdtico

Um processo (Figura 1.7) descrito por Ramsay e Young (1844) é considerado dindmico, porque
o equilibrio liquido-vapor se estabelece dinamicamente por vaporizacao e condensa¢ao simulta-
neas. Nesse processo a pressao externa € fixada como varidvel independente, enquanto se mede a
temperatura de ebulicao correspondente como variavel dependente.

vacuo Q

- J

Figura 1.7 — Medida da pressao de vapor pelo método dindmico

O liquido problema, previamente livre de ar, é aquecido no balao, A, sob uma pressao externa
medida no mandmetro, M, que se pode ajustar por admissao ou extracao de ar. Para assegurar a
medida mais exata da temperatura de equilibrio, o bulbo do termémetro é envolvido por algodao
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adsorvente, que é umedecido com o liquido problema que escoa lentamente de um funil. Quando,
sob uma dada pressao externa, a temperatura se estabiliza, tem-se a relacao procurada. Neste méto-
do, o que se determina, realmente, sao temperaturas de ebulicao sob pressoes externas variaveis.

O método da saturagdo baseia-se na suposicao que uma mistura de vapor e gas inerte obedece
a Lei de Dalton das pressoes parciais. O ar seco (ou qualquer gas inerte) é borbulhado lentamente
através do liquido problema num saturador adequado numa dada temperatura. O gas fica satura-
do com o vapor do liquido e a pressao parcial deste vapor no gas saturado ¢ a pressao de vapor do
liquido na temperatura da experiéncia. A massa, M,, do liquido vaporizado pela passagem de um
volume, V, do gds seco ¢é igual a perda de peso do saturador. A pressao parcial, P;, do vapor sera
Lo

P =xP= P (1.20)
n, + n,

onde P ¢é a pressao total da mistura gasosa (pressao atmosférica) que é conhecida. Sao também
dados pela experiéncia os valores de n, € ny, pois

_M PV
UM TR
1

Note-se que Vé o volume do gds seco introduzido no saturador, supostamente medido sob a
mesma pressao, P, da atmosfera. Se, na temperatura considerada, for pequena a pressao de vapor
do liquido problema, n; << ny, pode-se escrever em vez da equacao (1.20),

n n n
P="p=_"1 p_-_1pRT 1.91
' ny  PV/RT V (1.21)

ATabela 1.2 dd os resultados das medidas da pressao de vapor de alguns liquidos entre 0° e 100 °C.
As Figuras 1.8 e 1.9 resultam do lancamento desses resultados em diagramas de coordenadas P—¢°C

elog P- 1/ Trespectivamente.

TABELA 1.2 — PRESSAO DE VAPOR (mmHg) E TEMPERATURA

(°C H,0 CCl, (CH,),CO (G,H;),O C,H,0H n-CgH
0 4,58 33 — 185 12 3
10 9,21 56 116 9299 24 6
20 17,54 91 185 449 44 10
30 31,82 143 9283 647 79 18
40 55,32 216 491 921 185 31
50 92,51 317 613 1277 292 49
60 149,38 451 866 — 353 78
70 233,70 622 1200 — 542 118
80 355,10 843 — — 813 175
90 525,80 1122 — — 1187 9253
100 760,00 1463 — — — 354
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Figura 1.8 — Variacao da pressao de vapor com a temperatura segundo os dados da Tabela 1.2
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Figura 1.9 — Os mesmos dados da Tabela 1.2 convertidos em log P—1/T
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1.8 —EQUAGAO DE CLAPEYRON

A equacao de Clapeyron dd a taxa de variacao da pressao de equilibrio entre duas fases de uma
substancia pura, com a temperatura, em torno de uma certa temperatura 7
aP  AH
ar  TAV

Note-se que as quantidades extensivas, AH e AV, referem-se 2 mesma massa de substancia e a
mesma temperatura 7.

Aplicada ao equilibrio liquido-vapor esta equacao da

P AH,

AT~ TIV® —yO] (1.22)

Uma aplicacao desta equacdo é a determinacao do calor de vaporizacao de um liquido numa
dada temperatura:
dP

o (1.28)

AHU — T[v(.ﬁ’) _V(l):l

Se o coeficiente dP/dT for expresso em Pa.K™ e os volumes em m®, AH, sera dado em joules.

Calcule-se, como exemplo, o calor de vaporizacao de um grama de agua a 100 °C, sabendo que
a pressdo de vapor da agua é 757,29 mmHg a 99,9 °C e 762,72 mmHg a 100,1 °C.

dP _ 767,72 757,29

= =27,15 mmHg K™ =3618,8 Pa.K™
dT  100,1-99,9

V®=1674x10"m’g" VO=1x10°m’g"!
V® -V =1,673x10°m’g™
Tem-se, entao, segundo a equacao (1.23),
AH,=373,15x1,673 x 10°x 3618,8 =2259,1 J.g*
enquanto o valor experimental é 2258,1 J.g™'.

Outra aplicacao da equacao de Clapeyron € o cdlculo da taxa de variacao da temperatura
de ebulicao com a pressao externa, em torno da propria temperatura de ebulicao. Invertendo a
equacao (1.22),

qT T[v(é’) _ V(l)]
P AH

v

(1.24)

Se nesta equacio T representa a temperatura de ebuli¢io 7,, entio P= P. Calculando a in-
fluéncia da pressao externa sobre a temperatura normal de ebulicao da dgua, com os dados do
problema anterior, tem-se:

dT _373,15x1,673x107°
dpP 2259,1

=276 x10™" K.Pa™
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1.9 - EQUACAO DE CLAPEYRON-CLAUSIUS

Uma expressao mais simples e de facil integracao foi obtida por Clausius (1850) para o equi-
librio liquido-vapor, a temperaturas bastante inferiores a critica. Nessas condi¢coes, para um mol
de substancia,

Ve _—_ybz yJ©
e a equacgao de Clapeyron (1.22) da
P AH,
ar 7 (1.25)

Admitindo-se, além disso, que nestas condicoes, por ser pequena a pressao de vapor, este se
comporta como um gas ideal,

%:Aggf (1.26)
ou

1 dp _ Ad,

dT" P RT?
ou

dinP AH

] .27

Esta expressao é conhecida como a equacao de Clapeyron-Clausius. Ela tem a mesma forma da
equacao de van’t Hoff para o equilibrio quimico e pode ser escrita sob a forma
dlnP _ AH,

22 - 1.28
a(1T) R (129

segundo a qual a taxa de variacao do logaritmo da pressao de vapor com o inverso da temperatura
absoluta ¢ linear, admitindo-se a constancia do calor de vaporizacao no intervalo de temperatura
considerado. Vé-se, também, que a inclinacao da reta é determinada pelo calor de vaporizacao.

1.10 - INTEGRACAO DA EQUACAO DE CLAPEYRON-CLAUSIUS. FORMULA DA PRESSAO
DE VAPOR

A férmula da pressao de vapor é uma equacao deduzida, ou empirica, com a qual se procuram
reproduzir os dados experimentais sobre a variacao da pressao de vapor com a temperatura. Por
consideracoes de ordem cinética, chega-se as equacoes (1.3) e (1.4), a primeira exponencial, a se-
gunda linear, nas quais aparece a quantidade AE que representa o calor de vaporizacao. Por outro
lado, por integracao da equacao de Clapeyron-Clausius, que € de origem termodinamica, obtém-se
equacoes de forma idéntica as equacoes (1.3) e (1.4).

Em primeira instancia, admite-se constdncia do calor de vaporizac¢ao. Isso permite a integracao
simples da equacao de Clapeyron-Clausius. Partindo de (1.27), obtém-se
AH, dT
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AH, (dT 1.29
famp==" %é (1.29)
InP AH, 1 +
nP=-—-—"—+¢
R T (1.30)
Ou, sob forma exponencial
P= A Ho/RT (1.81)

onde A e AH, sdo constantes que dependem da natureza do liquido.

Nao se pode esperar que as equacoes (1.30) e (1.31) reproduzam com rigor os dados ex-
perimentais e isso por duas razoes: a primeira decorre das simplificacoes feitas na deducao da
equacio de Clapeyron-Clausius; a segunda, da aproximacao segundo a qual AH, ndo varia com
a temperatura.

A equacao linear (1.30) pode ser representada por
mp:-%+c (1.32)

As constantes — a € ¢sao, respectivamente, o parametro angular e o parametro linear da reta.
E importante observar que a primeira constante fica determinada pela entalpia de vaporizacao, a
segunda pela entropia de vaporizacao.

De fato, comparando as equacoes (1.30) e (1.32), vé-se que

_AH,
R

a

(1.33)

Por outro lado, se na equacao (1.30) se fizer P= 1 atm, a temperatura 7 sera a temperatura
normal de ebulicao 7, Resulta entao o coeficiente linear
AH, 1 AS

Cc= _——
R T R

(1.34)

onde AS é a entropia de vaporizacdo na temperatura de ebuli¢cdo do liquido.

Muito simples €, igualmente, a integracao da equac¢ao de Clapeyron-Clausius, entre duas
temperaturas, mantida a hipétese da constancia de AH, no intervalo de temperatura conside-

rado:
B AH, (1 1
n-——=—-—-—|———
’ R\, T (1.35)
ou
| P, AH,(T,-T,
I’Ii:
’ ®\ T (1.36)

Esta equacao permite calcular o calor de vaporizacao entre duas temperaturas, caso forem dadas
as pressoes de vapor do liquido nestas temperaturas. E ttil, igualmente, para calcular a pressio de
vapor, numa dada temperatura, se forem conhecidos a pressao de vapor e o calor de vaporizacao
noutra temperatura.
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A integracio complela da equacao (1.27) da uma expressao mais exata da férmula da pressao
de vapor e mais de acordo com os dados experimentais. Nesse caso, se leva em conta a variacao do
calor de vaporizacao com a temperatura, que ¢ dada (aproximadamente) pela equacao de Kirchhoff
(1.14). Introduzindo esta dltima em (1.27), obtém-se

— T —
ainp AH,+ | ACT

; (1.87)
dT RT?

Viu-se que AH, é uma constante de integracio e admitindo-se, para simplificar, que AC, seja
independente da temperatura, tem-se

dinP _AH,+AC,T

dT RT?
ou
AH, dT AC, dT
iinp= AT 8C, d
T R T
Integrando
AH, 1 AC
InP=—"0 4 =P InT+¢
2 7T R (1.38)

Tem-se, entdo, como representaciao desta expressao

lnP:—%+blnT+c (1.39)

onde a, b, ¢sao constantes caracteristicas do liquido.

Comparando com a equacao (1.32), vé-se que, na equacao (1.39), o logaritmo da pressao de
vapor nao é mais uma funcao rigorosamente linear do inverso da temperatura absoluta, o que esta
de acordo com os dados experimentais.

Mencione-se, por fim, que diversas equacoes empiricas tém sido propostas para exprimir a
variacao da pressao de vapor com a temperatura. Entre estas, convém destacar a sugerida por van

der Waals (1881):
P T,
lnR_=k(1— T) (1.40)

onde k ¢ uma constante, P, e T,sao a pressao e a temperatura criticas.

Esta equacao pode ser facilmente reduzida a mesma forma de (1.32) e possui, portanto, as
mesmas limitacoes. Contudo, o seu principal interesse estd em que, como consequéncia da Lei dos
Estados Correspondentes, k deveria ser uma constante universal. De fato, encontrou-se que, para
muitos liquidos,

k=7 (1.41)

1.11 - COMPARAGAO DE LIQUIDOS NORMAIS

Sao considerados “normais” os liquidos cuja constante de Trouton se situa em torno de 85
J-mol™K™ (1.18).
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Portanto, nestes casos, este é o valor de AS na equacao (1.34), e o pardmetro linear é o mesmo
para todos os liquidos “normais”, isto &,

AS 85
=22 2% 10,99
‘"R 8314 (1.42)

Assim, a férmula da pressao de vapor para os liquidos “normais” sera

AH, 1
InP=-—"2"1410,22
=T (1.43)

onde a pressao de vapor é dada em atmosferas.

De acordo com esta equacao, pode-se calcular a pressao de vapor de um liquido normal, a qual-
quer temperatura, se for conhecido o calor de vaporizacao. Por outro lado, o calor de vaporizacao
nao ¢ constante, podendo-se tomar como adequado o valor de AH, na temperatura de ebulicéo,
encontrado em tabelas termodinamicas.

Outra consequiéncia da regularidade apontada é que as retas In P— 1/ T convergem, quando
extrapoladas a temperaturas superiores a critica, a um ponto Osituado na ordenada (Figura 1.10),
por terem o mesmo coeficiente linear. Mas, devido as propriedades das retas convergentes corta-
das por paralelas, tem-se para dois liquidos normais, A e B, sob as pressoes P, P’, P’’,..., a seguinte
relacao estabelecida empiricamente por Ramsay e Young (1885):

LT _To_ ..= constante (1.44)

T, T; T

InP

1/T

Figura 1.10 — Comparacao de liquidos normais
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Isso significa que as temperaturas absolutas em que dois liquidos normais possuem a mesma
pressao de vapor guardam entre si uma razao constante. Esta constante pode ser determinada pela
simples razao entre as temperaturas de ebulicao (P=1atm) dos liquidos A e B considerados. A curva
de pressao de vapor de um liquido Bpode ser determinada em funcao da curva ja conhecida de um
liquido A, sendo ambos normais, pois a cada pressao de vapor, P, corresponde uma temperatura
do liquido B dada por:

Ty = constante x T,

1.12 - TEMPERATURA DE EBULICAO E TEMPERATURA CRITICA

Comparando a temperatura normal de ebulicao de diversos liquidos com a respectiva tem-
peratura critica, ambas na escala absoluta, Guldberg e Guye (1890) mostraram que a primeira é,
aproximadamente, igual a seis décimos da segunda:

T
—=0,6 1.4
T (1.45)

c

Arazao (1.45) é a temperatura reduzida de ebulicao, podendo-se dizer, entao, que, na temperatu-
ra de ebuli¢do, todos os liquidos se encontram (aproximadamente) na mesma temperatura reduzida. A regra
de Guldberg é verificada com uma variedade de liquidos, tanto normais como polares. Entretanto,
uma notavel excecdo € o hélio (0,79). Pode-se chegar a regra de Guldberg por via dedutiva, partindo
da férmula da pressao de vapor de van der Waals.

Se nesta equacao se fizer P=1atm, T=T,
1 T
In—=Fk|1-—=
E T,

T, k

e

T -%imE (1.46)

onde

Mas a pressao critica da maior parte das substancias varia entre 50 a 100 atm, de modo que In P,
varia de 3,9 a 4,6. Além disso, k = 7 para muitas substincias. Chega-se, assim, a relacao (1.45):

1.13 - TEMPERATURA DE EBULIGAO E PRESSAO EXTERNA

Quando se determina a temperatura de ebulicao de um liquido, em regra a pressao atmosférica
do momento nao é exatamente igual a uma atmosfera e se torna necessario fazer uma correcao
para se ter a temperatura normal de ebulicdo 7,. Segundo Crafts (1887), a corre¢ao a ser somada
a temperatura de ebuli¢ao, observada, (7)), sob uma pressao de PmmHg para converté-la em
temperatura normal de ebuli¢do, T,, sob 760 mmHg, é a seguinte:

AT,= «(T) ;, (760 — P) (1.47)
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Vé-se que esta correcao ¢ positiva quando P< 760 mmHg e negativa quando P> 1760 mmHg. A
constante ¢ € igual a 0,00013 para liquidos normais; mas no caso de liquidos polares, como agua,
alcoois e acidos carboxilicos, ¢=0,00010, enquanto ¢= 0,00014 para substancias de ponto de ebuli-
¢ao muito baixo como oxigénio, nitrogénio e amodnia. Pode-se chegar a regra de Crafts (1.47) por
via dedutiva, partindo da equac¢ao de Clapeyron-Clausius sob a forma dada em (1.26):

dP _ AH,P
dT  RT?
Invertendo esta equacao e considerando que, no caso de P= P, T=T,
dT,  RT?
dP AH,P

ou

RT? .

AT =——*_AP
S AP (1.48)

Limitando-se a liquidos normais, tem-se AH, / T, = 85. Além disso, como em geral P pouco varia

em torno de 760 mmHg, pode-se considerar como praticamente constante a razao (1.49)
R1, 8,314

AH,P  85x760

=(0,00013

A equacao (1.48) d4, agora,
AT,=0,00018 x (T)),, AP

ou

AT,=0,00018 x (T)),, (760 — P)

Tratando-se de liquidos associados, a constante de Trouton € superior a 85, motivo pelo qual o
resultado da equacgao (1.49) se torna menor nestes casos.

1.14 - PROBLEMAS PROPOSTOS

1.1) Aplique a regra das fases para um sistema formado por uma substancia pura e demonstre que
¢é possivel representar o equilibrio liquido-vapor por uma curva P= f{( 7).

1.2) Etanol liquido tem pressao de vapor de 5,33 x 10* N.m=a 63,5°C. Sua densidade é 789 kg.m™
nessas condicoes. Calcule a variacao de energia livre e o aumento da sua pressao de vapor quando
o liquido for colocado sob pressao externa (mecénica) de 7 x 10’ N.m™ nesta temperatura.

1.3) Qual é a propriedade termodindmica que tem o seu acréscimo medido pela constante de
Trouton? Por qué?

1.4) A temperatura normal de ebulicao do dcido propidnico (M="174 g.mol™) é139,3 °C e seu calor
de vaporizacao é de 413,6 J.g™' nesta temperatura. Determine a constante de Trouton do acido
propiodnico e interprete o resultado.

1.5) Explique o comportamento anémalo em relacao a regra de Trouton observado para os seguin-
tes liquidos na Tabela 1.3.
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TABELA 1.3 - CONSTANTE DE TROUTON

Liquido Constante de Trouton (J.K'.mol™)
H,0O 108,8

CH,OH 104,2

HCOOH 64,5

1.6) Dez litros de ar seco, medidos a 22 °C e pressao atmosférica de 1 x 10° N.m™, sao passados por
um saturador contendo etanol a 28 °C, resultando na vaporiza¢ao de 1,974 g do liquido. Calcule a
pressao de vapor do etanol a 28 °C e o volume final do gas saturado.

1.7) Resolva:
a) Partindo da equacao de Clapeyron
P AS
ar AV
deduza a equacao de Clapeyron-Clausius em sua forma diferencial:

dlnP AH,
dT  RT®

explicitando todas as aproximacoes feitas nessa deducao.

b) Para chegar a forma integrada da equacao de Clapeyron-Clausius, que relaciona linearmente
o In P com o inverso da temperatura absoluta, qual outra aproximacao é necessaria? Em que
condicoes € valida essa aproximacao?

¢) Se a funcao que relaciona o calor de vaporizacao de uma certa substancia com a temperatura for
AH,=A-BT

encontre a expressao que relaciona explicitamente a pressao de vapor dessa substancia com a
temperatura.

1.8) Considere os seguintes dados da Tabela 1.4 sobre a pressao de vapor do tetracloreto de carbono.

TABELA 1.4 - PRESSAO DE VAPOR DO TETRACLORETO DE CARBONO

Temperatura (°C) 0 10 30 50 70
Pressdo de vapor (Pa) 4,40 x 103 7,47 x 10° 1,91 x 10* 4,23 x 10* 8,29 x 10*

a) Em um sistema de eixos In P versus 1/T, trace a funcao que relaciona linearmente a pressao
de vapor do tetracloreto de carbono com a temperatura.

b) A partir do gréfico, obtenha o calor molar médio de vaporizacao do tetracloreto de carbono
no intervalo de temperaturas considerado.

c¢) Determine a temperatura de ebulicio do tetracloreto de carbono sob pressao de 6 x 10* Pa.

1.9) Para o ouro liquido é valida a seguinte expressao da pressao de vapor, na faixa de temperaturas

entre 2315 e 2500 °C:

46310
In P= —T+27,58 ,onde Pé dado em Pa.
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Determine o calor de vaporizacao molar do ouro.

1.10) A temperatura normal de ebulicao do n-butanol é 118,1 °C e sua entalpia de vaporizacao nesta
temperatura vale 48,5 k].mol™. A que temperatura o n-butanol entra em ebuli¢ao sob pressao de
2,66 x 10°> N.m™?

1.11) A temperatura normal de ebulicao do benzeno é 80,1°C. A pressao de vapor do benzeno a
60,6 °C € 5,86 x 10* N.m=. Determine o calor de vaporiza¢io médio do benzeno nesse intervalo de
temperaturas.

1.12) Uma industria produz um spray do tipo aerossol que contém o gds Freon-12 (CF,Cl,) como
propelente, apesar das restricoes dos ambientalistas. Para esta substancia, conhecem-se os seguintes
dados:

e calor de vaporiza¢ao: 167,0 J.g™
e temperatura normal de ebulicao: — 29,2 °C

Calcule a pressao para a qual o recipiente deste aerossol deve ser projetado, de modo a suportar
exposicoes as temperaturas do sol no verao (cerca de 50 °C).

1.13) Um aluno sintetizou, em uma disciplina experimental, um derivado de um composto organico.
Para purifica-lo, pretende fazer uma destilacao a pressao reduzida. Consultando uma tabela, verificou
que o ponto de ebuli¢do do composto formado é de 158 °C na pressdo de 6,70 x 10% Pa. No entanto,
a inica bomba de vicuo disponivel no laboratério reduz a pressao até 1,33 x 10* Pa. Sabendo que o
calor molar de vaporizacao do composto formado é de 50,9 k].mol™, determine a temperatura em
que ocorrera a destilacao se o aluno utilizar a bomba de vacuo disponivel no laboratoério.

1.14) A prata liquida apresenta uma pressio de vapor de 1,86 x 10* Pa na temperatura de 1700 °C
e de 3,87 x 10* Pa na temperatura de 1800 °C. A partir desses dados, calcule o calor molar de vapo-
rizacao médio da prata liquida neste intervalo de temperaturas.

1.15) A pressao de vapor do cloreto de etila € encontrada em tabelas na seguinte forma:

log P (mmHg)= —%4. b

onde a=26319 e b= 7,691
a) Calcule o valor do calor molar de vaporizacao do cloreto de etila.
b) Determine a temperatura normal de ebulicao do cloreto de etila.

1.16) Uma panela de pressdo, com capacidade para 0,01 m?, possui uma valvula em forma de cam-
panula, que pesa 0,03 kg, a qual se assenta sobre um pino cuja area € de 1 x 10—° m?. Sabendo que
o calor de vaporiza¢do da agua € 44,5 k].mol™, determine sua temperatura de ebuli¢ao no interior
da panela de pressao.

1.17) A temperatura normal de ebulicao do benzeno é 80,1 °C. Com esse tinico dado, calcule a sua
pressao de vapor a 40 °C, admitindo que o benzeno é um liquido normal.

1.18) A temperatura normal de ebulicao do C;H;Br ¢ 156,15 °C. Calcule aproximadamente a pressao
de vapor do liquido a 100 °C, admitindo que ele se comporte como um liquido normal, e compare
com o valor tabelado, que ¢ de 1,934 x 10* N.m™.

1.19) Um hidrocarboneto de férmula minima CH; ferve a —88,0 °C e tem calor de vaporizacao de
531,6].¢"" em sua temperatura normal de ebulicdo. Encontre a férmula molecular deste composto,
admitindo que ele obedeca a regra de Trouton.
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1.20) O calor de vaporizacio do éter etilico € 370 J.g™! na sua temperatura normal de ebulicdo, que
é de 34,5 °C. Calcule:

a) dP/dT em torno da temperatura normal de ebulicao;
b) a temperatura de ebuli¢do sob pressao de 9 x 10* Pa;
c) a pressao de vapor a 30 °C.

1.21) A pressao de vapor da acetonitrila varia a razao de 3039 Pa. K™, em torno de sua temperatura
normal de ebulicao, que € 80 °C. Calcule o seu calor molar de vaporizacao.

1.22) O calor de vaporizac¢ao da agua é 40,6 kJ.mol™ e o de um liquido A é 29,3 k].mol™; a pressao de
vapor da dgua e do liquido A sao iguais a 150 °C. A temperatura normal de ebulicao da agua ¢ 100 °C.

a) Encontre as equacoes lineares que dao a variacao das pressoes de vapor da dgua e do liquido A
em funcao da temperatura.

b) Determine a temperatura normal de ebulicao do liquido A.

1.23) A pressao de vapor do 2,2-dimetilbutanol é dada pela equacao:
4849,3

logP=— —-14,70log T + 53,112

onde Pé dado em mmHg.
a) Deduza a equacao que dd a variacao do calor de vaporizacao com a temperatura.
b) Calcule o calor de vaporizacao a 25 °C.
c) Determine a temperatura critica do 2,2-dimetilbutanol.

1.24) O calor de vaporiza¢ao de um certo liquido, cuja temperatura normal de ebulicao é 120°C,
varia com a temperatura de acordo com a seguinte equagao:

A, =104650 — 125,58 T

a) Obtenha a equacao que dd a variacao da pressao de vapor desse liquido em funcao da tem-
peratura.

b) Determine a pressao de vapor deste liquido a 30°C.
c) Determine a temperatura critica deste liquido.

1.25) A pressao de vapor de um certo liquido polar, de massa molar igual a 58,5 g.mol—, é dada pela
equacao empirica:

In P=10,6524 —1230,3 7' - 31258,4 T2, onde Pé dado em mmHg

As densidades do liquido e do vapor em equilibrio, na temperatura normal de ebulicao (329,7 K)
sdo, respectivamente, 1170 kg.m™ e 2,38 kg.m™.

a) Calcule o calor de vaporizacao do liquido na sua temperatura normal de ebulicao.

b) Determine a taxa de variacao da pressao de vapor desse liquido com a temperatura.
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RESPOSTAS

1.2) AG=10,22 J.mol™'; AP=2,28 x 10° Pa
1.3) entropia
1.4) 74,2 ].K 'mol!
1.6) 9,37 x 10° Pa; 0,0113 m®
1.8) b) 32740 J.mol™;
¢) 60,1 °C
1.9) 385,0 k].mol™!
1.10) 41,33 °C
1.11) 27,5 k].mol™
1.12) 1,20 x 10° Pa
1.13) 179,71 °C
1.14) 249 kJ.mol™!
1.15) a) 26,32 k].mol™;
b) 12,65 °C
1.16) 139 °C
1.17) 2,73 x 10* Pa
1.18) 2,175 x 10* Pa
1.19) G,H,
1.20) a) 3524,67 Pa.K';
b) 81,29 °C;
c) 8,49 x 10* Pa
1.21) 31080 J.mol™!
1.22) b) 356,5 K
1.23) a) AH, = 92850 — 1227
b) 59,4 kJ.mol™;
c) 486,7 °C
1.24) a) In P= 12587/ T— 15,1 In T+ 133,75;
b) 379,83 Pa;
¢) 560 °C
1.25) a) 11805 J.mol™;
b) 1460 Pa.K!
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Ponto triplo. Equilibrio s6lido-vapor e sélido-liquido ~ Capitulo2

2.1-PONTO TRIPLO. DIAGRAMA DAS FASES DA AGUA

Aregra das fases, para um sistema puro, da
L=¢c+2-¢=3-9¢

e, como o nimero de fases nao pode ser inferior a unidade, o sistema serd, no maximo, divariante. Portanto,
um diagrama de coordenadas retangulares P — T'permite descrever todos os estados de equilibrio de uma
substancia pura. A Figura 2.1 refere-se a dgua e, nesse diagrama, a escala do eixo das pressoes estd deformada
para permitir, num pequeno espaco, a representacao de pequenos e grandes intervalos de pressao.

P
990atm b—————\ I N
|
|
|
|
L |
liquid

s6lido quido |
|
|
|
|
latm }b—-———-—-o e — |
| |
| |
| |
|
458 mmHg |——————— : |
| |
AT | :

|
B | :

100°C 374°C T
0°C 0,01°C

Figura 2.1 — Diagrama das fases da dgua

A curva OA deste diagrama é representativa do equilibrio liquido-vapor estudado anteriormente
(curva de vaporizacao). O ponto extremo superior, A, corresponde ao ponto critico da dgua € o
ponto extremo inferior é o ponto triplo O. O ponto triplo pode ser atingido por resfriamento do
equilibrio liquido-vapor até a temperatura em que aparece o primeiro cristal. O sistema torna-se en-
tao trifasico e invariante, pois ha wma vinica temperatura, T*, e wma vinica pressdo, P¥, caracteristicas da
substancia considerada, em que € possivel a coexisténcia em equilibrio das trés fases (Figura 2.2).

s6lido = liquido = vapor

$) — 1) — 7)
u(?) - H( ) _H(.g)
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P =P*=458 mmHg

t*=0,01°C

Figura 2.2 — Equilibrio entre fases no ponto triplo da dgua

O ponto triplo é um ponto singular do diagrama das fases, pois ¢ determinado pela intersecao
das curvas OA (vaporizagao), OB (sublimacao) e OC (fusao). A pressao do vapor de agua nessas
condigoes € igual a 4,58 mmHg e a temperatura, rigorosamente invariavel, foi escolhida como ponto
fixo da escala Kelvin, fazendo T%= 273,16 K, segundo convencao internacional. Essa temperatura
corresponde a t*=0,01°C na escala Celsius.

O ponto triplo de uma substancia nao deve ser confundido com o ponto de fusao. Este dltimo
representa o equilibrio monovariante entre liquido e s6lido sob uma pressao externa superior a
do ponto triplo, de modo que o vapor esteja excluido do equilibrio. A temperatura de equilibrio
liquido-sélido dependerd, portanto, da pressao externa e, quando esta for de uma atmosfera, tem-se
a temperatura normal de fusdo,? invariavel e caracteristica de cada substincia.

A temperatura normal da fusao da agua foi escolhida como ponto fixo inferior da escala Celsius
(ponto do gelo) fazendo-a igual a 0,000 °C ou 273,15 K. A diferenca entre a temperatura do ponto
triplo e a temperatura normal de fusao da dgua é, portanto, de 0,01°C, correspondendo a primeira
a um equilibrio trifasico e invariante, e a segunda a um equilibrio difdsico e monovariante.

A uma pressao inferior ou superior a do ponto triplo s6 duas fases podem subsistir em equilibrio.
Se P < P*, 0 liquido desaparece, permanecendo apenas o sélido e o vapor em equilibrio (curva de
sublimacio OB). Ao contririo, quando P > P*, subsistem em equilibrio o liquido e o vapor (curva
de vaporizacao OA) ou o s6lido e o liquido (curva de fusao OC).

?Note-se que a temperatura normal de fusdo é obtida quando a pressao externa for igual a 1 atm, ao passo que a temperatura
padrao de fusao corresponde a uma pressao externa de 1 bar.
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2.2 - EQUILIBRIO SOLIDO-VAPOR

A uma pressio inferior a pressio do ponto triplo (P < P*), o equilibrio s6lido-vapor pode ser atin-
gido, quer resfriando o vapor, quer aquecendo o sélido (Figura 2.3). No primeiro caso (transformacao
V— x), tem-se condensacio do vapor sob forma de sélido cristalino. E o que acontece quando neve ou
geada se precipitam por efeito do resfriamento de camadas atmosféricas, em que a pressao parcial do
vapor de agua ¢ inferior a 4,58 mmHg. Note-se que o resfriamento de regioes da atmosfera em que a
pressao parcial do vapor de dgua € superior a 4,58 mmHg pode levar a saturacdo e precipitacao liquida
(chuva). Outro exemplo é a precipitacao de flor-de-enxofre por condensacao do vapor de enxofre, sobre
superficies frias, de modo que a pressao deste se mantém abaixo da pressao do ponto triplo.

P < P*

Figura 2.3 — Equilibrio so6lido-vapor

No segundo caso (transformacao S — x), tem-se a sublimacao do sélido, isto é, a passagem do
sélido diretamente a vapor. E por isso que a curva OB, lugar dos pontos representativos do equili-
brio sé6lido-vapor, chama-se curva de sublimacao. A sublimacao de um sélido s6 é possivel se a sua
pressao de vapor for mantida abaixo da pressao de vapor do ponto triplo. Se esta tiltima for elevada,
como acontece com certas substancias, a condicao € facil de manter-se; a velocidade de sublimacao
¢é consideravel, o que permite a purificacao do sélido por sublimacao e condensacao.

Considere-se o iodo, parao qual t*=114,5°Ce P* =90,0 mmHg. Se o iodo s6lido for aquecido
a temperatura inferior a 114°C, ele vaporiza sem fundir; se o vapor for condensado sobre uma super-
ficie fria, de modo que a pressao de vapor se mantenha abaixo de 90,0 mmHg, o s6lido continuara
a sublimar e a condensar-se sob forma cristalina. Acido benzéico e naftaleno sio substancias que
também sublimam facilmente e sdo assim purificadas.

Sélidos aquecidos em vaso aberto, sob a pressao atmosférica, vao sempre fundir se a pressao
do ponto triplo for inferior a uma atmosfera (P* < 1 atm). O contrario sucede em alguns casos,
quando a pressao do ponto triplo é superior a uma atmosfera (P* > 1 atm). Entao, P * nao pode
ser atingida e o so6lido vai sempre sublimar, sem fundir. Tais substancias s6 fundem se aquecidas em
recipiente fechado, porque s6 entao a pressao de vapor pode ultrapassar a pressao do ponto triplo.
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As seguintes substancias sempre sublimam quando aquecidas em vaso aberto:

CO, () t¥*=-56,4°C P*=511atm
As (s, cinzento) t*=818°C P* =358 atm
P (s, violeta) t*=595°C P*=43]1 atm

De grande utilidade na industria e no laboratério é o CO, s6lido, chamado gelo seco, porque
sublima sob a pressao atmosférica sem deixar residuo liquido e retira do meio externo o calor de
sublimacao: dai seu emprego como refrigerante.

2.3 —ENTALPIA DE SUBLIMA(;AO
Entalpia de sublimacao ou calor de sublimacao numa dada temperatura € a diferenca entre a
entalpia do vapor e a entalpia do s6lido, nesta temperatura:
AH,=H®-H® (2.1)

A sublimacao isotérmica se realiza sob pressao constante, que € a pressao de vapor da substancia, na
temperatura considerada. O processo é, portanto, reversivel, isotérmico e isobdrico. Nessas condi¢oes,

AH;=q,=TAS (2.2)
Por outro lado, a pressao constante, AH=AU + PAV e
AH =AU, +P[V®-V®] (2.3)

O volume do sélido pode ser desprezado em presenca do volume de igual massa de vapor.
Além disso, admitindo que este ultimo se comporte como gas ideal, ter-se-a para a sublimacao de
um mol de substancia:

AH. =~ AU+ RT (2.4)

onde AU, é o calor intrinseco de sublimacio e RT é o trabalho de expansido que sempre acompa-
nha a sublimacao. A entalpia de sublimacao € igual a soma das entalpias de fusao e de vaporizacao,
tomadas em temperaturas proximas do ponto triplo onde coexistem as trés fases:

AH,= AH,+AH, (2.5)

Segundo a Lei de Hess, numa dada temperatura,

s6lido = liquido AH,
liquido = vapor AH,
s6lido = vapor AH,=AH;+AH,

2.4 - PRESSAO DE SUBLIMAGAO E TEMPERATURA

A taxa de variacao da pressao de vapor de um s6lido com a temperatura em torno de uma certa

temperatura, 7, ¢ dada pela equacao de Clapeyron:
a__ AH,
dT T[v(é’) _ V(-‘)] (2.6)
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Tal como no equilibrio liquido-vapor, esta equacao se reduz a equacao de Clapeyron-Clausius:

dP _ AH P
T R (2.7)
ou
dinP _AH,
dT RI” (2.8)

Vé-se que dP/dT serd sempre positivo e que a inclinacao da curva de sublimacao serda maior
que a inclina¢ao da curva de vaporizacao, nas proximidades do ponto triplo, porque AH, > AH,.

2.5-EQUILIBRIO SOLIDO-LIQUIDO

Sélido e liquido sao denominados fases condensadas e seu equilibrio, com exclusao do vapor,
s6 pode ser atingido em pressao superiora do ponto triplo (P > P*). Esta pressao nao é, portanto,
uma pressao de vapor, mas uma pressao hidrostatica igual a pressao externa, P (Figura 2.4).

P> P*

1 atm

*
— liquido — P

e

Figura 2.4 — Equilibrio sélido-liquido
Sob uma dada pressao externa, o equilibrio sélido-liquido pode ser atingido por aquecimento
do sélido (fusao) ou por resfriamento do liquido (solidificacao).
s6lido = liquido
p® =po

Nessas condicoes, o sistema em equilibrio ¢ monovariante. Isso significa que fixada a pressao,

o equilibrio s6 € possivel numa tnica e determinada temperatura, chamada temperatura de fusao
(ou de solidificacao).

Temperatura de fusdo de uma substancia é a temperatura de equilibrio entre as fases solida e liquida da substancia,
sob uma dada pressao externa, havendo tantas temperaturas de fusiao quantos forem os valores possiveis da
pressao externa. Por isso, define-se temperatura normal de fusdo, que é a temperatura de equilibrio sélido-
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liquido sob a pressao de uma atmosfera. Na pratica, essa é determinada em um recipiente aberto, estan-
do o liquido saturado de ar. Embora se tenha, nesse caso, mais uma fase presente (ar), o vapor que se
desprende nao estd em equilibrio, pois acima da pressao do ponto triplo, o sistema é monovariante.

Os pontos representativos dos equilibrios s6lido-liquido, sob diferentes pressoes externas (pon-
tos de fusao), constituem a curva OC, ao longo da qual 7" ¢ funcao de P ou inversamente (Figura
2.4). A temperatura de fusao de uma substancia pura é idéntica a temperatura de solidificacao,
sendo, além disso, independente das quantidades de sélido e liquido em equilibrio.

A agua apresenta uma Unica fase liquida, mas diversas fases sélidas, conhecidas como gelo I, II,
111, V, VI e VIL E um caso de polimorfia e a cada forma s6lida corresponde a uma diferente estrutura
cristalina. O gelo I é o gelo comum, estavel até uma pressao da ordem de 2000 atm. Acima dessa pres-
sao aparecem as outras formas solidas e o diagrama da Figura 2.5 mostra a existéncia, nesta regiao, de
diversos pontos triplos (2, 3, 4, 5, 6, 7) representativos da coexisténcia de liquido e dois sélidos ou de
trés solidos. O ponto triplo (1) é o que foi discutido anteriormente e corresponde ao equilibrio entre
solido, liquido e vapor sob a pressao de 4,58 mmHg ou, aproximadamente 0,006 atm. Observe-se que
a temperatura de fusao do gelo I diminui com a pressao, mas o contrdrio se verifica para as formas III,
V e VI. No ponto triplo (7), gelo VI, gelo VII e dgua liquida se encontram em equilibrio na tempe-
ratura de 81,6 °C e sob a pressao de 22400 atm. Note-se ainda, quanto ao diagrama, que a escala das
pressoes nao € uniforme para permitir a representacao de pequenos e grandes intervalos de pressao.

P (atm)

22400 -

6175 [~

3420
3400 |

2100 [~

2045 [~ liquido

220
0,006 |~ L=

v

0,01 [
0,16

t (°C)

-17,0 |
81,6 [
3744

|
=}
[\
[\
'

-34,7
-24,3

Figura 2.5 — Diagrama das fases da agua sob pressoes elevadas
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2.6 — ENTALPIA DE FUSAO
Entalpia de fusao ou calor de fusao, numa dada temperatura, € a diferenca entre a entalpia do
liquido e a entalpia do s6lido, nessa temperatura:
AH=H"—-H®" (2.9)

A fusao isotérmica se realiza sob a pressao constante, que corresponde ao equilibrio. O processo
€ reversivel, isotérmico e isobarico. Nessas condicoes,

AH;=q,= TAS (2.10)
Por outro lado, sob pressao constante,
AH=AU + PAV
e
AH,=AU+P[VV-V¥] (2.11)

Sendo muito pequena a diferenca de densidade entre as fases condensadas, na mesma tempe-
ratura, V@ = V0 e

AH, = AU (2.12)

Uma substancia pode fundir a diferentes temperaturas, fazendo variar a pressao externa, com
o que varia também o calor de fusao. Segundo a Lei de Kirchhoff, se teria:

| = cl -cb) (2.13)

P
se a pressao Pnao variasse quando varia a temperatura de fusao.

Nao é, entretanto, o que acontece e um tratamento termodinamico mais rigoroso mostra que
a equacao (2.13) deve ser corrigida, dando

d(AH )
ar
na qual nao figura mais a condicao de pressao constante.

AH,
=cY -y + — : (2.14)

Dados empiricos mostram que, para muitas substancias, a razao entre a temperatura normal de
fusdo e a temperatura critica, ambas medidas na escala absoluta, é aproximadamente constante:

o8l

L ~0,44 (2.15)
T
Esta regra € semelhante a regra de Guldberg, ja encontrada no estudo do equilibrio liquido-vapor:
1,
—~ = 0,6 (2.16)
1[
Combinando as duas relacoes,
T, 44
2 04y (2.17)
17, 0,6

e

o que significa que, para muitas substancias, a temperatura de fusao ¢ sete décimos da temperatura
de ebulicao, medidas ambas na escala absoluta. Vé-se, também, que substancias que obedecem as
regras (2.15) e (2.16) possuem idénticas temperaturas reduzidas de fusao e de ebulicao.
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2.7-ENTROPIA E ENERGIA LIVRE DE FUSAO

Viu-se na equacao (2.10) que
S=="7 (2.18)
De acordo com Walden (1908), uma regra andloga a de Trouton para a vaporizacao se aplica
a fusao. Para muitos compostos, a entropia molar de fusao € aproximadamente independente da
natureza da substancia, obtendo-se

/o 1y -1

enquanto, para elementos, obtém-se cerca de 8 a 12 J.mol—'K—".

Quanto a energia livre de fusao, ela € nula para a fusao em equilibrio, pois, segundo a equacao
(2.18), AH=TAS e

AG=AH-TAS=0 (2.20)
Todavia, se a temperatura for superior a temperatura de equilibrio, TAS> AH e AG< 0:a

fusao se torna espontanea ou irreversivel. Ao contrario, em temperatura inferior a de equilibrio,
TAS<AH e AG> 0: é asolidificacao que se torna espontanea.

2.8 — PRESSAO EXTERNA E TEMPERATURA DE FUSAO

A temperatura de fusao de uma substancia aumenta ligeiramente com a pressao (d1'/ dP>0),
constituindo a dgua, o bismuto e o antimonio excecoes para as quais d1°/ dP< 0 Este resultado é
deduzido da equacao de Clapeyron, aplicada ao equilibrio s6lido-liquido:

ar __ AH,

ar — TvO -yt (221)

O calor de fusao € sempre uma quantidade positiva (AH,>0). A variacao de volume € também, geral-
mente, uma quantidade positiva, pois V> V&, Por isso, d1/dP >0 e a curva de fusao, OC, estd levemente
inclinada para a direita (Figura 2.4). Acontece o contrario com a dgua, o bismuto e o antimoénio, casos em
que o sélido sobrenada no liquido por ser o sélido menos denso, (V?” < V¥). Por isso, no diagrama da agua
(Figura 2.1), a curva de fusao, OC, esta ligeiramente inclinada para a esquerda e d7/ dP< 0.

Exemplo 2.1

Calcular o coeficiente de variacao da temperatura de fusao da 4gua com a pressao externa,
em torno da temperatura normal de ebulicao. Sao dados:

V®=1,001 Lkg"' V©=1,0907 L.kg!
AH,=334 k] kg™
Para se obter d7/dPem K.bar', AVdeve ser expresso em m*kg' e AH,em J.kg™":

ar _ 273,15%(1,001-1,0907)x 10

P YRt =-0,0073 K.bar
X

valor que pouco difere do experimental (- 0,0075 K.bar™).
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ATabela 2.1 dd avariacao da temperatura de fusao, A7, de algumas substancias, provocada por
um acréscimo de pressao AP= 1000 bar.

TABELA 2.1 — INFLUENCIA DA PRESSAO SOBRE A TEMPERATURA DE FUSAO

Substincia T; AHf AV AT para 1000 bar
(K) (kJ.kg™) (L.kg™) Calculado Observado
agua 273,15 334 -0,0906 -75 -74
acido acético 289,8 187 0,01595 25,0 24,4
estanho 505 59 0,00389 3,40 3,28
bismuto 544 53 —0,00342 - 3,56 - 3,55

2.9 - SUPERFUSAO

As vezes, o resfriamento rapido do sistema liquido-vapor nao conduz a formacio do sélido no
ponto triplo, O, e o liquido permanece em equilibrio com o vapor ao longo da curva OA’, numa
regiao em que a fase estavel é o sélido (Figura 2.1).

O fenémeno, conhecido como superfusao, € um caso particular de transformagcdo suspensa. Tem-
se, na superfusao, um equilibrio metaestavel entre liquido e vapor, bastando agitar o liquido super-
fundido ou introduzir um germe cristalino para que se verifique a cristalizacao total e instantanea
do liquido. Vé-se que a fase metaestavel possui uma pressao de vapor maior que a fase estavel, na
mesma temperatura, o que significa maior fugacidade e maior potencial quimico. Esta constatacao
é comum a todas as transformacoes suspensas e indica a tendéncia da fase metaestavel de converter-
se na estavel, ainda que possa manter-se naquele estado por tempo indeterminado.

2.10 - PROBLEMAS PROPOSTOS

2.1) As densidades do estanho sélido e do estanho liquido sdo, respectivamente, 6540 kg.m™ e
6740 kg.m® na temperatura normal de fusio (505 K). Sabendo que AH,= 7,00 k].mol !, calcule a
pressao que deve ser aplicada ao s6lido para diminuir sua temperatura de fusao em 10 graus.

2.2) A base de um patim para patinar no gelo é constituida de umalimina de dimensoes 0,025 x 75
mm. Calcule o ponto de fusao do gelo na base de um patim usado por uma pessoa de 65 kg.

Dados: g=10 m.s? p,, = 917 kg.m™® p4,,, = 1000 kg.m™?
AH;=6010 J.mol™
2.3) A pressao de vapor do cidmio é dada em tabelas pela expressao:
log P= - %-Fb , para Pem mmHg e 7' em K. Para o cadmio sélido, para a faixa de temperaturas

entre 150 e 321°C, a=5683 e b= 8,564 e para o Cd liquido, entre 500 e 840 °C, a= 5218 e b=7,897.
Calcule o ponto triplo do Cd a partir desses dados.

2.4) Na temperatura de — 1°C, a pressao de vapor do gelo € 562,1 Pa e seu calor de sublimacao é
51,00 kJ.mol™. Na temperatura de 10 °C, a pressao de vapor da dgua é 1,227 x 10° Pa e o calor de

g « FiSICO-QUIMICAII » 47



vaporizacao, 44,45 kJ.mol™. A partir desses dados, determine a pressdo e a temperatura do ponto
triplo da dgua. Explique o porqué das diferencas encontradas em relaciao aos valores experimentais:
T*=273,16 K e P* = 607,80 Pa.

2.5) Para uma substincia Y, cuja massa molar é 127 g.mol™, conhecem-se os seguintes dados:
e calor de fusao = 15,52 kJ.mol!
e temperatura normal de fusdo = 70 °C
® Pysiigo = 1450 kg.m™ € pyuiqo = 1150 kg.m™? a 70 °C
e pressao de vapor a 70 °C = 666,45 Pa e a 100 °C = 2665,8 Pa

Calcular o calor de vaporizacao molar, o calor de sublimacao molar e a temperatura normal
de ebulicao da substancia Y. Se a pressdo for aumentada para 1 x 107 Pa, a temperatura de fusio
aumentara ou diminuira?

2.6) Quando o etanol congela a — 3,65 °C, sua densidade varia de 789 kg.m™ para 891 kg.m—. Sua
entalpia de fusao é 8,68 kJ.mol™. Calcule a pressao a qual o etanol deve ser submetido para congelar
na mesma temperatura que a agua, ou seja, 0 °C.

2.7) A partir do diagrama de equilibrio entre fases da dgua (Figura 2.2), explique em que condi¢des
ocorre a formacao atmosférica de chuva, de neve e de granizo.

2.8) Em uma manha fria e seca, no interior do Rio Grande do Sul, a temperatura ambiente che-
gou a— 3 °C e apressao de vapor da agua era de 533,16 Pa. Verifique se com essa pressao de vapor
d’agua havia condicoes para a formac¢ao de geada nesse local.

Dados:
e calor de sublimacao da dgua = 48,0 k].mol™;
e ponto triplo da dgua = 273,16 K e 607,80 Pa.

2.9) O ponto normal de fusao do enxofre monoclinico é 114 °C. A variacao de volume durante a
fusao € de 4,1 x 10° m®> kg™ e a variacdo de entalpia é 1765,6 J.mol™'. Determine a temperatura de
fusao do enxofre quando a pressao aumentar de 1 x 10° Pa.

2.10) A pressao de vapor do benzeno liquido é de 6,028 x 10° Pa na temperaturade 10 °C e 1,579 x
10* Pa na temperatura de 30 °C. A pressao de vapor do benzeno sélido é de 2,98 x 10 Paa — 30 °C
e 3,265 x 10 Pa a 0 °C. Determine:

a) a temperatura na qual o benzeno s6lido funde em equilibrio com seu préprio vapor (ponto
triplo);

b) o calor de fusao médio do benzeno;

) a expressao da pressao de vapor em funcao da temperatura para o equilibrio de sublimacao
do benzeno.

2.11) O chumbo s6lido nao flutua no chumbo liquido. A partir dessa informacao e usando uma
equacao adequada, explique se o ponto de fusao do chumbo aumentara ou diminuira quando se
aumenta a pressao do sistema.

2.12) Calcule a pressao necessaria para que a temperatura de fusao da agua diminua de 20 °C em
relacao a sua temperatura normal de fusao (0 °C).

Dados: py o= 1000 kg.m™®  p,,, =917 kg.m™ (AH;) 1,0 = 6010 J/mol
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2.13) Calcule a temperatura de fusao da dgua na base de uma montanha de gelo situada na Antar-
tica. Para efeitos de calculo, admita que a montanha tem a forma de um paralelepipedo regular,
cuja base mede 50 m x 100 m, e cuja altura é de 500 m.

Dados: py o= 1000 kg.m™  p,., =917 kg.m™® AH; (H,0) = 6010 J/mol

2.14) Sabendo que a entalpia de fusao do mercuirio em sua temperatura normal de fusao (234,3 K) é
2292 J.mol™ e que sua variacdo de volume na fusdo é de 0,517 x 10° m*>.mol™, calcule qual deve ser
aaltura de uma coluna de mercurio liquido (p = 13600 kg.m™) para que a base da mesma congele
na temperatura de 234,5 K.

RESPOSTAS

2.1) 2,8x 10%Pa
2.2) - 23,6 °C
2.3) 697 K; 2,57 mmHg
2.4) 273,55 K; 629,85 Pa
2.5) AH, = 49152 J.mol™'; AH, = 64673 J.mol™'; T,=484,1 K
2.6) 131 MPa
2.8) T,=-1,68 °C; ha condicoes para formacao de geada.
2.9) 415,8 K
2.10) a) 278 K;
b) 9687 J.mol;
c)In P=-52937 / T+ 27,48
2.11) Aumentara.
2.12) 2,806 x 10° Pa
2.13) 2728 K
2.14) 28,3 m
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Transformagdes polimorficas Capitulo 3

3.1 - POLIMORFIA

Dié-se o nome de polimorfia a propriedade que possuem certas substancias, tanto elementos como
combinacoes, de se apresentarem sob duas ou mais formas cristalinas distintas quanto a estrutura e
quanto as propriedades termodinamicas, constituindo assim diferentes fases s6lidas, embora exista uma
Unica fase liquida e uma tinica fase gasosa. Tem-se dado também o nome de alotropiaa esta manifestacao,
mas, em geral, reserva-se este termo para designar a polimorfia dos elementos, assim como a existéncia
dos gases O, e O,. A polimorfia manifesta-se sob as modalidades de enantiotropia e de monotropia,
conforme a transicao entre as formas cristalinas seja reversivel ou se verifique numa tnica direcao. A
existéncia de quatro ou mais fases possibilita a existéncia de diversos pontos triplos mas, como a variancia
nao pode ser negativa, nao ¢ possivel a coexisténcia de mais de trés fases em equilibrio.

3.2 - ENANTIOTROPIA

Considere-se uma substancia que, além dos estados liquido e gasoso, assume duas estruturas
cristalinas, o s6lido o e o s6lido B. A enantiotropia caracteriza-se pela existéncia de uma temperatura
definida de transicao do sélido a para o s6lido 3, sob uma dada pressao, tal como a temperatura de
fusao marca a conversao do sé6lido no liquido. Em ambos os casos, o fendmeno é reversivel e as duas
fases s6 podem coexistir em equilibrio numa tinica e definida temperatura, na qual ambas possuem
o mesmo potencial quimico e, portanto, a mesma fugacidade (ou pressao de vapor).

solido o = sélido B

u(tl) = H(B)

Assim, a conversao do enxofre a (rombico) no enxofre f (monoclinico) verifica-se exatamente
na temperatura de 95,39 °C sob a pressao de uma atmosfera. Acima dessa temperatura, o enxofre
o possui um potencial quimico mais elevado que o enxofre B, o que significa maior pressao de va-
por. Nessas condi¢oes, o s6lido o encontra-se em equilibrio metaestavel e tende a converter-se no
s6lido B, que € a fase estavel. O inverso verifica-se abaixo de 95,39 °C, quando é o enxofre B que se
encontra em estado metaestavel e possui maior pressao de vapor.

O iodeto mercurico é outro exemplo. Quando precipitado, ele se apresenta de cor amarela,
que passa imediatamente a vermelha. Essa € a forma estavel na temperatura ambiente e cristaliza
no sistema tetragonal (octaedros). Mas aquecida a 126 °C, ela se converte na forma amarela, que
cristaliza no sistema ortorrombico (placas). O resfriamento inverte a transformacao.

Um sistema puro é, no maximo, divariante e, por isso, todos os estados de equilibrio podem
ser representados por pontos de um diagrama de coordenadas P— T (Figura 3.1). A existéncia de
quatro fases permite prever seis seqiiéncias de equilibrios difasicos (monovariantes), representadas
por seis curvas, assim como quatro equilibrios trifasicos (nulivariantes), representados por quatro
pontos triplos gerados cada qual pela intersecao de trés curvas. Das seis séries de equilibrios difasicos,
trés sao entre fases condensadas e trés entre as fases condensadas e o vapor.
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Figura 3.1 — Enantiotropia

S.=8 BB) §=L(CC) S, =L(EE)
S,=V(AB) §=V(®BC) L=V(CD)
Dos quatro pontos triplos, trés incluem o vapor e o quarto apenas fases condensadas.
S, = § = V(Ponto B)
Sy = L=V (Ponto ()
Sy = L=V (Ponto E)
S, = S = L (Ponto I)

O ponto B pode ser considerado como de transicao entre o s6lido a e o sé6lido B, sob uma
pressao que é a do préprio vapor em equilibrio no ponto triplo B. O ponto C, analogamente,
é o ponto de fusdo do sélido B, sob uma pressdo que ¢ a do préprio vapor em equilibrio no
ponto triplo C. O ponto E é triplo, metaestdvel, resultante da intersecao de duas curvas metaes-
taveis, CE e BE. Equilibrio metaestavel é um equilibrio real, porém nao é o equilibrio mais
estdvel na temperatura considerada. Equilibrios metaestdveis resultam de transformacoes
suspensas, isto é, mudancas de fase que nao se realizam, embora se tenha ultrapassado a sua
regiao de estabilidade.
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Esfriando-se o liquido rapidamente, pode resultar superfusao ao longo de CE, cujos pontos represen-
tam equilibrios metaestaveis I.— V. Por outro lado, aquecendo-se rapidamente o sélido o. ¢ ultrapassado o
ponto de transicao Bao longo de BE, cujos pontos representam equilibrios metaestaveis, S,— V. O ponto
de encontro, I, é o ponto triplo metaestavel S,— L— V. Como sempre, as fases metaestaveis possuem maior
pressao de vapor que a fase estavel na mesma temperatura; por isso, tanto o sélido a. como o liquido
tendem a converter-se espontaneamente no sélido B3, na regiao de temperatura compreendida entre
os pontos Be C. O ponto triplo I pode ser considerado como ponto de fusio metaestavel do sélido o,
sob uma pressao igual a do proprio vapor em equilibrio neste ponto.

Habitualmente, os pontos de transicao, de fusao e de ebulicao sao referidos a pressao de uma
atmosfera; nessas condicoes a temperatura € chamada temperatura normal de transicao, de fusao
e de ebulicao. Esses pontos, assinalados no diagrama por N, O, P, Q ndo sao pontos triplos, mas
representam equilibrios difasicos e monovariantes.

Se a substancia for aquecida lentamente, sob pressao constante de uma atmosfera, os estados
de equilibrio percorrem uma isébara MNOPQ na qual N é o ponto de transicao do s6lido o. para o
s6lido B; P ¢é o ponto de fusdo do sélido B e Q é o ponto de ebulicdo. A transformacado aqui descrita
pode ser invertida segundo QPONM quando a substancia ¢ esfriada lentamente.

Entretanto, o aquecimento rdpido do sélido o pode determinar a sua permanéncia além do
ponto de transicao N, de modo a fundir em O, onde estara em equilibrio metaestavel com o liquido.
Por essa razao, substancias enantiotrépicas possuem pontos de fusao distintos, conforme forem
aquecidas lenta ou rapidamente, o primeiro sendo o ponto de fusao do sélido ; o segundo, do
s6lido a.. Inversamente, o resfriamento rapido do liquido pode levéa-lo além do ponto Psem que
haja separacao do sélido B (superfusao), de modo que ¢ o s6lido o que vai cristalizar-se em O.

E evidente que os pontos NOPQ se deslocam quando aumenta a pressao e este deslocamento
se faz respectivamente ao longo da curva de transicao (BB’), da curva de fusao (OLE’) do sélido a,
da curva de fusao (PC’) do sélido B e da curva de ebulicao (QD).

Entretanto, a taxa de variacao da pressao com a temperatura (dP/ df) ¢ muito alta nos equilibrios entre
fases condensadas. Por isso as temperaturas correspondentes aos pontos N, O, Pnao diferem muito dos
correspondentes B, I, C, porque a diferenca de pressao entre os superiores e os inferiores é apenas da ordem
de uma atmosfera. Como exemplo, comparem-se as coordenadas destes pontos no caso do enxofre.

S =S ponto B 95,31 °C 5,1x10%atm
ponto N 95,39 °C 1 atm

S, =L ponto E 110,4 °C 29x10° atm
ponto O 113,0 °C 1 atm

=1L ponto C 115,18 °C 3,2x 107 atm
ponto P 115,21 °C 1 atm

L=V ponto Q 444,6 °C 1 atm

Falta considerar ainda o quarto ponto triplo previsto (F), onde coexistem em equilibrio trés
fases condensadas, isto €, s6lido a,, s6lido 3 e liquido, que se atinge a pressoes consideraveis, quando
se encontram a curva de transicao BB’ e a curva de fusao CC’. No caso do enxofre, as coordenadas
deste ponto sao 153 °C e 1420 atm.

O diagrama mostra ainda que, a pressoes superiores, permanecem em equilibrio ao longo de
I'H apenas o sélido a e o liquido. Portanto, I'H é a verdadeira curva de fusao do sélido a e esta se
apresenta como prolongamento da curva metaestavel EE” do mesmo sélido.
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A enantiotropia é uma forma frequiente de polimorfia. Exibem enantiotropia o enxofre, o es-
tanho, o zinco, o cloreto e o nitrato de amoénio, o iodeto € o nitrato de prata, o iodeto mercurico,
o tetracloreto e o tetrabrometo de carbono, o hexacloroetano e outras substancias.

3.3- TEMPERATURA DE TRANSIGAO E ENTALPIA DE TRANSICAO

Como foi visto, o equilibrio
solido a = soélido B

é monovariante e isso significa que se fixando a pressao, fica determinada a temperatura de transicao.
Haver4d, portanto, tantas temperaturas de transicao quantos forem os valores da pressao aplicada,
definindo-se como temperatura normal de transicao a que corresponde a pressao de uma atmosfera
e como temperatura padrao de transi¢ao (7'?) a que corresponde a pressdo de um bar.

Entalpia de transicao, numa dada temperatura, ¢ a diferenca entre a entalpia do sélido B e a
entalpia do sélido o, nessa temperatura:

s6lido a = solido
AH=H® - H®

A transicao isotérmica se realiza sob a pressao constante que corresponde ao equilibrio. O
processo € isotérmico, isobarico e reversivel. Nessas condicoes,

AH,= g, = TAS

A entalpia de transicao é igual a diferenca entre as entalpias de sublimacao dos sélidos o e f3,
tomadas em temperaturas préximas ao ponto triplo B, onde coexistem as trés fases:

AH,=AH® - AH® (3.1)
Segundo a Lei de Hess, numa dada temperatura,
s6lido o = vapor AH®
s6lido 3 = vapor AH®

sélido o = sélido B AH,= AH® — AH®

Como se viu, a cada pressao externa corresponde uma outra temperatura de transicao ao longo
dalinha BB’. Mas, variando a temperatura de transicao, deve variar também a entalpia ou calor de
transicao.

Segundo a Lei de Kirchhoff, se teria

d(AH, .
(aT ) =cl ¢ (3.2)

P

Mas, variando a temperatura de transicao, deve variar também a pressao de equilibrio e, por
isso, a equacao (3.2) deve ser corrigida, resultando

d(AH,)
ar
na qual foi suprimida a condicao de pressao constante.

—cB _ ¢ + Afr (3.3)
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3.4 - PRESSAO E TEMPERATURA DE TRANSICAO

A taxa de variacao da pressao com a temperatura de transi¢cao, em torno de uma temperatura
T, é dada pela equacao de Clapeyron, aplicada ao equilibrio de transicao enantiotrépica:

a__an,

ar ~ rv® — (34)

Como AH, é sempre positivo, tem-se dP/dT> 0 sempre que VP > V@ Nesse caso, a curva de
transicao BB’ estd inclinada para a direita (Figura 3.1).

Calcule-se, para exemplificar, a taxa de variacao da temperatura de transicao do enxofre o para
o enxofre § com a pressao, em torno da temperatura de transicao que é de 95,39 °C, sob a pressao
de uma atmosfera, sendo dados

VB — V0 = 0,0126 x 10° m®.kg™!
AH,=10,54 k] kg"
ar TP V] (95,39 +273,15)x0,0126 10

= : =4,47x107 KPa™
dpP AH, 10,54 x10

t

AT _ 4 47%107 K.Pa"
P

O valor experimental é 5,07 x 10-? K.bar™. Vé-se que seria necessdrio um acréscimo de aproxi-
madamente 100 bar para produzir uma elevacao de 5 °C na temperatura de transicao.

3.5 DETERMINAGAO DO PONTO DE TRANSICAO

Diversos métodos podem ser usados na determinacao do ponto de transi¢ao, baseados em
que ¢ diferente o valor de certas propriedades nas fases sélidas em equilibrio. Nessas condicoes, a
temperatura de transicao fica assinalada por uma variacao brusca destas propriedades quando um
s6lido se converte no outro.

O método termométrico, ou a analise térmica, baseia-se na diferenca de entalpia entre as fases
solidas. Assim, por ser H® > H () a0 atingir-se o ponto de transi¢ao por esfriamento do sélido B,
da-se uma queda de entalpia, isto é, um desprendimento de calor que vai retardar a velocidade
de esfriamento da substancia. Os valores da temperatura anotados a intervalos de tempo dao uma
curva cujo patamar assinala a temperatura de transicao (Figura 3.2).

O método dilatométrico baseia-se na diferenca de densidade, ou de volume especifico entre
as duas fases sélidas. Assim, por ser geralmente V® > V@, a0 atingir-se o ponto de transi¢do por
aquecimento lento do sélido a, verifica-se um aumento brusco de volume.

O dilatbmetro é uma ampola ligada a um capilar graduado. A substincia é introduzida na ampola,
que se enche com um liquido quimicamente inerte. O aparelho ¢, entdo, lentamente aquecido num
termostato, sendo anotadas as temperaturas e os volumes lidos no capilar a intervalos de tempo
conhecidos. Os resultados sao registrados num diagrama volume-temperatura (Figura 3.3).

g « FiSICO-QUIMICAII » 55



tempo

Figura 3.2 — Analise térmica — variacao da temperatura com o tempo

Figura 3.3 — Método dilatométrico — variacao do volume com a temperatura
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3.6 - MONOTROPIA

Na monotropia, os s6lidos a e B podem coexistir num largo intervalo de temperatura, embora
nao estejam em equilibrio entre si: o s6lido P se encontra em estado metaestavel e tende a se con-

verter no sélido a,, pois,
u® > pe

Esta conversdo pode realizar-se imediatamente apés formado o sélido B ou pode manter-se
suspensa indefinidamente, dependendo dos fatores de ordem cinética. Seja como for, a transfor-
macao direta s6 € possivel na direcao

SB % S(l
e jamais no sentido inverso, porque o aquecimento do sélido a leva sempre a fusao.
Na enantiotropia, todas as fases possuem sua regiao de estabilidade no diagrama de fases,
mas na monotropia o s6lido B nao possui regido de estabilidade, uma vez que s6 existe em estado
metaestavel. Nao obstante, todas as curvas de equilibrio e todos os pontos triplos considerados no

diagrama enantiotrépico podem ser previstos no diagrama monotrépico, embora a maior parte
destes equilibrios seja irrealizavel (Figura 3.4).

Figura 3.4 — Monotropia

S,= V(ACB) L= V(ECD) S,=L(CC)
Sy= V(REB) S,= S,(BB) S =L (EF)
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. = L=V (ponto C)
Sy = L = V(ponto E)
S, = § = V(ponto B)
S, = 8§ = L (ponto F)

Considere-se o s6lido o, no estado representado pelo ponto M, na pressao de uma atmosfera.
Aumentando a temperatura, tem-se em O a fusao do s6lido a. Inversamente, se o liquido resultante,
nas condicoes representadas pelo ponto P, for esfriado, separa-se em O o sélido a. No entanto, se o
liquido for esfriado rapidamente, ele pode permanecer como tal, em estado de superfusiao, a uma
temperatura inferior a que corresponde ao ponto N, que representa o ponto de fusao (hipotético)
do s6lido B. Se houver solidificacdao, nao havera separacao do sélido o, que € a forma estavel, mas sim
do s6lido 3, metaestavel, que entao podera converter-se no s6lido o. com maior ou menor velocidade.

Entre as substancias que apresentam monotropia, pode-se citar o f6sforo com as formas vermelha
(estavel) e branca (metaestavel); o sulfeto mercurico, com as formas vermelho (estavel) e preta
(metaestavel); a silica com as formas quartzo (estavel) e cristobalita (metaestavel); o monocloreto
de iodo; a benzofenona.

Algumas substancias apresentam enantiotropia e monotropia. Assim, embora o f6sforo vermelho
e o fosforo branco sejam formas monotrépicas, existem duas formas deste ultimo que sao enantio-
trépicas entre si, com um ponto de transi¢ao a— 76,9 °C; as duas formas brancas sdo evidentemente
metaestaveis e tendem a converter-se em cristais vermelhos. Outro caso ¢ o da silica, cujas formas
monotrépicas — quartzo e cristobalita — apresentam, cada qual, diversas formas enantiotrépicas,
tais como quartzo a e quartzo f3, cristobalita o e cristobalita B; estas dltimas tendem naturalmente
a converter-se em quartzo.

3.7 - PROBLEMAS PROPOSTOS

3.1) Nitrato de prata existe em duas formas sé6lidas, a rombica, estavel a baixas temperaturas, € a
trigonal, estavel a temperaturas mais elevadas. O ponto de transicao sob pressao de 101,325 kPa
€ 159,4 °C e sob pressao de 101,325 MPa ¢ 151,5 °C. Calcule o calor molar de transicao, sabendo
que, para a transicao

AgNO; (rombico) — AgNO; (trigonal)
ovalor de AVé—-2,50 x 10° m*> kg™
3.2) Para a transigao:
S (rémbico) — S (monoclinico)

avaria¢do de entalpia é de 292,88 J.mol™. A 115 °C e 101,325 kPa de pressao, o enxofre monoclinico
estd em equilibrio com a forma rémbica e, a 10,1325 MPa, as duas formas estao em equilibrio a
120°C. Qual das duas fases € mais densa?

3.3) Uma certa substancia X apresenta duas formas cristalinas Q e R. Os pontos triplos estao na
Tabela 3.1, todos com equilibrios estdveis. A partir desses dados:

a) construa o diagrama de fases P X 7, identificando as fases estaveis em cada regiao;
b) esboce o diagrama p X Pa 60 °C, indicando as fases estaveis em cada regiao;

¢) esboce o diagrama p X 7°a 405,3 kPa, indicando as fases estaveis em cada regiao.
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TABELA 3.1 - PONTOS TRIPLOS

T (°C) P (kPa) Fases em equilibrio
10 101,325 Q, R, vapor
80 202,650 R, liquido, vapor
50 1013,250 Q, R, liquido

3.4) Para uma certa substancia Z, sabe-se que:
a) existem 3 fases solidas estaveis (a, B e y);
b) o so6lido a existe a altas pressoes e a baixas temperaturas, nao apresentando sublimacao;
¢) nao é conhecida a transi¢ao o — v;
d) a transi¢ao oo — B3, sob pressao de 202,65 kPa, ocorre a 40 °C;
e) a temperatura normal de ebulicao de Z é 110 °C;
f) a 20°C, a pressao de vapor do sélido B é 20,265 kPa.

Sao conhecidos os seguintes pontos triplos, de acordo com a Tabela 3.2.

TABELA 3.2 - PONTOS TRIPLOS

(°C) P (kPa) Fases em equilibrio

50 50,66 s6lido, solido, vapor
100 81,06 s6lido, liquido, vapor
80 202,65 s6lido, solido, liquido
80 253,31 solido, sélido, liquido

Trace o diagrama mais simples, compativel com esses dados, e descreva o resfriamento sob
P=101,32 kPa, desde 120 até 10 °C.

3.5) O iodo sé6lido apresenta as formas cristalinas o e B. A forma o coexiste em equilibrio com o
liquido e o vapor a 114 °C e 12,00 kPa. A 114 °C a forma B tem pressao de vapor igual a 14,66 kPa
e, além disso, a forma 3 sempre possui pressao de vapor mais elevada do que a forma a.

a) faca um esboc¢o do diagrama de equilibrio entre fases do iodo, a partir dessas informacoes;
b) que tipo de alotropia € esta: monotropia ou enantiotropia?
¢) qual das duas formas tem maior energia de Gibbs?

3.6) Adensidade do geloII € 1210 kg.m™ e ado gelo IIT € 1010 kg.m™. Calcule a variacdo média de
entalpia molar para a transformacao de gelo II em gelo III, sabendo que estas fases se encontram
em equilibrio a 330,3 MPa na temperatura de — 25 °C e a 248,2 MPa, a — 31 °C.

3.7) A 25 °C, o potencial quimico do diamante é 2866 J.mol™ maior do que o potencial quimico da
grafita, sob pressao de 101325 Pa. Também a 25 °C e 101325 Pa, a entropia do diamante € 2,44 ] K—".mol™
e ada grafita, 5,69 J. K"'.mol™. A variacao de volume molar para a transi¢ao C(diamante) — C(grafita)
¢ 1,89 x 10° m®.mol™ nas mesmas condicoes. A partir dessas informacoes, determine:

a) a pressao necessaria para transformar grafita em diamante a 25 °C;
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b) a taxa de variacao da pressao de equilibrio com a temperatura a 25 °C;

) se a curva que representa a transicao C(diamante) — C(grafita) no plano P versus T é incli-
nada para a direita ou para a esquerda.

RESPOSTAS

3.1) 2333 J.mol!
3.2) rombica.
3.5) b) monotropia;
¢) B tem maior energia de Gibbs.
3.6) 9721,5 J.mol™!
3.7) a) 1516 MPa;
b) 1,72 x 10% Pa.K;

c) direita.
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Solugdes liquidas






Termodinamica das solugdes néo-eletroliticas Capitulo 4

4.1 -SOLUCAO

Solucao é uma mistura homogénea de duas ou mais substancias, ou espécies quimicas, cuja
composicao pode variar continuamente dentro de um certo intervalo. Uma solucao ¢, portanto,
uma fase e, conforme o seu estado de agregacao, distinguem-se solugoes gasosas, liquidas e s6lidas.
Qualquer que seja o estado de agregacao da fase, os componentes que a constituem podem ter sido,
antes da mistura, gases, liquidos ou sélidos. As solucoes gasosas ja foram consideradas no estudo
das misturas gasosas € as solucoes s6lidas o serao no estudo do estado s6lido. Mais importantes sao
as solucoes liquidas, que constituem agora o objeto de estudo.

Se numa solucao houver excesso de um dos componentes, em relacao aos demais, diz-se que
asolucao esta diluida; ao componente em excesso chama-se solvente e aos demais, solutos. Em par-
ticular, quando a miscibilidade dos componentes de uma solucao ¢ limitada, até mesmo solucoes
saturadas podem ser diluidas, como acontece com solu¢oes aquosas de certos sais.

A distin¢ao entre solvente e soluto torna-se arbitraria no caso de liquidos que se misturam em
todas as proporcoes. Entao qualquer dos componentes que estiver em excesso pode ser considerado
como solvente. Por isso se prefere dar a estas solucoes o nome de misturas liquidas.

Note-se, por fim, que a reciproca miscibilidade de duas substincias € tanto maior quanto maior
for a semelhanca fisico-quimica entre elas. A miscibilidade aumenta também, geralmente, com a
temperatura.

4.2 - COMPOSICAO DE UMA SOLUGAO
A composicao de uma solucao é expressa por varidveis intensivas, que resultam da razao entre

duas extensivas de massa ou de volume. Aqui se comparam apenas trés importantes varidaveis de
concentracao: fracao molar, molalidade e molaridade, a seguir definidas.

nS
X, = (4.1)
S
m, == 4.2
S, (4.2)
n.Y
c.=—
=Y (4.3)

Note-se que a molaridade de um soluto varia com a temperatura, 0 mesmo nao acontecendo
com a fracao molar e a molalidade.?

* Nas expressoes de concentracdo, M, representa a massa de solvente expressa em kg e Vrepresenta o volume de solu¢ao
expresso em litros. Define-se pois a molalidade como o niimero de méis de soluto por quilo de solvente e molaridade como
o nimero de méis de soluto por litro de solucao.
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Da equacao (4.2), tira-se
ng=msM,

que € introduzido em (4.1) para dar
M n

0O = m, 01\7[0
S0 TS
X5 = mgx,M, (4.4)

O volume de uma solucao de massa M, cuja densidade é p sera M/p. Introduzindo na equacao
(4.3), obtém-se

xl :mS

np
¢, =—
M
da qual se obtém
M
n,=c¢, —
p
Esta quantidade € introduzida agora na equacao (4.1) para dar
M
X, =c, (4.5)
P2 "M
Mas a massa da solucdo é igual a massa do solvente mais a massa dos solutos, isto €,
M = n,M, + Zn M,
de sorte que
neM, + Y n M,
xS = C.Y - ~
pz n;
ou
XM, + Y x M,
xs = Cx % (46)
p
Reunindo as equacoes (4.4) e (4.6),
_ x,M, + xY]\7I X
x, =mx,M, =c % (4.7)

P

Em solucoes muito diluidas, x, ~ 1, p = p, € a massa dos solutos é muito pequena em relacao a
do solvente. Nessas condicoes, _
\ 7 MO
x, =m M, = ¢ — (4.8)
o)
Portanto, em solug¢oes muito diluidas, fracao molar, molalidade e molaridade guardam pro-
porcionalidade entre si:

X,0C ML C, (4.9)
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4.3 - SOLUGOES IDEAIS. LEI DE RAOULT

Viu-se como foi ttil, no estudo cinético e termodinamico dos gases e vapores, o modelo de gas
ideal considerado como um estado de referéncia de extrema simplicidade, em relacao ao qual me-
lhor se pode interpretar o comportamento dos gases reais. Da mesma forma, mostrou-se de grande
utilidade no estudo das solucoes o conceito de solucao ideal.

Solucao ideal (gasosa, liquida ou sé6lida) é definida como aquela em que a fugacidade de cada
componente é proporcional a sua propria fracdo molar, independentemente das fracoes molares dos demais
componentes, em todo o intervalo de composicdo, a temperatura e pressio constantes:

fi= (constante) x; (T, P) (4.10)

Mas quando x,=1, f;= /%, representando f® a fugacidade do componente purono mesmo estado
de agregacao em que se encontra a solucao, nas condi¢oes de temperatura e pressao consideradas.
A constante de proporcionalidade na equacao (4.10) é, portanto, f* e tem-se:

fi=x 2 (1P (4.11)

Esta equacgao é conhecida como Lei de Raoult (1886) e pode-se dizer que solugdo ideal é aquela
em que todos os componentes obedecem a Lei de Raoult em todo o intervalo de composicio, a temperatura e
pressao constanles.

A Lei de Raoult serve de critério para todas as solucoes ideais (gasosas, liquidas e sélidas). No
caso de solucoes gasosas, ela se reduz a Lei de Dalton, que ja tinhamos adotado como critério de
idealidade nas misturas gasosas. De fato, fugacidade e pressao sao idénticas nos gases ideais e a Lei
de Raoult da para um componente de uma solucao gasosa ideal:

P=xp? (TP

Mas PP refere-se a0 componente gasoso puro, nas condi¢oes (7,P) em que se encontra a solucio
gasosa; entdo P®=Pe

P=xp (TP
que ¢é a expressao da Lei de Dalton.

Do ponto de vista cinético, pode-se definir uma solucao ideal como aquela em que as forcas
intermoleculares sao perfeitamente idénticas nas mesmas condi¢oes de temperatura e pressao.
Assim, duas substancias, A e B, formam uma soluc¢ao ideal sempre que as forcas intermoleculares
(A—A, B- Be A- B) forem idénticas. Na solucao assim formada, cada molécula se comporta como
se estivesse circundada por moléculas da mesma espécie. Tal situacao s6 se pode realizar quando
0s componentes possuem caracteristicas fisico-quimicas muito semelhantes. E evidente que, nas
solucoes gasosas ideais, as forcas intermoleculares nao sao apenas uniformes — elas nao existem.

Com tal modelo cinético, pode-se compreender por que a fugacidade de um componente de
uma solucao ideal se reduz na mesma proporcao em que se reduz a sua prépria fracio molar, sem
influéncia da natureza e das fracoes molares dos demais componentes.
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Figura 4.1 — Lei de Raoult

Considere-se um liquido puro para o qual se tem x,= 1 e f;= f*. Ao se adicionarem outros com-
ponentes, a fracao molar do primeiro reduz-se a x,< 1 e, na mesma proporcao, reduz-se a superficie
dasolucao ocupada por ele (Figura 4.1). Se as forcas intermoleculares forem perfeitamente unifor-
mes, o numero de moléculas do componente que abandona a superficie da solu¢ao por unidade de
tempo reduz-se também na mesma proporcao. Mas esta quantidade cinética esta relacionada com
a fugacidade (ou com a pressao de vapor) do componente, razao porque se justifica a proporcao
expressa na Lei de Raoult:

1
7:; ou fi=uxf?

4.4 - SOLUCAO LiQUIDA IDEAL EM EQUILIBRIO COM O VAPOR

Considere-se uma solucgao liquida em equilibrio com o préprio vapor numa dada temperatura.
Os componentes do liquido encontram-se também no vapor, que constitui uma solucao gasosa.
Como as duas soluc¢oes estao em equilibrio, o potencial quimico de cada componente é o mesmo
em ambas as fases, 0 mesmo podendo-se dizer da fugacidade.

1; (liquido) = p;” (vapor) (4.12)
/i (liquido) = f (vapor) (4.13)

Portanto, se a solucao liquida for ideal, a equacao de Raoult (4.11) da a fugacidade de um com-
ponente tanto no liquido como no vapor. Por outro lado, sabe-se que, nos gases ideais, fugacidade
e pressao se tornam idénticas. Entao, admitindo-se que o vapor em equilibrio com o componente
puro e o vapor em equilibrio com a solucao liquida se comportam idealmente,

f7®:R® e ﬁ:PZ

resultando para a Lei de Raoult,

P=xpP? (1P (4.14)
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Nesta equacao, P; é a pressao parcial de vapor de um componente; x;, a sua fracao molar na
solucao liguida; P?, a pressao de vapor do componente puro, na mesma temperatura e pressao total
em que se encontra a solugao.

A equacao (4.14) é aforma original da Lei de Raoult. Entretanto, ela s6 é rigorosamente valida
quando as duas solucoes em equilibrio (liquido e vapor) se comportam idealmente.

4.5-POTENCIAL QUIMICO DE UM COMPONENTE DE UMA SOLUGAO IDEAL
O potencial quimico de um componente de uma solucao qualquer (gasosa, liquida ou sélida)
¢é dado pela equacao
u;=u’+ RTIn g (4.15)

onde p € o potencial quimico do componente no estado-padrao escolhido, enquanto «; é a atividade
do componente, definida como a fugacidade relativa a do estado-padrao, isto €,

o = ﬁ) (4.16)
Mas, tratando-se de uma solucao ideal, a fugacidade ¢ dada pela Lei de Raoult, resultando
S xifz'®
a, = ﬁ) = ji” (4.17)

Por outro lado, como a escolha do estado-padrao obedece apenas a critérios de conveniéncia,
pode-se tomar como estado-padrao de um componente, o componente purono mesmo estado de
agregacao da solucao e nas condicoes de temperatura e pressao consideradas.

=5

Com a escolha deste estado-padrao, a atividade de um componente da solucao ideal torna-se
igual a sua fracao molar

X[
a; = 1= =% (4.18)
e o seu potencial quimico € expresso por
u;=u2+ RTInx; (4.19)

onde p,® é o potencial quimico do componente puro, pois p¢ = 1 quando x;= 1.

A equacao (4.19) contém a Lei de Raoult e serve também de critério de solucao ideal. Ela nos
informa que uma solucao ideal é aquela em que o potencial quimico de cada componente varia linearmente
com o logaritmo da propria fracao molar, independentemente das fracoes molares dos demais componentes, em
todo o intervalo de composicdo, a temperatura e pressdo constantes.

4.6 - GRANDEZAS DE MISTURA

Grandezas de mistura sao genericamente definidas por
AZ=3%n (Z - Z)

onde Zé uma propriedade extensiva.
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A energia de Gibbs de mistura é, portanto,
AG=3n; (G- G)
ou i
AG=Xn; (u;— 1) (4.20)

2
Derivando AG em relacao a temperatura, sob condicao de pressao e composicao constantes,
e lembrando que

se obtém
9(AG) 5 =
5] s
ou
AS =— a(AG) (4.21)
a'r P,n,

onde AS é a entropia de mistura.

Derivando AG/T em relacao a temperatura, e lembrando que

w/T)| _ A
Pn_ T

oT
obtém-se
d(AG/T) S H,-H,  AH
oT P,_ — R
ou
AH =-T? [M} (4.22)
9T .

Derivando AG em relagao a pressao e tendo em vista que

).
aP T,n;

se obtém
3(AG) I
e R
ou
AV = B(AG) (4.23)
aP T,n .

onde AV¢ o volume de mistura.
Por fim, tenha-se ainda presente que

AG=AH-TAS (4.24)
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ou

AG = AH+T[8(AG):| (4.25)
aT P,n

4.7 - GRANDEZAS DE MISTURA NUMA SOLUGAO IDEAL

A formacao de uma solucao a partir dos componentes puros, a temperatura € pressao constantes,
é sempre um processo espontaneo (irreversivel) e, como tal, deve ser acompanhado de diminuicao
de energia de Gibbs.

Da equacao (4.19), tira-se
u,=pu2+ RTInx, (4.26)

onde RT'Inx; é sempre uma quantidade negativa (pois x;< 1) e representa o abaixamento de poten-
cial quimico que sofre uma substancia ao passar do estado puro ao de componente de uma solucao
ideal. Este processo de transferéncia, seja por dissolucao, seja por destilacao, é sempre espontaneo,
como espontanea ¢ também a transferéncia do componente de uma solu¢ao A para uma solucao

Bsempre que (k;),> (L) pou (x) 4> (%) 5.
Introduzindo (4.26) em (4.20), obtém-se para a energia de Gibbs da mistura
AG= RT Y nInx; (4.27)
que serd sempre uma quantidade negativa. i

Sabe-se que a entropia de um sistema esta relacionada a probabilidade do estado ou ao ndmero
de configuracoes que corresponde a cada estado. Por isso, a formacao de uma solucao a partir dos
componentes puros é sempre acompanhada de aumento de entropia (ou desordem).

Tendo em conta a equagao (4.21), basta derivar a (4.27) em relacdo a temperatura para se ter
AS=-RYnInx; (4.28)
que sera sempre uma quantidade positiva. i
Considerando agora a equacao (4.22), juntamente com (4.27),
AH = _T? laal(Rz n, Inx, ﬂ, =0 (4.29)
pois as fracoes molares dos componentes nao se alteram quando varia a temperatura.
Este resultado mostra que as solucdes ideais se formam sem variacdo de entalpia.
AH=0 ou H=H, (4.30)

Por ultimo, em virtude da equacdo (4.23), juntamente com (4.27),
AV:BBP[(RTZ‘% IHXi]]7~ =0 (4.31)

pois as fracoes molares nao se modificam quando varia a pressao.
Solugdes ideais formam-se, portanto, sem variacdo de volume.

AV=0 ou V=V, (4.32)
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Por ser nula a entalpia de mistura, a espontaneidade na formacao de uma solucao ideal € de-
terminada apenas pelo acréscimo de entropia. A equacao (4.24) da, nesse caso,

AG=—TAS (4.33)

As grandezas de mistura podem ser referidas a um mol de soluc¢ao. Dividindo as equacdes (4.27) e
(4.28) por Y, sdo obtidos os seguintes valores médios por mol:

i

AG= RT Y xInx; (4.34)
AS=-RY xInx; (4.35)
No caso de uma solucao ideal binaria, ter—se-él
AG= RT(x,Inx;+ xsInx,) (4.36)
AS=—R(x,Inx,+ x%Inx,) (4.37)

O diagrama da Figura 4.2 da os valores de AH, AG, TAS por mol, de uma mistura binaria ideal,
em funcao da composi¢ao. Vé-se que o valor minimo de AG coincide com o valor maximo de TAS
que se verifica numa solucao equimolecular, uma vez que a 25 °C se tem:

AG=8,314x298,15x2(0,51n 0,5) =—1718,2 J.mol™!
AS=-8,314x2(0,5In 0,5) =— 5,763‘].m01‘1K‘1
TAS=1718,2 J.mol™!
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Figura 4.2 — Variacao de fun¢oes termodinamicas na formacao de um mol de solucao bindria ideal a 25°C
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4.8 - EQUAGAO DE DUHEM-MARGULES

A equacao de Duhem-Margules é deduzida a partir da equacao de Gibbs-Duhem. Enquanto esta
mostra que numa soluc¢ao, a temperatura e pressao constantes, as variacoes de potencial quimico
dos componentes nao sao independentes, a equacao de Duhem-Margules revela que o mesmo se
verifica com as respectivas fugacidades.

A equacao de Gibbs-Duhem

2ndp;=0 (T, P)
referida a uma solucao binaria, da
md W, + ned P =0 (4.38)
xdp + xod py =0
xd = — Xod 1y
Mas x, + %, = 1 e dx; = —dx, . Por isso se pode escrever
%, Xy
—dp, = ——d\u,
dx, H dx, Ha
Ao mesmo tempo, como
x, 1
dx, ~dIn X;
obtém-se
oy, _ 9u,
dlnx, ), (dlnx, ) (4.39)
Mas o potencial quimico varia com a fugacidade segundo
dp, = RTdInf,
de modo que resulta, por fim,
dln f, [ 9In £
dlnx, p dInx, . (4.40)

Esta é a equacao de Duhem-Margules deduzida por Duhem (1886), Margules (1895) e outros,
valida para qualquer solucao liquida bindria, ideal ou real. Ela se baseia exclusivamente em dados
termodinamicos € €, por isso, de aplicacao absolutamente geral.

A equacao (4.40) encontra-se frequentemente sob forma menos rigorosa, baseada na suposi-
¢ao que o vapor em equilibrio com a solucao liquida comporta-se idealmente, ainda que a propria
solucao liquida nao seja ideal. Nesse caso, as fugacidades dos componentes podem ser substituidas
pelas respectivas pressoes parciais de vapor, obtendo-se

dln P, 3 dln P,
dlnx, ), (dlnx, ) (4.41)

4.9 - VALIDADE DALEI DE RAOULT PARAAMBOS OS COMPONENTES DE UMA SOLUGAO IDEAL

Sera mostrado agora que, como consequéncia da equacao de Duhem-Margules, se um com-
ponente de uma solucao bindria obedecer a Lei de Raoult em todo o intervalo de composicao, o
mesmo devera verificar-se com o segundo componente, de sorte que, para ambos, a fugacidade
sera uma funcao linear da fracao molar em todo o intervalo de composicao.
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Se o componente (1) obedecer a Lei de Raoult (4.11), ter-se-a
Infi=Inx, + Inf;®
ou
dInfi= dInx, (4.42)
porque, a temperatura e pressao constantes, f;® € uma constante.

Combinando a equacao (4.40) com (4.42),
dln dln /,
A) o[k, (4.43)
dlnx, ), (dlnx, )
Partindo desta equacao e fazendo deducao inversa, tem-se para o componente (2):

dInf,= dlnx,

Info=Inx,+ ¢
c=1ng®
Inf=Inx,+ Inf®

o= %"

4.10 - EQUILIBRIO LiQU]DO-VAPOR NUMA SOLUGAO BINARIA IDEAL,
DE COMPOSIGAOQ VARIAVEL, ATEMPERATURA CONSTANTE

Considere-se uma solucao liquida ideal em equilibrio com o préprio vapor, numa dada tem-
peratura (Figura 4.3), sendo x, € x,as fracoes molares dos componentes (1) e (2) na fase liquida,
enquanto x; € x; sao as fracoes molares dos mesmos componentes no vapor. E claro que a composicao
de qualquer das fases fica determinada quando se dd a fracao molar de um componente apenas, pois

X+ x=1 X1+ x5=1

P=P +PB,

X} +xp=1

— X +Xe =1

Figura 4.3 — Equilibrio liquido-vapor
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Admitindo que o vapor ¢ uma mistura de gases ideais, as fugacidades podem ser substituidas
pelas pressoes de vapor. Entao, em todo o intervalo de composicao, as pressoes parciais de vapor
dos componentes (1) e (2) serao dadas por:

P=xP® Py=xP°

indicando que as pressoes parciais de vapor dos componentes de uma solucao ideal, a temperatura
constante, variam linearmente com as respectivas fracoes molares na solucao (Figura 4.4).

Mas a pressao total de vapor € igual a soma das pressoes parciais:
P=P+P,
P=x, PP+ x, P,® (4.44)

Esta quantidade pode ser expressa exclusivamente como funcao de x, ou de x. Escolhendo
esta ultima variavel, tem-se

P=(1-%) P+ x%P°
P=P®—x, (P°~ P°) (4.45)
Portanto, numa dada temperatura, a pressao fotal de vapor de uma solucao binaria ideal é tam-

bém uma funcao linear da fracao molar de qualquer um dos componentes na fase liquida.

T = constante

®
P] b
P
PI + p
' 2
|
|
d |
| V\ ®
| P2
| ® el
| o
|
|
|
|
. |
I |
I |
c | |
|
|
. |
I 1
(1) a m (2)
Xy —P

Figura 4.4 — Pressao de vapor e composicao de uma solucao liquida ideal

O diagrama da Figura 4.4 é a representacao grafica da funcao (4.45). Vé-se que, dada uma
composicao (a) da solucao liquida, a pressao total do vapor P é representada pela ordenada (ba)
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baixada sobre (a), o segmento (da) mede P, = x, P,® e o segmento (ca) = (bd) mede P,= x, P,®. Ha
uma composicao (m) em que as pressoes parciais P, e P, sao iguais e, assim,

x P®= 0, Py®

X P2®

x, PP

A composi¢ao do vapor em equilibrio com a solucao liquida ideal depende da composicao desta

¢ pode ser facilmente determinada, admitindo-se que o vapor ¢ uma mistura de gases ideais. Como

a solucao gasosa obedece a Lei de Dalton, enquanto a solucao liquida obedece a Lei de Raoult, as

pressoes parciais de vapor sao dadas simultaneamente em func¢ao da composicao do vapor e em
funcao da composicao do liquido. Tem-se, entao,

B _xP° NP

- ®
B oxB X

(4.46)

’ ®
xn_xh

X x PP (4.47)
Mas, numa dada temperatura, as pressoes de vapor P,®e P,® dos componentes puros nunca
serao idénticas e serao também diferentes, portanto, as razoes x;/ x; € x;/ Xo; a composicao do vapor
¢é sempre diversa da composicao da solucao liquida ideal com a qual estd em equilibrio. Além disso,
se o componente (1) for mais volatil que o componente (2), como estd indicado no diagrama da
Figura 4.4, entao P,®>P®e
XX
Xy Xy

indicando que o componente mais voldatil estard em maior propor¢do no vapor que no liquido. Esse fato é
fundamental para a separacao de liquidos por destilacao fracionada. Entretanto, diverso pode ser
o comportamento das solucoes reais, como sera visto.

A equacao (4.45) dd a pressao total de vapor, P, em funcao da composicao do liguido, mas P
pode ser expressa também em funcao da composicao do vapor. De fato, substituindo, na equacao
(4.47), x’ por (1 — x3) e x, por (1 — x,), de modo a obter x, em func¢io de x;e introduzindo o valor
de x,assim obtido em (4.45), tem-se:

P G 4.48
PP+, (P° - P?) A9

De acordo com esta relacao, a pressao total Ppode ser calculada para qualquer valor da com-
posicao do vapor em fracao molar. Mas € evidente, segundo a mesma equacao, que P nao ¢ uma
funcao linear da composi¢ao do vapor, em fragao molar, ainda que o seja da composicao do liquido,
segundo a equacao (4.45).

Com as equacoes (4.45) e (4.48), pode-se tracar o diagrama da Figura 4.5, em que a pressao total
do vapor, P, é dada, simultaneamente, em funcao da composicao do liquido (x,) e do vapor (x,), pois
o0 mesmo eixo pode ser usado para dar a composicao das duas fases em equilibrio. Dado um valor
Pda pressao total, o ponto L e o ponto V, situados sobre a mesma is6bara, darao respectivamente
a composicao do liquido e do vapor em equilibrio. O diagrama mostra ainda que se P,*> B,® entdo
x> x, € o vapor sera relativamente mais rico no componente mais volatil que a solucao liquida.
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T = constante

%

1) x> %, (2)

X9 ’

Figura 4.5 — Pressao de vapor em funcao da composicao do liquido e do vapor
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2) Calculo da composicao do vapor

Segundo a Lei de Dalton
N _n R _640

x, n, P, 16,8
M n/M, 64x78 3,23

M, niM, 16,8x92 1

Portanto, enquanto no liquido a razao entre as massas dos componentes ¢ M,/M,=1/1 ou
50 % de benzeno, no vapor a razao é M,/ M,=3,23/1 ou 76,36 % de benzeno em peso.

4.11 - INFLUENCIA DA TEMPERATURA SOBRE O EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR

A composicao do vapor e da solucao liquida, com a qual estd em equilibrio, se modifica com
a temperatura. Isso significa que a distribuicao de um componente qualquer entre as duas fases,
dada pela razao x}/x, sofre a influéncia da temperatura, segundo uma lei que se passa a deduzir.

Se as solucoes liquida e gasosa estiverem em equilibrio, o potencial quimico de cada compo-
nente sera o mesmo nas duas fases:

u; = (vapor) = y, (liquido) (4.49)

Além disso, se as duas solucoes forem ideas, ter-se-a para o potencial quimico do componente,
em cada uma delas:

w=p® +RTIn «} (4.50)
w=u2+RT In x (4.51)

onde p? representa o potencial quimico do componente puro no estado gasoso, enquanto 1° é o poten-
cial quimico do componente puro no estado liquido nas mesmas condicoes de temperatura e pressao.

Gracas a condicao de equilibrio (4.49),
n2—u®=RTIn (x;/x)

Dividindo pela temperatura e derivando em relacao a mesma variavel:

[aw/v‘)} ol ) a2t

oT aT oT
P
H, H/ aln(x,f/x,;)
= = e A R
T T or |,
aln(xi'/xi) _ H!-H, s
or |~ RI? (4.52)

Mas H’~ H, representam a entalpia molar do componente puro, no estado de vapor e no estado
liquido respectivamente. Por isso, H’;— H; € o calor de vaporizacao por mol do componente puro.
A equacao (4.52) pode ser descrita sob a forma:
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(4.53)

, _

aln(x,./xi) _Ad,

or | R

Como se vé, o coeficiente a esquerda, tomado em torno de uma temperatura 7, é sempre uma quan-
tidade positiva e depende do calor de vaporizacao do componente na temperatura 7 considerada.

4.12 - INFLUENCIA DA TEMPERATURA SOBRE O EQUILIBRIO LiQUIDO-SOLIDO

Considere-se, agora, uma solucao liquida, binaria, em equilibrio com uma solucao sélida, numa
dada temperatura, sendo x, e x, as fracoes molares dos componentes na fase liquida, enquanto
X € x5 sao as fracoes molares na fase sélida (Figura 4.6). Aqui, como no sistema liquido-vapor, a
composic¢ao das fases em equilibrio varia com a temperatura.

Como sempre, a condicao de equilibrio é a igualdade de potencial quimico de cada compo-
nente em ambas as fases:

W, (solido) =, (liquido) (4.54)

Além disso, se as duas solucoes forem ideais, o potencial quimico de um componente, em ambas
as fases, serd expresso por equacdes idénticas as equacdes (4.50) e (4.51), onde p® significa agora
o potencial quimico do componente puro no estado solido.

_— _ - X, +X,=1

R — —_ \/v x; +x5 =1

-
B\

Figura 4.6 — Equilibrio liquido-sélido

Gragcas a condicdo de equilibrio (4.54), tem-se relacao idéntica a equacao (4.52):

[aln(x;/xi)] _ H!-H,

oT RT*? (4.55)

Mas, agora, H éa entalpia molar do componente sélido puro e H, - H, representa o calor de
solidificacao ou o calor de fusao afetado de sinal negativo. A equacao (4.55) pode entao ser escrita

sob a forma: _
aln(xl.'/xi) B AH,
0T

= (4.56)
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Como se vé, o coeficiente a esquerda, tomado em torno de uma temperatura 7, é sempre uma
quantidade negativa e depende do calor de fusio do componente na temperatura 7 considerada.

A temperatura de equilibrio entre a solucao liquida e a solucao sélida chama-se temperatura
de solidificacao* da solucao liquida de dada composicdo. Variando essa temperatura, varia também
a composicao das fases em equilibrio.

Freqiientemente, a fase s6lida em equilibrio com a solucao liquida é constituida de um tinico com-
ponente. Nesse caso, x; = 1 em todas as temperaturas e pressoes, reduzindo-se a equacao (4.56) a

dlnx, | AH,
5T ), = BT (4.57)

Quando dois componentes sao de miscibilidade restrita (como nos sistemas agua-sal), costuma-
se distinguir entre solvente e soluto. Entao, pode-se ter na fase solida, alternativamente,

x;=1 ou «x,=1

Na primeira hipétese, a solucao liquida esta em equilibrio com o solvente s6lido. Variando a
temperatura de equilibrio (temperatura de solidificacao) varia também a composicao da solucao
liquida devido a que mais solvente cristaliza ou funde. Os pontos representativos dos estados de
equilibrio constituem a curva de solidificacao, cuja forma obedece a equacao:

dln Xy _ AH/
ar ), RIT? (4.58)
Na segunda hipétese, a solucao liquida esta em equilibrio com o solutosélido. Diz-se, entao, que
asolucao esta saturada e a concentracao do soluto representa a solubilidade do soluto na temperatura
considerada. Variando a temperatura, varia também a composicao da solucao liquida em equilibrio

com o soluto solido, devido a que mais soluto precipita ou se dissolve. Os pontos representativos
dos estados de equilibrio constituem a curva de solubilidade, cuja forma obedece a equacao:

dlnx, | Aﬁf
oT ), RIT* (4.59)

Embora, na pratica, as duas situacoes de equilibrio sejam consideradas diferentes, nao hd como
distingui-las termodinamicamente, pois obedecem a equacoes da mesma forma.

4.13 - SOLUGOES REAIS

A maior parte das solucoes liquidas nao obedece a Lei de Raoult em todo o intervalo de com-
posicao. Tais solu¢oes sao chamadas solucoes reais e a melhor maneira de estuda-las € interpretar
seu comportamento como um desvio em relacao as solugoes ideais.

Como se viu, a fugacidade de um componente de uma solucao ideal é proporcional & prépria
fracao molar, isto é,

fi=xf® (T, P) (4.11)
ou

Pi=xP? (T, P) (4.14)

*+E de uso frequiente a expressao temperatura de congelacdo, em lugar de temperatura de solidificacao, principalmente quando
esta é inferior a temperatura ambiente.
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Mas nas solucgoes reais, a fugacidade de um componente ndo varia linearmente com a frac¢do mo-
lar em todo o intervalo de composi¢do e da-se conta deste desvio introduzindo um fator empirico y; na
equacao de Raoult:

fi=vnixf® (T, P) (4.60)
ou
P =y, x,P? (T, P) (4.61)

Este coeficiente y; (por razoes que serao apresentadas a seguir) é chamado coeficiente de atividade. Sem-
pre diferente da unidade, ele varia com a fracao molar x;do componente, devendo-se ainda observar:

a) o coeficiente y; representa a razao entre o valor observado e o valor ideal da fugacidade,
pois, segundo a equacao (4.60),

v = 5 fugacidade observada

= = 4.62
x % fugacidade ideal ( )

b) o coeficiente y; tende a unidade quando a fracao molar x; se aproxima da unidade. De fato,
se na equacao (4.62) se faz x,— 1, tem-=se f; — f* e, como conseqiiéncia y;, — 1:

limy, =1

Rl (4.63)
c) o coeficiente de atividade y; varia nao s6 com a composicao da solu¢ao, mas também com a
temperatura e a pressao, isto €,

Yi (T9 R nla n27"-; n()

Distinguem-se duas classes de solucoes reais: solucoes com desvio positivo e solucoes com desvio
negativo, tomando-se a solucao ideal como sistema de referéncia. No primeiro caso, a fugacidade
de um componente é maior que a prevista pela Lei de Raoult, no segundo caso é menor. Em outras
palavras, o coeficiente y; é sempre maior que a unidade nas solu¢ées com desvio positivo e sempre
menor que a unidade nas solu¢oes com desvio negativo:

a) desvio positivo: f;> x; /2 ou y;> 1
b) desvio negativo: f < x;fZ ou ;< 1

Quando numa solucao bindria um dos componentes exibe desvio positivo, 0 mesmo devera
suceder com o outro, estando ambos os desvios relacionados entre si. Se para o primeiro compo-
nente f;> x,f%, obtém-se por diferenciacao

dl
dln f;>dlnx;, ou nh >1
dlnx, ),

Mas em virtude da equacao de Duhem-Margules (4.40) devera verificar-se

(alnﬁJ _(omp)
T,P

dlnx, dlnx, )

e assim ter-se-d também, para o segundo componente, um desvio positivo ou f,> x, /,°.

O comportamento das solu¢oes reais pode ser melhor entendido com o recurso de considera-
coes cinético-moleculares.

Enquanto numa solucao ideal as forcas intermoleculares A — A, B— B, A — B sao idénticas, o
mesmo nao acontece quando os componentes A e Bpossuem caracteristicas fisico-quimicas muito
diversas. Nesses casos, duas situacoes podem ocorrer.
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As forcas A— A e B— Bsao substituidas por forcas A — B mais débeis que as primeiras. Nesse
caso, a fugacidade de cada espécie quimica € superior a que se manifestaria numa solucao ideal
de mesma composicio e o desvio é positivo. E o que acontece quando as substincias A e Bsio, de
certa forma, incompativeis entre si, como um liquido constituido de moléculas polares e outro,
de moléculas apolares ou fracamente polares. Como exemplos de solucoes reais com desvio posi-
tivo, tém-se os pares: alcool metilico e tetracloreto e carbono; acetona e éter; acetona e sulfeto de
carbono; aldeido metilico e sulfeto de carbono. Desvios positivos acentuados podem resultar em
miscibilidade parcial ou mesmo imiscibilidade dos componentes.

Asforcas A— A e B— Bsao substituidas por forcas A— Bmais intensas que as primeiras. A fuga-
cidade de cada componente é entao inferior a que se verificaria numa solucao ideal de mesma
composicao e o desvio é negativo. Isso acontece quando os componentes A e B sao substancias
polares, estabelecendo-se uma interacao eletrostatica entre suas moléculas. Geralmente um dos
componentes possui natureza dcida (préton-doador) e o outro natureza basica (préton-receptor),
resultando ligacoes hidrogénicas, como no caso cloroférmio-acetona:

CLCH - O = C(CH,),

4.14 - POTENCIAL QUIMICO DE UM COMPONENTE DE UMA SOLUCAO REAL

Considere-se novamente a expressao geral do potencial quimico de um componente de uma
solucao qualquer:

w=w+ RTIn g (4.15)
Lembrando a definicao de atividade e tendo em vista a equacao (4.60),
/i Yz’xzfi®
a[ = 7 = ‘/\_0 (4.64)

Tal como no tratamento das solucoes ideais, toma-se como estado-padrao de um componente,
o componente puro no mesmo estado de agregacao da solucao e nas condicoes de temperatura e
pressao consideradas, ou seja, f,’= f,. Com tal escolha, se obtém

a; = fféb =% (4.65)
P
a; = P;) =7 (4.66)

Assim, o potencial quimico de um componente de uma solucao real passa a ser dado por:
R=p®— RTIn vy x (4.67)
Note-se que a atividade de um componente
;=" % (4.68)

serd maior que a fracao molar quando o desvio for positivo (y;> 1) e sera inferior a fracao molar
quando o desvio for negativo (y;< 1). Além disso, como decorréncia da equacao (4.63),

lima, = x, (4.69)

x;—1
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4.15 - GRANDEZAS DE EXCESSO

O estudo das solucoes reais € feito tomando-se as solucoes ideais como sistemas de referéncia.
Da-se o nome de grandeza de excesso de uma solucao real a diferenca (positiva ou negativa) entre
o valor de uma propriedade termodinamica da solucao real e o valor da mesma propriedade da
soluc¢do ideal correspondente. Assim, comparando as equacoes (4.19) e (4.67), vé-se que o potencial
quimico de excesso é dado por:

pi=p—p’=RTIny, (4.70)

Todas as funcoes de excesso sao dependentes do logaritmo do coeficiente de atividade, v;, que
pode ser maior ou menor que a unidade, conforme o desvio da solucao real em relacdo a solucao
ideal for positivo ou negativo.

A energia de Gibbs de excesso (G*), a entalpia de excesso (H*), a entropia de excesso (S¥) e
o volume de excesso (V*) guardam entre si relacdes andlogas as que existem entre as grandezas de
mistura correspondentes.

Considere-se, em primeiro lugar, a energia de Gibbs de excesso. Segundo a equagao (4.20), na
formacao de uma solucao,

AG=¥m (pi—p?)
mas, tratando-se de uma solucao real, i
R=p2+ RTInvy,x,
e, assim,
AG=RT Zn Inx,+ RT Zn Invy,
A primeira parcela é o valor ideal de AG segundo a equa(;ao (4.27), de modo que a energia de
Gibbs de excesso sera:

GE=RTYnInvy, (4.71)

Numa solucao real com desvio positivo (y;> 1), ter-se-a G* >0 e, assim, a diminui¢ao de energia
de Gibbs que sempre acompanha a formacao de uma solucao nao é tao grande como numa solucao
ideal: o processo € menos espontineo, como é mostrado na Figura 4.7a. O contrario verifica-se,
evidentemente, na formacao de uma solucdo real com desvio negativo, porque G* <0 e o processo
¢ mais espontineo que a formacao de uma soluc¢io ideal, como é mostrado na Figura 4.7b.

A entropia de excesso é dada, segundo a equacao (4.21), por
) 1
St =— (8(‘ ] :—Rzn Iny, RTZ (a —¥; ) (4.72)
P

A entalpia de excesso vem da equacao (4.22)

o Lla(6t/n) L lny,
) 2 _ _ P72 i
HE = 7 — | =K1 2"7‘(37‘ )P (4.78)

i
P

Por fim, o volume de excesso resulta da equacao (4.23)

. (0G* a1
V= ( ]—1“2 ( o ) (4.74)
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Numa solucdo ideal, AH=0 e AV=0, de modo que as func¢oes de excesso H* e V*representam
a entalpia de mistura e o volume de mistura numa solucao real. Note-se que o acréscimo de tem-
peratura tende a idealizar uma solucao real, enquanto o aumento de pressao tem o efeito oposto.
Por isso, numa soluc¢ao real com desvio positivo (y;> 1), serd negativo o coeficiente

(alnyi)
aT ),
(alnyi)

oP ),

Entao, numa soluc¢ao real com desvio positivo,

HE=AH>0 VE=AV>0

e positivo o coeficiente

enquanto numa solucao real com desvio negativo:
H*=AH<0 VE=AV<O

Distinguem-se dois casos extremos de solucoes reais, conforme for nula a entropia de excesso
ou a entalpia de excesso.

No primeiro caso S* = 0, a entropia de mistura possui o valor ideal segundo
AS=-RYnlnx; (4.28)
Além disso, sendo i
G =H"-TS* (4.75)
tem-se
GF = HF

Isso significa que o desvio da idealidade é devido unicamente a entalpia de excesso, como
acontece em solucoes cujos componentes, sendo quimicamente bem distintos, possuem, contudo,
moléculas de mesmo diametro. Hildebrand deu a tais solucoes o nome de solugdes regulares.

No segundo caso (H%=0), a entalpia de mistura possui o valor ideal que € nulo, isto ¢,
AH=0
€, como consequéncia,
GE=-TS*

Nessa situacdo, o desvio da idealidade ¢ atribuido unicamente a entropia de excesso. E o que
ocorre em solucoes cujos componentes sao quimicamente muito semelhantes, mas diferem quanto
ao tamanho das moléculas. Tais solu¢oes sio chamadas atérmicas porque, embora nao sendo ideais,
o calor de solucao é nulo.
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Figura 4.7 — Variacao das funcoes termodinamicas na formac¢ao de um mol de uma solucio real:
(a) com desvio positivo; (b) com desvio negativo

4.16 - EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR NUMA SOLUGAOQ BINARIA REAL,
DE COMPOSIGAO VARIAVEL, ATEMPERATURA CONSTANTE

Nas solucoes reais, a pressao parcial de vapor de um componente nao é mais, como nas solucoes
ideais, uma funcao linear da composicao, sendo expressa por
Pi=vix PP (T, P) (4.61)

onde 7; varia com x,e se aproxima da unidade quando x; — 1. Tem-se assim, para os componentes
de uma solucao bindria, em todo o intervalo de composicao,

a) desvio positivo: P,> x, P P,> x, P°

b) desvio negativo: P, < x, Pj P,< x, P°
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Figura 4.8 — Pressao de vapor e composicao de solucgoes reais: (a) com desvio positivo; (b) com desvio negativo

Os diagramas da Figura 4.8 ilustram os dois casos, mostrando como variam as pressoes parciais
de vapor e a pressao total do vapor com a composicao da solucdo, a temperatura constante. As retas
tracejadas indicam o comportamento ideal, a titulo de comparacao. Note-se que, em cada ponto do
eixo da composicao, as pressoes parciais de vapor estao inter-relacionadas pelas equacgoes

P=P +P,
olnP, _[9InPR
dlnx, ), \dlnx, "

sendo esta dltima a equacao de Duhem-Margules (4.41).

Nos casos considerados, as pressoes de vapor dos componentes puros sao bastante diferentes e
os desvios sao moderados. Por isso, a pressao total de vapor é sempre intermedidria entre os valores
extremos, P®e P,®, quer seja positivo ou negativo o desvio em relacdo a Lei de Raoult.

Mas, se as pressoes de vapor dos componentes puros pouco diferem entre si ou se os desvios
sao muito acentuados, a curva de pressao total de vapor pode apresentar um mdximo ou um minimo,
conforme o desvio for positivo ou negativo (Figura 4.9).
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Figura 4.9 — Pressao de vapor e composicao de solucoes reais com formacao
de mdximo e minimo na curva da pressao de vapor

Em suma, as misturas liquidas bindrias podem ser classificadas em trés tipos, conforme a lei de
variacao da pressao total de vapor com a composicao na temperatura constante:

I) sistemas cuja pressao total de vapor é sempre infermedidria entre as pressoes de vapor dos
componentes puros, quer seja a solucao ideal ou real com desvio positivo ou negativo. Nesse
caso (Figura 4.10a), a adicao do componente menos volatil abaixa a pressao total de vapor,
enquanto a adicao do mais volatil eleva a pressao total de vapor;

II) sistemas que apresentam um mdximo na curva da pressao total de vapor, devido a um desvio
positivo. Nesse caso, aadi¢io de um componente ao outro sempre eleva a pressao total de vapor até
esta atingir um maximo M, tornando-se inverso o efeito com posteriores adi¢oes (Figura 4.100);

III) sistemas que apresentam um minimo na curva da pressao total de vapor, devido a um des-
vio negativo. Nesse caso, a adicao de um componente ao outro sempre reduz a pressao total
de vapor até esta atingir um minimo M, tornando-se inverso o efeito com posteriores adicoes

(Figura 4.10¢).
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T = constante T = constante T = constante

(1) X, > x (2 (1) xo< x5 X; >x; (2) (1) xi>x X,<X;  (2)
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Figura 4.10 — Pressao de vapor e composicao do liquido e do vapor, nas solucoes reais:
(a) tipo I; (b) tipo II; (c) tipo III

Os diagramas a, b, cda Figura 4.10 dao a variacao da pressao total de vapor, P, tanto em funcao
da composicao do liguido (curva L) como do vapor (curva V), utilizando o mesmo eixo para dar a
composicao das fases em equilibrio numa temperatura constante.

Em qualquer dos casos, se verifica que a curva V, que dd a variacao da pressao total de vapor com a
composicao do vapor, passa por baixoda curva L, que dd a variacao de Pcom a composi¢ao do liquido
(curva do liquido). Além disso, nos tipos II e III, as duas curvas entram em contato nos pontos M de
pressao maxima e minima respectivamente. Nesses pontos, liquido e vapor possuem a mesma compo-
sicao e as misturas liquidas correspondentes chamam-se misturas azeotrépicas. O ponto de ebulicao de
uma mistura azeotrépica € constante sob dada pressao e, como serd visto na secao 8.3, estas misturas
destilam como se fossem uma substancia pura resultante da combinacao dos dois componentes, pois
a composicao das fases nao varia durante a destilacao. Percebe-se também que uma perpendicular
baixada do ponto M divide os diagramas dos tipos II e III em dois diagramas do tipo I.

Uma is6bara, isto é, uma horizontal correspondente a uma certa pressao de vapor P determi-
na, por interse¢ao nas curvas do liquido L e do vapor V, as composi¢oes do liquido e do vapor em
equilibrio nesta pressao de vapor P. Verifica-se que, nos sistemas do tipo I, o vapor serd sempre
mais rico no componente mais volatil que o liquido. Nos sistemas do tipo II e III, o componente
que esta em maior propor¢ao no vapor poderd ser o mais voldtil ou o menos volatil, conforme a
composicao considerada se situe de um lado ou de outro do ponto M. Serd mostrado mais tarde
(secao 8.3) que s6 nos sistemas do tipo I é possivel a separacao completa dos componentes por
destilacao fracionada. Nos demais casos, obtém-se, no estado puro, apenas o componente que estd
em excesso em relacao a composicao M da mistura azeotrépica, resultando esta como destilado
(tipo II) ou como residuo (tipo III).

Os dados empiricos expressos pelos trés diagramas da Figura 4.10 podem ser resumidos numa
regra estabelecida por Konowaloff (1881), segundo a qual o componente que, adicionado a solugdo,
aumenta a pressao de vapor desta ultima, esta em maior propor¢ao no vapor que no liguido.

A mesma conclusio havia chegado Gibbs (1876) por via puramente termodinamica. De fato,
a equacao de Duhem-Margules (4.41) pode ser posta sob a forma:
x, AP, x, dB,
B odx, B dx,
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Substituindo dx, por — dx;, obtém-se
dh __x R dh

ch] TN B dx, (4.76)
Por outro lado,
P=P,+ P,
v _dp,__an .
dx, dx, dx (4.77)
Combinando a equacao (4.77) com a (4.76),
dp  dp, Xy P,
&g
dx,  dx, ( x, P (4.78)

Suponha-se que a adicao do componente (1) a solucao produza um aumento da pressao total
de vapor e que, portanto, dP/ dx, > 0. Nesse caso, o membro direito da equacdo (4.78) também serd
positivo. Todavia, dP,/ dx, sera sempre negativo, pois a pressao parcial de vapor de um componente
nunca aumenta quando aumenta a fracio molar do outro. Por isso, devera ser também negativa a
quantidade incluida nos parénteses, sendo necessario que

5B LAY
ou >
% B 9 Xy

Além disso, no caso de o vapor se comportar como uma mistura de gases ideais, deve-se ter

P,/P,=x',/x'yresultando, por fim,
’
a5
’
Xy Xy

Em conclusao, sempre que dP/dx; > 0, o vapor devera ser relativamente mais rico no compo-
nente (1) que o liquido com o qual estd em equilibrio: é a regra de Konowaloff.

Outra previsao da equacao (4.78) é o encontro das curvas do liquido e do vapor no ponto M,
ou seja, a igualdade de composicao do vapor e do liquido nos pontos de pressao de vapor maxima
e minima, nos quais dP/dx; = 0. A equacao da, neste ponto,

’
B w B _%

=1 —= =
ou S
% by 6 Boox

4.17 - SOLUGOES DILUIDAS. LEI DE HENRY

Por soluc¢oes diluidas, entendem-se aquelas que se originam de solugdes reais por efeito de grande diluicdo.
Em tais solucoes, a fracao molar de um componente (chamado solvente) aproxima-se da unidade,
enquanto as fracoes molares dos demais componentes (chamados solutos) tendem a anular-se.

E um dado de observacao que as solucoes reais tendem a idealizar-se a medida que se diluem. Por
isso as solucoes diluidas sao mais importantes que as ideais, tanto do ponto de vista teérico como pra-
tico. Sao poucas as solucoes em que se cumpre a Lei de Raoult em todo o intervalo de composic¢ao.

Considere-se uma solucao bindria em que x; = 1 e x, - 0. Nessas condic¢oes, as moléculas do
soluto estao muito afastadas umas das outras e inteiramente envolvidas pelas moléculas do solvente.
Uma posterior adi¢ao do solvente nao modifica mais a intensidade das forcas intermoleculares e é
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de se esperar, portanto, que a fugacidade do solvente e do soluto se alterem apenas na proporcao
em que ¢ alterada a sua fracao molar na solucao.

Numa solucao real binaria, as fugacidades sao expressas por

h=nxf® o= Ve % f5°

onde os coeficientes de atividade v, e ¥, variam com a composicao da solucao e medem o desvio em
relacao aidealidade. Mas quando x, — 1, tem-se f; — fi®e, portanto, y; — 1. Pode-se dizer, portanto,
que numa solucao diluida o solvente obedece a Lei de Raoult:

fr=xfi® (q—>1) (4.79)

Entretanto, se nesta regiao de composicao, tal relacao linear for valida para a fugacidade do
solvente, a equacao de Duhem-Margules (4.40) exige que para a fugacidade do soluto se tenha
também uma relacdo linear, embora a constante de proporcionalidade no seja £°. Entao, quando
x, — 0, deve-se ter para o soluto

=%k (% => 1) (4.80)

Esta é a expressao da Lei de Henry (1803), segundo a qual, numa solucao diluida, a fugacidade
do soluto é proporcional a sua propria fracdo molar, dependendo a constante de proporcionalidade tanto da
natureza do soluto como da natureza do solvente. Por isso, define-se solucao diluida como aquela em
que o solvente segue a Lei de Raoult, enquanto o soluto segue a Lei de Henny.

Vé-se, pois, que no pequeno intervalo de composicao em que uma solu¢ao pode ser considerada
diluida, cumpre-se, tanto para o solvente como para o soluto, a condic¢ao de idealidade estabelecida
na equacao (4.19). Tanto para um como para o outro, o potencial quimico é funcao linear do loga-
ritmo da fracao molar, embora estados-padrao distintos devam ser definidos para solvente e soluto.
Pode-se dizer, portanto, que, no seu limitado intervalo de composicao, as solugdes diluidas sdo ideais.
Por esta razao, as solucoes diluidas servem como sistemas de referéncia para o estudo das solucoes
mais concentradas cujo comportamento pode ser interpretado como um desvio do solvente em
relacao a Lei de Raoult e um desvio do soluto em relacao a Lei de Henry.

E evidente que as equacoes (4.79) e (4.80) podem ser escritas sob a forma
P =xP® (4.81)
Py =xyk, (4.82)

Estas duas equacoes lineares podem ser observadas no diagrama da Figura 4.96. Nas regioes de
composicao em que um componente € o solvente e o outro, o soluto, verifica-se que a pressao de
vapor do primeiro aproxima-se assintoticamente do valor exigido pela Lei de Raoult, ao passo que
a do soluto varia também linearmente, porém de acordo com a Lei de Henry.

Na Figura 4.11, mostra-se que o componente (2) obedece a Lei de Henry, na regiao de compo-
sicao em que deve ser considerado como soluto (x, = 0); mas cumpre a Lei de Raoult na regiao em
que atua como solvente (x, = 1). O mesmo se pode dizer do componente (1), para o qual vale a Lei
de Henry quando x; — 0 e a Lei de Raoult quando x; = 1. Portanto, cada um dos componentes da
mistura liquida bindria possui os seus proprios coeficientes de Raoult e de Henry, isto é,

componente (1): e k; componente (2): e k,
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Figura 4.11 — Lei de Raoult e Lei de Henry

4.18 - EQUAGAO DE MARGULES

Partindo de dados empiricos, Margules (1895) propos uma expressao geral para a fugacidade
de um componente de uma mistura liquida. Sob forma simplificada, esta equacao d4, para os com-
ponentes de uma solucao bindria,

1R 42 113 42
Si=x 0 ¢ B, o= %1% o P (4.83)

onde B ¢ uma constante que depende da natureza dos componentes ou, dito de outra forma, de-
pende da diferenca entre as forcas intermoleculares A — B, e as forcas A—Ae B— B.

E evidente que nas solucoes reais com desvio positivo, tem-se B > 0, a0 passo que nas solucoes
reais com desvio negativo, 3 < 0. Nas solucoes ideais, f = 0 e as equacoes (4.83) tomam a forma da
Lei de Raoult.

Numa solucao diluida em que o componente (1) é o solvente e componente (2) o soluto, tem-
se x;, = 1 e x, = 0. Nesse caso extremo, as equacgoes (4.83) dao

Sr=xh%; Jo= ks

onde

by = fi2 e 2P (4.84)
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¢é a constante de Henry para o componente (2). Ao contrario, no caso em que (2) € o solvente e
(1) é o soluto,

fl = x ky; f2 = x?f2®
onde
5B
ki =f%e? (4.85)

é a constante de Henry para o componente (1).

Comparando a equacao (4.85) com a (4.84), verifica-se que os coeficientes de Henry dos dois
componentes guardam entre si a mesma relacao que existe entre os coeficientes de Raoult:

b _ f°
L= 4.86
PR (4.86)

4.19 - POTENCIAL QUIMICO DE UM COMPONENTE DE UMA SOLUGAO DILUIDA

Numa solucao diluida, o solvente segue a Lei de Raoult e valem para ele as mesmas consideracoes
feitas para o componente de uma solucao ideal (secao 4.5). Por isso se define como estado-padrao
do solvente o solvente puro, na mesma temperatura e pressao em que se encontra a solucao, isto é,
f1=/£® Com isso, a atividade do solvente torna-se igual a sua fracao molar

=% (4.87)
e o potencial quimico é dado por
= pf+ RT'Inx, (4.88)

Em solu¢oes mais concentradas, o solvente nao segue a Lei de Raoult e repete-se a situacao das
solucoes reais, ou seja,

a;=Y1% (4.89)
m=pf+ RTIny, x (4.90)
onde y; = 1 quando x; — 1.
Numa soluc¢ao diluida, o soluto segue a Lei de Henry
Jo=Xo ko (4.80)

Nesse caso, também haveria uma grande vantagem no fato de a atividade ser expressa pela fracao
molar. Para isso é necessario escolher para o soluto um estado-padrao que conduza a este resultado,
embora seja um estado-padrao hipotético ou irrealizavel. E necessario que f9 = k, para se ter

_ S ek

aAo =
> 2

= Xy (4.91)

Esta equacao define como estado-padrao do soluto o soluto puro, obedecendo a Lei de Henry,
ou o soluto puro no mesmo estado de dispersao em que se encontra na solucao diluida pois, nesta
hipétese, x, = 1 e a equacdo (4.80) da f9 = k..
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O diagrama da Figura 4.11 mostra que se pode atribuir a um componente (2) de uma solugao
diluida em estados-padrao distintos, conforme ele atue como solvente ou como soluto. No primeiro
caso, é o estado limite do solvente obedecendo a Lei de Raoult até que x, =1 e f9 = £%; no segundo
caso, é o estado limite do soluto obedecendo a Lei de Henry até que x, =1 e f9 = k.

Diante do exposto, o potencial quimico do soluto numa solucao diluida serd expresso por:
o =1 + RT'Inx, (4.92)

Mas, nas solucoes diluidas, a fracao molar do soluto é expressa por um nimero muito peque-
no e, por isso, é conveniente exprimir a concentracao deste sob forma de molalidade (m) ou de
molaridade (c), o que obriga a definir outros estados-padrao para o soluto.

Viu-se na secao 4.2 que numa solucao diluida existe proporcionalidade entre fracao molar, mola-
lidade e molaridade de um soluto. Porisso, o potencial quimico de um soluto de uma solucao diluida
pode ser expresso por qualquer das equagoes seguintes, nas quais se suprimiu o subscrito (2):

p=pd+ RTInx (4.93)
p=po+ RTInm (4.94)
p=pl+ RTIn¢ (4.95)

As constantes p, 113, p? sdo quantidades distintas e representam o potencial quimico do soluto
em estados-padrao diversos que sao definidos fazendo, respectivamente, x=1, m=1, c= 1.

Assim, na equacao (4.93) o estado-padrao do soluto é o soluto puro (x=1), obedecendo a Lei de
Henry. Mas na equacao (4.94) o estado-padrao € o soluto molalidade unitaria (m=1), obedecendo
a Lei de Henry, enquanto na equacao (4.95) é o soluto de molaridade unitaria (¢=1) obedecendo
a Lei de Henry.

Em concentracoes mais elevadas, o soluto ja nao segue a Lei de Henry, sendo necessario in-
troduzir, nas equacoes anteriores, coeficientes de correcao, ou seja, coeficientes de atividade que
medem o desvio do soluto em relacao a Lei de Henry:

p=pd+ RTInyx (4.96)
=+ RTIny,m (4.97)
p=pl+RTIny.c (4.98)

E evidente que, numa dada solucao, os trés coeficientes de atividade tém valores distintos, mas
se aproximam todos da unidade a medida que a solucdo se dilui. Em conclusao, as trés dltimas equa-
coes definem trés formas de atividade, correspondentes as trés varidveis de concentracao (fracao
molar, molalidade e molaridade).

aX = YXX am = Ymm a( = ,YCC
Em geral, é desnecessario o uso de nota¢oes diferentes, pois quando se escreve
p=p"+RTInym

a presenca da molalidade (m) na equacio estd indicando que p=pjey=17,.
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4.20 - PROBLEMAS PROPOSTOS

4.1) Benzeno e tolueno formam solucoes praticamente ideais. Na temperatura de 30 °C, suas pres-
soes de vapor sao, respectivamente, 15759 e 4893 Pa. Qual ¢ a pressao total de vapor sobre a solucao
formada com 0,1 kg de cada liquido? Qual é a porcentagem molar de benzeno no vapor da solu¢ao?

4.2) A 50 °C, as pressoes de vapor do CCl, e do SiCl, sao 42263 e 79993 Pa respectivamente. Calcule
a fracdo molar do CCl, em uma mistura de ambos os liquidos que ferve a 50 °C, sob pressao de 53329 Pa,
admitindo comportamento ideal.

4.3) Os liquidos A e B formam solug¢des ideais. As pressoes de vapor dos liquidos puros sio 39997
e 13332 Pa, respectivamente, a 50 °C. O vapor que esta em equilibrio com uma certa solucao de
A e B contém 50 mol % de A nesta temperatura. Calcule a composi¢ao da solucdo liquida e a sua
pressao total de vapor.

4.4) Uma mistura que consiste em 2 méis de benzeno e 3 méis de tolueno tem pressao de vapor
de 37330 Pa a uma certa temperatura. Se 1 mol de benzeno é adicionado a solu¢io, a pressao de
vapor sobe para 39997 Pa. Calcule as pressoes de vapor de benzeno e do tolueno quando puros
nesta temperatura.

4.5) Considere duas solucoes dos liquidos A e B a uma certa temperatura. A primeira contém 1 mol
de A e 3 mois de B e a sua pressao de vapor total é 101325 Pa. A segunda contém 2 méis de A e 2
mois de B e sua pressao de vapor ¢ maior do que 101325 Pa, mas pode ser reduzida a 101325 Pa por
adicao de 6 mois de C, cuja pressao de vapor, enquanto puro, ¢ 81060 Pa, na mesma temperatura.
Calcule as pressoes de vapor de A e B puros nesta temperatura.

4.6) A 30 °C, uma solucao de hexano e heptano, em que a fracao molar do hexano vale 0,305, tem
uma pressao de vapor de 12666 Pa. A fracao molar de hexano na fase vapor é 0,555. Calcule as
pressoes de vapor do hexano e do heptano puros a 30 °C.

4.7) As temperaturas normais de ebulicio do benzeno e do tolueno sio, respectivamente, 80,1 °C
e 110,6 °C. Ambos os liquidos obedecem a regra de Trouton. Calcule a pressao de vapor de uma
solucdo liquida de benzeno e tolueno, a 120 °C, em que a fracao molar do benzeno é 0,68. Calcule
também a fracao molar do benzeno no vapor em equilibrio com esta solu¢ao. Compare os resultados
com os valores experimentais: 241153 Pa e 0,79.

4.8) Uma mistura de tolueno e benzeno contém 30 % em peso de tolueno. A 30 °C, a pressao de
vapor do tolueno puro é 4893 Pa, enquanto a do benzeno puro é 15759 Pa. Admitindo comporta-
mento ideal, calcule a pressao total desta solucao a 30 °C.

4.9) Admitindo comportamento ideal da solucao, calcule AG, AH e AS de mistura de 0,25 mol de
benzeno com 0,50 mol de tolueno a 30 °C.

4.10) Calcule o trabalho minimo para “desmisturar” o ar, isto é, para obter 0,8 m® de N, puro € 0,2 m* de
O, puro, cada um a 25 °C e 101325 Pa de pressio, a partir de 1 m® de ar nesta mesma temperatura
€ pressao.

4.11) Uma solucao bindria de cloroférmio (CHCI;) e 4gua pode ser considerada ideal. As pressoes de
vapor dos componentes puros sao, respectivamente, 42663 Pa e 6991 Pa, na temperatura de 39 °C.

a) Determine a pressao total de vapor de uma solucao formada por 0,2 kg de cloroférmio e 0,1 kg
de agua a 39 °C.

b) Qual a composicao do vapor em equilibrio com esta solucao liquida?

92 e LUIZPILLA « &



4.12) Considere uma solucao bindria ideal formada pelos componentes M e N. As pressoes de vapor
de M e N puros a 30 °C sdo, respectivamente, 26664 Pa e 79993 Pa.

a) Trace o diagrama pressao de vapor versus composicao para as pressoes parciais de M e N e
para a pressao total de vapor de solu¢oes bindrias desses dois componentes a 30 °C.

b) Qual a composicao da solucao em que PM = PN?
¢) Qual a composicao do vapor em equilibrio com a solu¢ao do item anterior?

4.13) A 60°C,apressao de vapor do etanol (CH;CH,OH) puro é 47023 Pa e a do metanol (CH;OH) puro
¢ 83326 Pa. Uma mistura dos dois liquidos, que pode ser considerada ideal, contém 50 % em peso de cada
um dos componentes. Qual é a composicao do vapor em equilibrio com essa solucao nesta temperatura?

4.14) Tolueno (M= 0,092 kg.mol™) e xileno (M= 0,106 kg.mol™") formam solucdes ideais. A 20°C,
as pressoes de vapor do tolueno e do xileno puros sdo, respectivamente, 2933 e 667 Pa.

a) Determine a pressao total de vapor de uma solucao formada por 0,1 kg de cada um dos
liquidos a 20 °C.

b) Qual a composicao do vapor em equilibrio com esta solucao liquida?

4.15) Acetona e éter formam solucoes nao ideais. A 30 °C, as pressoes de vapor dos liquidos puros
sao, respectivamente, 37330 Pa e 86659 Pa. A pressao total de vapor de uma solucao destes compo-
nentes, cuja fracao molar € 0,50, é 79993 Pa naquela temperatura e o coeficiente de atividade do
éter na solucao € 1,30. Calcule o valor de y para a acetona neste sistema.

4.16) Para uma solucao de acetona e metanol, a 57,2 °C e 101325 Pa, a fracao molar de acetona
na fase liquida € 0,40 e na fase vapor ¢ 0,516. Sabendo que a pressao de vapor da acetona pura é
104791 Pa e a do metanol puro é 73461 Pa, calcule a atividade e o coeficiente de atividade de cada
componente nesta solucao. Que tipo de desvio este sistema apresenta em relacao a idealidade?

4.17) Quando 1,046 x 107 kg de cadmio sdo dissolvidos em 0,02523 kg de mercurio, a pressao de
vapor do amalgama resultante € igual a 0,92 vezes aquela do mercirio puro. Determine a atividade
e o coeficiente de atividade do mercirio no amalgama, na temperatura da mistura, considerando
que a pressao de vapor do cadmio, nessas condi¢oes, ¢ muito pequena frente a do mercurio.

4.18) A Tabela 4.1 apresenta os coeficientes de atividade do ferro e do niquel, em funcao da com-
posicao, em solucoes liquidas binarias destes elementos, a 2040 °C.

TABELA 4.1 — COEFICIENTES DE ATIVIDADE DO FERRO E DO NIQUEL

Xni 0,00 0,05 0,10 0,20 0,40 0,60 0,80 0,90 0,95 1,0
Yre 1,00 1,00 1,00 1,00 0,98 0,87 0,65 0,50 0,45 0,43
Yni 0,65 0,65 0,66 0,70 0,79 0,87 0,97 0,99 1,0 1,0

Sabendo que a 2040 °C a pressao de vapor do niquel puro é 1360 Pa e a pressao de vapor do
ferro puro é 1307 Pa:

a) trace o diagrama de pressoes parciais de vapor versus composicao para este sistema a 2040°C.
Qual o tipo de desvio apresentado por este sistema em relacao a Lei de Raoult?

b) determine graficamente as constantes de Henry para o ferro e o niquel;

c) determine a atividade do ferro e do niquel na mistura formada por 50 méis de cada metal
a 2040 °C.

g « FiSICO-QUIMICAIl « 93



4.19) A Tabela 4.2 fornece os dados do equilibrio liquido-vapor para o sistema formado por tetra-
cloreto de carbono (CCl,) e acetonitrila (CH;CN) a 45 °C.

TABELA 4.2 — SISTEMA CCl,-CH,CN

P(Pa) | 27763 | 33032 | 44786 | 48636 | 49244 | 49447 | 48332 | 41948 | 34552
Xeal, 0,000 0,035 0,191 0,375 0,479 0,605 0,807 0,961 1,000
Ko, 0,000 0,180 0,460 0,543 0,568 0,594 0,647 0,800 1,000

a) Trace um diagrama que mostre as curvas de pressao parcial de vapor de ambos os
componentes para esse sistema, em um diagrama P versus composicao do liquido.

b) Qual o tipo de desvio que esse sistema apresenta em relacao a idealidade? Justifique esse
desvio com base na natureza quimica das duas substancias.

c) Determine os coeficientes de atividade (y) de ambos os componentes em uma solucao que
contém 55 mol % de CCl, .

4.20) A Tabela 4.3 apresenta as pressoes parciais de vapor exercidas pelo componente A, em uma
série de solucoes liquidas bindrias dos componentes A e B, a 85 °C.

TABELA 4.3 — PRESSOES DE VAPOR

Xy 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0
P,(Pa) | 20265 | 40530 | 69795 | 99060 | 134457 | 182385 | 293842 | 379969 | 445830 | 506625

a) Trace a curva de pressoes parciais de vapor em funcao da composicao para este componente, a
85 °C. Qual o tipo de desvio apresentado pelo sistema de liquidos A — B em rela¢ao a Lei de Raoult?

b) Determine graficamente a constante de Henry para o componente A.

¢) Determine a atividade e o coeficiente de atividade do componente A na mistura formada
por 6,5 méis de A e 3,5 méis de B, a 85 °C.

4.21) A Tabela 4.4 apresenta as pressoes parciais de vapor de cloroférmio e de acetona, em funcao
da composicao de soluc¢oes liquidas bindrias destas substancias a 35 °C.

TABELA 4.4 — PRESSOES DE VAPOR DO SISTEMA CLOROFORMIO-ACETONA

Xeral 0,00 0,20 0,40 0,60 0,80 1,00
P.orotormio (P2) 0 4666 10932 18932 929198 39063
P, (P2) 46263 35997 94665 13599 4933 0

a) Trace o diagrama de pressoes parciais de vapor versus composicao para este sistema a 35 °C.
Qual o tipo de desvio apresentado por este sistema em relacao a Lei de Raoult?

b) Determine graficamente as constantes de Henry do cloroférmio e da acetona.

¢) Determine a atividade e o coeficiente de atividade do cloroférmio e da acetona na solucao
formada por 40 méis de cloroférmio e 60 méis de acetona a 35 °C.
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4.22) Uma certa solucao real dos componentes A e B tem seu ponto normal de ebuli¢ao a 60 °C. Os
coeficientes de atividade vy, e yg valem, respectivamente, 1,3 e 1,6. A atividade de A € 0,6 e a pressao
de vapor do liquido A puro é 53329 Pa nesta temperatura. Calcule:

a) a fracao molar de A no vapor que esta em equilibrio com esta solucao liquida;
b) o valor da pressao de vapor do liquido B puro na mesma temperatura.

4.23) A 20 °C, os volumes molares parciais da dgua e do etanol, em uma solucao de ambos os com-
ponentes em que X, = 0,4 sdo, respectivamente, 0,017 e 0,057 m®.mol™". Calcule o volume total
de uma solucao obtida por mistura de 2 mois de dgua com suficiente etanol para dar X, = 0,4.

RESPOSTAS

4.1) 10761 Pa; 79 %
4.2) 0,7067
4.3) x, = 0,25; 19998 Pa
4.4) P® = 53332 Pa; P;® = 26662 Pa
4.5) P,® =192508 Pa; P,® = 70931 Pa
4.6) Pj,. =23049 Pa; P, = 8109 Pa
4.7) 235028 Pa; 0,82
4.8) 12868 Pa
4.9) AG=-1202,5]; AH=0; AS=3,97 ] K!
4.10) 50707 J
4.11) a) 15195,6 Pa;
b) CHCI; = 64 %
4.12) b) xy=0,25; x,,=0,75
c) ¥’ y=0,50; x’,,=0,50
4.13) x,,,=0,72
4.14) 1879 Pa; x’,,= 0,846
4.15) 1,27
4.16) v, = 1,25; a, = 0,50; v, = 1,11; @y, = 0,67; positivo
4.17) a, = 0,92; v,,= 0,958
4.18) a) negativo;
b) kg, =670 Pa; ky, = 880 Pa;
c) ap=0,474; ay;= 0,412
4.19) b) positivo;
) Yeas = 1,526; Yarr,en = 1,681
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4.20) a) negativo;
b) k,= 23000 Pa
c) a,=0,468;y,=0,720
4.21) a) negativo;
b) kg = 22500 Pa; k,.. = 23000 Pa
€) Vacer = 0,888; 2,..=0,533; voor = 0,699; 2y, = 0,280
4.22) a) x’, = 0,316
b) P,® = 80240 Pa
4.23) 0,11 m?
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Propriedades coligativas Capitulo 5
das solugdes nao-eletroliticas

5.1 - GENERALIDADES

Propriedades coligativas de um sistema sao propriedades relacionadas apenas com o nimero
relativo de moléculas (concentracoes) dos componentes, mas independente da natureza deles.
Assim, a pressao parcial de um componente de uma mistura de gases ideais ¢ uma propriedade
coligativa, pois

n;
P =xP= s P

7

nao havendo nesta equacao nenhuma variavel vinculada a natureza quimica do componente.

As propriedades coligativas das solucoes sao: o abaixamento da pressao de vapor; a elevacao
da temperatura de ebulicao; o abaixamento da temperatura de congelacao e a pressao osmaética.
Essas propriedades estao inter-relacionadas e sao, as vezes, denominadas genericamente de pro-
priedades osmoéticas.

Sé serao consideradas neste capitulo solucoes que sao simultaneamente:
a) diluidas;

b) de solutos nao-eletroliticos e nao-volateis.

5.2 — ABAIXAMENTO DA PRESSAO DE VAPOR

Numa solucao diluida, o solvente obedece a Lei de Raoult e a sua pressao parcial de vapor é
dada por

P, =xP°® (4.81)

Se o soluto nao for volatil, ou se a sua pressao parcial de vapor nao precisar ser considerada por
ser muito pequena em relacao a do solvente, a pressao total de vapor, P= P, + P, reduz-se a pressao
de vapor exercida pelo solvente:

P=P =xP® (5.1)

Como ¥, é sempre menor que a unidade, P, < P,%, isto &, a pressdo de vapor do solvente é abaixada
pela adi¢do de um soluto ndo-voldtil (Figura 5.1).
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T = constante

oy
P=P <P

X, —»
Figura 5.1 — Abaixamento da pressao de vapor de um solvente provocada pela adicao de um soluto nao-volatil

Esta depressao ¢é a diferenca
AP=P°®-P
AP=P®— x,P®=P°%(1-x) = P®x

Portanto, o abaixamento da presséo de vapor do solvente, produzido pela adicdo de um soluto néo-voldtil,
é proporcional a fracdo molar do soluto, numa dada temperatura:

AP=P2®x, (5.2)

Como P,® aumenta com a temperatura, o mesmo deve verificar-se com AP, numa solucdo de
concentracao invariavel. Entretanto, o abaixamento relativo da pressdo de vapor é igual a fracao molar do
soluto e independente da temperatura:

AP_R-R (5.3)
= =X .
Pe Pe 2

As equacoes (5.2) e (5.3) podem ser consideradas como expressoes particulares da Lei de Raoult,
aplicadas a solucoes diluidas de soluto nao-volatil. Elas mostram que o abaixamento da pressao de
vapor s6 depende da fracao molar do soluto e nao de sua natureza; trata-se, pois, de propriedade
coligativa. A Tabela 5.1 d4 o resultado de uma verificacao experimental da equacao (5.2).
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TABELA 5.1 — ABAIXAMENTO DA PRESSAO DE VAPOR EM SOLUCOES AQUOSAS DE MANITOL A 20 °C

manitol manitol P$- P, (mmHg)

(g/kg H,0) (mol/kg H,O) Observado Calculado
17,930 0,0984 0,0307 0,0311
36,004 0,1977 0,0614 0,0622
71,917 0,3945 0,1227 0,1239
108,243 0,5944 0,1860 0,1858
126,283 0,6934 0,2162 0,2164
162,332 0,8913 0,2791 0,2775
180,451 0,9908 0,3096 0,3076

5.3 — DETERMINAGAO DA MASSA MOLAR DE SOLUTOS POR TONOMETRIA

A medida da pressao de vapor (tonometria) permite determinar a massa molar de solutos nao-
-volateis fazendo uso da relacao (5.3), que pode ser escrita:

P1® -h_ (5.4)
P? 7y + 1y '
De onde se obtém
P°-P
ny =m
A
M, M, P®-P,
M? Ml 1)1
i = MMR 55
°o— T /o .
M, (P?-P)

A massa molar, M,, do solvente é conhecida, assim como a composicao da solucao (M,/M,).
A determinacao da pressao de vapor do solvente e da solu¢ao, na mesma temperatura, dd a massa
molar, M,, do soluto.

Devido ao pequeno abaixamento da pressao de vapor numa solucao diluida e as dificuldades
de sua determinacao, o processo nao é geralmente empregado, ainda que se possam obter bons
resultados mediante dispositivos experimentais adequados.

5.4 - DESLOCAMENTO DOS PONTOS FIXOS DO SOLVENTE

O abaixamento da pressao de vapor do solvente, provocado pela adicao de soluto nao-volatil,
determina a elevacao da temperatura de ebulicao e o abaixamento da temperatura de congelacao
(ou de solidificacao) do solvente.

O diagrama P(7) da Figura 5.2 é bastante elucidativo a este respeito. A curva OA € a curva de
pressao de vapor do solvente puro, cuja temperatura normal de ebulicao é 7, sob a pressao de uma
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atmosfera. A adicao do soluto rebaixa essa curva para a posicao O’A’, que € a curva de pressao de
vapor da solucao. O resultado é que a pressao e vapor s6 atinge 1 atm na temperatura 7 superior
a T,. A diferenca

AT,=T-T,
é a elevacao do ponto de ebulicao.

Na outra extremidade das curvas OA e O’A’, encontram-se os pontos triplos do solvente e da
solucao. A curva de fusao, O’°C’, da solucao encontra-se deslocada paralelamente a curva de fusao,
OC, do solvente. Sob a pressao de 1 atm a temperatura de congelacao do solvente é 7;, enquanto
a dasolucao é T. A diferenca

AT=T,-T
é a depressao da temperatura de congelacao.

Note-se que a temperatura de congelacao de uma solucao de dada composicao é a temperatura
em que se forma o primeiro cristal de solvente sélido. Dai por diante, a crescente separacao do
s6lido deixa a solucao cada vez mais concentrada e a temperatura de equilibrio entre a solucao e
o solvente solido vai diminuindo segundo uma curva de congelacao.

Igualmente ilustrativo é o diagrama da Figura 5.3, que registra a variacao do potencial quimico
das fases solido, liquido e vapor do solvente puro com a temperatura. A adicao de soluto deprime
o potencial quimico do solvente na solucao resultante. Segundo a equacao (4.88), o potencial
quimico do solvente na solucao é

i =ps+ RTIn x,
onde
< p?

Por isso, s6 a uma temperatura mais elevada o potencial quimico do solvente na soluc¢ao iguala-
se ao do vapor sob a pressao de 1 atm:

AT.=T-T,

Na outra extremidade, sob a mesma pressao de 1 atm, a igualdade de potencial quimico entre
o solvente na solucao e o solvente sélido s6 se verifica a uma temperatura inferior a de congelacao
do solvente puro:

AT=T,-T
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1 atm /
T T, T, T
Figura 5.2 — Abaixamento da pressao de vapor e deslocamento dos pontos fixos do solvente
u
P=1atm
solido
\
L
<,
’Ooﬁ

T T, T, T

Figura 5.3 — Abaixamento do potencial quimico e deslocamento dos pontos fixos do solvente
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5.5 ELEVAGAO DO PONTO DE EBULIGAO

Ainfluéncia da temperatura sobre a distribuicao de um componente entre uma solucao liguida
ideal e a solucao gasosaideal (vapor), em equilibrio entre si, ¢ dada pela equacao

[aln(x;/xi)] : AH,

or | =~ RI?

(5.6)

Numa solucao diluida de soluto nao-volatil, o solvente obedece a Lei de Raoult e a equacao
(5.6) pode ser aplicada ao solvente. Além disso, como o soluto nao ¢ volatil, o vapor é constituido
do solvente puro, de sorte que x’ = 1. Tem-se entao:

laln(l/xl):| _AH,

or | = RI*

dlnx, | AH,

onde AH, é o calor de vaporizacdo do solvente.

Note-se que, no caso de a pressao constante Pser igual a 1 atm, a temperatura 7"de equilibrio
entre as duas fases sera a temperatura normal de ebulicao da solucao sob esta pressao.

Fazendo agora a integracio da equacio (5.7), para o que se admite que AH, nio varia com a
temperatura:

Tendo-se o solvente puro, x, =1 e T= T

Inl= ”i+c

Subtraindo desta equacao a anterior,

1 AH,(1 1
In—="—2 ———
X R \T, T

l _ Hz/ ’11 Y(D
Entretanto, n = R TT, (5.8)
X. X2
Inx, =In(l-x,)=-x, - — -2 ..
1 ( 2) 27 3

E como x, € muito pequeno numa solucao diluida,
Inx ~—x (5.9)

Também por ser diluida a solucao, sao muito préximas as temperaturas de ebulicao da solucao
e do solvente puro, podendo escrever-se 77,= 15 . A equacao (5.8) da, entao:
AH, AT,
Xy = ;
TR T

(5.10)
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ou
RT?
AT 0

(:TFL/XQ (5.11)

Esta equacao mostra que a adicao de um soluto nao-volatil ao solvente produz uma elevacao A7,
na sua temperatura de ebulicao, que s6 depende da fracao molar do soluto e nao de sua natureza,
pois AH, e T, sdo constantes do solvente. Isso significa que a elevacdo do ponto de ebulicao é uma
propriedade coligativa.

Concentracoes de solutos em solucoes diluidas sao mais convenientemente expressas sob forma
de molalidade. Entao, tendo em vista que, numa solucao diluida,

n,  ny M,M,

Xy = = ==
: n+n, n  M,M, (5.12)
RT? M,M
AT =—0 21
* =AML MM, (5.18)

Lembrando que o nimero de méis de soluto por kg de solvente ¢é igual a molalidade, podemos
escrever

RT*M
AT = #m
T TAIL (5.14)
Fazendo
RT M,
kit Uil NP ‘e
AT, . (5.15)

vé-se que K, é constante para um dado solvente, pois todas as grandezas que ai figuram sao constantes
proprias do solvente. A elevacao da temperatura de ebulicao serd dada, entao, por:

AT, = Km (5.16)

Esta é a Lei de Raoult para a elevacao do ponto de ebulicao: a elevagdo do ponto de ebulicdio de um
solvente, provocada pela adicdo de um soluto ndo-voldtil, é proporcional a molalidade do soluto, dependendo
a constante de proporcionalidade unicamente da natureza do solvente. A constante de proporcionalidade é
chamada constante ebulioscépica do solvente ou elevacao molal do ponto de ebulicao, pois K, = AT,
quando m= 1.

Verificacoes experimentais da equacao (5.16) mostram que a proporcionalidade entre AT, e a
molalidade s6 se verifica quando as solucoes sao muito diluidas. Igualmente, s6 nessas condicoes
se verifica boa concordancia entre o valor experimental de K,, dado por
_AT,

m

K

e o valor calculado segundo a equacao (5.15). Este resultado era esperado, dadas as simplificacoes
feitas na deducao da equacao (5.16), s6 possiveis para solugdes muito diluidas de solutos nao-volateis.

Assim, a Tabela 5.2 mostra que a constante ebulioscépica do acetato de etila varia sensivelmente
com a natureza do soluto. Por esse motivo, deve-se adotar como constante ebulioscépica de um solvente
o valor médio entre as diversas medidas feitas com solucoes diluidas de diferentes solutos.
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TABELA 5.2 — CONSTANTE EBULIOSE]C)PICA DO ACETATO DE ETILA
DETERMINADA COM A UTILIZACAO DE DIFERENTES SOLUTOS

Soluto K, (Kkg.mol™) Soluto K, (Kkg.mol™)
naftaleno 2,07 benzoato de fenila 2,06
canfora 2,02 dibenzoila 2,08
difenilamina 2,06 cianeto de mercurio 2,09

A Tabela 5.3 permite comparar valores experimentais de K, com os valores calculados pela
equacao (5.15).

TABELA 5.3 — CONSTANTES EBULIOSCOPICAS OBSERVADAS E CALCULADAS

Solvente Ponto de ebuli¢ao K, (observado) K, (calculado)
(°C) (K.kg.mol™) (K.kg.mol™)

agua 100,0 0,52 0,51
benzeno 80,1 2,57 2,61
alcool etilico 78,4 1,20 1,19
tetracloreto de carbono 76,8 5,0 5,02
alcool metilico 64,7 0,80 0,83
cloroférmio 61,2 3,88 3,85
acetona 56,5 1,72 1,73
éter etilico 34,6 2,11 2,16

5.6 — DETERMINAGAO DA MASSA MOLAR DE SOLUTOS PELA EBULIOMETRIA

A determinacao da diferenca A7, entre os pontos de ebulicao do solvente puro e da solucao
diluida, de composicao conhecida, permite determinar a massa molar do soluto nao-volatil, fazendo
uso da relagao (5.16), que pode ser escrita:

AT =K M, (5.17)
e e M(ZMI .
ou
_ M,
M, =K, T (5.18)
1 e

A pressao de vapor do soluto pode tornar-se consideravel na temperatura de ebulicao da solu-
¢ao e recomenda-se, por isso, que o ponto de ebulicao do soluto se encontre pelo menos 150 °C
acima do ponto de ebulicao do solvente para evitar o erro devido a presenca de soluto no vapor.

Um tipo de aparelho usado na ebuliometria (aparelho de Cottrell) é representado na Figura 5.4.
Como interessa determinar apenas a diferenca entre as temperaturas de ebulicao do solvente puro
e da solucao, usa-se um termoémetro diferencial graduado em 0,01 °C. A ligacao do aparelho com a
atmosfera € feita por meio de um condensador de refluxo, de modo a manter constante a concentracao
da solucao durante a ebuli¢ao. Note-se que o vapor que se desprende da solucao é, essencialmente,
vapor do solvente, que condensa na temperatura de ebulicao do solvente puro. Por isso o aparelho
deve ser construido de forma a permitir que o bulbo do termémetro seja borrifado simultaneamente
com porcoes da solucao e do vapor e nao pelo condensado do vapor exclusivamente.
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Figura 5.4 — Aparelho de Cottrell

5.7 — ABAIXAMENTO DO PONTO DE CONGELAGAO

Foi mostrado na secao 4.12 que a influéncia da temperatura sobre a distribuicao de um compo-
nente entre uma solucao liquida ideal e uma solucao sélida ideal, em equilibrio entre si, é expressa

pela equacao:
oln(x//x. AH
l “(xﬂ/”')] == (5.19)
p

oT RT?

Numa solucao diluida, de soluto nao-voldtil, o solvente obedece a Lei de Raoult e a equacao
(5.19) pode ser aplicada ao solvente. Além disso, a temperatura de congelacao de uma solucao
diluida, de dada composicao, é aquela em que se separa o primeiro cristal de solvente sé6lido, de

modo que x; = 1. Tem-se, entao, 3
(8 ln X ) _ AH/

oT Jp RT?

(5.20)

onde AH, é o calor de fusdo do solvente e a temperatura 7' de equilibrio entre liquido e s6lido é
a temperatura normal de congelacao da solucao, quando a pressao constante, P, ¢ igual a 1 atm.

A integracao da equacio (5.20) segue os mesmos passos da integracao da equacao (5.7):

AH, 1
Inx, =— 1 4

T

o
mie-—r b,
R T,
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X, R \T, T

AH, T —T

P —— R
1 R T1, (5.21)

Aqui, também, para uma solucao diluida,

Inx,=—x e TT,=T¢

resultando _
AH, AT,
Xy = R 72 (5.22)
ou
RT;
AT, =—=2
/ AH, Xa (5.23)

Esta equacao mostra que a adicao de um soluto nao-volatil ao solvente produz uma depressao
AT, da sua temperatura de congelacao que s6 depende da fracao molar do soluto e nao de sua
natureza, comprovando que AT, € uma propriedade coligativa.

Para exprimir AT;em funcao da molalidade, considere-se novamente que, numa solucao diluida
Ny ny M,M,

Xy = = —
: n+tn, n  M,M, (5.12)
e, assim, a equagao (5.23) passa a B
= BT My
AH, M,M, (5.24)
Mas a quantidade
RTM,
—_— = K
i, K (5.25)

é uma constante que s6 depende da natureza do solvente. O outro fator ¢ a molalidade e a equacao
(5.24) se reduz a

AT)=Km (5.26)

Esta é a Lei de Raoult para o abaixamento do ponto de congelacao: a depressao do ponto de congelagéo
de wm solvente, provocada pela adicdo de wm soluto nao-volatil, é proporcional a molalidade do soluto, dependendo
a constante de proporcionalidade apenas da natureza do solvente. Essa é a constante crioscopica do solvente
ou depressao molal do ponto de congelacao, assim chamada porque K;= AT,quando m= 1.

Em geral, estas previsoes sao confirmadas pela experiéncia, na medida em que se aplicam a so-
lu¢oes muito diluidas, pois s6 para estas solugoes sao validas as equacoes deduzidas. Assim, segundo
mostra a Tabela 5.4, a constante crioscopica da dgua, determinada experimentalmente pela razao

kAT
m
diminui sensivelmente quando aumenta a concentracao do soluto (ureia). Contudo, extrapolando
esta razao para grandes diluicoes, encontra-se um valor concordante com o teérico, obtido pela
equacao (5.26). A Tabela 5.5 da a constante crioscopica de diversos solventes.

106 o LUIZPILLA « &



TABELA 5.4 —- ABAIXAMENTO DO PONTO DE CONGELACAO EM SOLUCOES DE UREIA EM AGUA

m (mol.kg™) AT, (°C) K, = AT, /m (Kkg.mol™")
0,000538 0,001002 1,862
0,004235 0,007846 1,851
0,007645 0,01413 1,849
0,012918 0,02393 1,850
0,01887 0,03496 1,853
0,03084 0,05696 1,848
0,04248 0,07850 1,848

TABELA 5.5 — CONSTANTES CRIOSCOPICAS DE DIVERSOS SOLVENTES

Solvente T, (°C) K, (Kkg.mol")
canfora 178,4 37,7
naftaleno 80,2 6,9
fenol 492 7,27
4cido acético 16,7 3,9
bromoférmio 7,8 14,4
ciclo-hexano 6,5 20,0
benzeno 5,5 5,12
agua 0,00 1,86

5.8 — DETERMINAGAO DA MASSA MOLAR DE SOLUTOS POR CRIOMETRIA

A determinacao da diferenca AT} entre os pontos de congelacao do solvente puro e da solugao
diluida, de composicao conhecida, permite determinar a massa molar do soluto nao-volatil, fazendo
uso da relacao (5.26), que pode ser escrita:

AT, =K M, 7
VY M2M1 (52 )
ou
_ M.
(5.28)

M, :K},—Q
B ’ MlATf

O abaixamento do ponto de congelaciao pode ser determinado com maior exatidao que a
elevacao do ponto de ebulicdo e, por isso, a criometria é preferida na determina¢ao de massas mo-
lares de solutos. O processo ¢ conhecido como método de Beckmann (Figura 5.5). Um recipiente
contendo o solvente puro e depois a solucao resultante da adicao do soluto é imerso num banho
cuja temperatura deve estar alguns graus abaixo da esperada temperatura de congelacao da solucao.
Acompanha-se a queda de temperatura da solucao, agitando continuamente o liquido para evitar
a separacao do solvente sélido nas paredes do tubo. O ponto de congelacao é caracterizado pela
formacao de particulas s6lidas ou pela descontinuidade na curva de resfriamento. A temperatura é
determinada por um termoémetro diferencial (termoémetro de Beckmann), cuja escala, expandida
ao centésimo de grau, pode ser ajustada a regiao correspondente a temperatura de congelacao.
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Figura 5.5 — Aparelho de Beckmann

5.9 -APRESSAO OSMOTICA

Uma importante propriedade coligativa das solu¢oes, relacionada com aquelas ja estudadas,
¢é a pressao osmoética. Chama-se osmose a passagem espontinea de solvente, seja do solvente puro
para uma solucao, seja de uma solucao diluida para uma concentrada, quando as duas fases li-
quidas estao separadas por uma membrana semipermeavel. Membrana semipermeavel é aquela
que permite apenas a passagem do solvente mas nao do soluto. Membranas animais, membranas
de proteina, de celofane e de ferrocianeto de cobre sao semipermedveis em relacao a dgua. Uma
folha de palddio é semipermeavel ao hidrogénio, mas nao a outros gases, e isso permite observar
a osmose entre fases gasosas.

Um dispositivo simples, como o mostrado na Figura 5.6, permite observar o fenémeno da osmose.
A boca de um funil invertido, liga-se uma membrana animal (bexiga de porco, por exemplo).
Enche-se parcialmente o funil com uma solucao de a¢tiicar e mergulha-se num recipiente contendo
agua. O nivel da solucao se eleva devido a penetracao do solvente, até que a pressao hidrostatica
gerada provoca a saida da agua pela membrana, com a mesma velocidade com que ela penetra na
solucdo. Essa pressao é chamada pressao osmética da solucao e um dispositivo, como o da Figura
5.7, permite dar a esta propriedade uma defini¢cao mais adequada.

Solvente e solucao, separados por uma membrana semipermedvel, M, estao sujeitos a mesma
pressao externa, P, (pressao atmosférica). Entretanto, para impedir a osmose, isto €, a passagem do
solvente para a solucao, é preciso aplicar a esta Gltima uma pressao excedente, 7, que é a pressao
osmotica da solucao. Sé se estabelece o equilibrio quando a pressao sobre a solucao for

P=PF+m

Define-se, entao, pressao osmética de uma solucao como a pressdo excedente que se deve aplicar a
mesma para impedir a passagem do solvente, quando separada deste por uma membrana semipermedvel.
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Figura 5.6 — Observacdo da pressao osmética
P=P,+m
P
— M
solvente solucao

Figura 5.7 — Principio da determinacio da pressao osmética

5.10 - MEDIDA DA PRESSAO OSMOTICA

Devido a importancia da osmose para a fisiologia vegetal (e animal), foram os botanicos os pri-
meiros a realizarem medidas da pressao osmética. Entretanto, as membranas animais estao longe
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de satisfazer as condicoes de semipermeabilidade e moléculas do soluto passam para o solvente.
Depois que Traube (1864) demonstrou a semipermeabilidade do precipitado de ferrocianeto de
cobre, Pfeffer (1877) construiu, pela primeira vez, uma célula semipermeavel eficaz para a medida
da pressao osmoética. Em primeiro lugar, Pfeffer deu a pelicula de ferrocianeto de cobre a necessaria
resisténcia mecanica, provocando a formacao do precipitado no interior das paredes porosas de
um vaso de grés, pelo contato das solu¢oes de sulfato de cobre e de ferrocianeto de potdssio, que
difundem em sentidos opostos através das paredes:

2 Cu?* + Fe(CN){ = Cuy[Fe(CN),]

Em segundo lugar, adaptou a célula um manoémetro fechado, de mercurio, de modo a medir a
pressao osmotica da solucao posta no interior da célula, sem diluicao apreciavel.

Grandes progressos na medida da pressao osmética foram obtidos pelo Conde de Berkeley e
por Hartley (1906-09), por Morse e Frazer com seus colaboradores (1901-23), que conseguiram
medir pressoes osmaticas até 270 atm. No aparelho de Berkeley e Hartley (Figura 5.8), uma pressao
externa suficiente para equilibrar a pressao osmética € aplicada a solucao e medida num mandmetro
A. A célula semipermedvel, M, contém o solvente e esta ligada a um capilar graduado C. O nivel de
solvente nesse capilar se mantém constante quando atingido o equilibrio de pressoes.

P=P,+m

| ((‘ ‘—k\ \ olu;O , \7 \\\

—
) @M{@’:&&.&‘i“

D

éé!
J

L RPN XZ I

Figura 5.8 — Aparelho de Berkeley e Hartley

A Tabela 5.6 dd os valores de pressao osmética de solucoes aquosas de sacarose a diversas con-
centracoes e temperaturas, baseados nas medidas de Berkeley e Hartley, Morse e Frazer.
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TABELA 5.6 — PRESSOES OSMOTICAS DE SOLUCOES DE SACAROSE

. Pressao osmoética (bar)
Molalidade

0°C 20 °C 40 °C 60 °C 80 °C
0,100 2,49 2,62 2,69 2,76 —
0,200 4,78 5,13 5,23 5,51 —
0,300 7,18 7,71 7,94 8,25 —
0,400 9,56 10,27 10,74 11,01 —
0,500 12,05 12,92 13,53 13,85 —
0,600 14,57 15,59 16,36 16,76 —
0,700 17,11 18,37 19,18 19,65 —
0,800 19,73 21,18 22,08 22,62 23,36
0,900 22,41 24,03 25,06 25,60 26,26
1,000 25,15 26,99 28,06 28,74 28,36

As membranas das células vegetais e animais sao permeaveis a dgua e a alguns dos solutos que
ocorrem nos fluidos celulares. Se o fluido externo a célula for mais rico naqueles solutos que nao
atravessam as membranas, a célula perde liquido por osmose e o citoplasma encolhe. Diz-se que
o fluido externo é hipertonico em relacao a célula e que esta sofre plasmolise. Em caso contrdrio o
fluido externo é hipoténico (mais diluido) e liquido penetra na célula a ponto de romper a membra-
na. Quando este Gltimo caso se verifica com os glébulos vermelhos, hd perda de hemoglobina que
tinge o liquido. Dé-se a este fendmeno o nome de hemdlise. A pressao osmética do soro sangtiineo
normal € de 7,65 atm a 37 °C e a hemolise se verifica quando esta pressao cai a metade deste valor.
Liquidos para nutricao endovenosa e injecoes devem ser isotonicos com o sangue. Uma solucao de
NaCl a 0,9 % é isotonica com o sangue.

Medidas comparativas da pressao osmoética foram realizadas utilizando células vegetais (De
Vries, 1994) ou glébulos do sangue (Hamburger, 1886). Preparando solucoes de certo soluto e
observando no microscopio o efeito produzido sobre células de determinada espécie vegetal, é
possivel determinar a concentracao da solucao que deixa de produzir plasmolise. Essa solucao é€,
entao, isosmotica ou isotonica com o suco celular. Operando da mesma maneira com diferentes
solutos e com o mesmo tipo de célula vegetal, é possivel preparar uma série de solucoes de diferen-
tes solutos, que sao isotonicas entre si € que tém, portanto, a mesma pressao osmotica. Os estudos
feitos por De Vries levaram a importante conclusao que solucoes isotonicas sao equimoleculares, isto
¢é, possuem a mesma molaridade.

5.11 - ACAUSA DA SEMIPERMEABILIDADE

Inicialmente cabe perguntar se membranas de diferente natureza, porém todas rigorosamente
permeaveis apenas ao solvente, dariam diferentes valores para a pressao osmética de uma solugao.
Pode-se demonstrar que, se este fosse o caso, seria possivel construir um perpetuum mobile de segunda
espécie, mediante um dispositivo no qual a solucao é separada do solvente por diferentes membra-
nas semipermedveis numa e noutra extremidade do recipiente.

Diferentes valores da pressao osmoética de uma solucao podem ser encontrados com diferentes
membranas, porque nao existe uma membrana semipermeavel perfeita, sendo diverso o grau de
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semipermeabilidade de diferentes membranas. Ainda hoje, a membrana de ferrocianeto de cobre
€ a que mais se aproxima das condicoes ideais de semipermeabilidade.

Quanto ao mecanismo da semipermeabilidade, diversas tentativas foram feitas para explica-lo,
mas o problema nao pode ser considerado resolvido.

Traube (1867) admitia que a membrana semipermedvel atua como uma rede ou peneira, re-
tendo as moléculas maiores e permitindo a passagem das moléculas menores. Tal hipétese pode
justificar, até certo ponto, o processo da didlise, porque as particulas coloidais sao de fato muito
maiores que as moléculas do solvente, mas é duvidoso que possa explicar satisfatoriamente o com-
portamento das membranas semipermedveis. Verificou-se, por exemplo, que os poros de certas
membranas sao muito maiores que as moléculas do soluto que, entretanto, nao passam por elas.

Uma interpretacao muito mais aceita é a de Hermite (1855), segundo a qual a semipermeabi-
lidade é atribuida a solubilidade do solvente na membrana, estabelecendo-se entre as duas fases
uma continuidade para o solvente, mas nao para o soluto. Uma ilustracao da teoria pode ser feita
vertendo-se, num vaso, cloroférmio, agua e éter, de modo a formar trés camadas nesta ordem (Figura
5.9). O éter, que é parcialmente solivel na agua, é capaz de passar para o cloroférmio, mas este,
sendo insoltivel na dgua, nao passa no sentido oposto. A camada de dgua atua, assim, como uma
membrana semipermeavel, permitindo a passagem do éter mas nao do cloroférmio, porque o éter
é solivel na dgua mas nao o cloroférmio. Uma outra experiéncia que se deve a Nernst consiste em
usar um dispositivo semelhante ao da Figura 5.6, com uma membrana animal impregnada de agua.
O tubo contendo uma mistura de éter e benzeno é mergulhado no éter verificando-se a ascensao
do liquido no tubo, o que indica a penetracao do éter. A membrana imida permite a penetracao
do éter, que é soluvel na dgua contida nos seus poros, mas o benzeno, sendo insoltivel na dgua, nao
pode passar na direcao oposta.

éter

agua

——>»  cloroférmio

Figura 5.9 — Experiéncia para explicar a semipermeabilidade

Entretanto, nao se pode compreender bem o que seja solubilidade do solvente numa membra-
na como a do ferrocianeto de cobre, que consiste num arranjo de particulas cristalinas. Admite-se,
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por isso, que a solubilidade seletiva se deve entender como solubilidade superficial, ou adsor¢do
do solvente pela membrana, enquanto as moléculas do soluto sao repelidas pela membrana
(adsorc¢ao negativa).

Outra sugestao foi feita por Callendar (1908), em correlacao com a teoria da osmose. O material
semipermedvel seria constituido de grande ntimero de finos capilares que nao sao molhados pelo
liquido, mas através dos quais moléculas de vapor poderiam difundir. Assim, quando solvente e
solucdo sao separados por uma membrana semipermedvel, o solvente destilaria através dos capila-
res da fase que tem maior pressao de vapor (solvente) para a fase que tem menor pressao de vapor
(solucao). Esta hipétese, contudo, nao explica o diferente comportamento de uma membrana em
relacao a solventes diferentes. Assim, o ferrocianeto de cobre é semipermeavel quando o solvente é
a dgua, mas para solventes nao-aquosos, outras membranas devem ser usadas, como, por exemplo,
borracha vulcanizada para piridina e acetona. Se a membrana semipermeavel atuasse apenas como
uma estrutura de capilares secos, tal resultado nao seria de se esperar. Ao contrario, o comporta-
mento especifico da membrana parece confirmar a teoria da adsorcao seletiva, pois enquanto a
piridina molha a borracha, a 4gua molha o ferrocianeto.

5.12 - ANALOGIA ENTRE AS SOLUGOES DILUIDAS E OS GASES IDEAIS. EQUAGAO DE VAN'T HOFF

Examinando as medidas da pressao osmotica realizadas por Pfeffer com solucoes de sacarose a
diversas concentracdes e temperaturas, van’t Hoff (1887) verificou uma curiosa semelhanca entre a
pressao osmotica das solucoes diluidas e a pressao dos gases ideais no que se refere a sua dependéncia
com as demais variaveis de estado.

Por um lado, as medidas mostram que, numa mesma temperatura, a pressao osmaotica é pro-
porcional & concentracao molecular, ou molaridade do soluto, isto €,

T
- = constante
cJr

Por outro lado, verifica-se que a pressao osmética de uma solucao de dada concentragao é
proporcional a temperatura absoluta:
T
7] = constante

A combinacao destas duas equacoes da

n=keT
onde k é uma constante de proporcionalidade.
Sendo ¢=mn,/V,
nV=nkT (5.29)

O valor da constante k pode ser obtido de qualquer das medidas de pressao osmotica. Pfeffer en-
controu, para uma solucdo de sacarose a 1 %, uma pressao osmética de 0,664 atm a 6,8 °C ou 280 K.
O volume da solucao que contém 1 g de sacarose é 100,6 mL nessa temperatura. Sendo a massa
molar da sacarose 342 g.mol™,

TV 0,664x1,013x10° x100,6x10™°
ny T 1/342 x 280

k:

=8,26 J.mol 'K
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valor este muito préximo da constante R = 8,314 J.mol' K™ dos gases ideais. Por isso, a equacao
(5.29) pode ser escrita, com suficiente aproximacao:

nV=nRT (5.30)
ou
n=cRT (5.31)

E evidente a semelhanca entre esta equacao, chamada equacao de van’t Hoff, e a equacao dos
gases ideais, PV= nRT, bastando substituir a pressao gasosa pela pressao osmotica, o volume do gas
pelo volume da solucao e o nimero de mois do gas pelo numero de méis do soluto. Van’t Hoff resu-
miu este resultado de maneira muito expressiva: a pressdo osmotica de uma solugdo é a presséo que o soluto
exerceria no estado gasoso, ocupando o mesmo volume da solugdo e na mesma temperatura.

Note-se, contudo, que assim como a equacao PV=nRT s6 € valida para gases muito rarefeitos, a equagao
de van’t Hoff (5.30) s6 se aplica a solucoes muito diluidas. Desta equacao se conclui ainda que a pressao
osmotica € uma propriedade coligativa das solucoes diluidas, pois o seu valor s6 depende do nimero de
moléculas do soluto contidas num certo volume de solucao e nao da natureza destas moléculas.

5.13 —~AS TEORIAS DA PRESSAO OSMOTICA

Diversas teorias tém sido propostas para explicar o mecanismo da pressao osmética, mas ne-
nhuma delas € satisfatéria.

Uma interpretacao cinética da pressao osmotica, muito aceita e difundida antigamente, é a teoria
do bombardeio pelo soluto. Verificando a semelhanca de comportamento entre os gases e as solucoes,
van’t Hoff sugeriu que a origem da pressao osmética fosse a mesma da pressao gasosa. Assim como
a pressao gasosa € o efeito do impacto das moléculas gasosas, a pressao osmotica seria o resultado
do bombardeamento da membrana semipermedvel pelas moléculas do soluto. Imagine-se um vaso
cilindrico em que a solucao e o solvente estao separados por um pistao semipermedavel (Figura 5.10).
Segundo van’t Hoff, a pressao cinética das moléculas do solvente se compensa de ambos os lados da
membrana, restando, como efeito liquido, os impactos das moléculas do soluto. O pistao desloca-se
entao e o solvente € obrigado a penetrar na solucao. Para evitar a osmose, € preciso aplicar ao pistao
uma pressao 7, que € a pressao exercida pelas moléculas do soluto, ou seja, a pressao osmoética da
solucao. Se o pistao for fixo, a tendéncia do solvente penetrar na solucao ainda é a mesma e torna-se
manifesta quando a solucao possui uma superficie livre como na experiéncia da Figura 5.6.

A teoria de van’t Hoff nao estd livre de sérias objecoes. Em primeiro lugar, a pressao cinética das
moléculas do solvente nao pode ser a mesma de ambos os lados da membrana. Em segundo lugar, a
teoria faz abstracao do solvente e admite que o percurso livre médio das moléculas do soluto é o mesmo
como se fosse um gas. Em terceiro lugar, o fato de obedecerem as solucoes diluidas e os gases ideais a
equacao do mesmo tipo nao implica, necessariamente, identidade cinética dos dois sistemas.

Outra teoria cinética da pressao osmética é a do bombardeamento pelo solvente, segundo o qual
apenas as moléculas do solvente sao cineticamente ativas € nao as do soluto. Como do lado do solvente,
o namero de moléculas ativas € maior que no lado da solucao, a pressao cinética, ou térmica, ¢ maior
daquele lado que deste e o solvente penetra na solu¢ao produzindo osmose. A pressao osmotica seria
igual a diferenca de pressao cinética das moléculas de solvente de ambos os lados da membrana e é
claro que esta diferenca € igual a pressao que o soluto exerceria sozinho. Ambas as teorias conduzem,
assim, ao mesmo resultado, diferindo apenas na interpretacao do fenémeno.
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Figura 5.10 — A pressao osmoética

Figura 5.11 — Experiéncia de Ramsay
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Uma experiéncia feita por Ramsay (1894) ilustra bem a relacao entre ambas as teorias. Uma
solucao gasosa, constituida de H, (solvente) e N, (soluto), encontra-se no interior de uma célula de
paladio (Figura 5.11), enquanto o H, (solvente) circula externamente. As pressoes do hidrogénio
na camara externa e da mistura no interior da célula sao iguais, isto é,

Puy = Py + Py (5.32)

Mas aquecendo a célula de paladio a cerca de 300°C, ela se torna permedvel apenas ao hidro-
génio e funciona assim como membrana semipermeavel. O hidrogénio tende a penetrar na célula
e, para manter a mistura sob volume constante, é necessario aplicar-lhe uma pressao excedente,
medida por uma coluna de mercurio ligada a célula. A experiéncia mostra que esta pressao exce-
dente € igual a pressao parcial do nitrogénio na mistura. Mas, por outro lado, esta pressao € igual a
diferenca entre a pressao externa e a interna do hidrogénio. Tem-se, entao, simultaneamente:

T :lJNQZPHQ—[JH2 (5.33)

As duas hipéteses nao sao, portanto, exclusivas, o que significa que nenhuma delas explica o
mecanismo da pressao osmoética.

Uma terceira teoria da pressao osmotica, associada a hip6tese da estrutura capilar da membrana,
foi proposta por Callendar. A pressao de vapor do solvente puro, sendo maior que a pressao de vapor
da solucao, faz com que o solvente destile, pelos capilares secos da membrana semipermeavel, para a
solucao até que a pressao de vapor seja a mesma de ambos os lados da membrana. Esta destilacao pode
ser evitada, aplicando-se uma pressao excedente sobre a solu¢ao. Como a pressao de vapor de um
liquido cresce com a pressao externa aplicada (secao 1.3), a pressao osmotica da solucao € justamente a
pressao excedente que se deve aplicar a solucao para que a pressao de vapor desta se torne igual a do
solvente. Chegar-se-ia ao mesmo estado de equilibrio reduzindo a pressao externa sobre o solvente de
uma quantidade igual & pressao osmotica da solugao. Sabe-se, contudo, que nao € provavel a existéncia
de capilares secos na membrana e é duvidoso, portanto, que se verifique uma verdadeira destilacao
do solvente para a solu¢ao, ainda que seja inegavel a relagao entre a pressao osmotica da solucao e a
diferenca de pressao de vapor entre solvente e solucao, como adiante serd visto.

5.14 — INTERPRETACAO TERMODINAMICA DA PRESSAO OSMOTICA.
RELAGOES ENTRE AS PROPRIEDADES COLIGATIVAS

Como se v¢, nenhuma das interpretacoes cinético-moleculares da pressao osmética ¢ satisfatoria
e van’t Hoff (1892) ja havia percebido que é preferivel encarar o fenémeno unicamente do ponto
de vista termodinamico.

A transferéncia do solvente da fase solvente puro para a fase solu¢do € um processo espontaneo, que
se realiza a temperatura e pressdo constantes (Figura 5.7). Como tal, deve ser acompanhado de dimi-
nuicao de energia de Gibbs. Isso significa que o potencial quimico do solvente na solu¢ao é menor que
o potencial quimico do solvente puro. O potencial quimico do solvente numa solucao diluida é

m=pf+ RTInx, (4.88)
onde p® € o potencial quimico do solvente puro.

Mas x, < 1 e, portanto

W <p®
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e, também,
f<se
porque potencial quimico e fugacidade estao relacionados por
W =RTInfi+k

Entretanto, quando se aplica a solu¢ao uma pressao excedente igual a pressao osmotica, esta-
belece-se o equilibrio. Isso indica que, sob a acao desta pressao excedente, o potencial quimico do
solvente na solu¢do sofre um acréscimo tornando-se igual ao potencial quimico do solvente puro.
O mesmo se pode dizer da fugacidade ou da pressao de vapor do solvente. Alids, jd se mostrou na
secao 1.3 que a pressao de vapor de um liquido aumenta com a pressao externa.

Interpretada a pressao osmotica desta forma, como simples consequiéncia da diferenca de
potencial quimico do solvente nas fases separadas pela membrana semipermeavel, é possivel rela-
cionar a pressao osmotica com a concentra¢ao do soluto e com as demais propriedades coligativas
das solucoes diluidas de solutos nao-volateis.

A diferenca entre o potencial quimico do solvente nas duas fases, responsavel pela pressao
osmotica, é dada por

Re - =-RTInx, (5.34)

Por outro lado, esta diferenca se anula quando se aplica a solucao uma pressao n = P- P,
® P ( oy, )
A T ap 5.35
J.P” aP T,ny,ny ( )

mantidas constantes a temperatura e a composicao da solucao.

I, %
L =V
(ap)ﬁwm !

ondeV; é o volume molar parcial do solvente.

Entretanto, sabe-se que

Como os liquidos sio pouco compressiveis, pode-se admitir que V; é independente da pressiao
ao integrar a equacao (5.35). Segue-se, entao, que

W=l VidP=Vi(P-P) =7V, (5.36)
Comparando a equacao (5.36) com a (5.34):
nV,=- RTInx, (5.37)
ou
nVi=— RTIn(1 - x,) (5.38)
Mas, numa solucao muito diluida:
In(1-x) =~-x
resultando
V= RTx, (5.39)
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Também, nessas condicoes,

LG
resultando
n, V; = neRT (5.40)

Mas n, V; é o volume do solvente na solucio e, considerando-se que numa solucao muito diluida
Vi =V} o produto n, V; pode ser substituido por V’, que é o volume do solvente puro antes de ser
adicionado a ele o soluto. A equacao (5.40) toma, entdo, a forma:

nV’ = nRT (5.41)

que é conhecida como equacao de Morse por ter sido proposta empiricamente por Morse (1905)
como uma modificacao da equacao de van’t Hoff, mais concordante com a experiéncia.

TABELA 5.7 — PRESSOES OSMOTICAS DE SOLUCOES DE SACAROSE A 20 °C

o ¢ (mol.L) 1 observado _ Pressao osmética (bar) calculada segundo
(bar) nVi=- RTIn(1 - x,) V' =nRT | nV=mnRT
0,1 0,098 2,62 2,47 2,43 2,39
0,2 0,192 5,13 5,53 4,87 4,69
0,3 0,282 7,71 7,92 7,30 6,89
0,4 0,370 10,27 10,35 9,75 9,02
0,5 0,453 12,92 12,78 12,16 11,04
0,6 0,533 15,59 15,20 14,59 12,97
0,7 0,610 18,37 17,63 17,02 14,89
0,8 0,685 21,18 19,01 19,45 16,71
0,9 0,757 24,03 22,44 21,88 18,44
1,0 0,825 26,99 24,80 24,31 20,06

Por uma posterior simplificacdo, aplicavel a uma solucao extremamente diluida, o volume V’ do
solvente pode ser substituido pelo volume Vda solugao, resultando:

nV=nRT (5.42)
ou
n=cRT (5.43)
que € a equacao de van’t Hoff obtida por via termodinamica.

A Tabela 5.7 permite comparar a pressao osmética observada com os valores calculados por
intermédio das equacoes (5.38), (5.41) e (5.42), para solucoes de sacarose, num intervalo de 0,1
a 1,0 mol por kg de solvente.

Uma relacao entre a pressao osmoética e a pressao de vapor da solucao pode ser obtida lem-
brando que

pe-p=nV;
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Por outro lado, devido a relacao entre potencial quimico e fugacidade

f®

u® —u, =RT lnf; (5.44)
1
Comparando a equacao (5.36) com a (5.44):
®
nv, = RTIn o (5.45)

1

Admitindo idealidade do vapor em equilibrio com o solvente puro e com a solucao, as fugaci-

dades podem ser substituidas pelas pressoes de vapor:
- P®

nV, = RTIn——

! P, (5.46)

Numa dada temperatura, P/® é constante e a pressao osmética sera tanto maior quanto menor for

a pressao de vapor P, da solucao. A exatidao da equacao (5.46) pode ser verificada, comparando-se

as pressoes osmoticas de solucoes de diversas concentracoes com os valores calculados em funcao

das respectivas pressoes de vapor, conforme mostra a Tabela 5.8 para solucoes de sacarose a 30 °C.

Aboa concordancia entre os valores observados e os calculados mostra a aplicabilidade da equacao

(5.46) num consideravel intervalo de concentracao.

TABELA 5.8 — PRESSOES OSMOTICAS DAS SOLUCOES DE SACAROSE A 30 °C (bar)

m Observado Calculado m Observado Calculado
0,1 2,50 2,50 3,0 96,40 97,45
1,0 27,68 27,35 4,0 140,77 140,30
2,0 59,13 59,26 5,0 189,73 185,38

Obtém-se uma relacao mais simples, valida para solu¢ées muito diluidas, combinando a equacao
(5.3) com a (5.39):

P°-P
pe % (5.3)
1
V= RTx, (5.39)
~ P®-P
nV, = RT 1P® 1 (5.47)

1

o que significa proporcionalidade entre pressio osmética e depressao relativa da pressao de vapor.

Sejam consideradas novamente as equacoes

Aﬁ'{/ AY;

X =" T (5.10)
Aﬁf AT,

*=p 7 (5.22)
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Combinando-as com a (5.39)

-~ AH,T
TV, = S L AT, (5.48)
1()
- AH,T
= —o AT (5.49)
0

Estas duas dltimas equacoes relacionam a pressao osmética com a elevacao do ponto de ebulicao
e com a depressao do ponto de congelacao respectivamente.

5.15— DETERMINAGAO DE MASSAS MOLARES

A medida da pressao osmética fornece mais um método para a determinacao de massas molares
de solutos. Da equacao de van’t Hoff (5.42) tira-se
i — M,RT ¢ RT
2 v T (5.50)
onde ¢ = M,/ Vé a concentracao do soluto expressa em g.L".

Como a equacao (5.50) s6 é valida para solucoes muito diluidas, pode-se medir a pressao osmo6-
tica para dilui¢oes crescentes e extrapolar a razao ¢’ /7 para uma diluicao infinita, de modo a ter-se

M, = lim(C)RT (5.51)

=0\ T
que nos da o valor exato da massa molar do soluto.

Todavia, devido a imperfeicao das membranas semipermedveis, € dificil obter resultados exa-
tos na medida da pressao osmética de solucoes diluidas. Por isso, o método s6 tem encontrado
aplicacao no campo restrito das substancias de elevada massa molar como proteinas, polimeros,
derivados de hidratos de carbono etc. Nesses casos, as moléculas sao tao grandes que nao passam
através das membranas que sao permeaveis a substancias como o ag¢ticar. Além disso, como a pressao
osmotica destas solucoes ¢ muito reduzida, nao é necessario uma membrana de grande resisténcia.
Membranas de col6dio sao suficientemente semipermeaveis € resistentes para a medida da pressao
osmotica de tais solucoes.

Tratando-se de soluto neutro como, por exemplo, um carboidrato, a presenca de eletroélitos na
solu¢ao nao tem influéncia sobre o valor da pressao osmética, porque estas substancias difundem
pelamembrana de colédio, distribuindo-se igualmente em ambos os lados da membrana. No entanto,
para proteinas e compostos semelhantes, a nao ser que se encontrem no seu ponto isoelétrico, a
membrana afeta a distribuicao do eletrélito e prescri¢coes especiais devem ser seguidas.

5.16 — COEFICIENTE OSMOTICO

Em solucao diluida, o solvente obedece a Lei de Raoult e seu potencial quimico é dado por
m=p2+ RTIn x, (4.88)

Em solu¢oes mais concentradas, a atividade nao € igual a fracao molar e o desvio da idealidade
é expresso pelo coeficiente de atividade, v;, introduzido por Lewis (1901):
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i =pf+ RTIn vy x (4.90)

Uma outra maneira de exprimir este afastamento é por meio de um fator, g, introduzido por
Bjerrum (1909) e chamado de coeficiente osmético:

m=p2+gRTInx (5.52)
Comparando estas duas dltimas equacoes, vé-se que
glnx,=Iny x
1
g-1=—N (5.53)
Inx,

Pelo emprego do coeficiente osmético, perde-se um pouco a semelhanca que existe entre a
equacao (4.88) e a (4.90) mas, por outro lado, g é muito mais sensivel aos desvios da idealidade.

A equacao
1V, =— RTIn x, (5.37)

foi obtida a partir da (4.88). Mas, no caso de solucoes concentradas, o solvente se afasta daidealidade
e deve-se partir da equacao (4.90) ou da (5.52). Neste ultimo caso, obtém-se

nVi=-gRTIn x, (5.54)

Dividindo esta equacdo pela (5.37), obtém-se
g=—1— (5.55)

T

ideal

O coeficiente osmético €, portanto, a relacao entre a pressao osmoética de uma solucéo real e
a pressao osmotica que teria uma solucao ideal de mesma concentracao.

5.17 — PROBLEMAS PROPOSTOS

5.1) Uma solucao contém 50 g de glicose em 1000 g de dgua. O calor de vaporizacao da dgua, a 100 °C,
¢ 2250 k] .kg™'. Admitindo comportamento ideal, calcule a pressao de vapor da solucdo.

5.2) A 30°C, 10 g de benzeno, 10 g de tolueno e 10 g de naftaleno sao misturados para formar uma
solucdo. Nessa temperatura, a pressao de vapor do benzeno puro € 15799 Pa, a do tolueno puro é
4893 Pa e a do naftaleno pode ser desprezada diante das pressoes desses dois liquidos. Qual a massa
de tolueno que sera vaporizada ao borbulharse 0,01 m* de ar seco, medido a 30 °C e 101325 Pa, através
da solucao, nesta mesma temperatura e pressao?

5.3) Uma corrente de ar seco é borbulhada lentamente através de uma solu¢ao aquosa de um soluto
nao-volatil e, a seguir, passa através de dgua pura, na mesma temperatura. A solucao, que contém
50 g de soluto em 10~ m® de dgua, apresenta uma perda de 0,4875 g de dgua, enquanto a dgua pura
perde 0,0125 g. Considerando que a solucao tenha a mesma densidade da dgua pura (1000 kg.m™),
calcule a massa molar do soluto e o ponto de congelacao da solucao.

5.4) Calcule o ponto de ebulicao de uma soluc¢io que contém 30 g de sacarose (massa molar 342 g.mol™)
em 1000 g de dgua. A seguir, calcule o ponto de fusao dessa mesma solucao.

5.5) Quando 0,02 kg de uma substancia organica é dissolvido em 1 kg de etanol eleva seu ponto de
ebulicao em 0,125 °C. Determine a massa molar da substancia organica utilizada.
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5.6) Quando 1,4511 g de dcido dicloroacético é dissolvido em 56,87 g de tetracloreto de carbono,
observa-se uma elevacao do ponto de ebulicao de 0,518 °C. A partir desses dados, calcule a massa
molar aparente do acido dicloroacético. Proponha uma explicacao para o valor encontrado. Se
a mesma experiéncia tivesse sido realizada empregando-se agua como solvente, a massa molar
calculada seria a mesma?

5.7) Benzeno puro solidifica a 5,40 °C. Uma soluciao que contém 2,23 g de 4cido fenilacético
(CsH;CH,COOH) em 44 g de benzeno solidifica a 4,47 °C. Calcule a massa molar do dcido fenila-
cético e compare-a com o valor real. Apresente uma explicacao para a diferenca observada.

5.8) Qual a massa de etilenoglicol que deve ser dissolvida em 10 kg de 4gua para que sua tempera-
tura de congelac¢ao baixe para - 10°C?

5.9) Duas solucoes aquosas, cada uma pesando 106 g, sao resfriadas lentamente, lado a lado. Uma
contém 6 g de ureia (massa molar: 60 g.mol™) e a outra, 6 g de sacarose (massa molar 342 g.mol™).
Determine:

a) a que temperatura cada uma das solu¢oes comecara a congelar?

b) quando a solu¢ao de mais baixo ponto de congelacao comecar a congelar, qual a massa de
gelo ja cristalizada na outra?

5.10) Qual a concentracao de soluto necessaria, a 20 °C, para elevar por osmose uma coluna de
solucdo aquosa, de densidade 1000 kg.m™, a uma altura de 30 m? Sabendo que a pressao de vapor
da dgua pura, a 20 °C, € 2315 N.m™, qual € a pressao de vapor dessa solucao?

5.11) Uma certa massa de um soluto molecular foi dissolvida em dgua a 37 °C. A solucio foi coloca-
da no osmometro mostrado na Figura 5.12. A andlise da solu¢ao no ponto de equilibrio mostrou
que ela continha 1 kg de soluto por 100 kg de dgua. Calcule a massa molecular do soluto, sabendo
que, ao atingir-se o equilibrio, a diferenca (h) entre os niveis da solu¢ao e da dgua pura era 20 m.
Admita que a densidade da solucao seja 1000 kg.m=>.

N

Figura 5.12 — Osm6metro

122 ¢ LUIZPILLA « &



5.12) Calcule a altura de uma coluna contendo uma solucao aquosa de densidade 1010 kg.m?, que
deve ser empregada para equilibrar a pressao osmética produzida por uma solucao aquosa de um
soluto molecular cuja concentracao é 532 mol.m™=.

5.13) A 30 °C, uma solucdo aquosa de sacarose (massa molar 0,342 kg.mol™) tem pressao de vapor
de 3130 Pa, enquanto a dgua pura tem pressao de vapor de 3167 Pa. Considerando que a densidade
da solucdo é 1000 kg.m™, determine a sua pressao osmotica.

5.14) Um osmometro do tipo representado no problema 5.11 foi empregado para determinar
as pressoes osmoticas de solucoes de cloreto de polivinila (PVC) em ciclo-hexano, a 25 °C, com
a finalidade de determinar a massa molar média do polimero. A Tabela 5.9 mostra os resultados,
expressos em altura da coluna de liquido, no compartimento da solucao.

TABELA 5.9 — PRESSOES OSMOTICAS DE SOLUCOES DE PVC

Concentracao de PVC (kg.m™) 2,0 3,0 5,0 7,0 9,0
h (m solucao) 0,00922 | 0,01381 0,02250 | 0,03002 | 0,03520

Considerando que a densidade média das solucoes é 980 kg.m™, determine a massa molar média
do polimero.

5.15) As pressoes osmoticas de solucoes de poliestireno em tolueno foram medidas, a 25 °C, com
a finalidade de determinar a massa molar média do polimero. A Tabela 5.10 mostra os valores de
elevacao do nivel do liquido no compartimento da solucao, em um osmometro do tipo representado
na Figura 5.12.

TABELA 5.10 — PRESSOES OSMOTICAS DE SOLUCOES DE POLIESTIRENO

Concentracao de poliestireno (kg.m™) 2,042 6,613 9,621 12,602
h (m solucao) 0,00592 0,0191 0,0270 0,0360

Considerando que a densidade média das solucoes de poliestireno é 1004 kg.m=, determine a
massa molar média do polimero.

5.16) A Tabela5.11 mostra os valores de pressao osmética de solucoes de y-globulina em NaCl 150 mol.m™,
a 37 °C, determinados contra uma solucao de NaCl 150 mol.m™.

TABELA 5.11 — PRESSOES OSMOTICAS DE SOLUCOES DE y-GLOBULINA

Concentracao de y-globulina (kg.m™) 192,7 123,5 58,1
h (m solucao) 0,432 0,253 0,112

Sabendo que a 37 °C a densidade das solucoes é de aproximadamente 994 kg.m™, determine a
massa molar da y-globulina.

5.17) Uma solucao aquosa de glicose, de concentracao 100 mol.m=, é colocada em um dos compar-
timentos de um osmoémetro do tipo representado no problema 5.11, separada por uma membrana
semipermeavel, de outra solucio do mesmo soluto, de concentracao 50 mol.m, que estda no outro
compartimento. Calcule a pressao excedente que deve ser aplicada, a 30 °C, para evitar fluxo de solvente
de um compartimento para o outro. Em qual dos compartimentos essa pressao deve ser aplicada?
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5.18) Trés solucdes de glicose, de concentracoes 5, 50 e 100 mol.m, sao colocadas no equipamento
representado na Figura 5.13. Os compartimentos sao separados entre si por membranas semipermea-
veis. Calcule as pressoes excedentes que devem ser aplicadas ao sistema, a 25 °C, para evitar fluxo
de solvente entre os compartimentos e indique em quais compartimentos devem ser aplicadas.

Figura 5.13 — Solucoes de glicose separadas por membranas semipermeaveis

5.19) Um osmoémetro, cujos compartimentos tém capacidade de 0,001 m? cada e sdo separados
por uma membrana semipermeavel, é usado para realizar uma experiéncia a 25 °C. Em um dos
compartimentos, sera colocada agua pura e, no outro, uma solucao aquosa contendo 0,1 kg de cada
um dos seguintes polimeros: polimero A, com massa molar 150 kg.mol™, e polimero B, com massa
molar 10 kg.mol™. Considerando que a membrana é permeavel apenas ao polimero B, determine:

a) o que acontecerd com os polimeros A e B?

b) qual o valor da pressao osmética a ser aplicada ao sistema, de modo a impedir o fluxo de
solvente?

¢) em qual dos compartimentos essa pressao devera ser aplicada?

5.20) O osmometro representado na Figura 5.12 € usado, agora, para realizar o experimento a 25 °C.
Em um dos compartimentos, coloca-se 100 g dgua pura e no outro, uma solugao formada por 1 g
de ureia, 20 g de 4cido acético e 80 g de agua. A membrana que separa os dois compartimentos é
semipermeavel, impedindo apenas a passagem da uréia. Admitindo que a densidade da solucao
seja, aproximadamente, 1000 kg.m™, calcule a pressiao excedente que deve ser aplicada ao sistema
para evitar que a concentracao de ureia na solucao varie.

RESPOSTAS

5.1)100818 Pa
5.2)0,67g
5.3) 36,95 g.mol~'; — 2,65°C
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5.4) T,=373,19K; T;= 272,99 K
5.5) 192 g.mol™
5.6) 246,29 g.mol™
5.7) 273 g.mol™
5.8) 3333 ¢
5.9) a) - 1,86 °C; - 0,33 °C;
b) 825 ¢g
5.10) 0,120 mol.L'; 2310 Pa
5.11) 131,49 g.mol™
5.12) 133,16 m
5.13) 1352587 Pa
5.14) 55,80 kg.mol™!
5.15) 86,84 kg.mol™!
5.16) 141,61 kg.mol™
5.17) 125957 Pa
5.18) m, = 111491 Pa; nt; = 235369 Pa
5.19) b)n = 1652 Pa no polimero A
5.20) 409658 Pa
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Solugdes eletroliticas Capitulo 6

6.1 - SOLUGOES ELETROLITICAS

Até aqui foram estudadas exclusivamente solucoes que nao conduzem a corrente elétrica. As
propriedades coligativas dessas solu¢oes, quando diluidas, obedecem as relacoes entao deduzidas.
Elas dao para as massas moleculares dos solutos valores que estao de acordo com as férmulas qui-
micas previstas, com excecao de alguns casos de associacao molecular. Entretanto, ha uma classe
de substancias, particularmente os sais, os dcidos e as bases inorganicas que, dissolvidas em dgua ou
em outros solventes adequados, dao solu¢oes com propriedades completamente distintas.

Em primeiro lugar, estas solu¢oes conduzem a corrente elétrica, em maior ou menor grau, ao
mesmo tempo em que sofrem decomposicao, isto €, eletrélise. Por isso, da-se a estas substincias o
nome de eletrélitos (eletro + lytos, solto) e as suas solucoes sao chamadas de eletroliticas.

Em segundo lugar, as solucoes eletroliticas exibem propriedades osméticas de valor muito mais
elevado que as solucoes nao-eletroliticas de mesma concentra¢ao molar. Essas solu¢coes nao obedecem
as relacoes estabelecidas anteriormente para as propriedades coligativas e comportam-se como se o
numero de moléculas do soluto fosse muito maior que o dissolvido. A determinacao da massa molecular
do soluto por meio da tonometria, crioscopia, ebuliometria e pressao osmoética da valores menores
que os previstos por consideracoes de valéncia. Este comportamento aparentemente anormal das
solucoes de eletrolitos foi cabalmente explicado pela teoria dos ions, conforme serd visto a seguir.

6.2~ A CONDUGAO ELETROLITICA

Aplicando uma diferenca de potencial entre dois eletrodos de platina, imersos numa solucao
eletrolitica, verifica-se um transporte de eletricidade através da solucao, acompanhado de des-
prendimento de material na superficie dos eletrodos. A esse fendmeno se da o nome de eletrélise.
Embora o mecanismo da condugao eletrolitica seja diverso do mecanismo da conducao metalica,
a Lei de Ohm é vdlida também para a corrente eletrolitica.

E
I = EC (6.1)

Nesta equacao, I € aintensidade da corrente expressa em amperes; £ € a diferenca de potencial ex-
pressa em volts; R é a resisténcia expressa em ohms; C=1/R ¢ a condutancia expressa em siemens.

A resisténcia que um condutor metalico de comprimento /e se¢ao transversal a oferece a pas-

sagem da corrente elétrica é dada por

l
R=p—
P (6.2)

onde p é chamado resistividade ou resisténcia especifica. Ao inverso da resistividade denomina-se
condutividade ou condutancia especifica e representa-se por k.

1
k=—
p
A equacao (6.2) pode também ser escrita:
11
R=—— 6.3
P (6.3)
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Para comparar a condutividade de diferentes solucoes eletroliticas, comparam-se as conduti-
vidades molares, definidas por

A== (6.4)

onde ¢ € a concentracao molar do eletrolito.

A medida da condutividade molar dos eletrélitos revela que, em igualdade de concentracao,
alguns apresentam valores elevados e outros valores reduzidos, o que levou a classifica-los em dois
grupos denominados eletrolitos fortes e eletrolitos fracos. Além desta distincao, verifica-se que nos
primeiros A aumenta regularmente com a dilui¢ao, sendo possivel determinar por simples extrapo-
lacao a condutividade molar limite A, correspondente a uma diluicao infinita. Em contraposicao,
esta extrapolacao nao € possivel nos eletrélitos fracos, pois A sofre, a grandes diluicoes, rapido
incremento e aproxima-se assintoticamente do valor limite A, (Figura 6.1).

15 KCl
0
g
):
Q2
< 5 I~
CH,COOH
LB
| |
0,1 0,5

Ve

Figura 6.1 — Condutividade molar e sua variacao com a molaridade

6.3 —AS PROPRIEDADES COLIGATIVAS DAS SOLUGOES ELETROLITICAS

A pressao osmotica de uma solucao diluida, nao-eletrolitica, é dada pela equacao de van’t Hoff,
isto €,
n=cRT (6.5)
que tem a mesma forma da equacao de estado dos gases ideais.

O desvio de solucoes concentradas em relacio a este comportamento ideal ¢ medido por um fator
(semelhante ao fator de compressibilidade dos gases) chamado fator de van’t Hoff, de modo que
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n=icRT (6.6)
onde i — 1 quando ¢— 0.

Em 1887, van’t Hoff mostrou que as propriedades coligativas das solu¢des eletroliticas apre-
sentam valores muito mais elevados que os correspondentes as solucoes nao-eletroliticas de mesma
concentracao molar. Além disso, o fator de van’t Hoff nao se aproxima da unidade quando ¢ — 0,
mas tende a um valor limite representado por um nimero inteiro (v =2, 3, 4).

Representando por (n), a pressao osmoética de uma solucao diluida, nao-eletrolitica, € por © a
pressao osmética de uma solucao eletrolitica de mesma concentracao molar, o fator de van’t Hoff

= (6.7)

(),

mede quantas vezes o efeito osmético de uma solucao eletrolitica € maior que o efeito osmético de
uma solucao diluida nao-eletrolitica de mesma molaridade.

I}
| E 4 ]
Sh ]
—
I
3 ]
NaCl
2 K_/ —
sacaros®
1
metanol
. | | |
0 1 2 3 4

molalidade (m)

Figura 6.2 — Variacao do fator de van’t Hoff com a concentracao

Outras propriedades coligativas, além da pressao osmética, podem ser usadas para calcular o
fator de van’t Hoff, admitindo-se uma proporcionalidade entre elas, o que s6 é exato para concen-
tracoes moderadas. Por isso, com certa aproximacao,

T AP AT, AT,

T, AP),  (AT), (AT,

(6.8)
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O fator de van’t Hoff é determinado mais facilmente pela depressao do ponto de congelacao.
Tem-se, entao, para solugoes aquosas,

AT, AT, AT,

: f f
"T@T), Km 186xm (6.9)
Dados experimentais baseados nesta equacao sao apresentados na Figura 6.2 tanto para ele-
trélitos como para nao-eletrélitos. Informacao analoga é dada na Tabela 6.1. Examinando estes
resultados, verifica-se que, na regiao de pequenas concentracoes, o fator de van’t Hoff aumenta
com a dilui¢ao, aproximando-se de um valor limite inteiro, que é ¢ = 2 para eletrélitos tais como
HCI, HNO;, NH,Cl e CuSOy; i = 3 para H,SO,, CoCl, e K,SO,; i =4 para Ks[Fe (CN);]. No entanto,
em solucoes mais concentradas, i passa por um minimo e depois aumenta a medida que aumenta
a concentracao, podendo até ultrapassar o valor limite estabelecido para solucées muito diluidas.

TABELA 6.1 - FATORES DE VAN'T HOFF PARA DIVERSOS ELETROLITOS

m HCl1 HNO, | NH,Cl | CuSO, | H,SO, CoCl, K,SO, | Ks[Fe(CN)gl
0,0005 — — — — — — — 3,92
0,0010 1,98 — — — — — 2,84 3,82
0,0020 1,97 — — — — 2,88 — 3,70
0,0025 — — — 1,61 2,72 — 2,83 —
0,0050 1,95 1,97 1,95 1,54 2,59 2,80 2,77 3,51
0,0100 1,94 1,96 1,92 1,45 2,46 2,75 2,70 3,31
0,0500 1,90 1,91 1,88 1,22 2,21 2,64 2,45 3,01
0,1000 1,89 1,89 1,85 1,12 2,12 2,62 2,32 2,85
0,2000 1,90 1,87 1,82 1,03 2,04 2,66 2,17 2,69
0,4000 — 1,86 — — 1,98 2,78 2,04 —
1,0000 2,12 1,92 1,79 0,93 2,17 3,40 — —
2,0000 2,38 2,04 1,80 — 2,73 4,58 — —
4,0000 3,04 2,24 1,80 — 3,79 — — —

6.4~ ATEORIA DA DISSOCIAGAO ELETROLITICA

As solucoes eletroliticas apresentam, como se viu, um comportamento distinto das solucoes nao-
-eletroliticas, manifestado na condutancia elétrica e nas propriedades osméticas. Para interpretar
esses dois aspectos da mesma realidade, Arrhenius (1887) propos a teoria da dissociacao eletrolitica,
que se resume nos postulados apresentados a seguir.

Quando dissolvidas em dgua ou em outro solvente adequado, as moléculas dos eletrélitos se disso-
ciam em fons, que sao atomos ou grupos atdmicos portadores de uma ou mais cargas elementares. A
formacao dos ions nao é determinada pelo campo elétrico aplicado durante a eletrélise mas, segundo
Arrhenius, ao processar-se a dissolucdo, as moléculas do eletrélito se rompem espontaneamente em
ions de cargas opostas. O nimero de cargas elementares de um ion € igual a sua valéncia, sendo em
geral positivos os ions metdlicos e os radicais basicos e negativos os fons nao-metalicos e os radicais
acidos. A carga total dos ions positivos € sempre igual a carga total dos ions negativos, de modo que
asolucao, no seu conjunto, permanece eletricamente neutra, nao obstante a existéncia de particulas
elétricas em seu seio. As propriedades dos ions sao distintas das propriedades dos atomos, ou grupos

130 e LUIZPILLA « &



atdmicos, que lhes correspondem. Assim, os ions Na* sao perfeitamente estaveis em solucao aquosa,
ao passo que o sodio elementar reage violentamente com a agua.

Além disso, esta implicita na teoria de Arrhenius a suposicao segundo a qual os fons se distribuem
caoticamente e, portanto, uniformemente na solucao de tal forma que as atracoes interionicas se
anulam reciprocamente. Como conseqiiéncia, os ions se comportam cinética e termodinamicamen-
te como se fossem particulas neutras e eletricamente independentes umas das outras.

A dissociacao das moléculas do eletrélito em fons nao €, entretanto, completa, estabelecendo-
se um equilibrio de natureza quimica entre moléculas e ions, a semelhanca do que se verifica na
dissociacao térmica de gases. A dissocia¢ao eletrolitica pode ser representada pela equacao:

M, A,_=v,.M* +v_A~"

sendo o valor z, correspondente a carga do cdtion e o valor z correspondente a carga do anion.
Como a molécula é eletricamente neutra, pode-se escrever:

vz, =lv_zl|

Tome-se, para simplificar, um eletrélito uniunivalente, MA, para o qual
MA=M*+ A"

A constante deste equilibrio, chamada constante de dissociacao, serd expressa por

K == (6.10)
Caa
cujo valor, numa dada temperatura, independe da posicao do equilibrio, isto ¢, independe do grau
de dissociacao do eletrolito.

O grau de dissociacao é definido como a fracao de moléculas originais que sofrem dissociacao
ao atingirem o equilibrio. Considerando um litro de solucao e lembrando que o nimero de mois
por litro é a concentracao molar, a concentracao que sofreu dissociacao serd ¢ o € a concentracao
nao-dissociada sera ¢ (1 — o). No caso de um eletrélito uniunivalente, cada molécula dissociada
produz um cdtion e um anion, o que da ¢ o para a concentra¢ao de cada espécie idnica. Tem-se

assim a constante de equilibrio em func¢ao da concentrac¢ao original (¢) e do grau de dissociacao (a.):

coLeoL c0®

Tl-a) 1-o (6.11)

Como K, é constante numa dada temperatura, esta expressao indica que o grau de dissocia¢do
awmenta a medida que a concentracdo diminui ou a medida que a diluicdo aumenta. Este resultado é co-
nhecido como Lei da Diluicao de Ostwald (1888). Recorde-se que o grau de dissociacao térmica
de um gds também aumenta quando se aumenta o volume, mantendo constantes a pressao e a
temperatura.

Este postulado fundamental da teoria de Arrhenius indica que o nimero de ions que se pode
obter de uma certa massa de eletrélito aumenta com a diluicao e que, a diluicao infinita, o eletré-
lito estara completamente dissociado. Nessas condicoes, um mol de eletrélito dara origem a v,z N
cargas positivas e Iv_z N cargas negativas.

A condutancia das solucoes eletroliticas e a decomposicao das mesmas pela passagem da corren-
te elétrica (eletrolise) sao explicadas pela simples existéncia de ions. Aplicando um campo elétrico
asolucao, por intermédio de um par de eletrodos, os ions positivos (cations) migram em direcao ao
eletrodo negativo (catodo), enquanto os ions negativos (anions) migram em direcao ao eletrodo
positivo (anodo). Este transporte de ions de carga oposta em dire¢oes opostas equivale a um fluxo
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de eletricidade negativa que vai, no interior da solu¢ao, do catodo ao anodo ou de eletricidade
positiva que vai em direcao oposta, e isso explica a condutancia da solucao.

Ao mesmo tempo, como resultado desta migracao, cargas excedentes se acumulam junto aos eletro-
dos, onde sao neutralizadas por meio de reacoes de reducao no catodo (elétrons sao consumidos) e de
oxidacao no anodo (elétrons sao libertados). Essas reacoes junto aos eletrodos constituem o fen6meno
da eletrélise, no qual produtos sao depositados ou o préprio material do eletrodo ¢é dissolvido.

Por outro lado, segundo Arrhenius, o aumento da condutividade molar, A, com a diluicao é devi-
do exclusivamente ao aumento do grau de dissociacao do eletrélito, isto €, ao acréscimo do nimero
de fons disponiveis para o transporte da corrente. Nessa ordem de ideias, deve-se ter a propor¢ao

A o

= ="=q (6.12)
A() a()

onde o,= 1 porque, a diluicao infinita, a dissociacao é completa.

Em conclusao, o grau de dissociacao do eletrélito, numa certa concentragao, deve ser dado pela
razao entre a condutividade molar que lhe corresponde e a condutividade molar limite, que € uma
quantidade constante e caracteristica do eletrélito na temperatura considerada.

o= ™ (6.13)
0

Sabe-se que as propriedades coligativas das solucoes diluidas, nao-eletroliticas, dependem
apenas do numero de moléculas do soluto e nao de sua natureza. Segundo Arrhenius, as atracoes
interionicas se anulam e os ions se comportam como moléculas neutras. Cada molécula que se
dissocia é substituida por dois ou mais ions, cada qual exercendo o mesmo efeito coligativo de uma
molécula. A dissociacao explica, portanto, o acréscimo das propriedades osméticas das solucoes
eletroliticas, medido pelo fator de van’t Hoff. Como o grau de dissociacdo aumenta com a dilui¢ao,
segue-se que o aumento o fator de van’t Hoff com a diluicao é devido exclusivamente ao acréscimo

do niimero de ions na solucao.

Seja um eletrolito cuja molécula se dissocia em v ions, isto é,
V=V,+V_
e considerem-se os dois estados extremos do eletrélito em solucao. No estado molecular,
a=0 i=1
mas, no estado de completa dissociacao,
a=1 VERY

pois o nimero de particulas em solucao é v vezes maior e os valores das propriedades coligativas se tornam
v vezes maiores que as de um soluto nao-ionizavel, de mesma concentracao molecular. Nos estados inter-
mediarios, o varia de 0 = 1, enquanto ¢ variade 1 = v. A teoria explica assim porque o fator de van’t Hoff
tende com a diluicao para um valor limite inteiro, v = 2, 3, 4, conforme o eletrélito considerado.

A teoria permite estabelecer uma relacao quantitativa entre o grau de dissociacao e o fator de van’t
Hoff, de modo que a determinacao deste permite calcular aquele. Para isso, se considere uma certa
massa de eletrolito, que contém n moléculas antes da dissociacao. Atingido o equilibrio de dissociacao,
o namero total de particulas Y, é a soma dos ions resultantes da dissociacao e das moléculas nao disso-
ciadas. Mas, como o valor de uma propriedade coligativa s6 depende do niimero de particulas do soluto,
deve-se ter para qualquer propriedade osmética, tal como a depressao do ponto de congelacao,
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AT, 2
Tlan), o

O numero de moléculas nao dissociadas € n(1 —a), enquanto o nimero de ions resultantes das
moléculas dissociadas é nav, o que da para o nimero total de particulas do soluto

Yni=n(l-a)+nov=n[l+a(v-1)]

Substituindo na equacao (6.14)

i=1+a(v-1) (6.15)
ou
a1 (6.16)
v-—1

cujos valores extremos sao o = 0, quando ¢=1 e a =1 quando ¢=v.

Para exemplificar, considere-se uma solucao 0,01 molal de HCI, para a qual se encontrou AT;=0,036°C.
Tem-se, entao,

AT AT 5
(AT)), 186xm 1,86x0,01
-1 1,94-1
o=t =2 T (),94=94%
v—1 2-1

6.5 ELETROLITOS FORTES E ELETROLITOS FRACOS

A determinacdo do grau de dissociacao dos eletrélitos, quer utilizando as propriedades de
condutividade [equacao (6.13)], quer as propriedades osméticas [equacao (6.16)], da para certos
eletrélitos valores muito elevados e para outros valores muito baixos, em solu¢oes de mesma concen-
tracao. Isso significa que os primeiros se encontram altamente dissociados, mesmo a concentracoes
consideraveis, enquanto os segundos se dissociam fracamente, mesmo a grandes dilui¢oes. Como os
ions sao as unidades quimicamente ativas das solugoes eletroliticas, os primeiros sao considerados
eletrolitos fortes, os outros, eletrdlitos fracos.

Representantes tipicos dos eletrolitos fortes sao todos os sais, os hidréxidos alcalinos e alcalino-
-terrosos e certos acidos minerais, como os acidos cloridrico, nitrico, sulfturico, iodidrico, bromidrico
e perclorico. Entre os eletrélitos fracos temos um grande nimero de acidos organicos, como os
acidos acético, propionico e benzoico; acidos inorganicos, como os acidos carbonico, sulfidrico,
cianidrico, bérico e hipocloroso; bases, como os hidréxidos de amoénio, de zinco e de chumbo.

E conveniente, ainda, por razdes que em breve serio examinadas, classificar os eletrélitos fortes
de acordo com a carga dos fons produzidos. Assim, os eletrélitos que dao dois ions univalentes,
como o NaCl, sao chamados eletrélitos uniunivalentes ou do tipo 1 - 1. Eletr6litos que se dissociam
em cdtions univalentes e anions bivalentes, como o H,SO,, sao unibivalentes ou do tipo 1 —2. Pela
mesma razao, BaCl, e Mg(NO;), sao biunivalentes ou do tipo 2 — 1, enquanto o CuSO, é do tipo
2-2e o0 K;[Fe(CN)s] € do tipo 1 - 3.
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6.6 — INSUFICIENCIA DA TEORIA DE ARRHENIUS

A teoria da dissociacao eletrolitica permite interpretar satisfatoriamente as propriedades dos
eletrolitos fracos, de modo que se pode considerd-la essencialmente valida para estes casos. Contu-
do, tratando-se de eletrolitos fortes, a teoria conduz a resultados tao divergentes da realidade que
se pode afirmar que os seus postulados nao estao de acordo com a natureza dos eletrélitos fortes.

Arrhenius mostrou que o grau de dissociacao de um eletrélito pode ser determinado tanto
em funcao da condutividade molar, segundo a equacao (6.13) como por meio das propriedades
coligativas segundo a equacao (6.16). Os valores assim determinados deveriam coincidir nos limites
do erro experimental, isto €,

A -1
o=—=
A, v-1

Isso é o que se verifica, com suficiente aproximacao, no caso de eletroélitos fracos. No entanto,
nos eletrolitos fortes, as divergéncias observadas sao de tal ordem que excedem de muito os erros
experimentais, como se percebe pelo exame da Tabela 6.2, referente ao cloreto de sédio.

(6.17)

Por outro lado, a quantidade

2
col
K=

-0

(6.11)
deveria permanecer constante numa dada temperatura, qualquer que fosse a concentracao do

eletroélito. E o que se verifica com suficiente rigor com os eletrélitos fracos, enquanto nos eletrolitos
fortes, a variacao de K. é consideravel, como é mostrado na Tabela 6.3.

TABELA 6.2 — GRAU DE DISSOCIACAO DO NaCl SEGUNDO A TEORIA DE ARRHENIUS (25 °C)

¢ (mol.L-1) A 100 =1 100
0 2—1
0,01 93,5 93,8
0,1 85,2 87,5
0,5 77,4 81,5
3,0 54,6 95,5
45 43,4 115,1

TABELA 6.3 — CONSTANTE DE DISSOCIACAO K, SEGUNDO A TEORIA DE ARRHENIUS (25 °C)

¢ (mol.L1) CH;COOH KCl
0,001 1,80 x 107° 0,049
0,01 1,81 x 107 0,154
0,10 1,82 x 107° 0,58
0,20 1,82 x 107° 0,92

Estas e outras observacoes levam a conclusao que a teoria de Arrhenius, embora essencialmente
valida para eletrolitos fracos, nao representa a verdadeira situacao dos eletrélitos fortes, cujas so-
lu¢oes apresentam concentracoes idnicas muito mais elevadas que as solucoes de eletrolitos fracos
de mesma concentracao molar.
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Sao duas, essencialmente, as criticas que podem ser feitas a teoria de Arrhenius. A ideia central
da teoria consiste em admitir um equilibrio de dissociacao na solucao, entre moléculas e ions, e
em referir a variacao da condutividade e das propriedades coligativas exclusivamente a variacao do
nimero de ions presentes, sem qualquer consideracao de possiveis acoes eletrostdticas entre eles.

Esta implicito, portanto, na teoria, que os ions se distribuem caoticamente na solucao, tal como
as moléculas de um gas ideal. Nessas condicoes, as acoes eletrostaticas compensam-se € os fons
comportam-se cinética e termodinamicamente como particulas neutras, embora possam se deslocar
sob a acao de um campo elétrico.

Nisso esta o grande equivoco de Arrhenius, pois € evidente que as considerdveis forcas de atra-
¢ao interionica devem ter grande influéncia sobre a mobilidade dos fons como também sobre sua
distribuicao na solucao. Portanto, nao se pode esperar que solucoes idnicas se comportem como
solucoes moleculares. A variacao das relacoes (6.13) e (6.16) com a concentracao do eletrélito nao
pode ser atribuida exclusivamente a variacao do nimero de particulas na solu¢ao, mas também a
variacao das forcas interionicas que dependem das cargas dos ions e da distancia que os separa, em
obediéncia a Lei de Coulomb (1785). De acordo com a Lei de Coulomb, a forc¢a exercida por uma
carga elétrica, ¢;, sobre uma segunda carga, ¢, separada por uma distancia rno vacuo, é dada por

1 |‘1192|
4me, r?

f:

onde g, € a permissividade do vacuo (8,854 x 10"2J7'C2 m™). A forca serd obtida em newtons quan-
do as cargas forem expressas em coulombs e a distancia em metros. Quando as cargas estiverem
separadas por outro meio que nao o vacuo, a constante g, deve ser substituida pela permissividade
do meio considerado, €. A Lei de Coulomb deve entao ser escrita como:

_ L |%Q2|
4me 12

/

Arelacao D=¢ / g,é denominada permissividade relativa ou constante dielétrica. Assim, no caso
de um eletrélito dissolvido num solvente de constante dielétrica D, cujos fons se encontram separa-
dos por uma distincia re apresentam cargas z, ¢ € z_¢, sendo ea carga do elétron (1,602 x 1079 C),

2
1 |z z_ | e
P — — 6.18
4me,D »* (6.18)

Se a teoria de Arrhenius interpreta satisfatoriamente o comportamento dos eletrélitos fracos, é
porque nessas solucoes, a concentracao idnica € tao pequena que a atracao interionica nao influi de
maneira marcante sobre as suas propriedades. Pode-se aceitar, portanto, que exista nos eletrélitos
fracos um verdadeiro equilibrio de dissociacao entre moléculas e ions, caracterizado por uma cons-
tante de equilibrio muito pequena. Nesse caso, qualquer das expressoes (6.17) mede com suficiente
aproximacao o grau de dissociacdo, porque a variacao da condutividade molar e do coeficiente de
van’t Hoff pode ser atribuida exclusivamente a variacao do niimero de ions.

Arrhenius considera o solvente como um meio inerte, sem qualquer participacao no processo
de dissociacao. Todavia, € dificil imaginar que a dissociacao de moléculas em ions de carga oposta
se faca sem uma forte interacao entre soluto e solvente, capaz de dar conta da queda de energia de
Gibbs que acompanha qualquer processo espontaneo, a temperatura € pressao constantes.

Nao é sem razao que a agua € o solvente por exceléncia dos eletrolitos. A 4gua é uma substancia
polar com carater anfiprético, dotada de elevada constante dielétrica, pois D = 80 a 25 °C. Dessa
forma, o solvente nao s6 promove a dissociacao do soluto como reduz as forcas interidnicas, asse-
gurando assim a estabilidade da solucao formada.
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6.7~ AINTERAGAO SOLVENTE-SOLUTO NA GENESE DAS SOLUGOES ELETROLITICAS

Sabe-se, hoje, que as solucoes eletroliticas resultam de uma interacao entre o solvente e o soluto,
distinguindo-se dois mecanismos distintos de formacao; um para eletrélitos idnicos e outro para
eletrolitos moleculares.

Ainvestigacao da estrutura dos s6lidos, mediante a difracao de raios X, revelou, desde o inicio
deste século, que as unidades que constituem os sais e os 6xidos metdlicos nao sao moléculas mas
ions. Tais substancias sao, portanto, idnicas por sua natureza, de tal forma que os ions ja existem antes
mesmo que qualquer processo de dissolucao. Essa € a razao pela qual os sais e os 6xidos metdlicos
conduzem a corrente elétrica quando fundidos, sem qualquer intervencao do solvente.

Asligacoes idnicas num cristal sio de natureza eletrostatica e se propagam em todas as direcoes,
de tal forma que o cristal idnico pode ser considerado como uma macromolécula. A forca dessas
ligacoes da ao reticulo idnico uma grande estabilidade e explica o elevado ponto de fusao dos sais e
dos 6xidos metilicos. Por isso as férmulas NaCl, CuSO,, Na,O, CaO etc. nao representam moléculas
mas as menores unidades “formais”, eletricamente neutras, que dao a composicao do cristal.

A dissolucao de um sélido idnico consiste na simples desagregacao do reticulo sob a acao do
solvente seguido da dispersao dos ions no seio da solucao. Por dissociagao eletrolitica entende-se, nesse
caso, a dissociacao do reticulo i6nico em unidades dispersas e o fendmeno deve ser interpretado
como consequéncia de uma reacao de hidratacao dos ions. Tome-se, como exemplo, a dissolucao
de um sal e de um o6xido:

NaCl (s) + ag=Na* (aq) + CI" (aq)
Na,O + ag=2Na* (aq) + 20H" (agq)

A ligacao ion — H,O, como qualquer ligacao quimica, é de natureza elétrica e se deve a forte
atracao couldmbica entre os ions e as moléculas de agua, que possuem elevada polaridade devido
ao angulo entre as ligacoes O —H (Figura 6.3).

A hidratacao de um ion nao lhe altera a carga, porque as moléculas de dgua sao eletricamente
neutras. No entanto, as propriedades do fon hidratado sao distintas das do ion original. A dissolu-
¢ao de um solido em outros solventes polares obedece a um mecanismo semelhante e os ions se
dizem solvatados.

O ntimero de moléculas de dgua ligadas a um ion e a intensidade deste vinculo nao podem
ser determinados com exatidao. Mas é certo que sera tanto maior quanto maior for o potencial
eletrostatico do fon dado pela relacao carga/raio.
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Figura 6.3 — Hidratacao de ions
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O valor relativo da hidrata¢ao idnica pode ser determinado numa escala em que se atribui o valor
1,0 ao ion H*hidratado com uma molécula de agua para formar o chamado ion hidrénio, H;O*. Tem-
se, assim, para os ions alcalinos Li*, Na*, K* e Cs*, hidratacoes que correspondem aos valores 14,0, 8,4,
5,4 e 4,7, o que se justifica pelo fato do raio destes ions de mesma carga aumentar nessa ordem.

Na solucao saturada de um eletrélito idnico, nao se tem um equilibrio entre moléculas e ions
mas sim entre os ions do s6lido e os ions solvatados e dispersos na solucao. Ignorando a participacao
da agua no processo, pode-se representar o equilibrio de dissociacao eletrolitica do NaCl por:

NaCl (s) = Na*+ CI

A constante termodinamica deste equilibrio sera
K =l (6.19)
Anact
Mas, como a atividade de um sé6lido puro € igual a unidade, tem-se
Ky= ay ag- (6.20)

onde K é chamada de constante do produto de solubilidade ou simplesmente produto de solubi-
lidade.

Esta constante de equilibrio esta relacionada com a energia de Gibbs de solucao segundo a
isoterma

AG°=— RTInK, (6.21)
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Portanto, a solubilidade de um sal é determinada pela queda de energia de Gibbs. Essa, por
sua vez, depende de duas contribuigoes, pois

AG® = AH — TAS" (9.64)

onde AH’ e AS’ possuem sinais opostos, competem na formacao de AG’ e determinam a solubili-
dade do sal.

O calor de solucao, AH®, pode ser positivo ou negativo, mas o seu valor é relativamente peque-
no. E que o calor de solugio resulta da soma de dois efeitos térmicos de sinais opostos: o calor de
sublimacao do reticulo, com formacao de ions gasosos (chamado energia do reticulo) e o calor de
hidratacao destes ions.

Assim, no caso do NaCl a 25 °C,
NaCl (s) =Na* (g) +Cl" (99 AH=771,95K]
Na* (g) + Cl” (g) + ag=Na"* (aq) + CI" (aq) AH=-1768,06 k]
Somando as duas equacoes,
NaCl (s) + ag=Na* (aq) + CI" (aq) AH=3,89K]

Portanto, € gracas a reacao de hidratacao fortemente exotérmica que a entalpia de solucao,
embora positiva, assume valores compativeis com um AG° < 0.

Quanto a entropia de soluc¢ao, AS°, ela também é o resultado liquido de duas variagoes opostas.
De um lado, o processo de dissociacao do reticulo em ions dispersos na solucao ¢ acompanhado de
um acréscimo de entropia. Por outro lado, o arranjo ordenado das moléculas de agua em torno dos
ifons diminui a entropia do sistema. Os dois efeitos somados dao, em geral, um AS® > 0, mas pode
resultar também um AS° < 0, principalmente quando o potencial dos fons € muito elevado.

As substdncias i6nicas sao sempre eletrolitos fortes, pois se encontram sob forma ioénica nas
respectivas solucoes, em todas as concentracoes. E certo, contudo, que a concentracoes elevadas, a
proximidade dos fons € tal que nao se pode excluir a possibilidade de formacao de pares i6nicos,
que orase desfazem ora se reconstituem sob a influéncia da agitacao térmica das particulas, principalmen-
te quando o potencial deles é elevado. Pares idnicos equivalem a moléculas nao dissociadas, mas
moléculas propriamente ditas que nao existem nas solucoes de eletrélitos fortes.

Percebe-se, entao, que as equacoes (6.13) e (6.16) dao apenas um grau de dissociacao aparente
quando aplicadas aos eletrolitos fortes, porque as forcas de atracao interionicas se fazem sentir,
modificando tanto a condutividade elétrica como as propriedades coligativas. Se as forcas fossem
excluidas, o grau de dissociacao seria igual a unidade em todas as concentracoes.

Ao contrdrio do que acontece com as substancias idnicas, as substancias moleculares (ou covalentes)
sofrem verdadeiro processo de ionizacao como resultado de uma reacao quimica com o solvente.

Um solvente como a dgua €é uma substancia anfiproética, capaz de receber prétons de um soluto
mais protogénico ou de ceder prétons a um soluto mais protofilico. O solvente atua, pois, como
base (préton receptor) quando o soluto tiver cardter mais acido, e como acido (préton doador)
quando o soluto tiver carater mais basico.

A ionizacao dos solutos moleculares € conseqiiéncia, portanto, de uma protolise, cuja extensao
¢é determinada pela forca protogénica ou protofilica do soluto em relacao ao solvente. Assim, a
ionizacao de um acido HA na dgua conduz ao equilibrio de ionizacao

HA + H,O = H,0" + A~
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Quando o 4cido for muito forte em relacao a agua, a ionizacao sera fotal e o soluto se comporta
como um eletrolito forte (HCI, HNO;, HCIO,, H;SO,). Se a forca protogénica do acido for pequena
ou moderada, tem-se um verdadeiro equilibrio de ionizacao, cuja constante termodinamica sera

Ao Oy

K= (6.22)

A4 81,0

A atividade da agua liquida pura € igual a unidade e se a concentracao do eletrélito for pequena
em relacdo a da dgua (a concentracao da agua pura € 55,5 mol.dm™), pode-se admitir, sem grande
erro, que a atividade da agua na solucao permanece inalteravel, de sorte que a constante (6.22)
se reduz a

a,.a,.
K — H™ A
(6.23)

Qi
onde, para simplificar, o simbolo H;O" foi substituido por H*.

A constante K, é chamada constante de ionizacao do dcido e corresponde ao equilibrio entre
as moléculas do dcido e os ions correspondentes.

HA=H"+A"-
Analogamente, a ionizacao de uma base, B, na dgua se deve a reacao

B + H,O=BH'+ OH"

e, de maneira semelhante, a constante de ionizacao de uma base se reduz a

a, .a
B “on
K, =

ag

(6.24)

6.8 — OS ELETROLITOS FORTES

Arrhenius considerava o estado molecular como o estado natural do eletrélito e a dissociacao
como um desvio deste estado. O fator de van’t Hoff ¢ uma medida deste desvio. Quanto mais ¢ se
afasta da unidade, tanto mais o eletrélito se afasta do estado molecular.

Todavia, pode-se adotar um enfoque diferente e mais l6gico no estudo das solucoes eletroliticas,
tomando-se como ponto de partida o eletrélito em estado de completa ionizacao e completa inde-
pendénciaidnica, isto €, o eletrolito considerado como solugao idnica ideal, na qual s6 existem fons e
estes estao livres de forcas eletrostaticas. Este estado ionico ideal se realiza a diluicao infinita, quando
aionizacao € total e as distancias entre os ions sao tais que as forcas de coulomb se anulam.

Para medir o desvio de um eletrélito em relacao ao estado idnico ideal, Bjerrum (1907) propos
uma quantidade chamada coeficiente osmoético, definido como a razao entre o valor observado
de uma propriedade osmoética e o valor que se observaria para a mesma solucao em estado idnico
ideal. Mas, para um eletrélito que produz v ions, a propriedade osmética da solugao ionica ideal
serd v vezes maior que a da solucao molecular ideal de mesma concentracao. Tem-se, entao, para
o coeficiente osmético

n AP AT, ATy
g= = = e =
v(m), V(AP), V(AT), V(A[f)‘)

(6.25)
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Comparando com a equacao (6.8) tem-se a relacao entre o fator de van’t Hoff e o coeficiente
osmotico

g=— (6.26)
A%

Para um eletroélito no estado ionico ideal, tem-se
T=v(n), g=1 1-g=0

e isto é o que acontece em qualquer eletrélito em extrema diluicdo, seja ele idnico ou de origem
molecular. Mas, a medida que um eletrélito se afasta deste estado ioénico ideal,

T < Vv(m), g<1 1-g>0

Entao, o acréscimo de (1 — g) a medida em que aumenta a concentracao do eletrélito pode
ser atribuido:

a) exclusivamente a uma reducao do grau de dissociacao do eletrélito com formagao de moléculas
nao dissociadas, de acordo com a Lei da Diluicao, incluindo a eventual formac¢ao de pares
i6nicos;

b) exclusivamente a uma reducao da mobilidade idnica, por efeito das forcas de coulomb, que
se intensificam com a reducao das distancias interionicas;

¢) a uma simultanea reducao do grau de dissociacao e da mobilidade idnica.

Medidas das propriedades osmoticas dos eletroélitos fortes mostraram que a lei de variacao de
(1 — g com a concentracao idnica, v¢, do eletrélito é determinada essencialmente pelo tipo de
eletrélito forte segundo mostra o diagrama da Figura 6.4. Assim, as curvas correspondentes aos
eletrolitos uniunivalentes coincidem com as do KCl; as dos eletrolitos unibivalente com as do K,SO,
etc., embora a concentracoes mais elevadas se notem divergéncias que devem ser atribuidas aos
diferentes raios dos ions de mesma valéncia.

Conclui-se que os eletrélitos fortes se encontram completamente ionizados, mesmo a con-
centracoes consideraveis, e que a variacao das propriedades osmoéticas (e de condutancia) com a
concentracao se deve exclusivamente ao jogo das atracoes ionicas.
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Figura 6.4 — Variacao de (1 — g) com a concentracao iénica

6.9 - ATEORIA DAATRAGAO INTERIONICA

A primeira abordagem quantitativa da natureza das forcas interidnicas e consequiente interpre-
tacao das propriedades dos eletrolitos fortes é devido a Milner (1912). Mas foi s6 depois que Debye
e Huckel (1923) apresentaram um tratamento mais acessivel que a teoria da atracao interidnica
passou a ocupar um lugar predominante em todas as consideracoes sobre o comportamento cinético
e termodinamico das solucoes eletroliticas.

Aidéia fundamental da teoria consiste em admitir que, devido as atracoes eletrostdticas, cada
ifon na solucao ocupa o centro de uma atmosfera idénica cuja carga liquida é igual e oposta a do ion
central. Como os ions de carga oposta sao atraidos e os de mesma carga sao repelidos, o ion central
fica aprisionado numa atmosfera de carga oposta, cuja densidade elétrica diminui do centro para
a periferia.

O mesmo acontece evidentemente com qualquer ion da solugao. Por isso, a distribuicao dos
ifons na solugao nao é cadtica, mas apresenta certa regularidade, talvez mesmo uma “estrutura”,
semelhante a dos cristais i6nicos, da qual se distingue pela maior dispersao e pela presenca do
solvente, que reduz consideravelmente as forcas interionicas. Debye e Hiickel mostraram que as
propriedades do eletrdlito sao determinadas pela interagdo do ion central com a sua atmosfera idbnica. Mas, a
natureza desta atmosfera é determinada, por sua vez, pelas valéncias (ou cargas) dos ions na solugao,
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sua concentracdo, temperatura e constante dielétrica do meio, € nao pela natureza especifica do eletrélito,
pelo menos enquanto a concentragao for pequena.

A concentracao idnica nao entra diretamente nas equacoes da teoria, mas sim por intermédio
de uma quantidade chamada for¢a idnica da solucao. Esta grandeza foi introduzida por Lewis e
Randall (1921), por razoes de ordem empirica, tendo em vista sistematizar os dados relativos aos
coeficientes de atividade de sais tanto puros como em presenca de outros eletrélitos.

A for¢a idnica é uma medida da intensidade do campo elétrico devido aos fons na solucao.
Ela é definida como a semi-soma dos termos que sao obtidos multiplicando a molalidade de cada
espécie idnica presente na solucao pelo quadrado da respectiva carga.

1
I=— 22 6.27
5 zi’mlzl ( )

Ao calcular a forca i6nica, deve-se usar a molalidade real de cada espécie i6nica. No caso de
eletrolitos fortes, como os sais, esta é dada pela molalidade do sal, mas, tratando-se de eletrélitos
fracos, deve-se ter em conta o grau de ionizacao.

Lewis e Randall mostraram que, em solucoes diluidas, o coeficiente de atividade média de um
eletrolito forte é aproximadamente o mesmo em todas as solu¢oes de determinada forca idnica. Essa
pode ser parcialmente devido a presenca de outros sais, mas € a forca idnica total que determina o
coeficiente de atividade do eletrolito considerado.

Embora tivesse sido introduzido empiricamente, o conceito de forca idnica tornou-se importante
na teoria dos eletrolitos fortes de Debye-Hiickel, como sera visto.

Numa solucao de um unico sal,
1 . ,
= E(m+zj +m_2?) (6.28)

e se mfor a molalidade do sal,

Por isso, somente em solugoes de eletrélitos uniunivalentes a forca idnica é igual a molalidade
do eletrélito, como se vé nos exemplos a seguir:

1 2 2 2m
KCl I—E[m(l) +m(=1) :I—?—m

1 2 2 6m
BaCl, I=2[m(@) +2m(-1) |= 2 =3m

2

MgsO, 1= [m(2) +m(-2)']= 2 = am

2 2
La,(SO,), I= %[Qm(sf +3m(-2)' = 30m _ o

Considere-se uma solucao em que foram dissolvidos KCl e K,SO,, de modo que as molalidades
resultantes sao respectivamente 0,1 m e 0,2 m. A forca idnica dessa solucao sera

1 9 2 07 L4
1_5[0,5><(1) +0,1x(=1)" +0,2x(-2) ]_?_0,7
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A capacidade da teoria de Debye-Hiickel em explicar o comportamento das solucoes de eletro-
litos fortes serd apreciada em diversas oportunidades. Por ora, se assinala que, no caso de solucoes
diluidas de eletrolitos fortes, na temperatura de 0°C, a teoria conduz a expressao

1-g=0,875|z,2 |NT (6.29)
A teoria prevé, portanto, uma variacao linear de (1 — g) com a raiz quadrada da forca idnica,
dependendo a inclinacao da reta unicamente do produto das cargas dos ions que constituem o

eletrolito. O calculo de (1 —g) segundo a equacao (6.29) concorda satisfatoriamente com os valores
experimentais, mas apenas na regiao de baixas concentracoes, como era de se esperar.

6.10 — ATIVIDADE IONICA MEDIA DE UM ELETROLITO

O potencial quimico de um componente de uma solucao qualquer é definido pela equacao
u, =y’ +RTIna, (6.30)

onde g, € a atividade do componente e p)é o potencial quimico do componente no estado-padrao
caracterizado por um valor unitdrio da atividade.

Numa solucao diluida, o soluto obedece a Lei de Henry e a atividade pode ser substituida por
uma variavel de concentracao (fracao molar, molalidade, molaridade), cada variavel definindo um
estado-padrao proéprio.

Assim, utilizando a molalidade, tem-se para o soluto

u=u’+RTInm (6.31)
na qual o estado-padrao é o soluto de molalidade unitaria obedecendo (hipoteticamente) a Lei
de Henry.

Nas solu¢oes mais concentradas, o soluto nao obedece a Lei de Henry, de modo que a atividade
é expressa pelo produto

a=ym (6.32)
onde y é um fator empirico chamado coeficiente de atividade, que mede o desvio em relacao ao com-
portamento que o soluto teria se cumprisse a Lei de Henry na concentracao considerada. E claro

que, numa dada temperatura, o coeficiente de atividade é funcao da concentracao, mas se aproxima
da unidade quando a concentrac¢do se aproxima de um valor nulo, isto é

limy=1 ou lima=m
m—0 m—0

Considere-se, agora, a solucao de um eletrélito forte, completamente ionizado:
M, A, =v,M"+v_A"

Duas espécies idnicas se encontram em solucao em quantidades que nao podem variar inde-
pendentemente, pois a solucao se mantém sempre eletricamente neutra. Os potenciais quimicos
respectivos sao eXpressos por

w.=pl+ RTna, p=p’+ RTIna (6.33)

Mas um mol do eletroélito produz v, méis de cdtions e v. mois de anions, ao todo v =v, + v_mois
de ions.
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Por isso, o potencial quimico do eletrélito

p=u’+ RT'Ina (6.34)

deve ser igual a soma das contribuicoes dos fons constituintes, isto €,

W=V.U, +V L = (VJJ.Z + vfuf)+ (V,RTIna, +v_RTIna_) (6.35)

Todavia, nao € possivel determinar isoladamente o potencial quimico de uma espécie idnica,
porque nao ha como obter solucoes separadas de cations e dnions. Por isso, define-se um poten-
cial quimico i6nico médio e uma atividade i6nica média tais que, ao invés da soma anteriormente
escrita, tem-se, para o potencial quimico do eletrélito,

p=vp,=pv! +vRTIna, (6.36)
onde
U, =u! +RTIna, (6.37)
é o potencial quimico iénico médio.
Portanto, em vez de
p=p’+ RT'Ina

pode-se escrever para o potencial quimico do eletrélito
u=u’+ vRTIna, (6.38)
de modo que a atividade do eletrélito e a atividade idnica média guardam a relacao
a=ay a,=a" (6.39)

Por outro lado, comparando a equacao (6.38) com a (6.35), tem-se a relacao entre a atividade
i6nica média e as atividades dos ions constituintes:

vRTIna, =v,RTIna,+v_RTIna_

a.=ay a-
1
_ vV, V. /v
a. =(a)"a") (6.40)
Portanto, a atividade idnica média de um eletrélito é a média geométrica das atividades dos ions
constituintes. Entre as atividades idnicas e as respectivas molalidades, tém-se as relacoes:

a,=y,m, a=Yy_m

a, a_
Yeo=— Y-=—
m, m_

Por isso, para a atividade idnica média tem-se, segundo a equacao (6.40),

a. =}y m)m” )% (6.41)
Esta expressao pode ser escrita sob a forma
a, = (yomy)"
a.=y.m, (6.42)
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onde 7, € o coeficiente de atividade i6nica média e m, ¢ a molalidade i6nica média do eletrélito,
definidos pelas equagoes

Yo =(roy)® (6.43)
m, = (m¥m )% (6.44)
Note-se que
m,=v,m m_=v_m
de sorte que
my = m (Vv )% (6.45)

Assim, a molalidade i6nica média de uma solucao 0,5 m de Na,SO, sera

m, =0,5%[(2)° x (1)‘]% = 0,794

Como foi observado inicialmente, cada variavel de concentracao define uma forma prépria de
atividade e de coeficiente de atividade, isto é,
ax = ,Yx'x am = Y1nm a(' = ’Y(C

Tendo em vista as relacoes entre fracao molar, molalidade e molaridade, demonstra-se que os
trés coeficientes de atividade i6nica média de um eletrélito forte estao relacionados da seguinte
forma, quando o eletrélito esta completamente ionizado:

p+0,001veM, —0,001cM,
Po

Y, =7, (1+0,001vmM, ) =7,

ou

p—0,001cM,
Y =Y. T (6.46)
0

onde M |, e M 4530 as massas molares do solvente e do soluto, respectivamente.

A diluicao infinita, como se vé, os trés coeficientes y,, v,,, 7, 540 iguais entre si e iguais a unidade
e, em solucoes diluidas, nao diferem apreciavelmente entre si.

6.11 - DETERMINAGAO EXPERIMENTAL DOS COEFICIENTES
DE ATIVIDADE IONICA MEDIA DE ELETROLITOS

Determinado o coeficiente de atividade i0nica média de um eletrélito, fica conhecida a atividade
ionica média correspondente a uma dada molalidade, m, do eletrolito.

Diversos métodos tém sido empregados na determinacao experimental do coeficiente de ati-
vidade. Alguns se baseiam na medida de uma propriedade coligativa da solu¢ao, enquanto outros
dependem da medida da solubilidade de sais ou da forca eletromotriz de células galvanicas.

Aqui se descreve apenas o método da depressao do ponto de congelacao. Quando esta questao
foi discutida, no Capitulo 5, se viu que numa solucao diluida de soluto nao-eletrolitico se tem:
(8 Inx, ) _AH,

o )R (5.20)
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Tratando-se contudo de uma solucao real qualquer, a fracao molar do solvente, x;, deve ser
substituida pela respectiva atividade, a,, de modo que

aln a, _ AI—_If
oT . - RTZ (647)
ou
AH,
dIna = dT (6.48)

Para obter a atividade do soluto, faz-se uso da equacao de Gibbs-Duhem, segundo a qual
ndpy = nydp,
Mas, como p =’ + RT'Ina, tem-se por diferenciacdo, a temperatura constante,
ndlna, = nydIna,

Agora, para passar do nimero de méis para a molalidade, considere-se 1 kg de solvente no
qual foram dissolvidos m mois de soluto. Nesse caso, ny=me n, =1/M (sendo a massa molar do
solvente expressa em kg.mol™). A equacao torna-se, entao,

dlna __ . in a (6.49)
M

1

Mas se o soluto for um eletroélito forte, a atividade do eletrélito e a atividade iOnica média estao
relacionadas pela equacao (6.39)

ay = a
de modo que dlna, = vdIna.. Substituindo na equacao (6.49) e resolvendo para d Ina,, obtém-se
1
dlng, =404 (6.51)
h M,mv

Substituindo dIng, pelo seu equivalente dado pela equacao (6.48), tem-se
AH,

dlna, = ——=———5dT
- MmvRT

Tratando-se apenas de solucoes diluidas, pode-se substituir 7" por T, que € a temperatura de
congelacao do solvente puro. Além disso, a equacao anterior se simplifica, introduzindo a constante
crioscopica (5.26), que é dada por

x = MiRTY
T AH,
Isso leva a
1
dlna, = - dT .51
+ K, mv (6.51)

Esta relacao pode ser expressa em funcao da depressao do ponto de congelacao AT =T, - T,
notando-se que dT'=— d(AT). Entao,

1
dlna, = d(AT 6.5
na, ijv( ) (6.52)
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Agora, para obter o coeficiente de atividade i6nica média a uma dada molalidade, é preciso
lembrar que

1
a,=vy.m, m,=m (ijvf’ )/V
de modo que
dlna,=dlIny, + dlnm (6.53)
onde m é a molalidade do eletrdlito.

Combinando a equacao (6.53) com a (6.52), obtém-se

dlny, = 1 d(AT)—dlnm (6.54)
- Kfmv

Em principio, se AT for dado em funcao de m, a equacao pode ser integrada. Mas, por razoes
de ordem matematica, é preferivel introduzir uma nova varidvel antes de integrar. Para isso, deve-se
lembrar que se a solucéao ionica fosse ideal

AT
g= =1 (6.55)
Kfmv

e o desvio em relacao a idealidade poderia ser expresso por (1 — g) ou em termos de uma varidvel
4, definida por

o1 AT 6.56
/ K mv (6.56)
Desta equacao se tira
AT=Kmv (1-})
que pode ser diferenciada, sendo m e jvariaveis:
d(AT) = Kyv [(1 — ) dm— mdj]
Esta € a expressao de d(AT) é introduzida em (6.54), obtendo-se
diny, =(1- )™ —dj —dinm
m
__J :
diny, =—-—dm—dj (6.57)

Esta equacao é agora integrada, tomando-se como limite inferior a solucdo, a diluicao infinita,
para a qual

m—0 v.—>1 j—0

Vs _ m ] Jo.
L dny, = —fo S —fo dj (6.58)
Iny, = —fo édm -J (6.59)

A integral restante deve ser avaliada graficamente, determinando A7 para uma série de valores de m,
prolongados até um valor tao baixo de m quanto seja experimentalmente realizavel; calculando o valor
de jpara cada AT e mpela equacao (6.56); plotando j/m versusm; extrapolando a curva até m =0 e deter-
minando a area debaixo da curva desde m = 0 até o valor de m desejado.

g « FiSICO-QUIMICA | » 147



A Tabela 6.4 da os coeficientes de atividade i6nica média de eletrélitos representativos de
diferentes valéncias, a diferentes concentra¢oes. A representacao grafica da variacao de y, com a
raiz quadrada da molalidade é dada pelos diagramas (a) e (b) da Figura 6.5. Vé-se que, a diluicao
infinita, y, = 1 para todos os eletrélitos, decrescendo com a concentrac¢ao, passando por um minimo
e se elevando depois, podendo mesmo ultrapassar a unidade a concentracoes mais elevadas se a
solubilidade do eletrélito permitir. Outra caracteristica importante destas curvas é que sua inclina-
¢ao inicial depende apenas do tipo de valéncia do eletrélito, sendo tanto mais acentuada quanto
maior for a carga dos fons constituintes. S6 a concentracoes maiores torna-se visivel a influéncia da
natureza quimica dos ions de mesma valéncia como mostra o diagrama (a) da Figura 6.5.

TABELA 6.4 — COEFICIENTES DE ATIVIDADE IONICA MEDIA DE ELETROLITOS REPRESENTATIVOS (25°C)

Molalidade | 0,00 | 0,01 | 0,05 | 0,10 | 0,30 | 0,50 | 1,00 | 1,50 | 2,00 | 3,00 | 5,00 | 16,00
HCl 1,000 | 0,904 | 0,830 | 0,796 | 0,756 | 0,757 | 0,810 | 0,903 | 1,019 | 1,320 | 2,38 | 42,4
HI 1,000 | 0,908 | 0,845 | 0,818 | 0,811 | 0,839 | 0,963 | 1,136 | 1,356 | 2,015 | — —
LiCl 1,000 | 0,904 | 0,828 | 0,790 | 0,744 | 0,739 | 0,774 | 0,838 | 0,921 | 1,156 | 202 | 37,9
NaOH | 1,000 | 0,901 | 0,816 | 0,766 | 0,708 | 0,690 | 0,678 | 0,689 | 0,709 | 0,784 | 1,077 | 11,58
Na(l 1,000 | 0,902 | 0,819 | 0,774 | 0,710 | 0,681 | 0,657 | 0,656 | 0,668 | 0,714 | 0,874 | —
NaBr 1,000 | 0,903 | 0,823 | 0,782 | 0,719 | 0,697 | 0,687 | 0,702 | 0,731 | 0,812 | — —
Nal 1,000 | 0,904 | 0,826 | 0,787 | 0,735 | 0,723 | 0,736 | 0,771 | 0,820 | 0,963 | — —
KCl 1,000 | 0,899 | 0,815 | 0,764 | 0,683 | 0,644 | 0,604 | 0,583 | 0,573 | 0,569 | — —
RbCl 1,000 | 0,901 | 0,813 | 0,764 | 0,675 | 0,634 | 0,583 | 0,559 | 0,546 | 0,636 | 0,546 | —
CsCl 1,000 | 0,900 | 0,809 | 0,756 | 0,656 | 0,606 | 0,544 | 0,513 | 0,495 | 0,478 | 0,474 | —
NaNO; | 1,000 0,901 | 0,812 0,762 | 0,666 | 0,617 | 0,548 | 0,507 | 0,478 | 0,437 | 0,386 | —
AgNO; |1,000 (0,897 0,798 | 0,734 | 0,606 | 0,536 | 0,429 | 0,362 | 0,316 | 0,252 | 0,181 | —
CaCl, |1,000]0,731 | 0,582 0,520 | 0,455 | 0,448 | 0,500 | 0,616 | 0,792 | 1,483 | 5,89 | —
SrCl, 1,000 | 0,729 | 0,571 | 0,512 | 0,442 | 0,430 | 0,461 | 0,547 | 0,670 | 1,126 | — —
BaCl, |1,000|0,723 0,554 | 0,500 | 0,419 | 0,397 | 0,395 | 0,426 | — — — —
CuCl, |1,000 0,728 0,576 | 0,508 | 0,429 | 0,411 | 0,417 | 0,439 | 0,466 | 0,520 | 0,621 | —
FeCl, 1,000 | 0,730 | 0,579 | 0,518 | 0,454 | 0,450 | 0,506 | 0,623 | 0,794 | — — —
ZnCl, |1,0000,731|0,579 0,515 | 0,432 | 0,394 | 0,339 | 0,304 | 0,289 | 0,287 | 0,354 | 2,18
H,SO, |1,000|0,544 0,340 | 0,266 | 0,183 | 0,156 | 0,132 0,126 | 0,128 | 0,142 | 0,208 | 1,30
Na,SO, |1,000]0,712 0,529 | 0,445 | 0,320 | 0,266 | 0,201 | 0,170 | 0,152 | 0,137 | — —
CuSO, |1,000 0,407 | 0,206 | 0,150 | 0,083 | 0,062 | 0,043 | 0,036 | — — — —
ZnSO, | 1,000 |0,421|0,216 | 0,155 | 0,083 | 0,063 | 0,043 | 0,037 | 0,035 | 0,041 | — —
LaCl; | 1,000 | 0,560 | 0,388 | 0,320 | 0,263 | 0,266 | 0,342 | 0,513 | 0,825 | — — —
Th(NOy), | 1,000 | — — 10,279 (0,203 | 0,189 | 0,207 | 0,257 | 0,326 | 0,486 | 0,791 | —
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e b HCl
1o |- LiCl
Y+
08 — NaCl
oa b KCl
oo L1 11111
0 0,4 0,8 1,2 1,6 2,0 0 0,4 0,8 1, 2 1,6 2,0
Ve rnl/2

Figura 6.5 — Curvas de variacio de y. de alguns eletrélitos com \/E (25 °C):
(a) eletrolitos 1-1; (b) eletrolitos 2-1, 1-2 etc.

6.12 -~ ATEORIA DE DEBYE-HUCKEL E O COEFICIENTE DE ATIVIDADE IONICA

O coeficiente de atividade é uma grandeza termodinamica, de carater empirico. Interpretacoes
microfisicas de grandezas termodinamicas pertencem ao campo da Mecanica Estatistica, como foi
indicado brevemente quando se tratou da capacidade térmica e da entropia. Todavia, isso nao impede
que se mostre como a teoria de Debye-Hiickel explica a origem do coeficiente de atividade idnica,
permitindo mesmo o seu cdlculo em solucoes diluidas, sem qualquer recurso a medidas experimentais.

O potencial quimico de uma espécie idnica é dado por
=W+ RTIng; (6.60)

e como a atividade pode ser substituida pelo produto da molalidade pelo coeficiente de ativi-
dade i6nica,
W= n! + RTInm; + RT Iny, (6.61)
Por outro lado, se numa solucao diluida os ions perdessem a carga e se tornassem particulas neu-
tras, o soluto assim obtido obedeceria a Lei de Henry e o potencial quimico correspondente seria

=W+ RTInm, (6.62)

Comparando as duas ultimas equacoes, vé-se que a quantidade R7'Iny; é a parcela do potencial
quimico de um soluto iénico que tem a sua origem nas interacoes elétricasde N ions. Representando
esta parcela por y; (elétrico) tem-se

L, (elétrico) = RT Iny;, (6.63)

As forcas de coulomb que atuam entre os fons sao forcas de longo alcance e sao responsaveis
pelo comportamento das solugoes eletroliticas, tanto no que diz respeito a mobilidade idnica (secao
13.16), como no que se refere a atividade ionica. Esta dltima relacao foi estabelecida por Debye e
Huckel, combinando a Lei de Poisson (da eletrostatica) com a Lei da Distribuicao de Boltzmann.

Sob a acao simultanea das forcas ordenadoras de natureza eletrostatica e do movimento térmico
desordenado, distribuem-se os ions numa solucao de tal forma que, ao atingir-se o equilibrio ter-
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modinamico, cada ion de carga +ze (ou —z¢) ocupa o centro de uma atmosfera iénica, de natureza
estatistica, cuja carga excedente é —ze (ou +ze). E obvio que a concentracao dos contra-fons na vizi-
nhanca do fon central ¢ maior que a concentracao dos isoions. Mas, enquanto a primeira diminui
do centro para a periferia, a segunda aumenta na mesma direcao até que a uma certa distancia se
restabelece a eletroneutralidade da solucao, e

nz.e+nze=0 (6.64)

onde n, e n_representam as concentracoes idnicas de cada espécie (nimero de ions por unidade
de volume).

A densidade de carga elétrica excedente distribuida na atmosfera idnica é maxima nas proximi-
dades do ion central e diminui do centro para a periferia, o mesmo se verificando para o potencial
que lhe corresponde. Num dado ponto da atmosfera idnica a densidade de carga excedente sera

p=n+z+e+n7z7222nlzie (6.65)

Suponha-se que o ion central estd na origem de um sistema de coordenadas. O potencial y
num ponto situado a uma distancia r do ion central estd relacionado com a densidade de carga p
neste ponto pela equacao de Poisson

Viy = _P
€

(6.66)

onde V? € o operador Laplaciano e € é a permissividade do solvente, considerado como um meio
continuo no qual os ions estao imersos.

Escrevendo o operador Laplaciano em coordenadas esféricas e considerando apenas a porcao
radial, uma vez que a distribuicao de carga em torno do fon central tem simetria esférica fazendo
com que Y e p nao possuam dependéncia angular, reduzimos a equacao de Poisson a

1d «zdllf)__P
r? dr(r dr) ¢ (6.67)

Para integrar esta equacao é necessario encontrar uma outra relacao entre y e p, o que foi
conseguido por Debye e Hiickel a partir da Lei da Distribuicao de Boltzmann.

A energia potencial de um fon de carga |zel situtado num ponto da atmosfera idnica em que o
potencial é y, é igual a lzely. A Lei da Distribuicao de Boltzmann nos diz que o nimero de fons,
n;, com energia igual a g; é dado por

n, =n! exp(—¢, /kT)

onde 7 corresponde ao nimero de fons com energia igual a zero. Aplicando a Lei de Boltzmann
para g; = zey, obtém-se o nimero de ions com energia potencial igual a este valor como sendo

n, =n, exp (—|zie|w/k’[‘) (6.68)

Introduzindo a equacao (6.68) na (6.65), resulta

v
kT

|zie

p=D.nlzeexp (6.69)

A forma exponencial desta equacao oferece dificuldades para a resolucao da equacao diferen-
cial (6.67). A situacao se simplifica supondo que a energia potencial interioénica é muito menor
que a energia térmica (lzey << kT), o que equivale a admitir que os ions estao muito afastados uns
dos outros ou que a solu¢ao é muito diluida. Nessas circunstancias, o desenvolvimento em série da
exponencial na equacao (6.69) pode ser truncado no segundo termo, resultando
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ze| Y
p= Zn;)zie[l—%#..] (6.70)

2
4 g
p=ednz " Y uls! (6.71)

Como 7 é a concentracdo idnica naregiao em que y = 0, a eletroneutralidade da solu¢io nesta
oo . 0 0 _ 0 ~
regido exige que .z, +n_z. =0 ou E n;z; =0 . A equacao (6.71) se reduz a
i

2
e 9
p=—2E3 nlz2 (6.72)

. 02 . . R a ~ .
A quantidade Z "; % pode ser facilmente relacionada a forca iénica da solucao eletrolitica.
i

O numero de ions por litro de solucao é dado por

n' =cN (6.73)

Por outro lado, em solu¢oes muito diluidas, ¢; = m; p,, onde m; € a molalidade do soluto e p, é
a densidade do solvente. Entao

; —1 ;
Y nlz = QpONEZmizf (6.74)
Substituindo esta quantidade em (6.72), e considerando que a forca i6énica ¢ definida por
1 ;
I=—) mz (6.27)
24
obtém-se
_ Y=
p= _EQNPOI (6.75)

Este valor da densidade de carga pode ser agora introduzido na equacio de Poisson (6.67) para
dar

1d( ,dy) 26Npl
e Ll ey
r? dr( dr ) ekT (6.76)
Substituindo as diversas quantidades, a direita, por um tnico parametro definido por
26°Np,I
2= 28t
kT (6.77)
a equacao (6.76) torna-se
1 d( ,ady 9
——|r—|=x
r® dr (r dr ) v (6.78)
que € a equacao de Poisson-Boltzmann.
Fazendo y = n/rna equacao (6.78), resulta
AT
—_—= K-
e u (6.79)
a equacao diferencial cuja solucao é
p=Ae* + Bet (6.80)
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ou
e*K?’ eKT’
y=A—+B— (6.81)

r r

sendo A e B coeficientes a serem determinados pelas condicoes de contorno do problema.

Quando r — o, a segunda parcela da direita na equagao (6.78) tende ao infinito.* Como o
potencial deve permanecer finito, esta segunda parcela nao pode fazer parte da solucao fisica,
portanto, B= 0. Permanece, pois,

—Kr

e

=4 (6.82)

r

Em solucoes diluidas, k tem um valor pequeno e a exponencial pode ser expandida em série
usando-se apenas os dois primeiros termos®

1-xr A
W=A( )=+AK (6.83)

r r
Se a forca ionica for igual a zero, k = 0 e o potencial num ponto a uma distancia rdo fon central

sera simplesmente o potencial devido a este ion, ou seja, lzd/4ner, o que substituido na equacao
(6.83) resulta

[zie] _ A
pre (65
de onde se tira A = |zl /4mne, e a equacao (6.83) pode entdo ser escrita
lzie| |z
C4mer  4me (6.85)

O primeiro termo é simplesmente o potencial devido ao ion central na auséncia dos outros
ions, enquanto o segundo € o potencial devido aos {ons que formam a atmosfera iébnica em torno
do ion central. Pode-se também dizer que o segundo termo é o potencial que seria gerado por
um Unico ion de carga — lzel oposta a do fon central e situado a uma distancia 1/x deste tltimo.

A quantidade 1/x tem a dimensao de um comprimento e é conhecida como comprimento de Debye.
Como o potencial é gerado por toda a atmosfera idnica, e nao por um unico ion, a quantidade 1/«
é denominada também de espessura ou raio efetivo da atmosfera iénica, imaginando-se a carga — lzel
situada numa camada esférica de raio 1/%, como ilustra a Figura 6.6.

®> Pode ser verificado aplicando a regra de L’Hospital.

2 3

; . XX
® Lembrar que ¢’ :1+x+§+ 3l

+...
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carga excedente
-ze

p(r)

Figura 6.6 — O raio efetivo da atmosfera io6nica e a distribuicao de carga

Note-se que k é proporcional a raiz quadrada da forca idnica e, portanto, a raiz quadrada da
molalidade. Por isso, aumentando a concentracao ionica, 1/x diminui e a atmosfera idnica se
contrai em torno do ion central.

Finalmente, tém-se agora condi¢oes de calcular a quantidade
Y; (elétrico) = RT Iny; (6.63)

que mede o desvio entre o potencial quimico de um soluto idnico e o potencial quimico de um
soluto nao-i6nico, em solucao diluida.

Admita-se que um fon da espécie ¢foi privado de sua carga Q= lzel, mantendo-se intacta a carga
dos ions que constituem a sua atmosfera ionica. Qual serd o trabalho necessario para recarrega-lo?
Seja a a menor distancia de aproximacao entre dois ions e y, o potencial gerado pela atmosfera
i6nica a uma distancia ¢ do ion central. Este potencial é dado pelo segundo termo da equacao
(6.85) e o trabalho necessario para carregar o fon central sera, pois,

w; =) Wa.dQ (6.86)
2
- Q Qx 0 = - K
0 4me 8me
(ze) x
w = ——->
i e (6.87)

Para obter o trabalho necessario para carregar um mol de ions da espécie ¢ multiplica-se a
equacao (6.87) pelo nimero de Avogadro. Como o processo ¢ isotérmico e isobdrico, o trabalho
serd igual ao acréscimo de energia de Gibbs por mol de fons

— 2

N(zie)' K

W, (elétrico)= RTIny, =—
8me

(6.88)
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A equacao (6.88) vale para qualquer espécie idnica ¢de carga positiva ou negativa. Introduzindo
agora o valor de k dado pela equacio (6.77) e passando aos logaritmos decimais

3 %
1ogy,:—[ r ( P )}z?ﬁ (6.89)

4N 1In10\ 28°R*T?

onde I'= N ¢é o faraday, ou seja, a carga correspondente a um mol de elétrons.

A quantidade entre colchetes é formada por constantes universais e pelas propriedades € = De
e py do solvente na temperatura T. Portanto, para um dado solvente, numa dada temperatura, esta
quantidade é uma constante A, o que permite escrever

logy, = —Az22NT (6.90)

Assim, paraa aguaa 25 °C, D =78,54, p,=997 kg.m?, T=298,15 K, R=8,314 ] K'mol', I'=96485 C,
g =8,854x 10" J'C*m™, o que da A = 0,509.

No entanto, nao ha método experimental que permita determinar o coeficiente de atividade
de uma tnica espécie iénica. Todos os métodos conhecidos dao o valor médio para os dois ions do
eletrélito e, para verificar os resultados da teoria, deve-se deduzir a partir da equacao (6.90) uma
expressao para o coeficiente de atividade i6nica média.

Recordando que

Yo =(voys)®

(6.43)
v logy. = v, logy, + v_logy._ (6.91)
Substituindo logy, e logy_ pelos respectivos valores dados por (6.90), vem
viogy, = AT (v,22 +v_z2) (6.92)
Por outro lado,
v,z =lv_zl
(multiplicando por z,): v, zi = v_lz 2|

(multiplicando por z_): v_z?=v,lzz|

v, 2Z2+v_z?=lzzl (v, +v) =lzzlv

Este resultado € introduzido em (6.92) para obter
logy, =—A |2,z |NT (6.93)
no caso de solugoes aquosas, a 25 °C, a equacao (6.93) pode ser escrita

logy, = —0,509]z,z_|VT (6.94)

A equacao (6.93) é conhecida como Lei Limite de Debye-Hiickel porque, devido as aproximacoes
e hipéteses feitas no curso de sua deducao, ela s6 € vilida para solu¢oes muito diluidas.
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Figura 6.7 — Verificacio da Lei Limite de Debye-Hiickel

A Lei Limite permite fazer as seguintes previsoes quanto a atividade dos eletroélitos fortes, a
grandes diluicoes:

a) o logaritmo do coeficiente de atividade i6nica média de um eletrélito deve ser uma funcao
linear da raiz quadrada da forc¢a idnica da solucao, sendo o coeficiente angular da reta propor-
cional ao produto Izz | das cargas dos ions que constituem o eletrélito, mas independente da
natureza quimica destes mesmos ions;

b) o logaritmo de v, ¢ uma quantidade negativa, significando que vy, é inferior a unidade, valor
limite do qual se aproxima quando m— 0;

c) o coeficiente v, refere-se a um particular eletrélito cujos ions possuem as cargas z, € z, mas de-
pende, entretanto, da forca idnica /da solucao que contém termos referentes a todas as espécies
ionicas eventualmente presentes na solucao.

O confronto entre essas previsoes da teoria e os dados experimentais é apresentado no diagrama
da Figura 6.7, onde as linhas tracejadas foram tracadas de acordo com a Lei Limite, enquanto as
linhas cheias correspondem as medidas feitas. A concordancia é excelente, como se vé, pelo menos
naregiao de concentrac¢oes inferiores a 0,01 m para a qual a teoria é vdlida. Quanto a previsao feitano
item (c), ela corresponde a verificacao empirica feita por Lewis e Randall ja referida na secao 6.9.

Exemplo 6.1
Calcular o coeficiente de atividade i0nica média:
a) eletrolito 1-1 (NaCl, HCI etc.) numa molalidade 0,01

Nesse caso, lz,z|=1; I=m=0,01
logy, =-0,509 x1x+/0,01 = —0,0509
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y.= 0,889 (valor experimental: 0,90);

b) eletrodlito 1-2 ou 2-1 (Na,SO,, CaCl, etc.) numa molalidade 0,001

Nesse caso, lz,z | =2; I=3m= 0,003
logy, =-0,509 X 2 x4/0,003 = —0,0558

=0,879 (valor experimental: 0,88)

Outra maneira de testar a Lei Limite de Debye-Hiickel é por meio da influéncia da constante
dielétrica, D, do solvente sobre o coeficiente de atividade i6nica média de um dado eletrélito.

Segundo a equacao (6.89), a inclinacio das retas que descrevem a variacao de logy, com v/, a

grandes dilui¢coes, deve ser inversamente proporcional a D/ numa dada temperatura.

A Figura 6.8 refere-se ao HCI dissolvido em misturas dioxano-agua, cuja constante dielétrica
varia de 78,6 29,53 a 25 °C, de modo que o coeficiente angular da equacao limite deve variar numa
proporcao de 1 para 23. Os resultados das medidas experimentais sao comparados com os previstos
pela teoria (linhas tracejadas) verificando-se excelente concordancia na regiao de concentracao
em que € valida a Lei Limite (Harned, 1939).

-0,2

-0,4

-0,6

log v+

-0,8

-1,0

-1,2

Figura 6.8 — Verificacao da Lei Limite com HCI dissolvido
em misturas de dioxano-dgua de constante dielétrica variavel
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6.13 - EQUAGAO DE DEBYE-HUCKEL PARA SOLUGOES MAIS CONCENTRADAS

Os dados experimentais registrados nos diagramas da Figura 6.5 mostram que, a concentra-
coes superiores a 0,01, a diminuicao do coeficiente de atividade ¢ menos acentuada, passa por um
minimo e cresce depois continuamente com a concentracao.

Para dar a equacao de Debye-Hiickel uma forma condizente com este comportamento, duas
alteracoes devem ser introduzidas na equacao linear (6.93): a primeira consiste em levar em conta
o efeito do diametro préprio dos ions, que tinha sido desprezado na deducao anterior; a segunda
refere-se ao efeito de orientacao das moléculas polares do solvente em torno de cada ion.

Aintroducao do primeiro efeito da a equacao de Debye-Hiickel a seguinte forma:

A|z+z_|\/7

logy, = ————1"~
&Y = T BT (6.95)

onde B¢ uma constante, derivada teoricamente, que s6 depende, como A, da constante dielétrica do solven-
te e da temperatura (Tabela 6.5) e a € a distancia média de menor aproximacao dos ions (Tabela 6.6).

TABELA 6.5 — CONSTANTES DE DEBYE-HUCKEL PARA A AGUA COMO SOLVENTE

Temperatura D A B

(°C) (mol-/2L1/2) (m'mol/2L.1/2)
0 88,15 0,488 0,352 x 10"
15 82,23 0,500 0,328 x 10"
25 78,54 0,509 0,330 x 10"
30 76,76 0,514 0,331 x 10"
40 73,35 0,524 0,333 x 10
50 70,10 0,535 0,335 x 10*

TABELA 6.6 — DISTANCIA MEDIA DE MENOR APROXIMACAO ENTRE IONS

Eletrolito a (m) Eletrolito a (m)
HCl 5,3 x 10710 CaCl, 5,2x 10710
NacCl 4,4x 10710 MgSO, 3,4x 1071
KCl 4,1x 1071 K,SO, 3,0 x 10710

CsNOg 3,0 x 10710 La,(SO,)5 3,0x 107

Como os ions estao solvatados, a nao ¢ a distancia interionica obtida pela difracao de raios X num
cristal: ela deve ser deduzida empiricamente em funcao dos valores experimentais dos coeficientes de
atividade. Como os ions possuem um didmetro préximo a 10" m, e Bé da ordem de 10" m"'mol"/2L"?,
o produto aB é préximo da unidade. Por isso, a equacao (6.95) pode ser reduzida a forma

i A|z L2 | JI
ogYs ==~ 6.96
141 (6.96)

que dd bons resultados para concentragoes até 0,1 m especialmente com eletrélitos uniunivalentes.
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Exemplo 6.2

Calcular y, para um eletrélito do tipo 1-1, numa solucao 0,1 m na agua a 25 °C. Nesse caso,
lzzl=1;I=m=0,1
V0,1
0,5090,1 0,122

logy, = -

: 1+4/0,1
v, =0,755

resultado este que pode ser comparado com os valores experimentais de 0,766 para NaOH, 0,769
para KCl e 0,778 para NaCl.

A concentra¢oes mais elevadas, o log v, passa por um minimo e comeca a crescer, impondo-se,
entao, a segunda correcao na equacao limite. Essa correcao pode ser interpretada como o resultado
da polarizacao das moléculas do solvente em torno dos ions, de modo a deslocar os demais da vizi-
nhanca de cada ion particular. O resultado desta orientacao é equivalente a um aumento da constante
dielétrica na vizinhanca de cada ion, em comparagao com o valor normal. Supondo-se agora que esta
reducao das forcas interionicas é proporcional a concentragao da solucao, um novo termo, C’ I, deve
ser adicionado ao membro direito da equacao (6.95), que passa entao a

A|z+z7|\/7
logy, =———=—+C'T
8V 1+ T (6.97)

chamada, as vezes, de equacao de Hiickel.

Realizando-se, agora, a divisao do numerador pelo denominador, indicada pela fracao, no
membro direito da equacao, e desprezando todos os termos da série potencial, a excecao dos que
envolvem 7, o resultado sera

logy, =—Alzz |[NT +(aAB+C")1

ou
logY, = —Alz,z |[NT +CI (6.98)

onde C= aAB+ C’ é uma constante para um dado eletrélito.

Esta relacao tem a mesma forma de uma relacao empirica proposta por Bronsted e estd, por-
tanto, de acordo com a experiéncia. Por essa razao, a equacao (6.98) é conhecida como equacao
de Debye-Hiickel-Bronsted.

Asegregacao das moléculas do solvente em torno dos ions reduz a quantidade de solvente livre
e esta, portanto, de acordo com a experiéncia. Este € o fator responsavel pelo salting out, ou seja, a
reducao da solubilidade de uma substancia neutra pela adicao de sal. Por esse motivo a constante
C’ é chamada constante de salting out. A constante Cdeve ser calculada a partir de dados experi-
mentais, pois, embora dependa da natureza do eletrélito, nenhum método pode ser estabelecido
para o seu cdlculo tedrico. Para eletrélitos do tipo 1-1, as equacdes (6.97) e (6.98) dio resultados
que concordam satisfatoriamente com a experiéncia em concentracoes até 1 m.

Note-se que a equacao (6.98) contém dois termos que dependem da for¢a idnica mas possuem
sinais opostos. A equacao satisfaz, portanto, a condi¢ao de um minimo para o coeficiente de ativi-
dade a uma certa for¢a i6nica. A pequenas concentracoes, predomina o termo —A |z+z,|\/7 mas, a
medida que cresce a concentracao, o termo CI torna-se mais importante. Por isso, o coeficiente de
atividade decresce com a forca i6nica na regiao de pequenas concentracoes, mas cresce na regiao
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de concentra¢oes mais elevadas. O coeficiente v, pode tornar-se maior que a unidade, como se viu
nasecao 6.12 de tal forma que a atividade supera a concentracao.

6.14 - PROBLEMAS PROPOSTOS

6.1) A pressao osmética do sangue humano, a 37 °C, é 780202 Pa. Deseja-se preparar um soro
fisiol6gico isotdnico com o sangue, que contenha apenas glicose e cloreto de sédio em dgua. Por
razdes médicas, a concentracao de acucar deve ser 0,1 mol.L™!. Calcule a massa de cloreto de sédio
necessaria para preparar um litro de soro isotonico, admitindo que 7= 1,95.

6.2) Uma solucao aquosa de KCl, de concentracao 0,2 molal e p = 1000 kg.m=, congela a— 0,680 °C.
Calcule o fator de van’t Hoff e a pressao osmoética desta solucao a 0 °C.

6.3) Calcule o ponto de congelacao e a pressao de vapor, a 25 °C, de uma solucao aquosa 2,0 molal
de CoCl,. Considere i = 4,58 e P§ ,= 3160 Pa.

6.4) Uma solucao aquosa 0,01 molal de K;[Fe(CN);] congela a — 0,062 °C. Qual € o seu grau de
dissociacao aparente? Qual € o seu coeficiente osmético?

6.5) Uma solucao aquosa 0,1 molal de um monodcido fraco congelaa— 0,208 °C. Calcule seu grau
de dissociacao.

6.6) Compare a forc¢a idnica de uma solucao aquosa de concentra¢ao 0,1 molal de NaCl com a
forca idnica de uma solucao aquosa de concentracao 0,1 molal de AlCI;.

6.7) Umasolucao € 0,5 molal em KCI, 0,1 molal em AlCl; e 0,1 molal em (NH,),SO,. Qual é a sua
forca idnica total?

6.8) Calcule a forca i6nica de uma solucao aquosa 0,1 mol.L~" de acido acético a 25 °C. Nessa
temperatura, K, do acido é 1,8 x 107,

6.9) Calcule o coeficiente osmético do NaCl em uma solucdo aquosa que € 0,001 mol. L™ em NaCl
e 0,0001 mol.L! em K,SO,, a 0 °C, empregando a teoria de Debye-Huickel.

6.10) Uma solucao de uréia e uma solucao de um sal, ambas aquosas, sao colocadas lado a lado,
sob uma campanula, e ali deixadas até que se estabeleca o equilibrio. Durante esse periodo, a dgua
destila de uma solucao para a outra, até que as duas atinjam a mesma pressao de vapor. As duas
solucbes sao entdo analisadas. Verifica-se que a de uréia contém 4,35 % e ade sal, 5 % em peso dos
respectivos solutos. Calcule o niimero de ions formados por férmula minima do sal, sabendo que
sua massa molar minima é 208,3 g.mol™. Suponha dissociacao total do sal.

6.11) O coeficiente de atividade i6nica médio de uma soluc¢io aquosa 0,005 mol.L de cloreto de
zinco, a 25 °C, medido por via eletroquimica, apresentou o valor 0,789. Calcule o coeficiente médio
de atividade do cloreto de zinco, nessas mesmas condi¢oes, empregando a Lei Limite de Debye-
-Htickel, e verifique se essa equacao ainda € valida para esse eletrélito naquela concentracgao.

6.12) O produto de solubilidade do AgCl em agua, a 25 °C, é Ks=1,71 x 107°. Com base nessa in-

formacao:
a) calcule a atividade i6nica média (a.) do AgCl em uma solucao aquosa saturada;

b) considerando que a molalidade do AgCl em uma solucao saturada possa ser considerada
igual a sua atividade i6nica média, calcule a forca idnica dessa solucao;

c) calcule o valor aproximado do coeficiente de atividade da prata (y,,) na solucao saturada,
a 25 °C, empregando a Lei Limite de Debye-Htickel.
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6.13) Os principais ions presentes na agua da superficie do mar e suas respectivas concentragoes
sao dados na Tabela 6.7. Calcule a for¢a iénica da agua do mar.

TABELA 6.7 - CONCENTRACAO DOS IONS PRESENTES NA AGUA DO MAR

Z

Ion (Ol SO, - Na* Mg+ Ca™
Concentracao (mol.L™) 0,534 0,028 0,456 0,055 0,010

6.14) Os principais ions presentes no plasma de sangue humano siao: Na* (0,14 mol.L?), CI- (0,10
mol.L ) e HCO4™ (0,025 mol.L™). A partir desses dados, calcule a for¢a i6nica do plasma sangiiineo.

6.15) Os principais fons presentes no fluido intercelular dos musculos sao: K* (0,15 mol. L"), Mg**
(0,04 mol.L") e HPO, - (0,14 mol.L"). A partir desses dados, calcule a forca ionica do fluido in-
tercelular dos musculos.

6.16) Calcule o coeficiente de atividade i6nica média para uma solucao aquosa 0,01 molal de
[Cr(NH;)6] (NOs) 5, na temperatura de 25 °C, empregando a Lei Limite de Debye-Htuickel. Admita
dissociacao total do eletrélito.

6.17) Um bidlogo necessita manter uma camara fechada na temperatura constante de 10 °C, com
umidade relativa do ar igual a 70 %, para o crescimento de um certo tipo de microorganismo. Os
manuais recomendam que, para manter a umidade relativa do ar constante, em ambiente confi-
nado e isotérmico, sejam colocados em seu interior varios recipientes contendo solucao aquosa de
cloreto de s6dio de concentracao apropriada. Calcule a composicao (em porcentagem ponderal)
da solucao de cloreto de s6dio necessaria para manter a umidade relativa do ar constante, da forma
que o bidlogo necessita.

Dados: NaCl: M = 58,5 g.mol™; i = 1,85.
Pressao de vapor da dgua pura, a 10 °C: 12,0 mmHg.

6.18) Uma solucao aquosa, a 25 °C, contém, em 2 litros, 2 g de cada um dos seguintes sais: NaCl,
MgCl,, Mg(NOs), e MgSO,.

a) Empregando a Lei Limite de Debye-Hiuickel, calcule a atividade dos fons Mg* nesta solucio.
b) Calcule o coeficiente de atividade dos ions cloreto nessa mesma solucao.

6.19) Deseja-se preparar um soro isotonico ao sangue humano, que contenha, além de glicose, os
seguintes sais, com as concentragoes especificadas:

KCI: 0,05 mol.L™! 1=1,90
NaCl: 0,02 mol.LL™! i=1,85
Lactato de s6dio: 0,01 mol.L! i1=1,88

Sabendo que a pressao osmética do sangue, a 37 °C, € 780202 Pa, calcule a massa de glicose que se
deve adicionar para obter 1 litro de soro isoténico.

6.20) Calcule o ponto de congelacao de uma solucao que contém 0,002 mol de KNO; em 1 kg de
agua. Utilize a equacao (6.29) para calcular o coeficiente osmético.
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RESPOSTAS

6.1) 6,08

6.2) 1,83; 830718 Pa

6.3) — 17 °C; 2658 Pa

6.4) 0. =0,78; g=0,83

6.5) 0,12

6.6) Ty, = 0,1; Ly, = 0,6

6.7) 1,4

6.8) 1,33x 107

6.9) 0,986

6.10) 3

6.11) 0,750

6.12) a) a.= 1,31 x 1075;
b) I=1,31x 107
C) Yap = 0,996

6.13) 0,861

6.14) 0,1325

6.15) 0,225

6.16) 0,4226

6.17) 38,58

6.18) a) . = 0,0057;
b) yo = 0,688

6.19) 51,95 ¢

6.20) — 0,0073 °C
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Equilibrios entre fases em sistemas de varios componentes






Equilibrio das solugdes liquido-gas com o gas Capitulo 7

7.1-INTRODUGCAO

Considere-se o equilibrio entre a solu¢ao de um gas num liquido € o préprio gas, a temperatura
e pressao constantes (Figura 7.1). Se na temperatura considerada, a pressao de vapor do liquido
for apreciavel, ambas as fases serao constituidas de uma mistura de moléculas do gas e do liquido.
Mas, como a solubilidade do gas € limitada, considera-se o gas como soluto (2) e o liquido como
solvente (1). Além disso, o sistema € bindrio e a composicao de cada fase é dada pela fracao molar
de um dos componentes apenas, pois, na fase liquida,

X+ x=1

e, na fase gasosa
X+ a=1
P=P,+P,

V=
X+ x,=1

X +Xo=1

Figura 7.1 — Equilibrio da solucdo liquido-gds com o gas

Quanto a pressao total da fase gasosa, esta serd igual a soma das pressoes parciais do vapor do
solvente e do gas.

P=P,+P,
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As propriedades intensivas que definem o estado do sistema sao, assim, além da temperatura
T e da pressao P, dois termos independentes de concentracao como x, € x5. Mas, segundo a regra
das fases, apenas duas destas variaveis sao independentes, pois

L=2+2-2=2 (7.1)

Isso significa que, fixando a pressao e a temperatura, ficam determinadas as fracoes molares x,
€ x5, ou seja, a composicao do sistema.

Conclui-se que a composicao da solucao ou a solubilidade do gas é funcao exclusiva de duas
varidveis apenas: a pressao € a temperatura. Entretanto, numa dada temperatura, a pressao total,
P, s6 depende da pressao parcial, P, do gds porque a pressao de vapor, P, do solvente fica deter-
minada pela temperatura. Por isso, pode-se afirmar que a solubilidade do gas depende destes dois
fatores: a pressao parcial, P, e a temperatura, T

% (P T)

7.2 - INFLUENCIA DA PRESSAO. LEI DE RAOULT E LE| DE HENRY

Se a temperatura for mantida constante, a composicao da solucao depende apenas da pressao,
P,, do gas. A solucao de um gas num liquido pode ser considerada, do ponto de vista termodinami-
co, como uma mistura de dois liquidos: o solvente e o gas liquefeito. O gas dissolvido guarda para
0 gds nao dissolvido a mesma relacao de um componente liquido para o seu vapor, podendo-se
considerar a pressao gasosa, P, como a pressao parcial de vapor do gds liquefeitos, assim como P,
é a pressao parcial de vapor do solvente.

Considere-se, em primeiro lugar, o caso mais simples em que a solucao resultante € ideal. A Lei de Raoult
(secao 4.3) aplica-se, entao, a qualquer dos componentes e, portanto, também ao soluto gasoso,

fo=xf% (7.2)

onde f, é a fugacidade do gas na solucdo; x,, a sua fracdo molar na solucao e f§, a fugacidade do
gds puro no estado liquido, na mesma temperatura e pressao que atua sobre a solu¢cao. Mas, num
sistema em equilibrio, a fugacidade de um componente é a mesma em todas as fases. Por isso, f, da
a fugacidade do soluto também na fase gasosa e se este soluto puder ser considerado como um gds
ideal, a fugacidade podera ser substituida pela pressao, de modo que

Py=x,P$ (7.3)

onde P, é a pressao parcial do gas na fase gasosa; x,, a sua fracao molar na fase liquida (solubilidade)
e P2, a pressdao de vapor do gas ligiiefeito, na mesma temperatura e pressao total da solucao.

E claro que, numa dada temperatura, P$ é uma constante que s6 depende da natureza do
soluto. Escrevendo a equacao (7.3) sob a forma
1

x = —
2 ®
I

P, (7.4)
vé-se que, a temperatura constante, a solubilidade de wm gds ideal, num solvente com o qual forma uma so-
lugao ideal, ¢ proporcional a sua pressao parcial sobre a solucdo, dependendo a constante de proporcionalidade
$0 da natureza do soluto.

A equacio (7.4) permite calcular a solubilidade x, de um gés ideal em funcio da sua pressdo parcial
P,, numa temperatura inferior a temperatura critica do gas, desde que seja conhecida a constante P,
que ¢ a pressao de vapor da forma liquida do soluto na temperatura considerada.
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Assim, suponha-se que o soluto seja o etano, que no estado liquido apresenta uma pressao de
vapor de 42 atm, na temperatura de 25 °C. A solubilidade do etano nesta temperatura, em qualquer
solvente liquido com o qual forme uma solucao ideal, sera entao

1
% =B =0,024x P,

sob a pressao de 1 atm, a fracao molar do etano na solucao seria igual a 0,024.

E evidente que estas considerac¢oes s6 sao validas quando a solucao formada for ideal e quando
o soluto gasoso puder ser considerado como um gds ideal. Solucoes ideais s6 sao obtidas com com-
ponentes quimicamente semelhantes e, na verdade, a solubilidade do etano em hexano e heptano
dd valores que nao diferem muito dos fornecidos pela equacao (7.4).

Numa dada temperatura, a constante 1/P¢, que se pode chamar de coeficiente de solubilidade
de Raoult, depende s6 da natureza do gas e quanto maior P§ menor serd o coeficiente de solubi-
lidade do gas. Gases de dificil liquiefacao (He, Hy, Oy, Ny,...) tém, numa dada temperatura, uma
pressao de vapor maior que os gases de facil liqiiefacao (CO,, NH;, SO,...). Porisso, aqueles devem
ser menos soltveis do que estes em igualdade de condi¢oes. Ainda que esta conclusao se refira a
solucdes ideais, estd qualitativamente de acordo com a observacdo geral (Tabela 7.1).

Quando a solucao liquido-gas nao é ideal, mas ¢ diluida, isto é, quando a fracao molar do gas
nasolucao é pequena nas condi¢oes de pressao e temperatura consideradas, o soluto obedece a Lei
de Henry (secao 4.17). Nesse caso, a fugacidade do soluto ainda é proporcional 4 sua fracio molar
na solucdo, mas a constante de proporcionalidade nao ¢ a fugacidade do soluto puro.

Jo= %k (7.5)

Se, nas condic¢oes prescritas, o gds se comporta como aproximadamente ideal, pode-se substi-
tuir a sua fugacidade pela pressao parcial que exerce sobre a solucao, ainda que a solu¢ao mesma
nao seja ideal.

P, = xk (7.6)
ou
1
% =P (7.7)

Portanto, segundo a Lei de Henry, a solubilidade de wm gas ideal num liguido, a temperatura constante,
é proporcional a sua pressdo parcial sobre a solucdo, se a solugdo for diluida nas condicoes da experiéncia.

Numa dada temperatura, a constante de proporcionalidade, 1/, que se pode chamar de coe-
ficiente de solubilidade de Henry, depende nao s6 da natureza do soluto mas também do solvente. Ele
representa a solubilidade do gas, expressa em fracao molar, quando a pressao parcial do gas é de
1 atm, na temperatura considerada. Conhecido este coeficiente, a equacio (7.7) permite calcular
a solubilidade do gas a qualquer pressao.

Numa solucao diluida, existe proporcionalidade entre as diversas formas de exprimir a con-
centracao do soluto, de modo que, em vez de fracao molar x,, pode-se usar a molaridade (ny/V)
ou a fracao massico-volumica (M,/ V). Acresce que, numa solucao diluida, o volume, V, da solucdo
e 0 volume, V;, do solvente puro sao praticamente idénticos. Por essas razoes, pode-se dar a Lei de
Henry as seguintes expressoes: M

kP 2 _gp
v, 2 v, 2 (7.8)
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Além disso, a massa, M, de um gas ideal é proporcional ao volume (V;), que o gas ocupa a 0°C
e sob a pressao de uma atmosfera, o que permite exprimir a solubilidade do gas em unidades de
volume de soluto dissolvido na unidade de volume do solvente, isto &,

()

=22 =ap,

7 (7.9)

Nessa equacao, a constante de proporcionalidade, o, exprime o volume do gas, medido
a0°Ce latm que, numa dada temperatura, se encontra dissolvido na unidade de volume do
solvente quando a pressao parcial o gas é de uma atmosfera. Esta constante o é conhecida
como coeficiente de absor¢do ou coeficiente de solubilidade de Bunsen (1857). A Tabela 7.1 da os
coeficientes de absorcao de alguns gases, a 20 °C, tanto na dgua como em alguns solventes
organicos.

TABELA 7.1 — COEFICIENTES DE ABSORCAO DE GASES A 20 °C

Gas Agua desg;f:;)tgno Cloroférmio ﬁﬁ?c(g Acetona eltzi;fcro Benzeno
He 0,009 — — 0,028 0,030 — 0,018
H, 0,017 0,031 — 0,080 0,065 0,12 0,066
N, 0,015 0,049 0,120 0,130 0,129 0,24 0,104
O, 0,028 — 0,205 0,143 0,207 0,415 0,163
CO 0,025 0,076 0,177 0,177 0,198 0,38 0,153
CO, 0,88 0,83 3,45 3,0 6,5 5,0 —
H.,S 2,68 — — — — — —
NH;, 710,0 — — — — — —
HCI 442,0 — — — — — —

Outra forma da Lei de Henry é obtida como segue. Se o soluto for um gas ideal, pode-se escrever
para dois estados deste gds:

(PQ)O (V‘Z )0 KV, (V ) _ BV,
= ou o), =
Ty 1, o (P- )o r
Substituindo na equagao (7.9),
&Z (P‘Z)o (XTZB (7.10)
i T

Mas (P,), e T, sao constantes, como constante é também o numa dada temperatura. Por isso a
quantidade 3 = V,/ V], conhecida como coeficiente de solubilidade de Ostwald (1888), é constante numa
dada temperatura (como os demais coeficientes definidos anteriormente) e o seu emprego € as
vezes mais conveniente que o de Bunsen.

O coeficiente de Ostwald (V,/V;) representa o volume do gas medido na temperatura T e
pressao parcial P,, que se encontra dissolvido na unidade de volume do solvente. Esta quantidade
¢é independente da pressao P, numa dada temperatura, porque, se por um lado a massa do gas
dissolvido aumenta proporcionalmente a pressao, o volume diminui na mesma razao; o resultado é
que o volume do gas dissolvido na unidade de volume do solvente se mantém constante quando
medido na mesma pressao sob a qual se dissolve no liquido.
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A Lei de Henry conduz a Le: da Distribuicdo, aplicada ao equilibrio liquido-gas. Segundo esta
lei, que serda deduzida no préximo capitulo, é constante a razao entre as concentracoes de um
componente em duas fases em equilibrio, numa dada temperatura, qualquer que seja o valor par-
ticular destas concentracoes. Segundo a Lei de Henry (7.7), a fracdo molar, x,, do gds na solucao,
na temperatura constante, sera

X,
Xy =—PF, ou — = constante

27 P,
Por outro lado, se o gas for ideal, a sua pressao parcial, P,, sera proporcional a sua fracao molar,
x5, na fase gasosa. Por isso,

)
— = constante (7.11)
2

Mas, numa solucao diluida, as fracoes molares sao aproximadamente proporcionais as molari-
dades, de modo que é também constante a razao
3

’
Cy

= constante (7.12)

numa dada temperatura e independente da pressao parcial do gas.

TABELA 7.2 - RAZAO DA DISTRIBUICAO DO CO, EM VARIOS SOLVENTES A — 59 °C

P, (mmHg) Alcool metilico Acetona Acetato de metila
100 427 67,2 75,8
200 427 68,0 77,1
400 43,1 69,2 77,6
700 43,3 72,8 79,0

A Tabela 7.2, referente 4 solubilidade do CO, em diversos solventes nao-aquosos a— 59 °C, mostra
que a razdo de distribuicdo dada pela equacdo (7.12) permanece praticamente constante, apesar
da pressio terse tornado sete vezes maior. E verdade, contudo, que as pressoes sio relativamente
baixas, de modo que as concentracoes sao pequenas, como exige a Lei de Henry.

7.3 - INFLUENCIA DA TEMPERATURA

Mantida constante a pressao do gds sobre a solucao, a sua solubilidade diminui, em geral, com a
temperatura. Gases se dissolvem na dgua, quase sempre, com liberacao de calor (AH, < 0) e, assim,
de acordo com o Principio de Le Chatelier, o aumento de temperatura determina a diminuicao da
solubilidade. Por esse motivo, gases sao expelidos das solucoes por aquecimento.

Uma relacao quantitativa entre solubilidade de um gds e temperatura pode ser obtida consi-
derando a equacao
oln(x; / x;) AH

=— (7.13)
orT | RT

que, segundo foi visto na secao 4.11, dd a influéncia da temperatura sobre a distribuicio de um
componente entre uma solucao liquida e a solucao gasosa em equilibrio com ela, quando ambas
as solucdes sao ideais. Aplicando a equagao (7.13) ao soluto gasoso, tem-se:
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dln(x; / x,) _AH, (7.14)
T RT® |

P

No caso em que nao sé a pressao total, P, mas também a pressao parcial, P,, do gas permanece
constante, em todas as temperaturas, a fracao molar, x5, na fase gasosa também permanece cons-

tante, resultando B
dlnx, AH,
9T T RT® (7.15)
PP,

onde AH ,é o calor molar de vaporizacio do gis liquefeito na temperatura T'e pressio total P.

Cumpre notar que a quantidade ~AH , é o calor de liquefacio do gés, o qual, por sua vez, pode
ser considerado como sendo o calor de solucao, AH g, do gas. Pode-se imaginar a dissolucao de um
gas num liquido como constituida de duas operacoes. Na primeira, o gas ¢ liquefeito na tempe-
ratura 7, observando-se um desprendimento de calor, que € o calor de liquefacao do gas, -AH .
Na segunda, o gas assim liquefeito é misturado com o solvente, nao se registrando nenhum efeito
térmico se a solucao resultante for ideal, como se esta admitindo. Nessas condicoes, o calor de so-
lucao do gas € igual ao efeito térmico da primeira operagao, ou seja, ao calor de liquefacao do gas
AH ¢=-AH , (7.16)
o que significa, no caso de uma solucao ideal, que:

a) o calor de solucao do gds sera sempre uma quantidade negativa (calor desprendido), pois

AH , é sempre positivo;

b) o calor de solucao do gas depende apenas da natureza do mesmo e nao do solvente.

No caso de solugdes reais, aigualdade (7.16) nao é mais exata, porque se verifica uma interacao
entre o gas dissolvido e o liquido. Todavia, a lei de variacao da solubilidade do gds com a tempera-
tura obedece a uma equacao de mesma forma da (7.15) e pode-se escrever:

dlnc)  AH,
oT ),, RT® (7.17)

onde ¢ € a concentracao molar do gas na fase liquida.

Percebe-se que (7.17) tem a mesma forma da equacdo de van’t Hoff (variacdo da constante de
equilibrio com a temperatura) e da equacao de Clapeyron-Clausius (variacao da pressao de vapor
com a temperatura). Como AH ¢é sempre negativo (salvo raras excecdes), a equacao (7.17) indica
que a solubilidade de um gas sempre diminui com a temperatura e esta influéncia é tanto mais acentuada
quanto maior o calor de solugdo, AH .

Integrando a equacio (7.17)entre duas temperaturas entre as quais se admite a constancia de AH,

e _Ad L -1 (7.18)
¢ R TT,

onde ¢ e ¢ sao as concentracoes nas temperaturas 7 e 7, respectivamente. Mas é evidente que a
concentracao em mol.L! é proporcional ao coeficiente de solubilidade de Bunsen. Entao,

% _ AH_ T, -T,

270 (7.19)
o R 1T,

equacao que permite calcular o calor de solucao de um gds, supostamente constante entre 77 e Ty,
em funcao dos coeficientes de solubilidade nestas temperaturas.
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TABELA 7.3 — COEFICIENTES DE ABSORCAO DE GASES EM AGUA

Gases 0°C 10°C 25°C 50°C 100°C
CO, 1,713 1,194 0,759 0,436 —
H, 0,02148 0,01955 0,01754 0,01608 0,0160
N, 0,02354 0,01861 0,01434 0,01088 0,0095
O, 0,0489 0,03802 0,02831 0,02090 0,0170

A Tabela 7.3 di o coeficiente de solubilidade de diversos gases em dgua, a diferentes tempe-
raturas. Vé-se que a taxa de variacao da solubilidade com a temperatura é maior no caso do CO,.
Isso significa que o calor de solucao do CO, é mais acentuado, devido ao fato desse gas reagir
parcialmente com a agua.

7.4— DESVIOS DA LEI DE HENRY

Um soluto s6 obedece a Lei de Henry quando a solucao é diluida. Portanto, no caso de solucgoes
de gases, a Lei de Henry s6 se verifica quando o coeficiente de solubilidade do gas é pequeno, a pressdo
parcial do gas ndo é muito elevada e a temperatura néo é muito baixa.

Outra causa de consideraveis desvios do comportamento exigido pela Lei de Henry € a diferenca
de estado molecular do gas nas duas fases, assim como uma acao quimica entre soluto e solvente, da
qual pode resultar a formacao de complexos ou a ionizacao do soluto. Isso acontece porque a Lei
de Henry, assim como a Lei da Distribuicao, que se deriva dela, s6 se aplica a uma definida espécie
molecular que participa das duas fases. Assim, por exemplo, na solu¢ao de amonia, que se afasta
consideravelmente da Lei de Henry, verifica-se ionizacao por efeito de uma reacao com a dgua:

NH, + H,O = NHj+ OH—

Por isso, a razao entre as concentracoes totais, ce ¢/, da amoénia no liquido e no gas nao é cons-
tante. Sendo a a fracao da amonia dissolvida que reagiu com a dgua, a parte intacta, ou fisicamente
dissolvida, serd ¢(1 — a) e arazao ¢(1 —a.) /¢’ deve ser constante, porque se refere a mesma espécie
molecular nas duas fases. Casos semelhantes se verificam com solucoes de CO,, H,S e HCI, que
também reagem com a agua.

7.5 - SOLUBILIDADE DE MISTURAS GASOSAS

Até aqui temos admitido que o gas em equilibrio com a solucao é uma substancia pura. Estu-
dando a solubilidade de misturas gasosas, Dalton (1805) mostrou que a Lei de Henry se aplica a
cada um dos componentes, de modo que a solubilidade de cada gas nao depende da presenca dos
outros mas apenas do seu particular coeficiente de solubilidade e da pressao parcial que exerce na
mistura gasosa. Assim, a expressao (7.9) pode ser generalizada, escrevendo-se para um componente
¢qualquer da mistura gasosa,

(V.)y

Vi

=o,P (7.20)
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Por outro lado, numa mistura de gases ideais, a pressao parcial de cada componente é propor-
cional a sua fracao molar na mistura, de acordo com a Lei de Dalton:

P.=xP (7.21)

de modo que a composicao do gas dissolvido dependerd da composicao do gds nao dissolvido e
seria igual a esta se os coeficientes de solubilidade fossem os mesmos para todos os gases.

Tome-se como exemplo o ar que, livre de CO, e umidade, tem a seguinte composi¢ao:

nitrogénio oxigénio argbdnio
% em volume 78,06 21,00 0,94
fracao molar 0,7806 0,2100 0,0094

Se a pressao total, P, for de 1 atm, as pressoes parciais, expressas em atm, serao numericamente
iguais as fracoes molares e a solubilidade dos diversos componentes na dgua a 0 °C sera, de acordo
com a equacao (7.20), dada pelos produtos a.,P, onde os coeficientes de solubilidade, a, referem-
-se a temperatura de 0 °C:

nitrogénio: 0,0235 x 0,7806 =0,01834
oxigénio: 0,0489 x 0,2100 = 0,01027
argonio: 0,0578 x 0,0094 = 0,000543

Os produtos dao os volumes dos diversos gases, medidos a 1 atm na temperatura de 0 °C, que se
encontram dissolvidos na unidade de volume do solvente. A composicao em volume do gas dissolvido
€:62,9 % de Ny, 35,2 % de Oy e 1,9 % de Ar. Vé-se que o ar dissolvido € mais rico em oxigénio do que
o ar atmosférico porque o coeficiente de absorcao do oxigénio é aproximadamente o dobro do coe-
ficiente de absorcao do nitrogénio. Enquanto no ar atmosférico a proporcao de volume entre Oy e N,
éde 21,00/78,06 = 0,265, no ar dissolvido na dgua a propor¢io é de 35,2/62,9 = 0,559. Dessa forma, o
gds expelido quando a dgua saturada de ar é aquecida contém mais oxigénio do que o ar original. O
processo de dissolucao do ar na dgua, seguido de expulsao, repetido diversas vezes, foi proposto como
método de extracao do oxigénio da atmosfera. Pode-se calcular que, ap6s seis absor¢oes e expulsoes,
o gds final deve conter cerca de 90 % de oxigénio, em volume.

7.6 — SOLUBILIDADE DE GASES EM SOLUGOES ELETROLITICAS

Em geral, a solubilidade de um gds em solu¢oes aquosas de eletrélitos € inferior a solubilidade
na agua pura. Se s representar a solubilidade de um gds numa solucdo idnica e s,, na dgua pura,
entdo s < 5, € s/, < 1. A Tabela 7.4 mostra que a reducio relativa da solubilidade provocada por um
eletrélito é praticamente independente da natureza do gas. A reducao da solubilidade gasosa aumenta
com a concentracao, ¢, da solucao salina aproximadamente de acordo com a expressao

log— = ke (7.22)

So
onde k é uma constante para um dado sal. A reducao da solubilidade de um gas por adicao de um
eletrélito a solucao € um caso particular do conhecido fenémeno de salting out. O salting out pode
ser atribuido a solvatacao dos ions pelo solvente polar, como € o caso da dgua. Dessa forma, as mo-
léculas do solvente que se encontram ligadas eletrostaticamente aos fons nao ficam disponiveis para
dissolver o gds cuja solubilidade diminui. Verifica-se que, em igualdade de concentracao idnica,
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este efeito aumenta com o potencial dos ions e, portanto, serd tanto maior quanto maior for a carga
dos fons e quanto menor o seu raio.

TABELA 7.4 — SALTING OUT DE GASES DAS SOLUCOES AQUOSAS (S/S,)

Solucao H, N, CO, H.S
LiCl (1 mol.L}) 0,84 0,79 0,83 —
Na,SO, (0,5 mol.L!) 0,73 0,70 0,68 0,73

7.7 - PROBLEMAS PROPOSTOS

7.1) A 30 °C, 244 mL de dgua dissolvem 2,265 mL de hélio, medidos a 30 °C e 1 atm. Calcule o
coeficiente de Bunsen para o hélio nessa temperatura.

7.2) A solubilidade do argénio em agua € 0,00515 g em 100g de HyO, a 25 °C e 1 atm de pressao de
gds. Expresse a solubilidade deste gds em dgua, nesta temperatura, por meio dos coeficientes de
Bunsen e de Ostwald, considerando a densidade da agua igual a 1000 kg.m™.

7.3) A solubilidade do oxigénio em etanol, a 19 °C, expressa em coeficiente de Bunsen, é 0,143.
Nessa temperatura, a pressao de vapor do etanol puro é 40 mmHg. Determine o nimero de mois
de oxigénio que estao dissolvidos em 1 litro de etanol exposto ao ar atmosférico, que contém 21 %
de oxigénio em volume.

7.4) Calcule o volume de CO, liberado ao se abrir uma garrafa de 0,50 L de agua mineral gaseificada
a 20 °C. Considere que a pressao parcial do CO, no interior da garrafa fechada é 1,20 atm e que,
depois de aberta, a dgua fica exposta ao ar, no qual a porcentagem de CO, é 0,03 mol %, sob pres-
sao de 1 atm. A 20 °C, a solubilidade do CO, na dgua, expressa em coeficiente de Bunsen, ¢ 0,880.

7.5) Suponha um recipiente fechado, contendo 250 mL de dgua saturada de CO,. A pressio total
de vapor sobre a solucdo é de 2 atm a 25 °C. A pressdo de vapor da dgua, nessa temperatura, é 23,7
mmHg.

a) Sabendo que o coeficiente de Bunsen para o CO, € 0,76, calcule o volume de gas, medido a
25 °C e sob pressao de 1 atm, que se encontra dissolvido naquele volume de dagua.

b) Sabendo que 0,25 % das moléculas de CO, dissolvidas na agua reagem de acordo com a
equacao CO, + H,O = H* + HCOy", calcule o pH da dgua saturada de CO,, conforme dados
doitem a).

7.6) O ar do ambiente de um biotério onde sao criadas cobaias para laboratério contém um pe-
queno teor de vapor de amonia, o qual, no entanto, € suficiente para provocar corrosao nas grades
metalicas das gaiolas das cobaias. Uma amostra de dgua destilada, mantida nesse biotério até atingir
o equilibrio, apresentou pH 10,1 a 25 °C. Calcule a pressao parcial da amoénia no ar do biotério
nessas condicoes.

Dados:

e composicao média do ar atmosférico sob pressao de 1 atm =20 % de O, e 80 % de Ny, em volume;
® oy, a 25 °C =710 L/L dgua/atm;

¢ ionizacao da amoénia em agua = NH; + H,O = NH,*+ OH -

oK, =1,8x10° (a 25°C).
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7.7) A Organizacio Mundial de Satide (OMS), ap6s considerar os resultados de estatisticas sobre o alto
indice de mortalidade de instrutores de natacao em piscinas cobertas, recomendou que tais profissionais
nao fumassem em servi¢o. A razao para tal recomendacao é que tais profissionais, se fumantes, ficam
expostos a niveis perigosos de fosgénio, formado pela seguinte reacao do cloro da piscina com o CO
presente nos alvéolos do fumante: CO (g) + Cl, (g) = COCI, (g). O limite maximo de COCI, estabelecido
pela OMS para a pressao parcial deste composto no ar € de 107 atm, pois a pressao considerada letal é
de 107 atm. Para verificar se a medida da OMS foi acertada, determine a pressao parcial de COCl, no
ar dos alvéolos de um instrutor de natacao, quando fuma, comparando-a com o limite estabelecido.

Dados:

e coeficiente de absorcao de Bunsen a 25 °C é a. = 0,028;

e concentracao média de Cl, dissolvido na dgua de uma piscina = 1,25 x 10 mol.L™;

e concentracao média de CO no ar alveolar de um fumante (expressa em pressao parcial) = 107 atm;
e energias de Gibbs de formacao a 298 K: CO (g) =-137k].mol" e COCl, (g) =—-205 kJ.mol ™.

7.8) Deseja-se criar um certo tipo de peixe em laboratério. O peixe pertence a uma espécie cujo
habitat natural é o Mar do Norte, onde as dguas tém temperatura média de 0 °C. No laboratorio,
entretanto, a temperatura é de 30 °C. Calcule a pressao parcial de oxigénio no ar que deve ser
empregada no aqudrio para manter, a 30 °C, o teor de O, dissolvido na agua salgada igual ao teor
de O, dissolvido a 0°C na dgua do Mar do Norte.

Dados:

e composi¢ao média do ar atmosférico sob pressao de 1 atm =20 % de O, e 80 % de N,, em volume;
®ap a0°C=0,243 L/L agua do mar/atm;

e AHg médio para O, em dgua do mar = — 14877 J.mol ™.

7.9) Calcule a variacao de concentracdo de oxigénio na dgua a que estd exposto um peixe que sai
do mar e avanca para dentro da Lagoa dos Patos para desovar. Considere as temperaturas da agua
do mar e da Lagoa constantes e iguais a 20 °C e a pressao de 1 atm.

Dados:

e composi¢ao média do ar atmosférico sob pressao de 1 atm =20 % de O, e 80 % de N,, em volume;
e oy, a 20 °C = 0,028 L/L agua pura/atm;

¢ K=0,1462 L/mol para O, (constante da equacao 7.22);

e concentracido de sal na d4gua do mar = 0,7 mol.L™".

7.10) Satura-se dgua pura com uma mistura de H, e O,, na proporcao volumétrica de 2:1, sob
pressao total de 5 atm, a 25 °C. Ferve-se, a seguir, a agua e recolhe-se o gas. Calcule a composicao
volumétrica do gas expelido ap6s a secagem.

Dados:
e oy, = 0,017 litro/litro de solucao/atm;
® o, = 0,028 litro/litro de solucao/atm.

7.11) A solubilidade do nitrogénio em d4gua, a1 atm e a0 °C, é 23,5 mL.L"' e a do oxigénio, 48,9 mL.L".
Calcule:
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a) a solubilidade do N, e do O, em dgua exposta ao ar (79 % de N, e 21 % de O, em volume)
sob pressao de 1 atm;

b) admitindo que os gases dissolvidos se comportem como solutos nao-volateis, em torno de 0 °C),
calcule a diferenca entre o ponto de congelamento da dgua saturada de ar e da agua pura.

7.12) As solubilidades do CO e do NO em dgua sdo, respectivamente, 0,757 e 0,530, expressas em
coeficientes de Bunsen. A solubilidade do CO em solucao 1,0 molal de Mg(NO,), € 0,559. Calcule
a solubilidade do NO em solucao 1,0 molal de Mg(NO,)s,.

7.13) Calcule a massa de hidrogénio que se dissolve em 1 litro de dgua, a 40 °C, quando a pressao
parcial do gds sobre a agua é de 300 mmHg, sabendo que o coeficiente de solubilidade de Henry
para esse gas € 7,63 x 10* atm nesta temperatura.

7.14) A constante de Henry para o metano dissolvido em benzeno, a 5 °C, € 31,4 x 106 mmHg. Se,
para um dado sistema, a pressao parcial do CH,sobre 1 kg de benzeno for de 2 atm, a 5 °C, calcule
qual sera a depressao do ponto de congelacao do benzeno, provocada pela dissolu¢ao do metano
nessas condicoes.

Dados:
¢ temperatura padrao de fusao do benzeno = 5,6 °C;
e constante crioscépica do benzeno é K, = 5,12 grau.mol™

7.15) Na temperatura de 0 °C, 15,03 mL de gas metano (medidos nas CNTP) dissolvem-se em 500 mL
de H,O quando a pressao parcial do metano sobre a dgua é de 1 atm. Qual € a pressao parcial de
CH, que deve ser aplicada para que se dissolvam 0,001 mol de CH, em 300 mL de dgua, nessa
mesma temperatura?

7.16) Dois baldes de 10 L cada um estao conectados por um tubo de volume desprezavel. O baldo n.
1 contém 1 L de 4gua e o balao n. 2 contém oxigénio gasoso, sob pressao de 5 atm. A temperatura
do sistema € 0 °C. O coeficiente de solubilidade de Henry para o oxigénio em agua, nessa tempe-
ratura, € 1,19 x 10’ mmHg. Calcule a massa de oxigénio que estara dissolvida na dgua, se a valvula
que separa o conteudo dos dois baloes for aberta e o equilibrio no sistema se estabelecer a 0 °C.

7.17) A 20 °C, o coeficiente de solubilidade de Henry para o CO, vale 6,95 x 10* atm™, enquanto,
a 40 °C, vale 4,09 x 10* atm™. Se uma garrafa explode com uma pressao de mais de 2 atm de gas
no seu interior, qual é a maxima pressao de CO, a 20 °C que ¢ segura para que um refrigerante
engarrafado nessa temperatura possa ser exposto a 40 °C?

7.18) Uma mistura de H, e N, é comprimida sobre 100 g de dgua a 40 °C. No ponto de equilibrio,
verifica-se que a pressao total da fase gasosa é 790 mmHg, e que a composi¢ao do gds na fase gasosa,
apos secagem, € de 40 % de H, em volume. Admitindo-se que a pressao de vapor da dgua na fase
gasosa € a mesma da dgua pura, a 40 °C, isto é, 55,3 mmHg, calcule as massas de H; e N, dissolvidas.

Dados:
ok =1,31x10"5atm™";
® k'y=1,00x 10~° atm™",

7.19) Quantos gramas de H,, CO e N,, componentes de uma mistura contendo 45 % H,, 45 % CO
e 10 % N, em volume, serdo dissolvidos em 1 m® de dgua, na pressdo total de 1 atm e temperatura
de 20 °C? As constantes de Henry nesta temperatura sao: £’y = 6,83 x 10* atm; K\, =8,04x 10* atm;
ko =5,36 x 10* atm.
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RESPOSTAS

7.1) 8,33 x 10® atm™
7.2) a.=0,0288;  =0,0314
7.3) 1,27x 107
7.4) 0,566 L
7.5) a) 0,408 L;
b) 3,78
7.6) 3,177 x 10° atm
7.7) 0,831 atm
7.8) 0,383 atm
7.9) 1,68 x10°g.L?!
7.10) H, = 54,76 %; O, = 45,24 %
7.11) a) N, = 18,6 mL/L; O, = 10,3 mL/L;
b) ATf=2,40x 10 °C
7.12) 0,391
7.13) 5,67 x 10*g
7.14) 0,00318 °C
7.15) 2,478 atm
7.16) 0,2986 g
7.17) 1,18 atm
7.18) my, = 5,62 x 107 g; my, = 9,02 x 10*g

7.19) my, =0,732 g meo= 13,06 g; my, = 1,93 g
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Equilibrios liquido-vapor em sistemas binarios Capitulo 8

8.1 - GENERALIDADES

Serao estudados, neste capitulo, os equilibrios entre liquido e vapor em sistemas bindrios e
consideradas trés classes de sistemas:

a) os liquidos sao completamente misciveis ou formam solucoes liquidas em todas as proporcoes;

b) os liquidos sdo parcialmente misciveis ou formam solucoes liquidas dentro de intervalos limi-
tados de composicao;

c) os liquidos sao ¢misciveis ou nao formam solucoes liquidas em qualquer proporcao.

O grau de miscibilidade de dois liquidos depende de sua natureza e também da temperatura.
Em geral, dois liquidos sao tanto mais misciveis quanto maior for sua semelhanca quimica. Assim,
benzeno e tolueno, dgua e dlcool, 4gua e acetona sao misciveis sem restricoes, a0 passo que agua
e nitrobenzeno ou dgua e clorobenzeno sao imisciveis. Em geral, a solubilidade reciproca de dois
liquidos aumenta com a temperatura, podendo mesmo tornar-se total acima de certa temperatura,
como é o caso do sistema dgua-fenol.

Alguns aspectos termodinamicos dos equilibrios entre liquidos completamente misciveis € o
respectivo vapor ja foram considerados no Capitulo 14. O objetivo agora ¢ mais simples: se trata de
um estudo descritivo dos equilibrios liquido-vapor sob o ponto de vista da regra das fases.

8.2 - PROPRIEDADES GERAIS DOS DIAGRAMAS DE FASE

Se um sistema for constituido de dois liquidos, A e B, misciveis em todas as propor¢oes, nunca
haverd mais de uma tnica fase em equilibrio com o vapor (Figura 8.1). Cumpre distinguir entre
a composicao do sistema globalmente considerado e a composicao das fases em que o sistema se
encontra dividido. Se a composi¢ao for expressa sob forma de fracao molar, tem-se:

sistema global x, (gl) + x5 (gl) =1
fase liquida X+ x=1
fase vapor X+ x5=1

Note-se que as fracoes molares do sistema global heterogéneo nao sao variaveis de estado, mas
tao-somente as fracoes molares das fases constituintes.
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P=P,+P,

v =
X +xp=1

Xyt xp=1

Figura 8.1 — Equilibrio liquido-vapor em sistemas binarios

Observe-se também que, num sistema em equilibrio, tem-se igualdade entre a pressao, P, do
sistema € a pressao externa, P, e, damesma forma, entre a temperatura, 7°do sistema e a temperatura
externa, T. Estas duas variaveis do sistema sao chamadas varidveis externas porque sao impostas ao
sistema pelo meio externo, ao passo que as variaveis de composicao sao varidveis internas.

Para componentes quimicamente inertes, a regra das fases da

L=c+2-¢ (8.1)
de modo que para um sistema de dois componentes
L=4-¢ (8.2)

Um sistema bindrio serd, no maximo, trivariante (L= 3). Portanto, a representacao geométrica
dos estados do sistema devera ser feita mediante pontos de um volume de estado (Figura 8.2) cujas
coordenadas sdao a temperatura, 7, a pressao, P, e a composicao, x.
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A — B

Figura 8.2 — Descricao dos equilibrios liquido-vapor em sistemas binarios
de liquidos completamente misciveis mediante um diagrama de estado

Quando o sistema € bifasico ele ainda serd globalmente representado por um ponto no espaco.
Mas este espaco estd agora limitado por superficies curvas, que sao o lugar geométrico dos pontos
representativos das fases em que o sistema estd dividido, sendo uma superficie correspondente ao
liquido, outra ao vapor. Essas superficies sao chamadas superficies conjugadas e as fases ou solucoes
que elas representam sao chamadas conjugadas.

Note-se que as fases conjugadas sao fases em equilibrio e, como tais, encontram-se na mesma
temperatura € na mesma pressao, embora possam possuir diferentes composicoes. Por isso as fases
conjugadas sao representadas por pontos das superficies conjugadas situados nas extremidades
de uma linha isotérmica e isobarica chamada linha de junc¢do. Assim, os pontos L e Vrepresentam,
respectivamente, uma solucao liquida e uma solugao gasosa em equilibrio isotérmico e isobarico.
Alinha de juncao, LV, contém, necessariamente, o ponto O, representativo do sistema global.

A representacao de estados de equilibrio mediante um volume de estado apresenta as dificul-
dades inerentes aos diagramas tridimensionais. Todavia, se o nimero de graus de liberdade for
reduzido de uma unidade mediante a fixacao da temperatura ou da pressao, todos os estados de
equilibrio podem ser representados pelos pontos de uma superficie de estado cujas coordenadas
SA0 a pressao e a composicao, se a temperatura for mantida constante, ou entao, a temperatura e
a composicao, se a pressao for mantida constante (Figura 8.3).
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T = constante
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Figura 8.3 — Linha de juncao (VL) e a linha isopleta (MN)

Com a supressao de uma varidvel externa, a regra das fases (8.2) passa a expressao reduzida,
valida para superficies de estado:

[¥=3-¢ (8.3)

Sistemas homogéneos (¢ = 1) tornam-se entao divariantes e podem ser representados pelos
pontos de uma drea, distinguindo-se uma darea para os estados liquidos e outra para os estados gaso-
sos. Sistemas bifasicos (¢ = 2) sio monovariantes nessas condi¢oes e sao globalmente representados
por pontos de uma drea limitada por duas curvas conjugadas, a primeira constituida pelos pontos
representativos da fase liquida, a outra pelos pontos representativos da fase vapor.

Dois tipos de diagramas, resultantes de secoes planas do volume de estado, podem ser utilizados
no estudo do equilibrio liquido-vapor: diagramas isotérmicos, onde a temperatura ¢ mantida cons-
tante e diagramas isobaricos, onde a pressao ¢ mantida constante.
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T = constante

liquido

vapor

T = constante

liquido
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vapor
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P = constante

vapor
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liquido
X, — B
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vapor T,
! liquido
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P = constante

liquido

Xp —> B

Figura 8.4 — Equilibrios de misturas liquidas bindrias com o vapor, a temperatura e pressao constantes

g « FiSICO-QUIMICA 1l » 181



Os diagramas isotérmicos (Figura 8.4) tém por coordenadas a pressao de vapor e a composicao.
Tais diagramas resultam de se¢coes planas normais ao eixo das temperaturas e todos os pontos do
plano assim obtido correspondem a estados de mesma temperatura. Nos diagramas isotérmicos,
as curvas conjugadas sao a expressao das funcoes

P(xy) e P(xp)

que dao a variacao da pressao de vapor com a composi¢ao do liquido e com a composi¢cao do vapor
respectivamente. Por essa razdo, estas curvas se denominam “curva do liquido” e “curva do vapor”.
Uma isébara VL tracada entre elas € uma linha de juncao cujos pontos extremos definem a compo-
sicao do vapor e a composicao do liquido em equilibrio, sob a mesma pressao de vapor.

Nos diagramas isobdricos, as coordenadas sao a temperatura e a composicao. A temperatura de
equilibrio liquido-vapor sob pressao constante (geralmente 1 atm) chama-se temperatura de ebu-
licao do liquido sob a pressao considerada. Tais diagramas (Figura 8.4) resultam de secoes planas,
normais ao eixo de pressao, e todos os pontos do plano assim obtido correspondem a estados de
mesma pressao. Nos diagramas isobaricos, as curvas conjugadas sao a expressao das funcoes

T(xp) e T(xp)

que dao a variacao da temperatura de ebulicio com a composicao do liquido e com a composi-
¢ao do vapor respectivamente. Essas curvas sao freqiientemente denominadas curvas de ebuli¢do,
distinguindo-se a “curva do liquido” e a “curva do vapor”. Uma isoterma, LV, tracada entre elas é
uma linha de juncao, cujos extremos definem a composicao do liquido e a composicao do vapor
em equilibrio numa dada temperatura de ebulicao.

Em qualquer dos diagramas, uma linha MON, perpendicular ao eixo da composicao é uma
isopleta (do grego iso, igual + plethos, quantidade), porque seus pontos representam sistemas de
igual composicao (Figura 8.3). Se o ponto representativo do sistema global cair fora das curvas
conjugadas (ponto O’), o sistema sera homogéneo, mas se cair entre duas curvas conjugadas (ponto
0), o sistema sera heterogéneo. Nesse caso, deve-se distinguir entre a composicao global do sistema
heterogéneo, dada pelo ponto O, e a composicao das fases em equilibrio, dada pelos pontos Ve L
dalinha de juncao que passa pelo ponto O. Como se v€, o e€ixo da composi¢ao permite registrar a
composicao do sistema global, assim como a composicao de cada uma das fases em que o sistema
global se encontra dividido.

Alinha de juncao mostra ainda que, em dadas condi¢coes de temperatura e pressao, a compo-
sicao do sistema heterogéneo pode variar entre os limites marcados pelos pontos Ve L, enquanto
a composicao global das fases permanece inalterada. O que se altera com a composicao global do
sistema sio as quantidades relativas das fases em equilibrio. A medida que a composicio global se
aproxima da composicao do liquido, aumenta a quantidade de liquido e diminui a quantidade de
vapor até que em L s6 exista liquido. O inverso se verifica quando a composicao global se aproxima
da composicao de vapor. A relacao entre as quantidades de liquido e de vapor em equilibrio é dada
pela regra da alavanca:

nOL=n 0OV
n’  OL ’

onde 7€ o nimero de moéis do liquido e #’ € o niimero de mo6is do vapor, em equilibrio, porque o eixo
AB da a composicao em fracao molar. Quando a composicao for dada em fracao massica, a relacao
OV/OL da a relacao entre as massas do liquido e do vapor em equilibrio. A relacao (8.4) pode ser
facilmente deduzida, considerando os dados da Figura 8.3. Em primeiro lugar se pode escrever
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(1) OL=xy—x, (gl):ﬂ_L(gl)

n n (gl)
_ _ng (g) my
(2) OV =ux, (gh)—x; = n(gl) o

Multiplicando, agora, OL pelo niimero de méis do liquido (n) e OVpelo nimero de mois do
vapor (n’), obtém-se

T (gD
(3) OL n=mn, T (al) n

’ _ nB (gl) 7
(4) OVn —T (@) n’ —mny

Subtraindo (3) de (4)
1
OVn' —OL n="8"8) (8 )(

. (gl) n +n)—(n3+n3)

OV —OLn=mng(gl) —ng(gl) =0
nOL=n' OV

8.3 - CLASSIFICAGAO DOS EQUILIBRIOS LiQUIDO-VAPOR

Trés casos podem ser considerados, no estudo dos equilibrios liquido-vapor, nos sistemas re-
sultantes de dois liquidos completamente misciveis. Esses casos estao representados na Figura 8.4
e sao a seguir caracterizados.

e 12 caso—a temperatura constante, a pressao de vapor € intermedidria entre as pressoes de vapor
dos componentes puros; a pressao constante, a temperatura de ebulicao é intermedidria entre as
temperaturas de ebulicio dos componentes puros.

Esse caso compreende solucoes ideais € solucoes reais com desvio positivo ou negativo pouco acentua-
do. Note-se que, nas solu¢oes ideais, a pressao de vapor varia linearmente com a composi¢ao do liquido,
isto é, a curva do liquido é umareta. O mesmo nao acontece com a variacao da temperatura de ebulicao
com a composicao do liquido, ja que, neste diagrama, a curva do liquido nunca é uma reta.

® 2° caso—a temperatura constante, a pressao de vapor passa por um mdximo; a pressao constante,
a temperatura de ebulicao passa por um minimo.

Esse caso compreende solugoes reais com desvio positivo acentuado. A mistura que possui
pressao de vapor méaxima ou o ponto de ebulicao minimo (ponto M) chama-se mistura azeo-
tropica (= inseparavel). Tal mistura nao se deixa separar em seus componentes por destilacao,
porque o vapor possui a mesma composicao da mistura liquida. A mistura azeotropica possui um
ponto de ebulicao inalteravel sob uma dada pressao externa, o que da a impressao de se tratar de
uma combinacao quimica entre A e B. Contudo, alterando a pressao altera-se nao apenas o ponto
de ebulicao, como ¢é natural, mas também a composi¢ao do aze6tropo, deslocando-se o ponto M
paralelamente ao eixo da composicao. No caso considerado, o aze6tropo € a mistura liquida de
mais alta pressao de vapor e portanto, a que possui o mais baixo ponto de ebulicao. Uma isopleta
que passe pelo ponto M divide os diagramas deste tipo em dois diagramas do primeiro tipo.
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® 32 caso—a temperatura constante, a pressao de vapor passa por um minimo; a pressao constante,
a temperatura de ebulicdo passa por um mdximo.

Esse caso compreende solucoes reais com desvio negativo acentuado. A mistura azeotrépica é
a que possui pressao de vapor minima ou o ponto de ebulicio mdximo (ponto M). Aqui também
uma isopleta que passe por M divide os diagramas em dois diagramas do primeiro tipo.

Os diagramas isotérmicos e isobdricos da Figura 8.4 apresentam certas propriedades comuns. Veri-
fica-se, em primeiro lugar, que, em cada caso, os diagramas P(x) e T(x;) guardam entre si uma relacao
inversa, obtendo-se a forma do segundo por rotacao do primeiro em torno do eixo ABda composicao.
Isso acontece porque o componente ou o azedtropo que possui a pressao de vapor mais elevada (a tem-
peratura constante), possui o mais baixo ponto de ebulicao (a pressao constante). Esta relacao inversa
se traduz, também, na posicao dos campos do liquido e do vapor: nos diagramas P(x;) a curva do vapor
passa por baixo da curva do liquido enquanto nos diagramas 7(x;) ela passa por cima.

A regra de Konowaloff, ja referida na secao 4.16, pode ser enunciada de maneiras distintas,
conforme se tratar de vaporizacao isotérmica ou isobarica. Comparando as posicoes dos pontos Le
Vde um diagrama isotérmico, vé-se que o componente que adicionado a solucao elevaa pressao de
vapor estard sempre em maior proporcao no vapor Vque no liquido L em equilibrio. Examinando,
da mesma forma, um diagrama isobdrico, percebe-se que o componente que adicionado a solucao
baixa o ponto de ebulicao estara sempre em maior proporc¢ao no vapor Vque no liquido L. O com-
ponente que produz este efeito sera sempre o mais voldtil quando se tratar de misturas liquidas
compreendidas no 1° caso, o mesmo nao acontecendo com misturas que apresentam azeotropos
nas quais sera o mais volatil ou o menos volatil, conforme a composicao da solucao esteja situada
de um ou de outro lado da composicao azeotrépica dada pelo ponto M.

Durante a destilacao de uma mistura liquida, o residuo torna-se cada vez menos volatil. Por isso,
a destilacao isotérmica é sempre acompanhada de diminuicao da pressao de vapor e a destilacao
isobarica € sempre acompanhada de aumento da temperatura de ebulicao.

8.4 - VOLATILIDADE RELATIVA

Considere-se uma solucao liquida bindria, contida num cilindro limitado por um pistao mével
por meio do qual se exerce sobre o liquido uma pressao constante (1 atm, por exemplo). Comu-
nica-se calor ao sistema e, ao atingir-se uma determinada temperatura, chamada temperatura de
ebulicao, forma-se a primeira porc¢ao de vapor. A composicao desta solucao gasosa é diferente da
composicao da solucao liquida, pois a espécie que for mais volatil se transfere para a fase gasosa em
maior quantidade que a espécie menos volatil. Por isso, a temperatura de ebuli¢io sempre aumenta
durante a destilacao e o residuo liquido se enriquece cada vez mais na espécie menos volatil.

A influéncia da temperatura sobre a distribuicao de um componente entre o liquido e o vapor, a
pressao constante, é dada pela equacao (4.53), valida para o caso em que as duas solucoes sao ideais:
aln(xi’/xi) _AH

or | RT® (4:59)

Arazao &’/ x;= k;denomina-se volatilidade do componente e para uma mistura liquida de com-

ponentes A e B, tem-se a chamada volatilidade relativa definida por
hy _xi/x

ky  xp/xg
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Quando liquido e vapor sao solucoes ideais, deduz-se facilmente que, numa dada temperatura
ky _ PV

by P

Ao mesmo tempo, obtém-se da equacao (14-53) que a influéncia da temperatura sobre a vola-
tilidade relativa serd
dln (kA /kB) (AHU)A B (AHU)

9T - R (85)
.

Se o componente A for o mais voldtil, o seu calor molar de vaporizacao numa dada temperatura
sera inferior ao do componente B (conferir com a regra de Trouton). Nesse caso, 0 membro a direita
serd negativo, significando que a volatilidade relativa diminui quando aumenta a temperatura. Dai
avantagem da destilacao sob pressao reduzida que, baixando a temperatura de ebulicao, favorece
a separacao dos componentes.

8.5 - DESTILACAO ISOBARICA: 1° CASO

Considerem-se, em primeiro lugar, solucoes ideais ou reais com desvio positivo ou negativo
moderado. Nesse caso, a temperatura de ebulicao das misturas liquidas é sempre intermedidria
entre as temperaturas de ebulicao dos componentes puros (Figura 8.5), sendo possivel separar
integralmente os componentes da mistura por destilacao fracionada.

Para construir o diagrama de equilibrio entre as solucoes conjugadas, é necessario determinar
o ponto de ebulicao dos componentes puros e de diversas solu¢oes liquidas de composicao inter-
medidria. Além disso, € necessdrio determinar a composicao do vapor que esta em equilibrio com
cada uma das solu¢oes liquidas na sua temperatura de ebulicao.

Assim, uma quantidade apreciavel de solucao liquida de composicao x; € levada gradualmente
a temperatura de ebulicao, 7, num balao provido de condensador de refluxo e de um termémetro
imerso no liquido. O vapor formado reflui sob forma condensada, de modo a nao alterar signifi-
cativamente a composicao do liquido. Conhecidas assim as coordenadas x; € T fica determinado o
ponto /na curva do liquido. A composicao do vapor vem equilibrio com o liquido /é determinada
removendo e analisando uma pequena amostra do condensado. Aproveita-se, para isso, alguma
propriedade da mistura que varia apreciavelmente com a composicao, tal como o indice de refracao
ou a densidade.
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Figura 8.5 — Destilacao em equilibrio

Obtidas, assim, as curvas conjugadas do liquido e do vapor, pode-se interpretar dois processos
distintos de destilacao: a destilacao em sistema fechado e a destilacao em sistema aberto ou desti-
lacao fracionada. Trata-se, no primeiro caso, de uma destilacdo em equilibrio, percorrendo os estados
do sistema global os pontos de uma isopleta (Figura 8.5).

Liquido e vapor estao em equilibrio no interior de um cilindro limitado por um pistao mével,
por meio do qual se mantém constante a pressao enquanto se altera o volume. Uma mistura liquida
de composicao x; é aquecida e, ao atingir-se a temperatura de ebulicdao, 7, a primeira porcao de
vapor desprendido possui a composi¢ao correspondente ao ponto v. Sendo o vapor mais rico no
componente mais volatil, A, do que o liquido, este se torna mais rico no componente B, menos
volatil, e sua temperatura de ebulicao aumenta continuamente. Ao atingir-se a temperatura 7, o
sistema global esta dividido entre um liquido de composicao I’ e um vapor de composicao v’ na
proporc¢ao dada pela razao ov’/ol’. Na temperatura 77, o sistema se encontra todo sob a forma de
vapor v'em equilibrio com a tltima gota de liquido /. Em outras palavras, o vapor possui, agora, a
composicao xz do liquido original.

O sistema que era inteiramente liquido nas temperaturas inferiores a 7'é completamente gasoso
acima da temperatura 77, mas apresenta-se heterogéneo entre estas temperaturas, ou seja, entre
os pontos /e v” as curvas conjugadas que limitam a zona heterogénea.

Transformacoes inversas ocorrem quando se esfria um vapor de composicao x;. A condensacao
tem inicio, sob forma de neblina, quando se atinge a temperatura 7”e a primeira porcao liquida
formada tem a composicao [”. Por esse motivo a curva de vapor € freqiientemente denominada
curva de condensacao ou de “neblina”.

Entretanto, a separacao dos componentes A e B da mistura liquida s6 é possivel mediante
destilacdo fracionada. Nesse caso, o vapor € condensado fora do sistema e o liquido assim obtido é
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redestilado, repetindo-se a operacao de destilacao e condensacao tantas vezes quantas forem neces-
sarias para obter, por fim, uma fracao rica no componente mais volatil e outra rica no componente
menos volatil.

P = constante

el ___

A Xy, —»

Figura 8.6 — Destilacao fracionada

Considere-se (Figura 8.6) uma mistura liquida M. Na temperatura 7, as solu¢coes conjugadas
em equilibrio sao o vapor v e o liquido /, o primeiro mais rico no componente A (mais volatil) e o
segundo mais rico no componente B (menos voldtil) que a mistura original M. O vapor v é separado
por condensacao e dd o destilado D. Esse é aquecido e da, na temperatura 7’ o vapor v’ e o liquido
I’. Novamente o vapor v’ é condensado dando o destilado D’ mais rico em A que o destilado D.
Repetindo a operacao com os sucessivos destilados, obtém-se, por fim, um produto préximo de A
puro. Se o primeiro residuo liquido, R, for aquecido a 7", obtém-se um destilado D’e um residuo R’
mais rico em B que o residuo R. Quanto ao destilado D), sua composicao é tao préoxima do residuo
R’ que ambos podem ser misturados e submetidos a destilacao. Repetindo-se a operacao com os
sucessivos residuos, obtém-se, por fim, um residuo préximo de B puro.

A destilacao fracionada descrita ¢ um processo descontinuo e extremamente Oneroso em tempo
e trabalho. Todavia, pode ser conduzida de maneira continua numa coluna de fracionamento em
que se obtém um regime permanente de quase equilibrio entre as solu¢oes conjugadas em tempe-
raturas constantes que vao decrescendo da base ao topo da coluna (Figura 8.7).
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Figura 8.7 — Coluna de fracionamento com pratos de borbulha

A instalacao compreende trés partes superpostas: uma caldeira, ou alambique, na base, em
contato com uma fonte de calor; a coluna de fracionamento propriamente dita, termicamente
isolada, e, por fim, um condensador de refluxo que permite uma remocao parcial ou total do
ultimo destilado.

Uma destilacao estaciondria de quase equilibrio entre solu¢oes conjugadas a temperaturas
decrescentes, desde a caldeira na base até o refluxo no topo, pode ser obtida mediante pratos de
borbulha ou mediante enchimento da coluna com pecas s6lidas de vidro ou de ceramica, que pro-
porcionam intimo contato entre o liquido descendente e o vapor ascendente. A alimentacao do
aparelho com o liquido a ser fracionado se faz, em geral, a meia altura da coluna, a fracao mais leve
sendo removida no topo e o residuo mais pesado sendo periodicamente removido da caldeira.
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Um determinado prato é mantido em temperatura constante porque recebe um liquido
mais frio, proveniente do prato superior, e um vapor mais quente, proveniente do prato inferior.
Este vapor borbulha no liquido e condensa parcialmente. A fracao condensada é mais rica em B,
enquanto o vapor emergente é mais rico em A. Deslocando-se em direcao ao topo da coluna, os
sucessivos vapores sao cada vez mais ricos em A, enquanto os liquidos descendentes sao cada vez
mais ricos em B.

P = constante
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Figura 8.8 — Curvas de destilacao isobdrica (1° caso)

Da-se o nome de prato tedrico a cada uma das linhas de juncao do diagrama de equilibrio, ne-
cessarias para alcancar o ponto representativo do destilado final, partindo do ponto representativo
do liquido inicial. Assim, no caso da Figura 8.8, seriam necessdrios quatro pratos tedricos para se
obter um destilado de composicao x; a partir de uma mistura inicial de composicao x;. Tal situacao
corresponderia, aproximadamente, a de uma coluna funcionando em regime de refluxo total, com
trés pratos, uma vez que o quarto seria a proépria superficie do liquido na caldeira.

A eficiéncia de uma coluna de destilacao, seja ela constituida de pratos ou de enchimento
solido, mede-se pela altura equivalente a um prato teérico (AEPT), quantidade que se obtém di-
vidindo a altura real da coluna pelo nimero de pratos tedricos que seriam necessarios para obter
o mesmo efeito. E evidente que a eficiéncia de uma coluna sera tanto maior quanto menor for a
altura equivalente a um prato teérico.

Sao frequentes os casos de misturas liquidas binarias que podem ser separadas em seus compo-
nentes por destilacao fracionada, podendo-se citar, como exemplos, os pares oxigénio e nitrogénio,
dissulfeto de carbono e benzeno, benzeno e tolueno, acetona e agua, acetona e éter, cloroférmio e
tetracloreto de carbono, clorobenzeno e bromobenzeno. Quanto maior for a diferenca entre os pontos
de ebulicao dos componentes puros tanto mais facil serd a sua separacao por destilacao fracionada.
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8.6 — DESTILAGAOQ ISOBARICA: 2° CASO

Considere-se, em segundo lugar, a destilacao fracionada de solu¢oes reais com acentuado desvio
positivo. Neste caso, a temperatura de ebulicao das misturas liquidas passa por um méinimo entre as
temperaturas de ebulicao dos componentes puros (Figura 8.9).

P = constante

vapor

liquido

A B
Figura 8.9 — Curva de destilacio isobdrica com um ponto de ebulicao minimo (2° caso)

A mistura de ponto de ebulicao minimo, M, é uma mistura azeotrépica, isto €, inseparavel nos
seus componentes. Tal mistura ferve a temperatura constante sob uma dada pressao e destila sem
alteracao da composicao. Por isso, no ponto M, as curvas do liquido e do vapor se encontram.

Tracando no diagrama as linhas de juncao representativas dos pratos teéricos de uma coluna
de destilacao, vé-se que a destilacao fracionada leva a vapores ascendentes de temperatura decres-
cente cuja composicao se aproxima cada vez mais da mistura azeotrépica, enquanto a composicao
dos liquidos descendentes de temperatura crescente se aproxima do componente A puro ou do
componente Bpuro, conforme a composicao do liquido original estiver a esquerda ou a direita da
composicao da mistura azeotrépica. Portanto, a destilacao fracionada nao permite, neste caso, a
separacao completa dos componentes, obtendo-se quando muito um dos componentes puros no
residuo e a mistura azeotrépica M como destilado final.
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Figura 8.10 — Curvas de destilacao de misturas dgua-alcool

Sao conhecidos mais de 400 casos de misturas liquidas bindrias com curvas de ponto de ebu-
licao minimo (Tabela 8.1). Trata-se, muitas vezes, de misturas de uma substancia hidroxilica com
um liquido apolar. Agua e dlcool formam um azeétropo que ferve a 78,15 °C sob a pressio de
uma atmosfera e contém dlcool na proporcao de 0,89, em fracao molar ou 0,95 em fracao massica
(Figura 8.10). A obtencio de solu¢bes com menos de 5 % de dgua a partir de solucdes pobres em
alcool exige destilacao sob pressao reduzida inferior a 90 mmHg, sob a qual desaparece o minimo
da curva de ebulicao. Outro recurso é a adicao de benzeno com o que se obtém um sistema terndrio
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cuja destilacao permite obter dlcool anidro.

TABELA 8.1 - PONTO DE EBULICAO E COMPOS[CAO DE MISTURAS
AZEOTROPICAS DE PONTO DE EBULICAO MINIMO

A B Ponto de ebulicdo (°C) % B

agua alcool etilico 78,15 95,57

agua alcool n-propilico 88,1 71,8

alcool etilico benzeno 67,8 67,6
acido acético benzeno 80,05 98,0
dissulfeto de carbono acetato de etila 46,1 3,0
piridina agua 92,6 43,0
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8.7 - DESTILAGAO ISOBARICA: 3° CASO

Solugoes reais com acentuado desvio negativo podem apresentar um maximo na curva de
ebulicao (Figura 8.11). Neste caso, como no anterior, as curvas do liquido e do vapor encontram-
-se no ponto M onde as duas fases possuem a mesma composicao. O liquido M é, portanto, uma
mistura azeotrépica de ponto de ebulicao maximo que destila sem mudanca de composi¢ao numa
temperatura constante sob uma dada pressao.

P = constante

vapor

liquido

A B

Figura 8.11 — Curvas de destilacao isobdrica com um ponto de ebulicao maximo (3° caso)

Tracando, no diagrama, as linhas de juncao correspondentes aos pratos teéricos de uma coluna
de destilacao, vé-se que a destilacao fracionada conduz a um residuo de ponto de ebulicio maximo
que € a mistura azeotrépica e um destilado que pode ser A puro ou Bpuro, conforme a composicao
original se situe a esquerda ou a direita da composi¢ao correspondente a mistura azeotrépica. Por-
tanto, também neste caso, apenas um dos componentes pode ser separado por destilacao fracionada
e sempre aquele que estiver em excesso em relacao a composicao azeotropica.

Nao sao muito frequientes os sistemas bindarios com um mdximo na curva de ebulicao. Solutos
que tendem a reagir com a 4gua formam solu¢oes aquosas com aze6tropos. Assim acontece com a
solucao aquosa de dcido cloridrico cuja fervura deixa um residuo com uma temperatura de ebulicao
constante de 108,58 °C sob a pressiao de 760 mmHg. Essa mistura contém exatamente 20,222 % de
HCI em fracao madssica e, por isso, pode servir para a preparacao de solucoes padronizadas para a
andlise volumétrica. Os dados da Tabela 8.2 mostram o efeito da pressao sobre o ponto de ebulicao
e a composicao do azeétropo HyO-HCI.
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TABELA 8.2 — INFLUENCIA DA PRESSAO SOBRE A COMPOSICAO DO AZEOTROPO H,0-HCl

Pressao (mmHg) Temperatura de ebulicao (°C) % HCI
400 92,08 21,235
500 97,58 20,916
600 102,21 20,638
700 106,42 20,360
760 108,58 20,222
800 110,01 20,155

8.8 - LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIVEIS

Tratou-se, até agora, de sistemas constituidos de liquidos misciveis em todas as proporcoes, de
modo aformar-se sempre uma tinica fase liquida. Entretanto, se for muito acentuado o desvio positivo
de uma solucao em relacao a Lei de Raoult, pode ocorrer miscibilidade parcial, ou seja, a formacao
de duas fases ou camadas liquidas distintas, de composicao inalteravel, numa dada temperatura, uma
com predominancia do componente A, outra com predominancia do componente B.

Esse resultado esta implicito na equacao de Margules, referida na secao 4.18, segundo a qual a
variacao da pressao parcial de vapor de um componente de uma solucao binaria com a composicao,
numa dada temperatura, é expressa por uma equacao exponencial da forma

lﬁ(l’vﬁ )2 B(l’)‘k )2

1
— ®,2 - ® 2
Py =x,P e Py =xpPpe
A quantidade 3 € nula no caso de solucoes ideais mas positiva quando o desvio € positivo. Ela é
constante para um dado par de liquidos, numa dada temperatura, mas aumenta por um decréscimo
de temperatura.

Para tornar comparaveis os resultados, as curvas da Figura 8.12 dao a variacao da pressao de
vapor relativa, P,/ Pg, do componente B com a respectiva fracdo molar, para diversos valores de .
Curvas semelhantes sao obtidas, naturalmente, para o componente A.

Alinearidade destas curvas nos segmentos extremos corresponde ao comportamento previsto
pela Lei de Henry (x;— 0) e pela Lei de Raoult (x;— 1). Quando B = 4, a curva apresenta um pon-
to de inflexdo, C, de tangente horizontal e, para valores superiores de f3, as curvas tém uma forma
sigmoide com um mdximo e um minimo. Isso significa a existéncia de trés misturas liquidas (a,
0, b) com idéntica pressao de vapor, capazes de coexistir em equilibrio numa dada temperatura.
Todavia, a regra das fases exige que, num sistema bindrio, a temperatura constante,

[*=3—¢ (8.3)

o que limita a trés o niimero das fases em equilibrio, uma das quais € o vapor. Como consequéncia,
nao mais de duas soluc¢oes liquidas podem existir em equilibrio com o vapor numa dada tempe-
ratura. Tal como acontece com as isotermas de van der Waals, o ponto o nao pode ser realizado,
apresentando-se um patamar entre a ¢ bna curva obtida experimentalmente.
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Figura 8.12 — Desvio positivo e miscibilidade parcial

P=P +P

Figura 8.13 — Equilibrio de solucoes liquidas conjugadas com o vapor
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Trata-se, portando, de uma lacuna de miscibilidade, pois apenas duas solucoes conjugadas, a
e b, de composicao inalteravel, podem coexistir em equilibrio, quando a composicao global varia
entre estes pontos. Nesse intervalo, as pressoes parciais, P, € Py, assim como a pressao total de vapor
permanecem invariaveis € 0 mesmo acontece com a composicao do vapor (Figura 8.13).

Como se v¢&, desvios positivos consideraveis (3 >4,0) conduzem a miscibilidade parcial entre dois
liquidos. O ponto de inflexdo, C, na terceira curva corresponde a temperatura critica de miscibili-
dade para o sistema considerado. Abaixo desta temperatura tem inicio a lacuna de miscibilidade,
acima a miscibilidade é completa.

Desvios positivos acentuados ocorrem geralmente em solugoes cujos componentes possuem
polaridade muito diversa, como se verifica com dgua e fenol, agua e éter, d4gua e anilina. As forcas
A-Bsao muito fracas e a fugacidade dos componentes € superior a prevista pela Lei de Raoult.

8.9 - SOLUGOES LIiQUIDAS CONJUGADAS

A miscibilidade parcial entre dois liquidos, A e B, pode ser observada em recipiente aberto,
sob pressao atmosférica, e na temperatura constante, 7, de um termostato. Parte-se de uma quan-
tidade aprecidvel do liquido A e adicionam-se, sob agitacao continua, quantidades crescentes do
liquido B, de modo que o ponto representativo do sistema percorre uma isoterma paralela ao eixo
da composicao num diagrama como o da Figura 8.14.

P = constante
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Figura 8.14 — Miscibilidade parcial

A principio, o liquido B dissolve-se completamente no liquido A mas, ao atingir uma certa
composicao a, aparece uma turbidez indicando o aparecimento de uma segunda fase. Deixando
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repousar a mistura, separam-se duas camadas de composicao inalteravel, indicadas pelos pontos a
€ b, a primeira rica em A e a segunda rica em B.

Posteriores adi¢oes de Bnao alteram a composicao das solu¢oes conjugadas, variando apenas
as quantidades relativas destas solucées. A medida que a composicio global se desloca entre ae b,
diminui a camada @ e aumenta a camada baté que, a partir de ), tem-se novamente uma tinica fase.
Note-se que a camada b cresce em detrimento da camada a que acaba desaparecendo, quando a
composicao global atinge o ponto b.

A mesma isoterma pode ser percorrida partindo de B e adicionando A, sendo observados os
mesmos fendmenos em ordem inversa. E claro que, a esquerda de a, tem-se uma série de solucoes
de Bem A, enquanto a direita de b tem-se uma série de solucoes de A em B. Mas entre a e bapenas
duas solucoes sao possiveis.

A experiéncia pode ser repetida a uma temperatura superior, 77, na qual as solucoes conjugadas
possuem composicoes @’ e b’ mais proximas, indicando que o acréscimo de temperatura diminui
a lacuna de miscibilidade. Constroem-se assim duas curvas conjugadas que se encontram em C,
ponto em que as duas solucoes conjugadas se reduzem a uma Unica. Ao ponto C correspondem
duas coordenadas: a temperatura critica de solubilidade ou temperatura de co-dissolucao, acima
da qual todas as misturas de A e Bsao homogéneas. Esses dados, para alguns pares de liquidos, se
encontram na Tabela 8.3.

TABELA 8.3 - TEMPERATURA CRi’I:ICA DE SOLUBILIDADE
E COMPOSICAO DE CO-DISSOLUCAO EM FRACAO MASSICA

A B L (°C) % B
agua fenol 65,9 34
anilina hexano 59,6 48
metanol ciclo-hexano 49,1 71
metanol sulfeto de carbono 40,5 80
benzeno enxofre 163 65
dgua anilina 167 85

A regra da alavanca aplica-se também aqui para determinar a proporcao das solucoes conju-
gadas em equilibrio numa dada temperatura. Segundo a Figura 8.14, representando o ponto oa
composicao do sistema global, tem-se:

quantidade de @ ob

: = (8.6)
quantidade de b oa

Estas quantidades sao expressas em nimero de moéis ou unidades de massa, conforme a com-
posicao registrada no eixo AB for expressa em fracao molar ou fracao massica.

E também possivel construir as curvas conjugadas, submetendo o sistema a sucessivas transfor-
macoes isopléticas ao invés de transformacoes isotérmicas. Tomemos uma mistura de composicao
conhecida representada pelo ponto m. Se tal solucao for resfriada lentamente, verifica-se turbidez
numa determinada temperatura 7’ devido a formacao de uma pequena quantidade de solucao
b’ conjugada de @’. Determinada assim a temperatura 77, fica determinado o ponto &’ da curva
conjugada, pois a composicao global é conhecida. Se a temperatura continuar baixando, varia a
composicao das solucoes conjugadas, a primeira ao longo de @’q, a segunda ao longo de 0’b; ao
mesmo tempo, varia a proporcao entre as duas camadas, pois enquanto diminui a camada rica em
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A aumenta a camada rica em B. Se a experiéncia descrita for repetida com diferentes isopletas,
obtém-se uma série de “pontos de turbidez” cuja uniao perfaz as curvas conjugadas.

Como se vé, todos os sistemas representados por pontos externos as curvas conjugadas sao homo-
géneos, enquanto os representados por pontos situados na drea limitada pelas curvas conjugadas sao
constituidos por duas solu¢oes conjugadas cuja composicao é dada pelas extremidades da linha de
juncao isotérmica que passa pelo ponto representativo do sistema global. Essas observacoes estao de
acordo com a regra das fases, pois sob pressao constante, num sistema de dois componentes, tem-se

[¥=3-¢ (8.3)

Mas, em temperaturas em que a pressao de vapor dos dois liquidos € pequena em relacao a
pressao externa constante que atua sobre o sistema, o vapor nao esta em equilibrio com as fases
condensadas e o sistema se chama condensado. Nesse caso, ¢ representa o nimero de fases conden-
sadas. Assim, quando tiver um unico liquido, o sistema ¢ divariante, sendo necessario fornecer a
composicao € a temperatura para que fique determinado o estado do sistema. Eo que acontece
com todos os pontos externos as curvas conjugadas. Mas sempre que o sistema se encontrar dividido
em duas camadas liquidas, sua varianca ¢ igual a unidade. Nesse caso basta fixar a temperatura para
que fique determinada a composicao das duas fases, ou basta dar a composicao de uma tinica fase
para que fique determinada a temperatura € a composicao da outra fase.

P = constante

Figura 8.15 — Miscibilidade parcial com temperatura critica de solubilidade inferior
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Acontece, as vezes, que misturados dois liquidos a temperatura ambiente, sua miscibilidade
diminui quando aquecidos, de modo que as curvas conjugadas assumem a forma invertida, repre-
sentada na Figura 8.15, na qual aparece uma temperatura critica de solubilidade inferior. Assim,
por exemplo, trietilamina e 4gua sao completamente misciveis a temperaturas inferiores a 18,5°C,
mas tornam-se parcialmente misciveis a temperaturas superiores. Comportamento semelhante
apresentam os liquidos dimetilamina-agua e paraldeido-agua.

O decréscimo da miscibilidade com a ascensao da temperatura vai, em geral, até um certo ponto,
depois do qual a miscibilidade aumenta. Se o sistema for estudado sob uma pressao suficientemente
alta, é possivel alcancar uma temperatura critica de solubilidade superior, desde que essa esteja
abaixo da temperatura critica de qualquer dos liquidos.

P = constante

A B

Figura 8.16 — Miscibilidade parcial com duas temperaturas criticas de solubilidade

Assim, o sistema nicotina-dgua apresenta uma curva fechada de miscibilidade (Figura 8.16),
cujas temperaturas criticas de solubilidade sao 61 °C e 208 °C, sob a pressao de uma atmosfera. Os
pontos da drea circunscrita pela curva representam sistemas bifdsicos; os externos correspondem
a sistemas homogéneos.

Sistemas com temperatura critica de solubilidade inferior possuem também uma temperatura
critica de solubilidade superior, sob uma pressao suficientemente elevada. Uma elevacao da pres-
sao eleva o ponto C’ e rebaixa o ponto Cde tal forma que a area limitada pela curva fechada pode
anular-se, tornando completa a miscibilidade dos dois liquidos.

O aumento da miscibilidade abaixo da “linha equatorial” da curva fechada indica que o desvio
positivo, em relacao a Lei de Raoult, converte-se em desvio negativo devido, sem duvida, a formacao
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de composto entre os dois liquidos em grau tanto maior quanto mais baixa for a temperatura. Siste-
mas que possuem uma temperatura critica de solubilidade inferior sao quase sempre constituidos
por uma substancia hidroxilica e de uma amina ou de uma substancia hidroxilica e outra portadora
de um grupo cetonico. A formac¢ao de composto consiste provavelmente na formacao de ligacoes
hidrogénicas que se tornam tanto mais numerosas quanto mais baixas as temperaturas.

8.10 - EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR, ATEMPERATURA CONSTANTE
E APRESSAO CONSTANTE, DE LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIVEIS

Mostrou-se, na secao 8.8, que, como consequéncia de um acentuado desvio positivo (> 4), a
curva de pressao de vapor apresenta um patamar horizontal na regiao de composicao em que se

formam duas camadas liquidas.

T = constante P = constante
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Figura 8.17 — Equilibrios de liquidos parcialmente misciveis com o vapor,
a temperatura constante e a pressao constante

O diagrama (a) da Figura 8.17 da a variacdo da pressao total de vapor com a composiciao do
liquido (curva do liquido) e com a composicao do vapor (curva do vapor), a temperatura constante,
de um sistema constituido por dois liquidos parcialmente misciveis.

Partindo de A puro, cuja pressao de vapor é P{, observa-se uma eleva¢io da pressio de vapor ao
adicionar-se o componente B. Este acréscimo continua até atingir-se o ponto a, representativo de uma
soluc¢do saturada de Bem A. Analogamente, partindo de B puro, de pressdo de vapor Pg, a adicdo
de A produz uma elevacao da pressao de vapor até atingir-se o ponto b, representativo da solucao
saturada de A em B.

Vé-se que, enquanto a composicao se situa a esquerda de aou a direita de b, solu¢oes nao saturadas
estao em equilibrio com vapores de composicao varidvel, segundo o comportamento descrito para
liquidos completamente misciveis. Entretanto, sempre que a composi¢ao se situar na regiao de misci-
bilidade parcial, duas camadas liquidas, a e b, estao em equilibrio com o mesmovapor de composicao z.
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Em outras palavras, trés fases conjugadas encontram-se sobre a linha de juncao isotérmica e isobdrica.
Estes fatos sao previstos pela regra das fases, pois, mantida constante a temperatura, tem-se

[¥=8%—¢ (8.3)

de modo que o sistema serd monovariante quando houver em equilibrio apenas um liquido com o
vapor, mas serd invariante quando forem trés as fases em equilibrio (dois liquidos e um vapor).

Nesse ultimo caso, a composicao das trés fases conjugadas permanece inalterada, embora
possam variar as quantidades relativas destas fases. Outra consequéncia é que, havendo um tinico
vapor em equilibrio com as duas solucoes liquidas, a pressao parcial de vapor de cada componente
¢ a mesma nas duas camadas, pois se assim nao fosse haveria destilacio do componente de uma a
outra fase, alterando sua composicao (Figura 8.13).

O diagrama () da Figura 8.17, obtido por uma rota¢io do diagrama (a) em torno do eixo AB,
dd avariacao da temperatura de ebulicao com a composicao do liquido (curva do liquido) e com a
composicao do vapor (curva do vapor), a pressao constante, de um sistema constituido de liquidos
parcialmente misciveis.

Partindo de um componente A puro, cuja temperatura de ebulicao é T}, o acréscimo de Bbaixa
a temperatura de ebulicao até atingir-se o ponto a, representativo da solucao saturada de Bem A.
Da mesma forma, partindo do componente B puro, cuja temperatura de ebulicao é T3, o acréscimo
de A baixa a temperatura de ebulicao até o ponto ), representativo da solucao saturada de A em
B. Este comportamento é analogo ao verificado para liquidos completamente misciveis com um
aze6tropo de ponto de ebulicao minimo (Figura 8.9). Todavia, sempre que a composic¢ao se situar
na regiao de miscibilidade parcial, formam-se duas solu¢oes saturadas, a e b, em equilibrio com o
mesmo vapor z, possuindo ambas a mesma temperatura de ebulicao.

O diagrama () da Figura 8.17 deve ser interpretado abaixo e acima da isoterma ab. Considere-
se, em primeiro lugar, o comportamento do sistema ao longo da isopleta mn, situada na regiao das
solucoes nao saturadas. A medida que calor é transmitido ao sistema, sua temperatura se eleva. A
ebulicao comeca na temperatura 7, desprendendo-se um vapor v mais rico em A que o liquido /.
O liquido torna-se, portanto, mais rico em Be sua temperatura de ebulicao se eleva até 7”, quando
o vapor v’ estd em equilibrio com a tiltima gota do residuo I’. A temperaturas superiores o sistema
se encontra totalmente sob a forma de vapor.

A segunda isopleta, pgq, situa-se na regiao de miscibilidade parcial. O ponto p representa um
sistema dividido entre as duas camadas liquidas, a’ e ’. O aquecimento leva a temperatura de
ebulicao, 0, quando as solucoes liquidas conjugadas, a e b, estaio em equilibrio com o vapor z O
sistema agora € invariante € o calor comunicado nao eleva a temperatura, mas produz mais vapor z
em detrimento das camadas liquidas. Entretanto, o vapor z é mais rico em A que o sistema original.
Por isso, a camada avaporiza de preferéncia até que permaneca a camada b. Mas o sistema, agora, é
monovariante outra vez; a temperatura se eleva, enquanto a composicao do liquido varia ao longo
de bl e a do vapor ao longo de zv. Por fim, quando a composicao do vapor € idéntica a do sistema
global, no ponto v, a destilacao atinge o seu fim, de sorte que em ¢ o sistema se encontra todo sob
forma de vapor.

No caso da isopleta ficar situada entre ae z, repetem-se os mesmos fené6menos, mas é a camada
b que destila preferencialmente na temperatura 6, deixando como residuo a camada a. Mais uma
vez o sistema se torna monovariante, a temperatura se eleva, enquanto a composicao do liquido
varia ao longo de ale a do vapor ao longo de zv.

Todos os sistemas cuja composicao global se situa a direita de zvao dar, por destilacao fracio-
nada, o liquido B no residuo e um destilado de composicao z dividido entre as camadas a e b. Da
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mesma forma, quando a composicao global se situa a esquerda de z, a destilacao fracionada da o
liquido A no residuo e um destilado z, como anteriormente.

Portanto, o ponto z tem propriedades semelhantes a de um azeétropo de ponto de ebulicao
minimo. Qualquer mistura de composicao z destila sem variacao da composicao, sendo impossivel
separar dela qualquer dos componentes. Sistemas que exibem tal comportamento sao, por exemplo,

dgua e anilina, dgua e acetato de etila, dgua e dlcool amilico.

P = constante

P = constante

A B A

Figura 8.18 — Outras modalidades de equilibrios de liquidos
parcialmente misciveis com o vapor a pressao constante

Existem ainda duas variantes do caso apresentado na Figura 8.17. Essas sao indicadas na Figura

8.18 em diagramas de destilacao isobarica.

A primeira delas consiste numa combinacao de uma destilacao de solu¢oes diluidas no intervalo
a esquerda de q, destilacao de duas camadas no intervalo ab, com destilado de composicao fixa z,
e uma destilacao com azeétropo M de ponto de ebulicao minimo no intervalo situado a direita de
b. A destilacao fracionada leva aos liquidos A puro no residuo e a mistura M, de ponto de ebulicao
minimo, no destilado. Agua e fenol ou dgua e metiletilcetona sao exemplos desta variante.

Na segunda, o componente Btem o ponto de ebulicao mais baixo do que qualquer mistura. Por isso
é possivel a separacao entre os componentes por destilacao fracionada, nao obstante a formacao de duas
camadas entre ae b. Nesse caso, o primeiro destilado tem a composicao ze o residuo é A puro. O destilado
zpode, entao, ser destilado para produzir B puro, deixando um segundo residuo constituido de A puro.

8.11 - EQUILIBRIOS LIQUIDO-VAPOR, ATEMPERATURA
CONSTANTE E APRESSAO CONSTANTE, DE LiQUIDOS IMISCIVEIS

Embora nao haja liquidos absolutamente imisciveis, pode-se admitir uma imiscibilidade virtual em
alguns pares deles. Os equilibrios de liquidos imisciveis, A € B, com o vapor, a temperatura constante
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€ a pressao constante, sao descritos nos diagramas (a) e (b) da Figura 8.19. Esses se derivam dos dia-
gramas da Figura 8.17, afastando os pontos a e bda linha de juncao até as posi¢oes correspondentes
aos liquidos imisciveis A e B em equilibrio com o vapor zde composicao constante.

T = constante P = constante

z
A B
A v

s
v B
Py

A (a) B A (b) B

Figura 8.19 — Equilibrios liquido-vapor a temperatura constante
€ a pressao constante no caso de imiscibilidade total

Considere-se, em primeiro lugar, o diagrama (a) da Figura 8.19. Dois liquidos imisciveis s6
podem coexistir em equilibrio com um vapor cuja pressao sera necessariamente

P=P{+ P§ (8.7)

pois, sendo imisciveis, cada qual exerce a mesma pressao de vapor que exerceria sozinho, quaisquer
que sejam as suas quantidades relativas.

Além disso, admitindo-se que este vapor se comporta como uma mistura de gases ideais, a sua
composicao zsera determinada necessariamente pela volatilidade relativa dos liquidos, pois

X, _ PP n, _P;
Teth o ek (8.8)
Xp B ny B

Assim, por exemplo, dgua e sulfeto de carbono sao praticamente imisciveis na temperatura ambiente.
A 26,87 °C as pressoes de vapor desses liquidos sao, respectivamente, 26,3 mmHg e 388,7 mmHg, cuja
soma perfaz 415 mmHg. A medida da pressao de vapor em equilibrio com estes liquidos, na mesma
temperatura, resulta em 412,3 mmHg, muito préxima da soma. Por outro lado, a composicao deste
vapor esta deslocada, obviamente, a favor do sulfeto na proporcao de 388,7/26,3, em fracdo molar.
O comportamento descrito esta de acordo com a regra das fases, pois, a temperatura constante,

[¥=3-¢ (8.3)

€, como sao treés as fases em equilibrio, o sistema é invariante. E o que mostra alinha de juncao AzB, entre
os pontos representativos das trés fases, sob uma pressao constante P, que € a pressao de vapor z.

O diagrama (a) pode ser examinado, agora, abaixo da linha AzB. Partindo de A, cuja pressao de
vapor é PP, e acrescentando Baos poucos, este volatiliza integralmente, formando com o vapor de
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Aum vapor v que vai se enriquecendo em Baté atingir a composicao z. Nesse momento, o liquido
B adicionado vai formar uma terceira fase e o sistema torna-se invariante. Descricao semelhante
pode se dar ao processo que ocorre quando se parte de B puro e, gradualmente, acrescenta-se A.

Passando agora ao diagrama (b) da Figura 8.19, onde a linha de juncao AzB representa os
liquidos A e B em equilibrio com o vapor z, sob pressao constante, a temperatura 0 de equilibrio
chama-se agora temperatura de ebuli¢ao do sistema. Mas, em virtude da equacao (8.7), o sistema
global é mais volatil que qualquer dos componentes e sua temperatura de ebuliciao 0 é, por isso,
inferior as temperaturas de ebulicao, 7, e Ty, dos componentes puros. Como o sistema € invarian-
te, esta temperatura 0 se mantém inalterada, assim como a composicao z do vapor em equilibrio,
quaisquer que sejam as quantidades dos liquidos A e B presentes.

Seja o sistema constituido de agua (A) e anilina (B), cujas temperaturas de ebulicao se situam,
respectivamente, a 100 °C e 184,4 °C, sob pressao de 1 atm. Verifica-se que, independentemente da
proporcao entre os dois liquidos, a temperatura de ebulicao do sistema é de 98,5 °C, inferior nao
s6 a temperatura de ebulicao da anilina como a da prépria dgua. Nessa temperatura, as pressoes
parciais de vapor devem somar 1 atm, isto €,

P=P2+ PP="717+ 43 = 760 mmHg

A proporcao dos componentes no vapor z é dada pela equacao (8.8). Para se obter essa pro-
porcao em unidades de massa, basta lembrar que

= ’x/]\/[_A N = ;3/]\4_3
de sorte que a relacao (8.8) da 3
M _P'M,

M, PO, (8.9)

Se este vapor for condensado, obtém-se um destilado de mesma composi¢ao, no qual se separam
duas camadas liquidas na proporc¢ao dada por (8.9). Assim, no caso citado, tem-se a seguinte fracao
massica dos componentes no destilado:

M,  717x18,02 12917,5 3,22
M, 43x93,13  4004,6 1

Isso significa que de um total de 4,22 unidades de massa destilada uma é de anilina ou, dito de
outra forma, o destilado contém 23 % de anilina e 77 % de dgua, em camadas distintas que podem
ser facilmente separadas num funil separador.

A destilacao de liquidos imisciveis € utilizada no laboratério e na industria para a purificacao
de liquidos organicos cuja temperatura de ebulicao é muito elevada, ou que tendem a se decompor
quando aquecidos a sua temperatura de ebulicao, sob a pressao atmosférica. O segundo liquido é
geralmente a dgua e, por isso, o processo € conhecido como destilacao a vapor. O sistema liquido
organico-agua € destilado, seja por aquecimento direto, seja por injecao de vapor de dgua no seio
do liquido organico, seguida de condensacao dos vapores desprendidos.

A destilacao de liquidos imisciveis pode ser utilizada para a determinacao aproximada da massa
molar de um liquido, quando conhecida a do outro, assim como as pressoes de vapor de ambos
na temperatura de ebulicao do sistema. Seja o sistema dgua (A) e clorobenzeno (B) que ferve a 90,2 °C
sob a pressao de 740,2 mmHg, obtendo-se no destilado a propor¢ao de 1/2,47 entre a massa de
agua e a de clorobezeno. Nessa temperatura, a pressao de vapor da agua é de 530,1 mmHg e a do
clorobenzeno deverd ser 740,2 — 530,1 = 210,1 mmHg. A equacdo (8.9) nos dd, para a massa molar
do clorobenzeno,
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_ M, PP - 2,47 530,1
_My _=4

M, =—£ 4 pp
Poomrope Tt 1 210,

x18,02=112,3

enquanto o valor calculado pela soma das massas atomicas é 112,6.

O diagrama (b) deve ser interpretado nas regioes situadas abaixo e acima da linha de juncao
AzB. Considere-se, para isso, a evoluc¢ao do sistema ao longo da isopleta mn, enquanto recebe calor
do meio externo. Em n os dois liquidos encontram-se a uma temperatura inferior a de ebulicao
e o vapor inexiste. Mas na temperatura de ebulicao 0, os liquidos A e B estao em equilibrio com
o vapor de composicao z O sistema € invariante e todo o calor é empregado na vaporizacao dos
liquidos. No entanto, como o vapor z ¢ mais rico em A que o sistema global, é o liquido A que
destila preferentemente deixando, por fim, o liquido B como residuo. Tendo perdido uma fase, o
sistema torna-se monovariante. Enquanto a temperatura sobe, é o residuo B que destila de modo
que a composicao do vapor se altera, diluindo-se com B ao longo de zv. Na temperatura 7, todo o
sistema estd sob forma de vapor v em equilibrio com a altima gota do liquido B. Finalmente, em m
o sistema encontra-se todo sob forma de vapor, que € divariante.

Evolucao semelhante segue um sistema que recebe calor ao longo de uma isopleta situada a
esquerda de z. Mas agora € o liquido A que fica no residuo e ¢ a destilacao deste que dilui o vapor
ao longo de zv.

8.12 - LEI DADISTRIBUIGAO

Tratando-se de sistemas constituidos de liquidos imisciveis, é oportuno incluir o estudo da
Lei da Distribui¢io, ou Reparticdo. Conforme ja havia observado Berthelot (1872), um soluto
adicionado a dois liquidos imisciveis, ou fracamente misciveis, distribui-se entre eles de tal sorte
que as concentracoes do soluto nas duas fases guardam entre si uma razao constante, numa dada
temperatura, independente do valor destas concentragoes, isto €,

c®
el constante (8.10)

onde C" é a concentrac¢ao do soluto no liquido (1) e C® é a concentrag¢io no liquido (2).

A experiéncia mostra que esta razao, chamada constante ou coeficiente de distribuicao, s6 se
mantém inalteravel no intervalo de pequenas concentragoes, isto ¢, quando as solucoes resultantes
sao diluidas. Se a solubilidade da substancia adicionada for muito pequena, as solucoes saturadas
ainda sao diluidas e a relacao (8.10) se aplica também as solucoes saturadas, isto €,

C(l) S(l)

7(;(2) = 78(2) = constante (8.11)
onde S e §% sdo as solubilidades da substincia nos dois liquidos.

A Lei de Henry, que trata da influéncia da pressao na solubilidade de um gds num liquido (se-
¢a0 7.2) € um caso particular da Lei da Distribuicdo, devendo-se considerar o gas como distribuido
entre o espaco vazio e o solvente, numa razao constante.

A Lei da Distribuicao esta implicita na regra das fases. Note-se que duas camadas liquidas em
equilibrio, sob a pressao atmosférica, constituem um sistema condensado, pois o vapor esta excluido
do equilibrio. Como sao trés os componentes,

L=c+2-¢=3
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Mas, a temperatura e pressao constantes, dois graus de liberdade estao excluidos € o sistema é
monovariante. Isso significa que, dada a concentragao do soluto numa solugao, a sua concentracao
na outra solucao fica determinada e determinada fica a razao entre ambas.

Uma expressao mais geral da Lei da Distribuicao, valida tanto para solucoes diluidas como
concentradas, é obtida da condicao geral de equilibrio. Como se viu, num sistema heterogéneo
em equilibrio, a temperatura e pressao constantes, o potencial quimico de cada componente é o
mesmo em todas as fases de que participa. Portanto, para o soluto distribuido entre duas fases,

p®=p®@ (8.12)

p'® + RTIn oV = u’®+ RTIn a®
1)
W - = RTIn 2 (8.13)

Mas a diferenca a esquerda € uma constante, numa dada temperatura, e, como consequiéncia, tem-se
1
d( )

a(2)

= constante (8.14)

que € a expressao exata da Lei da Distribuicao, vdlida para todas as concentracoes.

Se as solucoes forem diluidas (secao 4.19), as atividades na equacao (8.14) podem ser substi-

tuidas pelas fracoes molares, isto €,
1)

o — constante
x? (8.15)

Por outro lado, em solucoes diluidas, verifica-se proporcionalidade entre fracao molar, molari-
dade e molalidade do soluto. Chega-se, assim, por via termodinamica, a expressao empirica (8.10),
valida apenas para solucoes diluidas.

c®
@ = constante (8.10)

E interessante notar que a expressao (8.13) é simplesmente a conhecida relacao entre a energia
de Gibbs padrao de reacao e a constante de equilibrio quimico

AG’=-RTIn K

aplicada a transformacao
soluto® = soluto®
sendo AG® = p°@ - e K=a®/aV.

A Tabela 8.4 da os coeficientes de distribuicao do iodo, diéxido de enxofre e cloreto de mer-
ctrio II entre a dgua e um solvente organico, num certo intervalo de concentracao, utilizando a
equacao aproximada (8.10).
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O coeficiente de distribui¢ao, como qualquer constante de equilibrio, varia com a temperatura
¢ esta variacao pode ser expressa pela equacao de van’t Hoff, na qual AH representa agora a entalpia
de transferéncia de um mol do soluto da fase (1) para a fase (2).

TABELA 8.4 — COEFICIENTES DE DISTRIBUICAO A 25 °C

I, entre H,O (1) e CCl, (2) | SO, entre H,O (1) e CHCL; (2) | HgCl, entre H,O (1) e CsH; (2)
com chH/C® cm ch/C® cm ch/C®
0,0002 0,0117 0,1 1,20 0,001 11,97
0,0005 0,0117 0,2 1,06 0,005 12,31
0,0007 0,0117 0,4 0,98 0,010 12,73
0,0010 0,0116 0,7 0,94 0,015 13,16
0,0011 0,0114 1,1 0,92 0,025 14,01

8.13 —~ASSOCIAGAQ E DISSOCIAGAO DO SOLUTO

A Lei da Distribuicao se aplica a uma dada espécie molecular distribuida entre dois liquidos.
Entao, se o soluto se encontra parcialmente dissociado ou associado, numa ou ambas as camadas

liquidas, a lei se aplica apenas a espécie que possui em ambas as fases a mesma massa molecular
(Nernst, 1891).

Assim, por exemplo, o dcido benzéico, C;H;COOH, distribui-se entre a dgua e o benzeno,
mas enquanto sofre fraca ionizacao na dgua, apresenta-se em grande parte associado no benzeno
sob forma de moléculas (C;H;COOH),. Nesse caso, a Lei da Distribuicao nao se formula com as
concentracoes totais CY e C®, do dcido em cada fase, mas sim com as concentracoes CV e CP,
da espécie C;H;COOH, que € a tinica comum as duas fases.

Em geral, se a € o grau de dissociacao ou de associacao do soluto, 1 — o representa a fracao do
soluto que permanece inalterada. A esta espécie, A, aplica-se a Lei da Distribuicao:

@ _(-a)
cY ¥ (1-o,)
Voltando ao caso do acido benzéico, distribuido entre dgua (1) e benzeno (2), na primeira fase,

o grau de ionizacao é muito pequeno por se tratar de um acido fraco e a concentracao da espécie
nao-ionizada pode ser considerada igual a concentracao total do acido.

CY=Ccm (8.17)

(8.16)

Mas no benzeno, verifica-se um equilibrio entre as espécies CgH;COOH e (C;H;COOH),, que
pode ser assim representado

2A = AA
tendo por constante
K — CAA
‘ CACA

A concentracao da espécie A, no benzeno, serd dada por
@ Cus
C,’ = |—= = constante X ,/C,,

c
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Mas como o acido dissolvido no benzeno se encontra praticamente todo dimerizado, tem-se

c®
Cyy = v
2
expressao que pode ser introduzida na equacao anterior com o seguinte resultado
C?Y = constante x~/C® (8.18)
Dividindo a equacao (8.17) pela (8.18), obtém-se como expressao para a Lei da Distribuicao
c®

—C(Q) = constante (8.19)

Os dados reunidos na Tabela 8.5 confirmam a validade da Lei da Distribuicao assim modificada
e mostram que a razao CV/C® entre as concentragoes totais do dcido varia consideravelmente.

A constatacao que a Lei da Distribuicao se aplica apenas as espécies moleculares comuns as
duas solucoes conduz a algumas aplicacoes interessantes. Assim, por exemplo, quando o iodo é
dissolvido numa solucao aquosa de iodeto de potdssio, ocorre uma combinacao parcial com ions
iodeto para formar I, isto €,

L+l =T,

e se quer saber que fracao do iodo dissolvido se mantém intacta sob a forma I,. Para isso,
determina-se em primeiro lugar a constante de distribuicao do iodo entre 4gua e um solvente
organico como CCl,. Numa segunda experiéncia, o iodo é distribuido entre o mesmo liquido
organico e uma solucao aquosa de iodeto. Determina-se, agora, a concentracao do iodo no
liquido organico onde todo ele se encontra em forma de moléculas I, e a concentracao total do
iodo na solucao de iodeto. Admitindo a validade do coeficiente de distribuicao, antes encon-
trado para a dgua pura e o liquido orgénico, a concentracao da espécie I,, na solucao aquosa
de iodeto, pode ser determinada.

TABELA 8.5 — DISTRIBUICAO DO ACIDO BENZOICO ENTRE AGUA (1) E BENZENO (2) A 20 °C

C O (mol.L) C® (mol.L) cv/c® c/Jc®
0,0488 0,364 0,134 0,0256
0,0800 0,859 0,093 0,0273
0,0160 3,380 0,047 0,0275
0,027 7,530 0,030 0,0275

8.14 - EXTRAGAO DO SOLUTO POR MEIO DE UM SEGUNDO SOLVENTE

Deduz-se da Lei da Distribui¢ao que um soluto pode ser parcialmente extraido de uma solucao,
quando esta é agitada com um segundo solvente que nao seja miscivel com o primeiro. E evidente
que esta extracao sera tanto mais eficaz quanto mais alto for o coeficiente de distribuicao do soluto
entre o segundo e o primeiro solvente.

Este principio é muito utilizado em Quimica Organica para extrair um produto organico de
uma solu¢ao aquosa por meio de um solvente organico imiscivel na agua, como o éter, por exem-
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plo, pois substancias organicas sao mais soluveis em solventes organicos que na agua. Da mesma
forma, a extracao ¢ utilizada na industria para extrair de um produto impurezas nocivas, tratando
este produto com um liquido imiscivel no qual as impurezas sao soluveis.

Considere-se, agora, o calculo da eficiéncia de um processo de extracao, admitindo-se que o
soluto se distribui entre o éter (1) e a dgua (2) sem alteracao do seu estado molecular. Suponha-se
que Vlitros de uma solucao aquosa, contendo M, gramas de soluto, sejam agitados com L litros
de éter. Apos esta primeira extracao, ainda permanecem M, gramas de soluto na soluciao aquosa,
enquanto (M, — M,;) gramas foram transferidas para o éter. Sendo entao k o coeficiente de distri-
buicao entre o éter (1) e a dgua (2), tem-se

cv (M, -M,)/L

- - 8.20
c® M, |V (8.20)

\%4
M, =M,——
RL+V

Ap6s a segunda extragao, com o mesmo volume L de éter, a massa de soluto na solucao aquosa

se reduz a
2
M, = M, [ ——
° RL+V

Generalizando, ap6s n extracoes repetidas, com o mesmo volume L de éter, a massa de soluto

restante na solu¢ao aquosa sera
V n
M, =M)| ——
! 0(kL+V) (8:21)

Sendo conhecido o coeficiente de distribuicao, esta equacao permite calcular o nimero n de
extracoes necessarias para reduzir a massa do soluto na solucao aquosa de M, a M,

A eficiéncia da extracao sera tanto maior quanto menor for arazao M,/ M, paraum dado volume nL
de extrator utilizado. A equacao (8.21) mostra ser preferivel um n elevado e um L pequeno. A eficiéncia
€ maior com um grande nimero de extracoes repetidas com pequenos volumes de extrator.

8.15 - PROBLEMAS PROPOSTOS

8.1) O diagrama da Figura 8.20 representa o equilibrio liquido-vapor para o sistema hexano-heptano
sob pressao de 1 atm. Suponha que 50 moéis de uma mistura dessas substancias, na qual a fragao molar
do heptano € 0,60, sejam submetidos a destilacao em equilibrio, sob pressao constante de 1 atm.

a) Em que temperatura essa solucao entra em ebulicao?
b) Qual é a composicao do primeiro vapor que se forma?
¢) Qual é a composicao da ultima gota de liquido que vaporiza?

d) A que temperatura isso ocorre?
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T (°C)

100 ‘ P=1 atm‘
1
90
80
/
70 —
|
60
hexano 0,2 0,4 0,6 0,8 heptano
thpmno -

Figura 8.20 — Sistema hexano-heptano

8.2) Ainda em relacao ao sistema hexano-heptano do problema 8.1, determine:

a) Qual a composicao do vapor e do liquido em equilibrio, na temperatura de 80 °C, para um
sistema formado por 5 méis de cada componente?

b) Para esse mesmo sistema, qual é o nimero de méis de hexano presentes no liquido e no
vapor em equilibrio nessa temperatura?

8.3) Os dados da Tabela 8.6 foram obtidos para o equilibrio liquido-vapor, sob pressao constante
de 1 atm, para o sistema de liquidos totalmente misciveis A-B.

TABELA 8.6 — SISTEMA A-B

T (°C) % ponderal B no liquido % ponderal B no vapor

280 100 100
275 96 87
270 90 75
262 79 58
252 65 37
247 55 29
241 42 20
231 20 7

225 0 0

a) Construa o diagrama de equilibrio T, versus composi¢ao a partir dos dados da tabela.
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b) Para um sistema formado por 50 g de B e 50 g de A, qual a massa e a composicao do liquido
e do vapor em equilibrio, na temperatura de 250 °C?

¢) Partindo de 100 kg de uma mistura liquida com 11 % em peso de A, qual componente e em
que quantidade sera obtido puro no destilado, quando se realizar uma destilacao fracionada

em coluna 100 % eficiente?

8.4) Considere o sistema agua-acetato de etila, cujo equilibrio liquido-vapor esta representado no
diagrama da Figura 8.21.

a) Qual o tipo de desvio que este sistema apresenta em relacao a idealidade?

b) Determine o resultado final da destilacao fracionada de uma mistura liquida de composicao

inicial X, = 0,30.

T (°C)
[P =1atm
100
90 \
80
—
/
70
agua 0,2 0,4 0,6 0,8 acetato
Xocetats — de etila

Figura 8.21 — Sistema dgua-acetato de etila
8.5) O diagrama da Figura 8.22 refere-se ao equilibrio liquido-vapor para o sistema de liquidos A
e B. Considere um sistema formado por 25 méis de B e 75 méis de A a 85 °C.

a) Qual é a composicao das fases em equilibrio?

b) Qual a quantidade de vapor e de liquido em equilibrio?

¢) Quantos mois de B estao presentes na fase vapor?
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T (°C)

100 /N ‘P: 1 atm

90

|/

60

A 0,2 0,4 0,6 0,8 B
Figura 8.22 — Sistema A-B

8.6) Seja o sistema de liquidos CS, e acetato de metila, sob pressao de 1 atm, cujos pontos de ebu-
licdo variam com a composicio do liquido e do vapor conforme a Tabela 8.7.

TABELA 8.7 — SISTEMA CS,-ACETATO DE METILA

T, (°C) 56,3 | 50,0 | 46,0 | 42,0 | 35,0 | 40,0 | 43,0 | 46,2
%molar de acetato de metila no liquido | 0 8 15 27 | 65 | 8 | 95 | 100
%molar de acetato de metila no vapor 0 26 | 40 | 56 | 65 71 82 | 100

a) Construa o diagrama de equilibrio T, versus composicao a partir dos dados da tabela.
b) Que tipo de desvio este sistema apresenta em relacao a idealidade?

¢) Uma solucdo, inicialmente liquida, contendo 20 mol % de acetato de metila, é aquecida em
recipiente fechado, sob pressao constante, até que 50 % da solucao tenha evaporado. A que tem-
peratura isso ocorre? Qual a composi¢ao do liquido em equilibrio com o vapor nessa temperatura?

d) Para um sistema formado por 50 méis de acetato de metila e 50 méis de CS,, a 41 °C, qual o
numero de moéis e a composicao do liquido e do vapor em equilibrio?

8.7) O diagrama da Figura 8.23 representa o equilibrio liquido-vapor para o sistema metanol-
acetona, sob pressao de 1 atm. Suponha que 50 méis de uma mistura com X,en, = 0,40 sejam
submetidos a destilacao em equilibrio sob pressao constante de 1 atm.

a) Qual é a composicao do primeiro vapor que se forma?

b) Qual é a composi¢ao da ultima gota de liquido que vaporiza?

c) A que temperatura se encerra o processo de destilacao em equilibrio? Por qué?
d) Qual é a composicao do liquido e do vapor em equilibrio a 58 °C?

e) Qual é o nimero de méis de acetona presente no liquido e no vapor com ele em equilibrio,
na temperatura de 58 °C?
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T (°C)

63

61

59

57

55

metanol  (,2 0,4 0,6 0,8 acetona

X acetona

Figura 8.23 — Sistema metanol-acetona

T (°C) | ]
P=1atm

50

40 \

20 / \

agua 0,2 0,4 0,6 0,8 2-metil-1-propanol

X?-metil-l-propzmol

Figura 8.24 — Sistema dgua-2-metil-1-propanol

8.8) Ainda em relacdo ao sistema metanol-acetona, sob pressao de 1 atm, de que trata o problema 8.7:

a) Qual o tipo de desvio que esse sistema apresenta em relacao a Lei de Raoult? Sugira uma
possivel causa, em nivel molecular, para esse comportamento.
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b) Um residuo industrial consiste de uma mistura desses componentes, COM X,c.ona = 0,20.
Qual dos componentes poderd ser recuperado puro por destilacao fracionada desse residuo
industrial? Onde sera recuperado, no destilado ou na caldeira? Por qué?

8.9) O diagrama da Figura 8.24 representa o equilibrio entre fases condensadas de um sistema
formado pelos liquidos parcialmente misciveis dgua e 2-metil-1-propanol, sob pressao de 1 atm.

a) Aplique a regra das fases a este sistema, determinando a varianca de um ponto situado na
parte interna da curva e de um outro ponto situado na regiao externa a curva.

b) Proponha um método para determinar experimentalmente a curva de equilibrio entre fases
para esse sistema de liquidos parcialmente misciveis.

c¢) Considere uma mistura formada por 5 méis de 2-metil-1-propanol e 15 méis de dgua a 25 °C.
Qual a composicao das fases em equilibrio nessa temperatura?

8.10) O sistema formado pelos liquidos M e N apresenta miscibilidade parcial a 30 °C. Duzentos gramas
de uma mistura de ambos os liquidos, com 55 % em peso de N, apresenta duas solucoes conjugadas,
uma com 20 % em peso de N e a outra com 85 % em peso de N. Calcule qual a massa de liquido N
que deve ser adicionada a este sistema para que ele se torne homogéneo nessa mesma temperatura.

8.11) O diagrama da Figura 8.25 representa o equilibrio entre fases condensadas para o sistema de
liquidos parcialmente misciveis metanol-hexano sob pressao constante de 1 atm.

a) Considere uma mistura de ambos os liquidos formada por 40 g de hexano e 10 g de metanol
a30°Ce 1 atm. Calcule a massa de hexano e de metanol presentes em cada uma das fases que
o sistema apresenta nessas condigoes.

b) Qual a minima quantidade de hexano que se deve adicionar ao sistema do item a) para
tornd-lo homogéneo nessas mesmas condicoes?

c) Novamente em relacao ao sistema do item a), mantendo-se constantes a composicao ¢ a
pressao, que outro modo poderia ser usado para torna-lo homogéneo? Assinale no grafico o
ponto onde isso pode acontecer.

50

40 }P=1atm}

;@ 30 \
i / \
20 \
10 [/ ‘|
M 20 40 60 80 H

% ponderal de hexano

Figura 8.25 — Sistema metanol-hexano

g « FiSICO-QUIMICAl » 213



8.12) O diagrama da Figura 8.26 representa o equilibrio entre fases condensadas de um sistema
formado pelos liquidos parcialmente misciveis A e B. Um recipiente contém uma mistura de 20 g

Ae80gdeB.
a) Qual é a composicao das fases presentes no recipiente:
1¢) no verao, quando a temperatura ambiente é de 30 °C?
2?) no inverno, quando a temperatura ambiente é de 10 °C?

b) Qual é a massa de cada fase, no recipiente, a 10 °C?

T (°C)

40 ‘P:Iatm}

30

20 \
10 /

A 20 40 60 80 B
% ponderal de B

Figura 8.26 — Sistema A-B

8.13) Anilina (CsH;NH,) e hexano (CgH,,) formam um sistema de liquidos parcialmente misciveis
sob pressao de 1 atm. Sabe-se que, a 20 °C, se formam duas solu¢oes conjugadas, uma com X;,., = 0,10
€ aoutra com Xy, = 0,93. A 40 °C, as solucoes conjugadas tém x;,.,= 0,15 e x;,., = 0,83. A temperatura
critica de solubilidade do sistema é 59,6 °C, com x,,., = 0,48.

a) A partir dessas informacoes, trace o diagrama de equilibrio entre fases deste sistema.

b) Um recipiente contém 200 g de anilina e 300 g de hexano. Qual a composicao, expressa em
fracao molar, das fases em equilibrio na temperatura de 30 °C?

c) Qual a massa de hexano presente em cada uma das fases do sistema descrito no item b)?

d) Descreva o procedimento que deve ser realizado para que o sistema do item b passe a ser
homogéneo, sem que sua a composicao global seja alterada.

8.14) O diagrama da Figura 8.27 mostra o equilibrio entre fases liquidas condensadas do sistema
de liquidos agua-fenol sob pressao de 1 atm.
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T (C)

30 }leatm}

60

40 \

20 / \

agua 0,2 0,4 0,6 0,8 fenol

X fenol

Figura 8.27 — Sistema agua-fenol

Em um laboratério, prepara-se uma mistura com 30 g de fenol e 70 g de dgua, na temperatura de 50 °C.
Deixa-se o sistema entrar em equilibrio. Separa-se, entao, a fase mais rica em fenol e resfria-se essa
mesma camada até 20 °C. Qual a composicao e a massa das novas fases presentes no sistema, a 20 °C?

8.15) Os liquidos A e B sao parcialmente misciveis sob pressao de 1 atm. Suas densidades a 20 °C
sao, respectivamente, 860 kg.m™ e 929 kg.m=. Em um laboratério, cuja temperatura ambiente era
20 °C, foram misturados 70,0 mL de A com 85,9 mL de B, obtendo-se, no equilibrio, duas solucoes
conjugadas que continham, respectivamente, 25 % em peso de B e 70 % em peso de B.

a) Determine a massa de componente A presente em cada fase do sistema, nessas condicoes.

b) O sistema foi colocado em um funil de separacao, tendo-se esgotado a camada inferior. Na
solucdo restante, foram adicionados 15,6 mL de liquido B. Determine a composi¢ao e a massa
de cada fase resultante deste processo, ap6s atingido o equilibrio.

8.16) Considere o diagrama da Figura 8.28, que representa o equilibrio liquido-vapor do sistema
formado pelos componentes A e B, que apresentam miscibilidade parcial no estado liquido.
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Figura 8.28 — Sistema A-B

Uma mistura bindria na qual a fracao molar de B € 0,60 é aquecida desde 20 °C até 100 °C, sofrendo
uma destilacao isobarica em equilibrio (em sistema fechado). Com relacao a este sistema, responda:

a) Qual € a composicao das fases em equilibrio a 30 °C, 60 °C, 70 °C e 90 °C?

b) No decorrer da destilacao em sistema fechado, em que temperatura surge uma situacao de
invarianca? Por qué? Quais as fases em equilibrio?

¢) Qual a composicao da ultima gota de liquido, na destilacao em equilibrio? Em qual tempe-
ratura termina o processo de destilacao?

d) Se a mistura liquida com x; = 0,60 for destilada em coluna de fracionamento, qual é o resul-
tado final da destilacao fracionada?

8.17) O sistema de liquidos A e B apresenta miscibilidade parcial e os dados da Tabela 8.8 referem-
se ao equilibrio entre fases deste sistema sob pressao de 1 atmosfera.
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TABELA 8.8 — SISTEMA A-B

% ponderal de B
T (°C) . :
Fase liquida £, Fase liquida £,
35 10,0 85,0
45 13,0 82,0
50 15,0 80,0
Fase liquida Fase vapor
50 80,0 50,0
60 82,0 56,0
70 83,0 62,5
80 85,0 70,0
100 95,0 88,0
110 100 100
50 15,0 50,0
65 10,0 32,5
70 7,5 25,0
75 5,0 15,0
80 0 0

a) Construa o diagrama de equilibrio entre fases para esse sistema, a partir dos dados fornecidos.

b) Para um sistema de composicao global 35 % em peso de B, qual é a composicao das fases em
equilibrio e a varianca do sistema nas temperaturas de 40 °C, 50 °C e 60 °C?

¢) Para um sistema formado por 140 kg de B e 60 kg de A, qual composicao e a massa das fases
em equilibrio a 60 °C?

d) Uma mistura dos dois componentes, que contém 65 % em peso de B, é submetida a destilacio
fracionada em coluna de alta eficiéncia. Qual sera o resultado dessa destilacao?

8.18) Destilando-se uma mistura de agua e clorobenzeno, que sao imisciveis entre si, sob pressao de
740,2 mmHg, verifica-se que sua temperatura de ebulicao é 90,3 °C. Nessa temperatura, a pressao
de vapor da agua pura é 530,1 mmHg. Determine a composicao do destilado obtido.

8.19) Uma mistura de dgua e C,,H,; entra em ebulicao a 95 °C, sob pressao de 744 mmHg. Nessa
temperatura, a pressao de vapor da dgua pura ¢ 634 mmHg. Considerando que os liquidos sao
imisciveis, determine:

a) A composicao do destilado.
b) A massa de vapor d’agua necessaria para arrastar 100 g de C,;,Hj.

8.20) Um certo liquido X é imiscivel com dgua. Uma mistura desses dois liquidos entra em ebulicao
290 °C, sob pressao de 750 mmHg. Nessa temperatura, a pressao de vapor da agua pura é 527 mmHg.
Analisando-se o vapor resultante da destilacao, nessas condi¢oes, verifica-se que ele contém 70 %
em peso da substancia X. Determine, a partir dessas informacoes, a massa molar de X.

8.21) Um liquido orgéanico A, imiscivel com dgua, é destilado por “arrastamento a vapor”, forne-
cendo 100 cm® de destilado, dos quais, 57,2 cm® sao de A. O ponto de ebuli¢do observado durante
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adestilacdo foi de 98,2 °C, sob pressao de 758 mmHg. A pressao de vapor da dgua pura, a 98,2 °C, é
712 mmHg. A densidade do liquido A, na temperatura em que se recolheu o destilado, era 1,83 g.cm™
e adadgua, 1,00 g.cm™. Determine a massa molar do liquido A.

8.22) O coeficiente de distribuicao do acido bérico entre dgua e alcool amilico, a 25 °C, é 3,35. Qual
é o nimero de méis de H;BO; que pode ser extraido de 50 mL de uma soluc¢io aquosa 0,2 mol.L™
desse acido, em uma unica extracao com 150 mL de alcool amilico?

8.23) O coeficiente de distribuicao do iodo entre CS, e dgua é 625. Quando I, é distribuido entre
CS, e uma soluc¢ao aquosa 0,125 mol.L™! de KI, a concentrac¢ao de iodo no sulfeto de carbono, no
equilibrio, € de 0,1896 mol.L™!. Sabendo que a concentracio total de iodo na fase aquosa € 0,02832 mol.L,
determine a concentracao de ions I;” nessa fase.

8.24) A 25 °C e 1 atm de pressao, H,S se distribui entre benzeno e dgua de modo que a sua con-
centracao na fase organica € 6 vezes a sua concentracao na fase aquosa. Cem mililitros de solucao
aquosa 0,100 mol.L! de H,S sao extraidos com 100 mL de benzeno. A seguir, a fase benzénica é
separada e extraida com 100 mL de dgua pura. Calcule a massa de H,S extraida nesta segunda
extracao. Despreze a ionizacao do H,S na dgua.

8.25) O coeficiente de distribuicao de um certo soluto entre cloroférmio e agua, a 25 °C, é 19,0.
Determine a quantidade de soluto que pode ser extraida de 200 mL de uma solucdo 0,5 mol.L™ do
soluto em cloroférmio, por duas extragoes sucessivas com 50 mL de dgua cada uma.

8.26) Cloreto de merctrio II distribui-se entre benzeno e agua, de modo que a razao entre as con-
centracoes (em mol.L™) na solucao benzénica e na solucao aquosa é 0,08. Qual a massa de cloreto
mercurico que pode ser extraida de uma solu¢ao contendo 0,1 g do sal em 300 mL de benzeno, se
forem feitas duas extracoes, cada uma delas com 100 mL de agua pura?

8.27) Os dados da Tabela 8.9 referem-se a distribuicdo de dcido benzoico entre benzeno e agua a 6 °C.

TABELA 8.9 — SISTEMA ACIDO BENZOICO-BENZENO

Cs (mol.L) 0,0156 0,0495 0,0835 0,1950
C, (mol.L) 0,00329 0,00579 0,00749 0,0114

onde C,: concentracao de acido benzoico na fase benzénica
Cg: concentracao de dcido benzoico na fase aquosa

Desprezando a leve dissociacao do dcido na dgua, determine quantas moléculas de dcido benzéico
estao associadas para formar uma particula no benzeno.

8.28) Fenol encontra-se quase totalmente na forma de moléculas simples em agua, mas suspeita-se
que exista associacao em solucoes de cloroférmio. Para investigar esse problema, a distribuicao
entre os solventes foi determinada para varias concentracoes de fenol, a 25 °C, obtendo-se o resul-
tado dado na Tabela 8.10. A partir destes dados, determine qual o grau de associacao do fenol em
cloroférmio.

TABELA 8.10 — SISTEMA FENOL-CLOROFORMIO

C (mol.L") em CHCl,4 0,00685 0,0157 0,0489
C (mol.L™') em dgua 0,00905 0,0137 0,0242
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RESPOSTAS

8.1) a) 76 °C;
b) x,,=0,24;
c) x,=10,88;
d) 87°C
8.2) a) x,, = 0,37; x,,= 0,71;
b) n. = 1L1; m,, = 3,9;
8.3) b) my;, = 60,63 g com 33 % de B, m,,, = 39,37 g com 61 % de B;
c) 11kgde A
8.4) a) positivo;
b) H,O no residuo e azeétropo com x,,, = 0,67 no destilado.
8.5) a) x; =0,83; x, = 0,66;
b) n,=47,19; n,,, = 52,81;
c) m;= 8,98
8.6) b) positivo;
¢) 49°G; acetato de metila = 10 mol % no liquido e 30 mol % no vapor;
d) ny,=21,74; n,,, = 78,26; acetato de metila = 55 mol % no vapor e 32 mol % no liquido.
8.7) a) x.,=0,52;

b)x., = 0,26
¢) 59°C;

d) n,,=10,77;
e) N, =9,23

8.8) a) positivo;
b) metanol no residuo e aze6tropo no destilado.
8.9) a) ponto interno: L* = 1; ponto externo: L* = 2;
c) fase a: x;,,= 0,80; fase b: x,= 0,29
8.10) 400 g
8.11) a) my,, =40 g; m,,,= 10 g;
b) 92,8 g;
¢) aquecendo a 42 °C.
8.12) a) uma fase com 80 % em peso de B; duas fases, uma com 15 % de B e outra com 89 % de B;
b) 12,16 ge 87,84 g
8.13) b) x,.=0,12 e x,,,.=0,88;
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c) 21,50 g € 270,04 g;
d) aquecer a 56 °C
8.14) fase a: 3,2648 g contendo 0,9212 g de fenol;
fase b: 51,264 g contendo 47,376 g de fenol
8.15) a) 30,32 g € 29,87 g;
b) fase a: 30,76 g com 25 % de B;
fase b: 24,16 g com 70 % de B
8.16) a) 30 °C: duas fases liquidas, x;= 0,08 e x;=0,88;
60°C: trés fases, x; = 0,20, x;= 0,80 e x;=0,50;
70°C: duas fases, x; = 0,85 e x;=0,55;
90°C: uma fase, x; = 0,60;
b) invarianca a 60 °C;
c) xz= 0,87 a 78 °C; componente B puro no residuo e azeétropo no destilado.
8.17) b) 40 °C: liquido I com 11 % B e liquido II com 84 % B;
50 °C: liquido I com 15 % B, liquido II com 80 % B e vapor com 50% B;
60 °C: liquido com 12 % B e vapor com 39 % B;
c) x3= 0,81 e x;=0,56; m,,, = 88 kg, m,, = 112 kg;
d) vapor com 50 % B que ao condensar forma sistema bifésico e B puro no residuo.
8.18) x,,,,= 0,716, x,,,, = 0,284;
8.19) a) 43,2 % em massa de dgua;
b) 76,2 g
8.20) 99,4 g.mol™*
8.21) 733,9 g.mol™!
8.22) 0,00472 mol
8.23) 0,02802 mol.L™!
8.24) 0,04148 g
8.25) 0,997 mol
8.26) 0,096 g
8.27) 2
8.28) 2
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Equilibrios liquido-sélido em sistemas binarios Capitulo 9

9.1-0S SISTEMAS CONDENSADOS E AREGRA DAS FASES

O objeto de estudo, neste capitulo, sao os sistemas binarios condensados. Sistema condensado
¢ o constituido exclusivamente de fases condensadas (liquidos e s6lidos). Desconsidera-se o vapor
por encontrar-se o sistema sob uma pressao superior a que o vapor exXerceria, caso este estivesse
em equilibrio com as demais fases. A pressao exerce pequena influéncia sobre as propriedades
termodinamicas de fases condensadas. Por isso, o comportamento de tais sistemas pouco difere do
que se observaria sob a pressao de vapor de equilibrio na temperatura considerada.

Anteriormente, no estudo dos sistemas binarios constituidos de liquidos parcialmente mis-
civeis, ja se havia considerado equilibrios em sistemas condensados, mas estes eram constituidos
exclusivamente de fases liquidas. Serao tratados aqui os sistemas condensados constituidos de fases
liquidas e solidas.

Cumpre distinguir entre a composicao do sistema global e a composicao das fases condensadas
em que o sistema se encontra dividido. Costuma-se exprimir a composicao em fracao molar ou em
fracao massica.

Ao aplicar a regra das fases

L=4-¢

aos sistemas condenados, deve-se entender que a quantidade ¢ é sempre o nimero de fases con-
densadas.

Como se vé, o nimero maximo de graus de liberdade serd trés (L = 3) e a representacao geo-
métrica dos estados do sistema far-se-A mediante pontos de um volume de estado cujas coordenadas
SA0 a temperatura, a pressao € a Composicao.

AsFiguras 9.1 e 9.2 sao exemplos de tais diagramas tridimensionais, cujas superficies conjugadas
sao o lugar geométrico dos pontos representativos da fase liquida e da fase s6lida em que o sistema
se encontra dividido. Um sistema homogéneo é representado por um ponto no espaco, externo
as superficies conjugadas. Um sistema heterogéneo ainda é globalmente representado por um
ponto, mas este se encontra no espaco limitado pelas superficies conjugadas. A linha de juncao
isotérmica e isobdrica que passa por este ponto determina, nas superficies conjugadas, os pontos /
e s, representativos do liquido e do sélido em equilibrio.

g « FiSICO-QUIMICA | » 221



—

A —p x, B

Figura 9.1 — Equilibrios liquido-sélido em sistemas bindrios com miscibilidade total nas duas fases

A

Figura 9.2 — Equilibrios liquido-s6lido em sistemas binarios com imiscibilidade na fase s6lida

Na prdtica, o estudo dos equilibrios liquido-sélido é feito sob pressao constante, geralmente
uma atmosfera. Sob tal restricao, o namero de graus de liberdade diminui de uma unidade e a
regra das fases passa a forma reduzida

[¥=8%—0¢ 9.1)
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Sob pressao constante, o nimero maximo de graus de liberdade sera de duas unidades e todos
os estados de equilibrio podem ser representados pelos pontos de um plano que tem como coor-
denadas a temperatura e a composicao.

Uma superficie isobdrica de estado é obtida mediante uma secao plana do volume de estado,
normal ao eixo das pressoes. Cada ponto desta superficie (e o estado que ele representa) fica deter-
minado quando sdao dadas a temperatura e a composicao. Inversamente, um ponto qualquer desta
superficie define simultaneamente uma temperatura e uma composicao. Portanto, sob pressao
constante, as seguintes situacoes de equilibrio podem ser consideradas:

a) quando ¢ = 1, L= 2. Sempre que o sistema for constituido de uma tinica fase condensada,
temperatura e composi¢cao devem ser dadas para que fique determinado o seu estado. O sistema
é representado entao por um ponto de uma drea externa as curvas conjugadas;

b) quando ¢ =2, L= 1. Nesse caso, basta fixar a temperatura para que fique determinada a com-
posicao das duas fases em equilibrio; ou basta fixar a composicao de uma fase para que fique
determinada a temperatura e a composi¢ao da outra fase. O sistema global é representado por
um ponto em uma area limitada por duas curvas conjugadas. A linha de juncao isotérmica que
passa por este ponto determina nas curvas conjugadas a composicao das duas fases em equilibrio;

c) quando ¢ = 3, L = 0. Agora o sistema ¢ invariante. Portanto, a coexisténcia de trés fases
condensadas em equilibrio s6 € possivel numa tnica temperatura e numa tinica composicao
das fases. A linha de juncao isotérmica, que passa pelo ponto representativo do sistema global,
determina, nas curvas conjugadas, a composicao das trés fases em equilibrio.

Tenha-se presente que, do ponto de vista da regra das fases, a composicao global de um sistema
heterogéneo nao ¢ uma variavel de estado. Variaveis de estado sao as composi¢oes das fases em que
o sistema se encontra dividido.

9.2 - SOLUGOES SOLIDAS

Solucoes s6lidas sao misturas homogéneas de duas ou mais substancias no estado s6lido. Solu-
¢oes solidas formam-se por esfriamento de misturas fundidas ou por precipitacao simultinea de
solutos.

Solucoes solidas sao do tipo substitucional ou do tipo intersticial. No primeiro caso, unidades
estruturais de um componente (soluto) substituem unidades estruturais do outro componente (sol-
vente), de modo que ambos assumem uma estrutura cristalina comum. No segundo caso, as unidades
estruturais de um componente (soluto) ocupam lacunas ou intersticios entre as unidades estruturais do
outro (solvente) cujo reticulo sofre, geralmente, uma expansao. Solu¢oes intersticiais s6 sao possiveis
quando as unidades do soluto sao de pequeno didmetro em relacdo as do solvente.

Somente solucoes substitucionais podem ser formadas em todas as proporcoes dos componen-
tes, obedecidas certas condi¢oes conhecidas como regras de Hume-Rothery:

a) os componentes devem possuir a mesma estrutura cristalina;

b) as unidades estruturais (atomos, ions, moléculas) dos componentes devem possuir aproxi-
madamente o mesmo diametro e as mesmas caracteristicas de valéncia.

Compreende-se, portanto, que os componentes de um sistema bindrio podem: (1) ser pratica-
mente imisciveis no estado sélido; (2) formar solucoes sélidas em todas as proporcoes; (3) formar
solucoes solidas apenas em limitados intervalos de composicao. Tal como acontece com os liquidos,
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a miscibilidade dos sélidos aumenta, em geral, quando se eleva a temperatura. Exemplos dos trés
casos citados podem ser encontrados entre os sistemas constituidos de dois elementos, dois sais e
dois compostos organicos, respectivamente.

9.3 - CURVAS DE SOLIDIFICAGAO

Considere-se um liquido que esfria cedendo calor ao meio ambiente. A uma certa temperatura,
comeca a solidificacao e dois casos podem ser considerados.

Tratando-se de um liquido puro, o s6lido que se separa possui a mesma composicao e a tempe-
ratura mantém-se inalterada até a solidificacao total quando, entao, torna a declinar. A temperatura
de solidificacao de um liquido puro € igual a temperatura de fusao do sélido e € sustentada pelo
desprendimento do calor latente de solidificacao que compensa o calor cedido ao meio externo.

Diferente é o comportamento de uma solucao liquida durante o esfriamento. A temperatura
em que se separa o primeiro cristal de solucdo sélida é a temperatura de solidificacao” da solucao
liquida. Mas, salvo em casos especiais, a composi¢ao do sélido separado nao € igual a do liquido e
a temperatura vai caindo lentamente até a solidificacdo total. Portanto, solucoes liquidas possuem,
em geral, uma temperatura de solidificacao inicial e uma temperatura de solidificacdo final. Entre
as duas temperaturas, verifica-se a variacao continua da composicao das duas fases. As condicoes
de equilibrio entre as duas solucoes conjugadas sao descritas mediante curvas de solidificacao, uma
chamada curva do liguido, que da a variacao da composicao da solucao liquida, e outra chamada
curva do sélido, que da a variacao da composicao da solucao sélida, a medida que a temperatura
diminui. Essas curvas traduzem o comportamento das funcoes

T(xp) T(xp)
onde x; € x; representam as fracoes molares do componente B, no liquido e no sélido, respectivamente.

Se as solucgoes liquida e s6lida em equilibrio forem ideais, a distribuicao de um componente
entre ambas variard com a temperatura segundo a equacao
dln(x//x,) | = AH,

oT ~ RT? (4.56)
P

Entretanto, quando os componentes nao formam solucoes sélidas, sucede que a fase s6lida que
se separa da solucao liquida é o componente A puro, ou o componente B puro. No primeiro caso
diz-se que a solucao liquida estd saturada de A, enquanto, no segundo caso, esta saturada de B. Em
qualquer hipétese, tem-se x’= 1 € a equagao anterior da

(alnx) _AH,
or ), RT (9-2)

onde x € a fracdo molar de A, ou de B, na solucao liquida.

Aqui também a temperatura inicial de solidificacao é aquela em que se separa a primeira
particula sélida. Essa temperatura vai declinando porque, a medida que um dos componentes se
separa da fase s6lida, altera-se a composicao da solucao liquida até que esta solidifique de uma s6
vez, produzindo um sé6lido heterogéneo (A + B) na temperatura final de solidificacao.

7O termo congelagdo é frequentemente encontrado na literatura como sindénimo de solidificagdo, principalmente quando a
solidificacao ocorre a temperaturas inferiores a temperatura ambiente.
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9.4 - CURVAS DE SOLUBILIDADE

Quando os dois componentes sio quimicamente muito diferentes (como agua e sal) ou pos-
suem pontos de fusao muito afastados, costuma-se distinguir entre solvente e soluto. Embora nao
haja distincao termodinamica entre solvente e soluto, costuma-se encarar de maneira distinta o
equilibrio entre uma solucao liquida e o soluto s6lido. Nesse caso, a concentracao do soluto € de-
nominada solubilidade e a variacao desta solubilidade com a temperatura é descrita por uma curva
de solubilidade correspondente a funcao x(7).

Aplicada ao soluto, a equacao (9.2) dd ainfluéncia da temperatura sobre a solubilidade de uma
substancia s6lida num solvente com o qual forma uma solucao ideal. Essa solubilidade é expressa
em fracao molar do soluto na solucao saturada.

Como AH , calor de fusdo do soluto, é sempre uma quantidade positiva, a solubilidade aumenta
com a temperatura de forma exponencial. A integracao da equacao (9.2) da

mae- 2L (9.3)
R T :
ou
x= A=A j/RT (9.4)

A curva de solubilidade de um s6lido (Figura 9.3) lembra a curva de vaporizacao de um liqui-
do, pois os dois fendomenos obedecem a equa¢oes de mesma forma. A variacao da solubilidade de
alguns compostos em funcao da temperatura é apresentada na Figura 9.4.

In x X

1/T T

Figura 9.3 — Solubilidade e temperatura

O calor de fusao do soluto € o Gnico efeito térmico que acompanha a formacao de uma solucao
ideal entre solvente e soluto s6lido. Mas, na formacao de uma solucao real, o efeito térmico resulta
da soma entre a entalpia de fusao do soluto e a entalpia de mistura, o que da o calor de solucao
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ou, mais propriamente, o calor diferencial de solucao. Além disso, dada a proporcionalidade entre
fracao molar e molaridade do soluto, em solu¢oes diluidas, tem-se, em vez da equacao (9.2),

dlnc) AH
ar ), RT? (9.5)
A integracao entre duas temperaturas, admitindo-se a constancia de AH |, fornece
, AHT,-T,
n2 24 =0 (9.6)
¢ R T

equacao que permite calcular o calor diferencial de solucao, entre duas temperaturas consideradas,
mediante determinacao das solubilidades, ¢, e ¢, correspondentes.

I I
Pb(NO;),

40 [~

35 |~

25 [~

Fracdo massica do soluto (%)
o
S
[

10
KH(C,H,0,)

CaCrO,
| | | | | | | | | |

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90
temperatura (°C)

Figura 9.4 — Variacao da solubilidade de alguns sais com a temperatura

9.5 - ANALISE TERMICA

Num diagrama de equilibrio, cada ponto representa um estado de equilibrio do sistema. Por
isso, qualquer linha representa uma transformacao em equilibrio quase-estatica, ou reversivel, e,
como tal, extremamente lenta. Para construir um diagrama de equilibrio liquido-s6lido, é necessario
determinar um certo nimero de pontos nas curvas conjugadas do liquido e do sélido.

O método das isotermas consiste em determinar, pela analise quimica, a composicao da solu-
¢ao liquida e da solucao sé6lida, em equilibrio na temperatura constante de um termostato, com
o que ficam determinados os pontos extremos da linha de juncao que une as curvas conjugadas,
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na temperatura considerada. Repetindo as medidas em diversas temperaturas, tem-se um nimero
suficiente de pontos conjugados para tracar a curva do liquido e a curva do s6lido. Entretanto, este
método s6 pode ser empregado com sucesso num limitado nimero de casos, pois freqiientemente
sao grandes as dificuldades encontradas na separacao rigorosa das fases quando a viscosidade do
liquido € muito elevada ou quando a temperatura ¢ muito alta.

O método das isopletas, conhecido como analise térmica, nao requer separacao nem analise
quimica das fases em equilibrio, sendo aplicavel a qualquer sistema e a qualquer temperatura. Altas
temperaturas podem ser medidas, utilizando pirbmetros termelétricos ou 6pticos.

A analise térmica consiste em construir curvas de esfriamento lento, de modo a garantir um
quase equilibrio entre as fases presentes, num diagrama de coordenadas temperatura-tempo, para
diversas solucoes de composicao conhecida, cada qual correspondente a uma isopleta. As curvas de
esfriamento apresentam pontos singulares, indicadores de variacoes na velocidade de esfriamento,
os quais dao as temperaturas em que se alteram os graus de liberdade do sistema como consequiéncia
do aparecimento ou desaparecimento de novas fases (Figura 9.5).

P = constante

tempo

Figura 9.5 — Curvas de esfriamento de solucoes binarias

Uma curva de esfriamento é obtida da seguinte forma. Uma mistura conhecida de A e B é aque-
cida a temperatura suficientemente elevada para obter-se um liquido homogéneo (¢ =1, L=2). Em
seguida, deixa-se a solucao esfriar e registram-se num diagrama os valores da temperatura e do tem-
po, amedida que o liquido perde calor. A temperatura decresce com velocidade quase constante,
determinada pela capacidade térmica do liquido e pela temperatura externa. Nessas condicoes, a
curva temperatura- tempo possui uma inclinacao constante. No momento em que se atinge a tempe-
ratura de solidificacao inicial, com separa¢ao do primeiro cristal, tem-se ¢ =2, L=1, e avelocidade
de esfriamento é reduzida devido a liberacao do calor de solidificacao. A mudanca de inclinacao
na curva de esfriamento manifesta-se sob a forma de um joelho indicador da temperatura inicial
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de solidificacao. Concluida a solidificacao, tem-se novamente ¢ = 1, L =2 e a velocidade de esfria-
mento aumenta outra vez formando novo joelho indicador da temperatura final de solidificacao.

Outra temperatura singular revelada pela analise térmica é aquela em que aparece uma terceira
fase. Entdo, o sistema torna-se invariante, pois ¢ = 3, L = 0. O evento manifesta-se sob a forma de
um patamar na curva temperatura-tempo, pois a temperatura se mantém constante até que uma
das fases desapareca. Neste momento o sistema recupera um grau de liberdade e a temperatura
baixa outra vez.

Note-se que um liquido puro possui uma tinica temperatura de solidificacao, que € assinalada
por um patamar na curva de esfriamento. Pelo fato de haver um s6 componente, o liquido é mo-
novariante sob pressao constante, tornando-se invariante quando aparece o solido.

9.6 - TRANSFORMAGOES MONOVARIANTES E INVARIANTES

Quando um sistema bindrio perde calor, podem ocorrer transformacoes que envolvem duas ou
trés fases condensadas, conduzindo a equilibrios monovariantes, no primeiro caso e invariantes
no segundo. Representando por /uma fase liquida e por s uma fase sélida, tém-se as seguintes
transformacoes bifasicas:

l=s
1= 8
ll:l‘z

As transformacoes trifasicas podem ser classificadas em dois grupos. No primeiro caso, uma
fase condensada, ao perder calor, desdobra-se em outras duas. No segundo caso, duas fases con-
densadas dao lugar a uma terceira. Certas transformacgoes invariantes receberam denominacao
especial, distinguindo-se:

1) monotética: [, = b+ s

2) eutética: [= §;+ s

3) eutetdide: § = So+ 55

4) sintética: [, + b=

5) peritética: [+ §;= s,

6) peritetoide: §; + So= 53

Entre todas, as transformacoes eutética e peritética sao as mais importantes.

9.7 - CLASSIFICACAO DOS EQUILIBRIOS LIQUIDO-SOLIDO EM SISTEMAS BINARIOS

Diagramas de fase de sistemas condensados, mesmo os mais complexos, podem ser reduzidos
a um certo nimero de diagramas simples, dos quais alguns serao descritos neste capitulo.

Todos os sistemas binarios condensados podem ser classificados em trés grupos, conforme haja com-
pleta miscibilidade, miscibilidade parcial ou imiscibilidade dos componentes, no estado liquido. Cada
uma destas classes, por sua vez, pode ser dividida conforme a miscibilidade dos componentes no estado
solido. Por ser mais importante, s6 sera considerada a primeira classe, que compreende trés casos.
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1) Os dois componentes sao imisciveis no estado sélido:

1.1) formacao de eutético;

1.2) formacao de eutético e de compostos com pontos de fusao congruentes;

1.8) formacao de eutético e de compostos com pontos de fusao incongruentes (peritético).
2) Os dois componentes sio completamente misciveis no estado sélido:

2.1) a temperatura de solidificacao é intermedidria entre as temperaturas de solidificacao
dos componentes puros;

2.2) a temperatura de solidificacao passa por um maximo;
2.3) a temperatura de solidificacao passa por um minimo.

3) Os dois componentes sao parcialmente misciveis no estado sélido:
3.1) formacao de eutético com solucoes solidas;

3.2) formacao de peritético com solucoes sélidas.

9.8 - 0S DOIS COMPONENTES SAO IMISCIVEIS NO ESTADO SOLIDO. FORMAGCAO DE EUTETICO

Vao ser estudados, em primeiro lugar, os sistemas bindrios cujos componentes, A e B, sao com-
pletamente misciveis no estado liquido, mas imisciveis no sélido. Isso significa que se tera sempre
uma unica fase liquida, enquanto as fases sélidas serao A puro e/ou B puro. Outra caracteristica
destes sistemas é que a temperatura final de solidificacao de todas as misturas liquidas é idéntica e
chama-se temperatura eutética. Na Figura 9.6, mostra-se como o diagrama de equilibrio é construi-
do com os recursos da andlise térmica, que fornece a temperatura inicial e a temperatura final de
solidificacao de cada uma das misturas liquidas escolhidas.

Como se ve, adicoes sucessivas do componente A ao componente B produzem abaixamento
da temperatura inicial de solidificacao ao longo da curva BE, enquanto adi¢oes sucessivas do com-
ponente Bao componente A produzem o mesmo efeito ao longo da curva AE. As curvas do liquido
assim obtidas obedeceriam a equacao (9.2) se as solucoes resultantes fossem ideais. A solucao de
composicao x; €, de todas, a que possui o mais baixo ponto de solidificacao. Por essa razao, se da a
esta mistura o nome de mistura eutética (do grego eutektos = facilmente fusivel); a respectiva tempe-
ratura de solidificacao, 6, chama-se temperatura eutética e o ponto E é o ponto eutético.
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P = constante
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Figura 9.6 — Formacao de eutético: construcao do diagrama de equilibrio mediante andlise térmica

O significado de um diagrama de fases torna-se mais claro quando se examina o comportamen-
to do sistema a medida que perde calor, ao longo de diversas isopletas. Assim, comecando com B
puro, no estado liquido, representado pelo ponto psobre a isopleta de 100 % de B, o resfriamento
leva a temperatura de solidificacao, T3, que permanece inalterada até a completa solidificacao de
B, conforme indica o patamar da curva de esfriamento. A temperatura do sélido decresce, agora,
ao longo da vertical BB, que ¢ a curva do solido conjugada a curva do liquido, BE. Consideracoes
semelhantes valem para o esfriamento de A puro cujo ponto de solidificacao é T,. Avertical AA ¢ a
isopleta de 100 % de A e deve ser considerada a curva do sélido conjugada a curva do liquido, AE.

Observe-se agora a evolucao do sistema ao longo da isopleta mx. A solucao m de composicao
x atinge em [ a temperatura inicial de solidificacao, 7, quando se separa o primeiro cristal de B
puro. Essa temperatura ¢ indicada por um joelho na curva de esfriamento. Mas, com a progressiva
separacao de Bsolido, o liquido torna-se cada vez mais rico em A. Por isso, o seu ponto represen-
tativo desloca-se ao longo de [ E enquanto o do sélido desloca-se ao longo da vertical BB, caindo a
temperaturade 7'a 6.

Nesta regiao heterogénea do diagrama, a cada ponto representativo do sistema global situado
sobre In correspondem dois pontos conjugados: o primeiro situado na curva do liquido, o segundo
na curva do sé6lido. Esses pontos sao as extremidades de uma linha de juncao isotérmica e repre-
sentam as fases conjugadas em equilibrio numa dada temperatura.

Assim, na temperatura 77, o sistema global representado pelo ponto o esta dividido entre a
solucao I’ de composicao x’ e o sélido B (linha de juncao !’B), na proporcao dada pela regra da
alavanca.

Quantidade do liquido _ 0B

Quantidade do sélido  ol’

Portanto, durante a cristalizacao, nao se modifica apenas a composi¢ao do liquido, mas tam-
bém a proporcao em que as duas fases estao presentes, isto ¢, a quantidade do s6lido aumenta em
detrimento da quantidade do liquido, a medida que a temperatura cai.
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A temperatura eutética, 0, indicada pelo patamar n na curva de esfriamento, é a temperatura
final de solidificacdao da solucao m. Nessa temperatura, o sistema global representado por n esta di-
vidido entre a solucao Ee o s6lido B. Mas a solucao Epossui a composicao eutética x; e esta saturada
em relacao a ambos os componentes. Por isso, a medida que perde calor, ela vai gradualmente se
convertendo, a temperatura constante, numa massa sélida de mesma composicao. Essa composicao,
comum ao liquido e ao sélido, é a composicao eutética. Todavia, enquanto o eutético liquido é
homogéneo, o eutético sélido é heterogéneo, pois esta constituido de um agregado de microcristais
de A e B, ja que estes componentes sao imisciveis no estado sélido. Uma transformacao eutética é
uma transformacao isotérmica em que um liquido, perdendo calor, se desdobra em dois s6lidos:

liquido E=s6lido A + sélido B AH<O0 (9.7)

Portanto, na temperatura eutética, sao trés as fases em equilibrio e o sistema € invariante, pois,
segundo a equacao (9.1),

[¥=3-3=0

Por essa razao, alinha de juncao correspondente a temperatura eutética possui trés pontos con-
jugados representativos do liquido E, do s6lido A e do s6lido B. A temperatura eutética permanece
inalteravel, porque o calor perdido pelo sistema é compensado pelo calor libertado na solidificacao
do liquido E. S6 depois que todo o liquido desapareceu, com a reduciao de uma unidade no nimero
de fases, o sistema torna-se outra vez monovariante e a temperatura declina ao longo de nux.

Considere-se, agora, uma isopleta situada a esquerda do ponto eutético, tal como m”’x”’. O
comportamento da solucao de composicao x”” durante o esfriamento é analogo ao observado com
asolucao de composicao x°, apresentando um ponto inicial e um ponto final de solidificacao. To-
davia, agora € o s6lido A que se separa, deixando o liquido cada vez mais rico em B. Portanto, todos
as solucoes ao longo de [”’E estao saturadas de A e, ao atingir-se a temperatura eutética, a solucao
terd a composicao eutética x;. Essa solucao estd saturada em relacao aos dois componentes, que
cristalizam simultaneamente, produzindo o eutético sélido (A + B) de mesma composi¢ao, x

Como se vé, cada solucao possui um ponto inicial de solidificacao que depende de sua particular
composicao e um ponto final de solidificacao, 8, que é o mesmo para todas as solucoes. Entre estas
duas temperaturas, é possivel separar da fase liquida apenas os cristais do componente que estd em excesso
em relagdo a composicao eutética.

Caso tnico € o da solugao e cuja composicao, x;;, ¢ a composicao eutética. Tal solucao possui
um unico ponto de solidificacao, pois ela cristaliza de uma s6 vez quando se atinge a temperatura
eutética. O liquido eutético converte-se no s6lido eutético e a curva de esfriamento possui um pa-
tamar £, tal como o que ocorre na solidificagao de um liquido puro.

Abaixo da temperatura eutética, os pontos de uma isopleta, tal como mx, representam o sistema
global dividido entre o s6lido A e o s6lido Bna mesma propor¢ao em que se encontram no liquido
original m de composicao x, ou seja,

quantidade de A nB

quantidade de B nA

Entretanto, a estrutura do s6lido formado ¢é diferente, conforme a composicao do liquido origi-
nal seja hipereutética (a direita de E) ou hipoeutética (a esquerda de £). No primeiro caso, tal como
se verifica com a solucao m, o s6lido apresenta-se formado de cristais primarios de B, separados ao
longo de I"’E, envoltos pelos cristais do eutético s6lido (A + B) de composicao x;. No segundo caso,
como se verifica com a solucao m’’, o s6lido resultante esta constituido de cristais primdrios de A,
separados ao longo de I"’E, envoltos pelos cristais do eutético solido (A + B) de composicao x;.

g « FiSICO-QUIMICA | » 231



A proporcao entre a quantidade de eutético s6lido (A + B) formado e a quantidade dos cristais
primdrios de A ou de B é dada também pela regra da alavanca. Assim, a solucao m de composicao
x produz eutético e cristais B na proporcao nB/nkE. Mas a solucao m’ de composicao «’, mais pro-
xima da composicao eutética, dd um sélido mais rico em eutético, pois a proporcao nesse caso é
n'B/nE.

P = constante

T
B Ty
liquido
T, A liquido
+ solido B
liquido
+ solido A
6 A B o
E
solido A + solido B
A B

Xp >

Figura 9.7 — Areas do diagrama de equilibrio liquido-s6lido com formacio de eutético

Na Figura 9.7 estdo caracterizadas as diversas areas em que se divide o diagrama de equilibrio.
Cada ponto do diagrama representa um estado de equilibrio do sistema. Pontos externos as curvas
conjugadas correspondem a sistemas homogéneos; pontos situados entre as curvas conjugadas
correspondem a sistemas heterogéneos.

Por isso, a drea situada acima das curvas do liquido € o lugar dos pontos representativos das
solucoes liquidas. Nessa regiao, ¢ = 1 e L= 2. Isso significa que para descrever um estado do sistema
é preciso dar a composi¢ao e a temperatura.

As areas situadas abaixo das curvas do liquido sao constituidas de pontos representativos de sis-
temas heterogéneos divididos entre uma fase liquida e uma fase sélida. Nessa regiao, ¢ =2 e L= 1.
Entao, se for dada a temperatura, fica determinada a linha de juncao, e, assim, a composicao das
fases conjugadas; ou, dada a composicao do liquido, ficam definidas a temperatura e a composicao
do sélido.

A area situada abaixo da linha eutética AEB corresponde a sistemas heterogéneos constituidos
pelos sélidos A e B. Uma linha de juncao isotérmica que passa por qualquer ponto desta area, en-
contra as linhas conjugadas correspondentes aos s6lidos A e B. Nessa regiao, também ¢=2e L=1,
mas a Unica variavel é a temperatura, porque a composicao dos sélidos A e B é invariavel.
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A Tabela 9.1 apresenta um elenco de sistemas binarios que formam um eutético, tomando-se
como exemplos sistemas constituidos por dois elementos, dois sais ou dois compostos organicos.

TABELA 9.1 — SISTEMAS BINARIOS COM FORMACAO DE EUTETICO

A 4, (°C) B tp (°C) 0(°C)

Sb 630 Pb 326 246

Bi 268 cd 317 146

Si 1412 Al 657 578

KCl 790 AgCl 451 306
Na,SO, (o) 881 NaCl 797 623
CH; 5,4 CH,Cl ~ 63,5 ~79
CHCI, ~63 C.H,NH, ~6 ~71

9.9 - 0 SISTEMAANTIMONIO-CHUMBO

Transformacoes representdveis num diagrama de estado sao necessariamente reversiveis (em
equilibrio) e, como tais, podem ser percorridas em sentidos opostos. Assim, o processo ocorrido
durante o lento esfriamento de uma mistura liquida é exatamente invertido durante o lento aque-
cimento de uma mistura sélida de mesma composicao. Em particular, a transformacao eutética
(9.7) verificada durante a perda de calor pelo sistema ¢ invertida quando o sistema recebe calor
gradativamente, de modo que

s6lido A + solido B = liquido E AH>0 (9.8)

A titulo de exercicio, considere-se o diagrama de fases do sistema Sb-Pb (Figura 9.8), no qual a
composicao é dada em fra¢cdo massica percentual. Uma mistura liquida m, com 50 % de chumbo,
tem em /a temperatura inicial de solidificacao (450 °C) com a separacao do primeiro cristal de
Sb e tem em 7, a 246 °C, a temperatura final de solidificacio com a separacao de um eutético com
87 % de Pb e 13 % de Sb. Em o o sistema estd inteiramente solidificado com a mesma composicao
original de 50 % de Pb.

Tomando-se, agora, como ponto de partida a mesma mistura de 50% de Pb representada por
0, a mistura finamente pulverizada é aquecida e quando se atinge a temperatura de 246 °C, os
componentes tendem a fundir num eutético com 87% de Pb. Iniciada a fusdo, a temperatura per-
manece inalterada até o desaparecimento completo do chumbo, pois o eutético é mais rico neste
componente que a mistura original. Agora a temperatura sobe novamente, enquanto prossegue a
fusao do antimoénio residual. Com isso, o liquido se enriquece neste componente ao longo de El
até que em /, a 450 °C, o sistema se encontra inteiramente liquefeito.
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P = constante

t (°C)
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Figura 9.8 — Sistema antiménio-chumbo

Um outro exercicio de interpretacao de um diagrama de fases consiste em apreciar a evolugao
do sistema, a medida que varia sua composicao, mantida constante a temperatura. Nesse caso,
o ponto representativo do sistema global descreve uma isoterma tal como abcdf no diagrama da
Figura 9.8.

Em ¢, tem-se antimoénio sélido na temperatura de 300 °C. A adicao de chumbo pode levar a
composicao ao ponto b. Se a mistura for finamente pulverizada, a tendéncia é formar-se uma solucao
liquida de composicao ¢, que leva consigo todo o chumbo adicionado e permanece em equilibrio
com o antimoénio s6lido residual. Adi¢oes posteriores de chumbo nao alteram a composicao das
fases, mas determinam o aumento da quantidade de soluc¢ao ¢, enquanto diminui a quantidade de
antimoénio s6lido. Assim deve ser porque o sistema bifasico ¢ invariante (L = 0), quando pressdo e
temperatura sao mantidas constantes. Quando a composicao global ultrapassa o ponto ¢, o sistema
estd inteiramente liquiefeito. Agora L= 1 e posteriores acréscimos de chumbo fazem variar a com-
posicao da solucao entre c e d. Além do ponto d, tem-se novamente invarianca (L = 0), pois duas
sao as fases em equilibrio: a solucao d e o chumbo sélido em f.
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9.10 - EUTETICO NOS SISTEMAS AGUA-SAL

Agua e sal sdo substancias de natureza quimica muito diversa e suas temperaturas de fusao sao
muito afastadas. Por essa razao, é costume distinguir entre os dois componentes, denominando a
agua de solvente e o sal de soluto.

t (°C)

solucao
20

solucao

+ KI

solucao

+ gelo

gelo + KI
H,O KI

Figura 9.9 — Sistema agua-sal com eutético

Nestes sistemas, geralmente nao € possivel estudar o equilibrio da solucao salina com o sal soli-
do até a temperatura de fusao do sal porque, mesmo operando em recipiente fechado, atinge-se a
temperatura critica da agua na solucao antes de se alcancar a temperatura de fusao do sal.

O diagrama da Figura 9.9 descreve os equilibrios liquido-sélido do sistema agua e iodeto de
potdssio até uma temperatura de 50 °C sob pressao atmosférica. A curva AE traduz as condi¢oes de
equilibrio de solu¢oes salinas com a dgua s6lida, enquanto a curva BE corresponde aos equilibrios
entre solucoes salinas e o sal s6lido. A primeira curva chama-se curva de solidificacao, seguindo a
convencao habitual, mas a segunda prefere-se chamar curva de solubilidade. Essa dd a composicao
da solucao saturada de sal em diversas temperaturas.

Uma solucao de iodeto de potassio, cuja composi¢ao se situa a esquerda de [, deposita gelo por
esfriamento e torna-se cada vez mais concentrada em sal até atingir a composicao £na temperatura
de — 23 °C. Analogamente, uma soluc¢ao cuja composic¢ao se situa a direita de E, deposita sal por esfria-
mento e torna-se cada vez mais diluida até atingir a composi¢ao £ na mesma temperatura de — 23 °C.

Asolucao de composicao E é uma solugao eutética e dela separa-se um s6lido eutético de mesma
composicao, constituido de um agregado de microcristais de gelo e sal.
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Devido a igualdade de composicao do liquido e do s6lido em equilibrio no ponto eutético e a
constancia desta temperatura, acreditou-se durante algum tempo que o sélido depositado fosse um
composto quimico entre dgua e sal a que se deu o nome de crioidrato. Mas o exame microscopico
reveloulogo a natureza heterogénea do crioidrato. Além disso, a parada de temperatura no ponto
eutético indica a presenca de trés fases em equilibrio, uma das quais ¢ a solucao liquida, devendo
as outras duas ser, necessariamente, agua solida e sal s6lido.

E evidente que a temperatura eutética do sistema dgua-sal é sempre inferior a temperatura de
congelacao da dgua. Nisso se fundamenta o uso das chamadas misturas refrigerantes na obtencao
de temperaturas inferiores a 0 °C. Um sistema constituido de solu¢ao salina, gelo e sal sera estavel
somente na temperatura eutética. Por isso, quando se acrescenta sal a agua, na presenca do gelo,
ocorre logo a fusao do gelo e dissolucao do sal, o primeiro fené6meno sendo endotérmico e o se-
gundo, quase sempre, também.

A temperatura vai baixando até que se atinge a temperatura eutética, que permanece estavel
enquanto houver quantidade suficiente de sal e de gelo. No momento em que o calor recebido
do meio externo produzir a fusao total do gelo ou a dissolucao total do sal a temperatura sobe ao
longo de EBno primeiro caso e ao longo de EA no segundo caso.

9.11 —~EUTETICOS E COMPOSTOS COM PONTOS DE FUSAO CONGRUENTES

Frequentemente, os componentes de um sistema binario formam um ou dois compostos quimicos.
Em muitos casos, esses compostos sao estaveis e fundem sem decomposicao, isto €, o liquido resultante
da fusao do composto é quimicamente idéntico ao sélido: diz-se entao que a fusao é congruente.

T
B
A
B
A
A B

AB

Figura 9.10 — Eutéticos e composto com ponto de fusao congruente
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O diagrama da Figura 9.10 descreve os equilibrios liquido-s6lido de um sistema bindrio cujos
componentes formam um composto AB. Como esse composto nao € miscivel com os componentes
A e B em fase so6lida, resultam os eutéticos E, e E,. A temperatura de fusao do composto AB pode
estar entre, acima ou abaixo dos pontos de fusao dos componentes A e B.

A curva AE, corresponde aos equilibrios de solu¢oes liquidas com o sélido A, enquanto a curva
BE, corresponde aos equilibrios de soluc¢oes liquidas com o s6lido B. Ao longo da curva F, — AB— F,
solucoes liquidas estao em equilibrio com o sélido AB.

O eutético liquido E, estd em equilibrio invariante com o eutético s6lido de mesma composicao,
formado por cristais de A e AB. O eutético liquido E,, por sua vez, estd em equilibrio com o eutético
s6lido de mesma composicao, formado por cristais de ABe B.

O diagrama da Figura 9.10 pode ser decomposto em dois diagramas simples, como descrito na
secao 9.8. Um deles tem como componentes A e ABcom eutético F;; outro tem como componentes
ABe B com eutético Iy, estando ambos unidos pela isopleta comum AB— AB. O mdaximo da curva
E,— AB- L, é o ponto de fusao do composto AB, no qual se deve ter o equilibrio

AB (s) = AB (])

Trata-se de um ponto de intersecao de duas curvas e, como tal, deveria ter a forma de um vértice
agudo. Todavia, sucede as vezes que o composto nao ¢ perfeitamente estavel no estado liquido e se
dissocia parcialmente nos elementos constituintes, isto é,

AB=A+B

Nesse caso, embora liquido e sélido possuam a mesma composicao, a presenca de pequenas
quantidades dos produtos de dissociacio € suficiente para deprimir o verdadeiro ponto de fusao
do composto, dando ao maximo da curva uma forma arredondada, como se vé na Figura 9.10.

Na Tabela 9.2, encontram-se alguns exemplos de sistemas bindrios (dois elementos, dois sais,
dois compostos organicos), nos quais se verifica a formacao de composto com ponto de fusao
congruente.

TABELA 9.2 — SISTEMAS BINARIOS COM FO]_{MACAO DE EUTETICO
E COMPOSTOS COM PONTOS DE FUSAO CONGRUENTE

A ty (°C) B ty (°C) Composto t(°C)
Al 657 Mg 650 AsB, 463
Au 1064 Sn 232 AB 425
CaCl, 717 KCl 790 AB 754
NaF 986 o-Na,SO, 881 AB 781
difenilamina 52,8 benzofenona 47,7 AB 40,2
ureia 132 fenol 43 AB, 61

Quando os dois componentes, A e B, formam mais de um composto (AB, AB,, A;Betc.) haverd,
no diagrama de equilibrio, uma curva andloga a I, — AB— E, para cada composto. Em cada caso, a
composi¢ao correspondente ao maximo da curva é a do composto sélido que se deposita nas fases
liquidas representadas pelos dois ramos da curva e a temperatura do maximo é a temperatura de
fusao do composto.
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9.12 - HIDRATOS DE SAL COM PONTOS DE FUSAO CONGRUENTES

Quando a dgua é um dos componentes do sistema bindrio, podem formar-se hidratos com
pontos de fusao congruentes. Um dos casos mais conhecidos é o do sistema agua-cloreto de ferro
IIT que apresenta quatro hidratos com pontos de fusao congruentes: Fe,Cl;.12H,0, Fe,Cl,. 7H,0,
Fe,Cls.5H,0, Fe,Cl;.4H,0.

t (°C)

©)
T
<+
100 solucoes diluidas o
E.N
10
50
0
-50
Eq
gelo + H,O
100% H,O 12 H,O TH,O 5H,O 4H,0 % FeCl,

Figura 9.11 — Hidratos com pontos de fusao congruentes no sistema dgua-cloreto de ferro II1

O diagrama de equilibrio (Figura 9.11) nao difere do diagrama da Figura 9.10 senao pelo maior
numero de compostos ¢ de eutéticos. Cada um dos hidratos de sal possui o seu ponto de fusao
congruente e este pode ser considerado, em cada caso, como a temperatura em que uma solucao
saturada de Fe,Cl; possui a mesma composi¢ao do hidrato sélido. Nos diversos pontos eutéticos,
tem-se também o equilibrio entre uma solucao e o sélido de mesma composicao, mas este ¢ um
agregado de dois componentes imisciveis no estado sélido.

E interessante acompanhar, com o auxilio do diagrama, o comportamento do sistema H,O — Fe,Cl;,
a medida que a 4gua evapora a uma temperatura constante, inferior as temperaturas de fusao dos
diversos hidratos. O volume do sistema diminui pela perda de d4gua e o conjunto se apresenta al-
ternadamente s6lido e liquido.

Seja aisoterma g, b, ¢, ... correspondente a 35 °C, cujos pontos representam estados do sistema
global com teor decrescente de dgua. A solucao diluida indicada pelo ponto a estara saturada em
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b, quando se separa o primeiro cristal de Fe,Cls.12H,0. Enquanto a evaporacao prossegue entre
b e ¢, a composicao da solucao permanece em b, mas o seu volume diminui enquanto aumenta a
quantidade de hidrato sélido. O sistema bifasico torna-se invariante, porque além da pressao, a tem-
peratura é mantida constante e a composicao das duas fases, liquida e s6lida, mantém-se inalterada
no intervalo bc. Quando a composicio atinge o ponto ¢, o sistema encontra-se todo sob a forma do
hidrato sé6lido Fe,Cl;. 12H,0.

Prosseguindo a evaporacao além do ponto ¢, o s6lido comeca a se liquefacao dando uma solucao
d com maior teor de Fe,Cl; que a solucao 4. O sistema continua invariante, mas enquanto aumenta
a quantidade de solu¢ao d diminui a quantidade de hidrato sélido c até que o sistema se encontre
todo sob a forma liquida em d.

Entre d e fo sistema mantém-se liquido, mas em fcomeca a separar-se o sélido Fe,Cl;.7H,O.
Entre fe g, mais uma vez, temos o sistema invariante, a quantidade da solucao fdiminui enquanto
aumenta a quantidade do heptaidrato s6lido até que em g, o sistema se encontra todo solidificado.
A partir de g, tem-se nova liqiiefacao, sendo ha composi¢ao da solu¢ao formada e quando o sistema
global alcanca a composicao % ele se encontra inteiramente liquido. Entre % e i tem-se novamente
uma série de solucoes liquidas, comecando em ¢ a separacao do solido Fe,Clg.5H,O. Entre i e ja
quantidade da fase liquida diminui e a quantidade da fase sélida aumenta até solidificacao total
em jsob forma de pentaidrato. Posterior perda de dgua nao produzird mais liqiiefacao, mas tem
inicio a formacao do Fe,Cl;.4H,O. Entre j e k, o pentaidrato e o tetraidrato estao em equilibrio até
que em k permanece apenas este tltimo.

E curioso observar que, em dada temperatura, cada um dos hidratos pode possuir duas solu-
bilidades. Assim, a 35°C, o sélido Fe,Cl;. 12H,O pode estar em equilibrio com a solucao b ou com a
solucdo d; o sélido Fe,Cl;.7H,0O pode estar em equilibrio com a solu¢ao fou com a solucao h.

9.13 - COMPOSTO COM PONTO DE FUSAO INCONGRUENTE. PERITETICO

Como se viu, uma transformacao eutética ¢ uma transformacao invariante, que consiste no
desdobramento de um liquido em dois sélidos durante o esfriamento. Outra importante trans-
formacao invariante a considerar € a transformacao peritética. Durante o esfriamento, ela consiste
numa reacao de um liquido com um sélido para produzir um segundo sé6lido diferente do primeiro:

liquido P+ sélido B=sélido AB AH<0 (9.9)

Como se ve, trata-se de uma reacao quimica entre fases, durante a qual a temperatura se mantém
constante porque o calor perdido pelo sistema é compensado pelo calor liberado na reacao. Como
um sistema trifdsico é invariante, o equilibrio peritético s6 é possivel numa tnica temperatura que
¢é a temperatura peritética.®

Ponto eutético e ponto peritético sao pontos de descontinuidade na curva do liquido, mas,
enquanto o primeiro é um minimo dessa curva, o peritético é intermedidrio. Ambos os pontos re-
presentam um liquido que estd em equilibrio com dois s6lidos numa temperatura constante, que
¢ assinalada por um patamar na curva de esfriamento. A composicao deste liquido toma o nome
de composicao eutética e de composi¢ao peritética respectivamente.

8 Naverdade, o equilibrio peritético compreende trés componentes (A, B, AB), mas devido a rea¢ao quimica, que reduz em
uma unidade os graus de liberdade do sistema, nao se altera a expressao (9.1).
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Durante o aquecimento, uma reagao peritética avanc¢a no sentido oposto, isto &,
s6lido AB = sélido B + liquido P AH>0 (9.10)

Essareacao ocorre quando um composto € tao instavel que se decompoe numa temperatura infe-
rior ao respectivo ponto de fusao. Embora o fenémeno tenha a aparéncia de fusao, devido a formacao
de liquido, este nao tem a composi¢ao do sélido original e dizse que a fusao é incongruente.

Tal € o caso descrito no diagrama da Figura 9.12, que apresenta um eutético £ e um peritético
P. Suponha-se que o s6lido AB é aquecido de modo que o ponto representativo percorre a isopleta
correspondente a esta composi¢ao. Como se observa, nao se atinge o ponto de fusao C, porque ja
na temperatura 6 o sélido AB comeca a decompor-se dando um sélido B mais um liquido P cons-
tituido de A e B, porém mais rico em A que o s6lido AB. Em correspondéncia, o diagrama mostra
que a linha de jun¢ao na temperatura 6 possui trés pontos conjugados representativos do liquido
P, do sélido AB e do sélido B.

Suprindo-se calor continuamente, o sélido AB termina por esgotar-se. O sistema torna-se mo-
novariante, a temperatura eleva-se novamente, enquanto o sélido B vai se dissolvendo no liquido
cuja composi¢ao varia ao longo da curva Pd, representativa de solugoes liquidas em equilibrio com
o s6lido B. No ponto d, desaparece a ultima particula do s6lido B, pois o liquido possui, agora, a
composicao original, que ¢é a do s6lido AB.

O ponto P, representativo do liquido que estda em equilibrio invariante com o s6lido ABe com o
s6lido B, é o ponto peritético, conhecido também como ponto de fusao incongruente do composto
AB. Esse ponto pode ser considerado também como de transicao porque abaixo da temperatura 0
o s6lido AB ¢ estavel, acima desta temperatura, é o sélido B que ¢é estavel.

Sera mostrado a seguir que € diverso o comportamento de uma solucao durante o esfriamento,
conforme a composicao se situar a esquerda ou a direita da composi¢ao do composto AB.

T T
B Ty
B
B
9’ A 5
B

tempo

Figura 9.12 — Eutético e composto com ponto de fusao incongruente

Seja, em primeiro lugar, a solucao m, de composicao x, que tem em [/ o seu ponto inicial de
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solidificacao quando comeca a se separar o sélido B. O liquido vai se enriquecendo em A ao longo
de [Psempre em equilibrio com quantidades crescentes do sélido B. Atingida a temperatura 0, o
liquido Pcomeca a reagir com o s6lido B para formar o s6lido ABsegundo a reacao peritética (9.9)
ja referida.

Portanto, na temperatura peritética, o sistema global, representado por n, esta dividido em
trés fases. Mas a medida que o sistema perde calor a reacao (9.9) progride até que o sélido B se
esgota, subsistindo o liquido P, cuja composicao estd mais préoxima da composi¢ao global n. Nesse
momento, o sistema se torna monovariante e a temperatura cai. Dai por diante, a solu¢ao continua
a depositar o s6lido AB, tornando-se cada vez mais rica em A ao longo de PE.

Quando, por fim, o sistema global chega em 7, a solucao atinge a composicao eutética F, e dela
se separa, o eutético s6lido de mesma composicao, constituido de um agregado de cristais de A e
AB. A temperatura 0’, indicada pelo patamar r é, portanto, a temperatura final de solidificacao
da solucao m, de composicao x. Abaixo de 0’, o sistema encontra-se inteiramente solidificado e
constituido de cristais primdrios de AB envoltos pelo eutético (A + AB).

Considere-se, agora, a solucao m’, de composicao x’, que tem em [’ a temperatura inicial de
solidificacao com a separacao do primeiro cristal de B. Como no caso anterior, a solucao residual vai
se enriquecendo em A ao longo de I’P até atingir a composi¢ao Pna temperatura 6. Agora, como
no caso anterior, o liquido P comeca a reagir com o s6lido B para formar o sélido AB segundo a
reacao peritética (9.9). Entao, em #’, o sistema global estard dividido em trés fases na temperatura
constante 6. Mas, ao contrario do caso anterior, ¢ o liquido P que se esgota em primeiro lugar, de
modo que abaixo de 6 o sistema se encontra inteiramente solidificado e constituido de cristais de AB
e B. A temperatura 6 ¢, portanto, a temperatura final de solidificacao da solucao m’, de composicao
%', como indica o patamar »’#n’ da curva de esfriamento.

Dois elementos, dois sais ou dois compostos organicos podem formar um ou mais compostos
com pontos de fusao incongruentes. Os seguintes exemplos podem ser citados: ouro e antimonio
(AuSby); magnésio e niquel (Mg,Ni, porém MgNi com ponto de fusao congruente); cloreto de
potassio e cloreto de cobre II (2KCI.CuCl,); sulfato de potdssio e sulfato de cadmio (AB; e AB,);
acido picrico e benzeno (AB); acetamida e acido salicilico (AB).

9.14 - HIDRATOS COM PONTOS DE FUSAO INCONGRUENTES

Muitos hidratos de sal decompoem-se pelo aquecimento numa temperatura inferior ao respec-
tivo ponto de fusao, dando um sal anidro (ou sal menos hidratado) e uma solucao salina saturada.
Como exemplo, considere-se o diagrama H,0O-Na,SO,, cujos estados de equilibrio sao descritos no
diagrama da Figura 9.13. O decaidrato é um composto de agua e sal com ponto de fusao incon-
gruente. Por isso, o aquecimento do decaidrato leva a reacao peritética

Na,SO,.10H,O (s) = Na,SO, (s) + solucao P AH>0
que se verifica na temperatura constante de 32,4 °C.

O ponto Pé¢ o ponto de fusdao incongruente do decaidrato, ou ponto peritético, também consi-
derado como ponto de transicao entre os dois sais. Observe-se que a linha de juncao correspondente
a temperatura peritética (32,4 °C) contém trés pontos conjugados: o ponto P, representativo da
solucdo saturada de Na,SO,, o ponto C, correspondente ao decaidrato e um ponto, a direita de B,
correspondente ao sal anidro Na,SO,.
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Figura 9.13 — Sistema 4gua-sulfato de sédio. Hidratos com pontos de fusao incongruentes

As demais caracteristicas do diagrama explicam-se sem dificuldade. A curva AE representa o
equilibrio de solug¢oes salinas com o gelo, enquanto a curva EP descreve os equilibrios de solugoes
salinas com o s6lido Na,SO,.10H,O e deve ser considerada a curva de solubilidade deste sal. O ponto
eutético Eencontra-se a— 1,3 °C, quando se tem o equilibrio entre a solucao E, o gelo e o decaidrato.

A solubilidade do decaidrato aumenta com a temperatura ao longo de EP, mas em P, na tem-
peratura de 32,4 °C, o sal comeca a decompor-se de acordo com a reacao invariante ja formulada.
S6 apos ter desaparecido o ultimo traco do decaidrato, o sistema volta a ser monovariante e a
temperatura se eleva ao longo de PD, que ¢ a curva de solubilidade do sulfato anidro. A inclinacao
negativa da curva mostra que a solubilidade deste sal possui a peculiaridade de diminuir quando
aumenta a temperatura.

Se uma solucao saturada de Na,SO, for esfriada ao longo de DP, pode ocorrer que, ao atingir-se
a temperatura de 32,4 °C, o decaidrato nao se separa, mas a forma anidra continua em equilibrio
melaestdvel com a solucao, além do ponto de transicao P, até que, em P’, separa-se o heptaidrato
Na,SO,.7H,0, de acordo com a reac¢io peritética, a 24,2 °C,

Na,SO, (s) + solucao P’ = Na,SO,.7H,0 (s)

O heptaidrato é sempre metaestavel em relacao ao decaidrato e s6 pode se formar na completa
auséncia deste ultimo. Nessas condigoes, as curvas metaestaveis £’ P’ e I’ E sao realizaveis. A primeira
¢é a curva de solubilidade do heptaidrato e, como se encontra a direita da curva EP, resulta que,
numa dada temperatura, o heptaidrato é mais solivel que o decaidrato. Em outras palavras, o pri-
meiro soluto possui um potencial quimico mais elevado que o segundo e a conversao do primeiro
hidrato no segundo ¢ sempre espontanea. Por isso, a adicao de um pequeno cristal de decaidrato
a solucdo de heptaidrato vai provocar imediata precipitacao do primeiro até que a concentra¢iao
salina passa da curva £’ P’ para a curva EP.
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Figura 9.14 — Sistema agua-cloreto de calcio. Hidratos com pontos de fusdo incongruentes

Outro exemplo tem-se no sistema H,O-NaCl, que apresenta um ponto eutético a—21,2°C e um
ponto peritético ou de transicao a 0,15°C. A invarianca peritética resulta da reacao

NaCl.2H,O (s) = NaCl + solucao

O sistema H,O-CaCl, apresenta diversos hidratos cujos pontos de transicao estao indicados no
diagrama da Figura 9.14.

9.15-0S DOIS COMPONENTES SAO COMPLETAMENTE MISCIVEIS NO ESTADO SOLIDO

Serao tratados, agora, os casos em que os dois componentes sio completamente misciveis tanto no
estado liquido como no estado solido. Isso significa que, em todo o intervalo de composicao, nunca
podera haver em equilibrio mais de duas fases: a solucao liquida e a solucao s6lida. Com um maximo
de duas fases, o sistema sob pressao constante nunca sera invariante e as curvas do liquido e do sélido
nao apresentarao ponto de descontinuidade, tais como o ponto eutético ou o ponto peritético.

Estes sistemas apresentam trés casos: no primeiro, a temperatura de solidificacao das misturas liqui-
das € intermedidria entre as dos componentes puros; no segundo, passa por um minimo; no terceiro,
passa por um maximo. Existe, portanto a possibilidade de a temperatura de solidificacao de um com-
ponente ser elevada pela adi¢ao do outro, ao contrario dos sistemas anteriormente estudados, em que a
temperatura de solidificacao das solucoes passa sempre por um minimo no ponto eutético. Como serd
visto, os diagramas de equilibrio desses sistemas sao andlogos aos diagramas de equilibrio liquido-vapor
com miscibilidade total na fase liquida, nos quais a temperatura de ebulicao é intermedidria entre as
temperaturas dos componentes puros, passa por um minimo ou passa por um maximo.

Quando a temperatura de solidificacao é intermedidria entre as temperaturas dos componentes
puros, o diagrama de equilibrio corresponde ao representado na Figura 9.15. As curvas do liquido
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¢ do so6lido dao as composi¢oes das solucoes liquidas e sélidas em equilibrio. Em cada temperatura
estas composicoes sao indicadas no diagrama pelos pontos conjugados da correspondente linha de
juncao isotérmica. Como se vé, adigoes sucessivas do componente B, de mais alto ponto de fusao,
ao componente A elevam as temperaturas de solidificacao das misturas resultantes.

Alinterpretacao do diagrama de fases é feita convenientemente acompanhando a evolucao do
sistema global ao longo de uma isopleta, a medida que a temperatura diminui. Assim, a solucao
liquida m, de composicao x, tem em /a sua temperatura inicial de solidificacao, 7, quando cristaliza
a primeira particula de solucao sélida de composicao s. Esta temperatura € indicada por um joelho
na curva de esfriamento. No entanto, como a solucao sélida separada ¢ mais rica no componente
B que a solucao liquida, esta torna-se cada vez mais rica em A. Por isso, o ponto representativo do
liquido desloca-se ao longo de II”’, enquanto o do s6lido desloca-se ao longo de ss”’, caindo a tempe-
raturade Ta 7”’. Esta tltima € a temperatura final de solidificacao da solucao m, indicada por um
segundo joelho na curva de esfriamento. Nesta tiltima temperatura, a solucao sélida, em presenca
da ultima gota do liquido, possui a mesma composicao x da solucao liquida original representada
por m. Abaixo da temperatura 7"’ s6 existe a solucao sélida que esfria ao longo de s’ ’n.
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Figura 9.15 — Solucoes s6lidas com pontos de fusao intermedidrios
entre os pontos de fusao dos componentes puros

Entre as temperaturas inicial e final de solidificacao, o sistema é heterogéneo, variando nao
s6 a composicao como também as quantidades das fases em equilibrio. Assim, numa temperatura
intermedidria, 77, o sistema global representado pelo ponto o esta dividido entre a solucao liquida
I’ e a solucao solida s’ na propor¢ao dada pela regra da alavanca.

quantidade de liquido _ os’

quantidade de sélido  ol’

E importante notar que, sendo o processo reversivel e, portanto, extremamente lento, a composi-
¢ao da fase solida varia durante o esfriamento, tal como a composicao da fase liquida, isto €, mantendo-
se sempre Unica e homogénea mediante difusao continua dos componentes em seu seio.
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Observe-se também que ¢ valida aqui uma regra que tem sua analogia com a de Konowaloff, do
equilibrio liquido-vapor: o componente que adicionado ao liquido baixa o seu ponto de solidifica-
¢ao, sempre esta em maior proporcao na solucao liquida que na solugao so6lida conjugada.

Em esfriamento rapido (irreversivel), cristalizam-se sucessivas camadas cuja composicao varia
de sa ss”’ sem que haja tempo para homogeneizacao. Ao termo da solidificacao, na temperatura 7",
nao se tem, portanto, uma solucao sélida s’, mas um complexo sélido cuja composicao média se
situa entre as duas composicoes s e s, mais rica em B do que s, enquanto o liquido, em corres-
pondéncia, sera mais rico em A que .

Considere-se, agora, a mesma isopleta percorrida em sentido inverso. Entao, a solucao sélida n, de com-
posicao x, tem em 77’ a temperatura inicial de fusao com a formacao da primeira gota liquida de composicao
[’ e em T'a temperatura final de fusao, quando desaparece a tiltima parcela sélida de composicao s.

Quando os componentes de um sistema bindrio sao imisciveis no estado sélido, apenas um deles
pode ser separado por cristalizacao de uma mistura liquida, sendo sempre o que estd em excesso
em relacao a composicao eutética. Isso se deve a que o eutético, embora heterogéneo, nao pode ser
separado em seus componentes, porque a sua fusao da um liquido de mesma composi¢ao como se
fosse uma substancia pura. No caso tratado, ao contrdrio, embora os componentes sejam misciveis
no estado s6lido, é possivel separa-los completamente por cristalizacao fracionada, processo que
apresenta certa analogia com a destilacao fracionada.
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Figura 9.16 — Cristalizacao fracionada do sistema cobre-niquel
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Tome-se como exemplo o sistema cobre-niquel (Figura 9.16) e em particular uma mistura liqui-
da ma 1450 °C que contém 50% de cobre. Esfriando esta massa liquida, a solidificacdo tem inicio
a1330 °C e, quando se atinge a temperatura de 1270 °C, o sistema global, o, estd dividido entre um
liquido /e um sélido s, na proporcao dada por os/ ol. O liquido /¢é mais rico em cobre que a mistura
original m, pois contém mais de 65 % de cobre. Se esse liquido for esfriado até o, na temperatura
de 1200 °C, o sistema estd novamente fracionado entre um liquido 7 ainda mais rico em cobre (85 %)
e um sélido s’. A repeticao do processo conduzira a um liquido 7’ e por fim ao cobre quase puro.

De modo semelhante, se o s6lido s, com 67 % de niquel, obtido na primeira operacio, for
fundido e depois esfriado até o, o sistema estara dividido entre o liquido /, e o s6lido s; mais rico
em niquel (87 %) que o sélido original, s. Repetindo a operacao com o sélido s;, obtém-se em o0,
o s6lido s, mais rico em niquel que o sé6lido s;, chegando-se, por fim, ao niquel quase puro. Em
resumo, a cristalizacao fracionada conduz a liquidos cada vez mais ricos no componente de mais
baixo ponto de fusao e s6lidos cada vez mais ricos no componente de mais alto ponto de fusao.

Outros sistemas bindrios que apresentam o comportamento descrito sao: os elementos ouro
e prata, ouro e platina; os sais cloreto de prata e cloreto de sédio, cloreto de chumbo e brometo
de chumbo; os compostos organicos naftaleno e f-naftol, aldeido a-monoclorocindmico e aldeido
B-monobromocinamico.

Se a temperatura de solidificacao passa por um minimo, teremos o caso descrito no diagrama da
Figura 9.17. Vése que adi¢oes sucessivas de um componente ao outro baixa o ponto de solidificacao
das misturas liquidas resultantes até um minimo que se atinge com uma mistura de composicao
definida indicada pelo ponto M.

liquido

solido

A B

Figura 9.17 — Solucbes sélidas com um ponto de fusio minimo
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Esta solucao liquida, além de possuir o mais baixo ponto de solidificacao, cristaliza numa so-
lucao s6lida de mesma composicao. Por isso ela solidifica e funde na mesma temperatura como se
fosse uma substancia pura e a respectiva curva de esfriamento apresenta um patamar. E visivel a
semelhanca entre a mistura M e a mistura azeotrépica do equilibrio liquido-vapor.

Aqui também vale a regra segundo a qual o componente que adicionado ao liquido baixa o seu
ponto de solidificacao esta em maior proporcao no liquido que no sélido conjugado. Esse compo-
nente pode ser A ou B, conforme a composicao da mistura se situar a esquerda ou a direita de M.

Uma vertical baixada do ponto Mdivide o diagrama da Figura 9.17 em dois outros do tipo anterior
(Figura 9.16), ocupando a mistura M a posicao de um componente puro. A cristalizacao fracionada
conduz aliquidos cuja composi¢ao se aproxima cada vez mais da mistura M e a s6lidos cada vez mais ricos
em A ou em B, conforme a composic¢ao inicial se situe a esquerda ou a direita de M. Portanto, o processo
permite isolar apenas o componente que esta em excesso em relacao a composicao da mistura M.

Entre os sistemas que apresentam o comportamento descrito, podem ser citados os elementos
cobre e manganés, arsénio e antimonio; os sais brometo e iodeto e mercurio II, cloreto e brometo de
potassio, carbonato de s6dio e carbonato de potdssio; as substancias organicas p-cloroiodobenzeno
e p-diclorobenzeno.

O diagrama da Figura 9.18 € interpretado sem dificuldade e corresponde ao caso em que a
temperatura de solidificacao passa por um mdximo. Vé-se que adicoes sucessivas de um componente
ao outro elevam o ponto de solidificacao das misturas liquidas resultantes até um mdaximo, M, onde
se encontram as curvas do liquido e do sélido. A cristalizacao fracionada permite separar apenas o
componente que estd em excesso em relacao a composicao da mistura M.

liquido

solido

A B

Figura 9.18 — Solucoes s6lidas com um ponto de fusio maximo
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Raros sao os casos de sistemas binarios com um maximo na curva de solidificacao. Um dos mais
conhecidos ¢ o sistema constituido pelos isomeros 6ticos d-carvoxima e Fcarvoxima, que possuem
o mesmo ponto de fusao (72 °C), dando por isso uma curva simétrica com um mdximo a 91,4 °C.
Nesse caso, o maximo corresponde a quantidades equimoleculares dos dois componentes. No
entanto, a fase sélida nao é um composto, mas uma solucao sélida.

9.16 - 0S DOIS COMPONENTES SAO PARCIALMENTE MISCIVEIS NO ESTADO SOLIDO

A miscibilidade parcial de s6lidos é semelhante a miscibilidade parcial de liquidos. Assim, numa
dada temperatura, o s6lido B pode dissolver-se no sélido A até a saturacao, a0 mesmo tempo em que
o solido A dissolve-se no s6lido B até a saturacao. Entre uma solucao sélida a saturada de B e uma
solucao b saturada de A existe uma lacuna de miscibilidade, ou seja, um intervalo de composicao
no interior do qual varia a proporcao entre as solu¢ées conjugadas, mas nao a sua composicao.

Em geral, a solubilidade reciproca de dois s6lidos aumenta quando a temperatura se eleva. Por isso,
as composicoes das solucoes conjugadas se aproximam cada vez mais até miscibilidade total acima de
uma certa temperatura critica de solubilidade. Se esta for inferior a temperatura de fusao de qualquer
mistura de A e B, tem-se a situacao ja conhecida e indicada nos diagramas (a) das Figuras 9.19 e 9.20.
Entretanto, sucede frequentemente que alacuna de miscibilidade é mantida até temperaturas suficien-
temente altas para interceptar as curvas de equilibrio liquido-sélido do sistema bindrio considerado, tal
como ilustram os diagramas (b) das figuras mencionadas. Entao, numa certa temperatura 6, solucoes
solidas saturadas, a e b, encontram-se em equilibrio com um eutético E, como no diagrama da Figura
9.19, ou entao, com um peritético P, como no diagrama da Figura 9.20. Em qualquer caso, o sistema é
invariante e a linha de juncao abrange os pontos representativos das trés fases conjugadas.

As propriedades de um sistema que apresenta um eutético com solucoes solidas sao descritas
no diagrama da Figura 9.21. Vé-se que a adicao de A a B, assim como a adicao de B a A, baixa a
temperatura de solidificacao das solucoes resultantes, possuindo a solucao £ o mais baixo ponto de
solidificacao. As curvas AE e Aasao as conjugadas do liquido e do s6lido a esquerda de F, enquanto
as curvas BE e Bbsao as conjugadas do liquido e do s6lido a direita de E.

Na temperatura 0, o eutético liquido, F, esta em equilibrio com um eutético sélido, de mes-
ma composicao, constituido de um agregado cristalino das solugoes s6lidas a e b. Esta situacao é
intermedidria entre o caso do eutético com dois s6lidos imisciveis A e B (Figura 9.7) e o caso de
miscibilidade total dos sélidos A e Bcom um minimo na curva de solidificacao (Figura 9.17). Por
isso, podem-se considerar ambos derivados do diagrama da Figura 9.21: o primeiro por um afasta-
mento entre os pontos a ¢ b até seu encontro com A e B, o segundo mediante uma aproximacao
entre a e baté seu encontro em E.
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Figura 9.19 — Origem de um eutético com solucoes sélidas
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Figura 9.20 — Origem de um peritético com solucoes sélidas
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Figura 9.21 — Eutético com duas solucoes sélidas

O comportamento de uma mistura liquida durante o esfriamento € diverso conforme a compo-
sicao se situar entre a € b ou fora deste intervalo. Assim, a mistura m tem em /o seu ponto inicial de
solidificacao com a separacao do primeiro cristal de solucao sélida s. A medida que a temperatura
diminui, a composicao liquida se desloca ao longo de [ E e a da solugao s6lida ao longo de sb. Na
temperatura 0, o sistema global 7 esta dividido entre o liquido eutético Ee o s6lido b. Mas o liquido
E comeca agora a separar o eutético sélido (a+ b) de mesma composicao, isto &,

liquido E=sélido a+ solido b AH<O0

enquanto a temperatura 8 ¢ mantida inalterada, conforme indica o patamar nn da curva de esfria-
mento, até o desaparecimento total do liquido E.

Abaixo da temperatura eutética, tem-se uma massa s6lida, constituida de cristais primarios de
b, imersos no eutético (a + b). Todavia, se a temperatura diminuir lentamente, a composi¢ao das
solucgoes solidas conjugadas variard ao longo de aa’ e bb’.

Solucodes cuja composicao nao se inclui no intervalo ab nao levam a formacao de eutético.
Assim, o liquido m’ tem em !’ a temperatura inicial de solidificacdo e em sa temperatura final de
solidificacao. A temperaturas mais baixas, a solucao sélida s atinge a saturacao em &', quando se
separa a primeira particula do conjugado @’. Decrescendo ainda mais a temperatura, a composi¢ao
de ambos os sélidos varia ao longo das respectivas curvas conjugadas.

Sistemas binarios que apresentam eutético com solucoes sélidas sao, entre outros, os elementos
ouro e niquel, bismuto e chumbo, cadmio e estanho, ferro e cromo; os sais nitrato de potassio e
nitrato de talio, nitrato de prata e cloreto de cobre I, a-iodeto de prata e o-iodeto de mercurio II;
os compostos organicos naftaleno e dcido monocloroacético, azobenzeno e azoxibenzeno.

Conforme mostra o diagrama da Figura 9.22, para o caso de um peritético com solug¢oes s6lidas
aadi¢ao do componente de mais alto ponto de fusdao (B) ao de mais baixo ponto de fusao (A) eleva
a temperatura de solidificacao das solucoes resultantes. As curvas AP e Aa sao as conjugadas do
liquido e do sélido para composicoes a esquerda da composicao peritética, P, enquanto as curvas
BPe Bbsao as conjugadas do liquido e do sélido a direita de P.

250 @ LUIZPILLA « &



A B

Figura 9.22 — Peritético com solucoes sélidas

Considere-se, em primeiro lugar, uma solucao m, cuja composicao esta compreendida entre ae
b. Essa solucao tem em /a sua temperatura inicial de solidificacao e, quando se atinge a temperatura
0, o sistema global n esta dividido entre o liquido P e a solucao sélida b. Nesse momento, comeca
a transformacao peritética

liquido P+ sélido b= solido a AH<0

que, todavia, nao envolve qualquer reacao quimica.

A temperatura mantém-se inalterada até todo o liquido desaparecer. O liquido P esgota-se em
primeiro lugar, subsistindo a solucao sélida b, porque a composicao global n estd mais proxima de
bdo que de P. Abaixo da temperatura peritética, o sistema global esta dividido entre duas solu¢oes
s6lidas conjugadas, cuja composicao varia ao longo de aa’ e bb’.

Diversa € a evolucao de uma solucao m’, cuja composicao esta fora do intervalo ab, quando perde
calor ao longo da isopleta m’«’. Esta solucao tem em [’ a sua temperatura inicial de solidificacao
e, quando se atinge a temperatura 0, o sistema global »n’ estd dividido entre o liquido Pe a solucao
s6lida 5. Mais uma vez, tem lugar a transformacao peritética que leva a formacao do sélido a até
o desaparecimento total do sélido b. Nesse caso, é o liquido P que subsiste, porque a composicao
global 7’ esta mais préxima de P que de b.

Abaixo da temperatura peritética, o sistema € bifasico e constituido de uma solucao liquida e
de uma solucao sélida, cujas composicoes variam ao longo de PA e de aA respectivamente. Em 7, o
sistema global reduziu-se a uma tnica solucao sé6lida. Esta, ao esfriar ainda mais, torna-se saturada
em & produzindo a primeira particula da conjugada &’.

Sistemas que apresentam peritético com solucoes sélidas sao: cidmio e mercurio, cloreto de
prata e cloreto de litio, nitrato de prata e nitrato de sédio, silicato de magnésio e silicato de man-
ganés, p-iodoclorobenzeno e p-diiodobenzeno.
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9.17 — LIGAS. SISTEMA FERRO-CARBONO

Ligas sao materiais constituidos de dois ou mais elementos metalicos. Elementos nao-metalicos
também podem se encontrar presentes, geralmente como impurezas, embora, em alguns casos,
como nas ligas ferro-carbono, o elemento nao-metalico seja fundamental na determinacao das
propriedades do material.

As ligas industriais classificam-se em ferrosas e nao-ferrosas. As primeiras, contendo o ferro
como principal constituinte, formam o maior grupo. Ligas ferro-carbono contendo menos de 1,7%
de carbono constituem os acos, enquanto os ferros fundidos contém de 1,7 % a 5 % de carbono.
Acos especiais contém outros metais além do ferro, em quantidades aprecidveis. Entre as ligas
nao-ferrosas, as que tém o cobre como principal componente sao conhecidas desde a mais remota
antiguidade. Os latoes sao constituidos essencialmente de cobre e zinco e os bronzes, de cobre e
estanho. Estruturalmente, uma liga pode apresentar uma ou mais fases s6lidas. Essas podem ser
solucoes solidas, eutéticos, eutetoides, elementos puros ou compostos puros.

Esfriando o ferro liquido, verifica-se que ele solidifica a 1535 °C e que a curva de esfriamento
do sélido apresenta trés patamares situados a 1400 °C, 910 °C e 768 °C. Existem, portanto, quatro
formas alotrépicas do ferro: o ferro a, estavel abaixo de 768 °C; o ferro B, estavel entre 768 °C e
910 °C; o ferro v, estavel de 910 °C a 1400 °C; o ferro 9, estavel de 1400 °C a 1535 °C. As variedades
o e B diferem apenas por suas propriedades magnéticas e admite-se constituirem uma tinica fase.

Na Figura 9.23, mostra-se o diagrama do sistema ferro-carbono, no intervalo de composicao
que vai de zero a 6,7 % de carbono. Diversas fases s6lidas sao encontradas nas ligas ferro-carbono.

T (°C)
m
! @)
i . ¥
1400 [~ b liquido . N
R N | el <
! e g
austenita 1 liquido + cementita 5
1200 -, i g
| | :
! | 1130
i | E
1000 ! : (ledeburita)
| |
I I
I I
I I
I I
800 [t i
T
g : 720
— /b F : :
ferrita (perlita) ferrita + cementita
| | | | |
0 v 2 3 4 5 6  Fe,C

austenita + ferrita
carbono %

Figura 9.23 — Sistema ferro-carbono

Ferrita € uma solucao intersticial de carbono em ferro a. Esta fase comporta no maximo 0,035 %
de carbono a 720 °C (ponto ), teor que decresce, quando baixa a temperatura, até 0,01 % a 25 °C.
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Austenita € o nome dado a uma solugao intersticial de carbono em ferro y. A solubilidade ma-
xima do carbono no ferro y € de 1,7 % na temperatura de 1130 °C (ponto a) e decresce até 0,9 %
a 720 °C (ponto F).

Cementita é o carboneto de ferro, Fe;C, que contém 6,67 % de carbono. O seu ponto de fusdo
nao foi determinado, mas deve situar-se em torno de 1900 °C.

O diagrama da Figura 9.23 apresenta, além disso, um eutetéide F'com 0,9 % de carbono e um
eutético E com 4,3 % de carbono. A transformacao eutetéide realiza-se a 720 °C e a transformacao
eutética a 1130 °C. Ambas sao transformacoes invariantes que envolvem trés fases, de modo que a
linha de juncdo possui, nessas temperaturas, trés pontos conjugados.

O diagrama permite acompanhar o comportamento de uma liga ferro-carbono, a medida que
esfria, ao longo de uma isopleta, considerando-se composicdes com teor de carbono inferior a 1,7 %
de carbono (acos) ou superior a 1,7% de carbono (ferro fundido). Na primeira faixa de composicao,
situada a esquerda do ponto a, pode-se, por sua vez, considerar composi¢oes a esquerda de F (hipoeu-
tetoides) ou a direita de I (hipereutetoides). Na segunda faixa, distinguem-se, analogamente, isopletas
hipoeutéticas e hipereutéticas, conforme se situem a esquerda ou a direita de E.

Como exemplo, pode citar-se uma liga contendo 0,5 % de carbono. Na temperatura de 1200 °C,
ela se apresenta como um s6lido homogéneo (austenita). Quando a austenita é esfriada a 800 °C,
comeca a separacao da ferrita e o sistema torna-se bifasico. A 720 °C, a austenita atinge a compo-
sicao eutetoide F. Agora, a austenita ["desdobra-se em ferrita b e cementita Fe;C, de acordo com a
reacao invariante

austenita = ferrita + cementita

Como o eutetoide (ferrita + cementita) apresenta uma estrutura de finas lamelas alternadas,
com um brilho de pérola, recebeu o nome de perlita.

Esgotada a austenita, a temperatura cai novamente. Portanto, abaixo de 720 °C, o sistema é
constituido de ferrita primaria e de perlita (ferrita + cementita). Se a composicao fosse hipereute-
toide, o sistema apresentar-se-ia constituido de cementita primaria e de perlita (ferrita + cementita).

A sequiéncia dos processos descritos corresponde ao tratamento térmico do aco. Um ferro
com menos de 1,7 % de carbono pode ser aquecido até obter-se uma tnica solugao sélida (aus-
tenita). Nessas condic¢oes, o aco pode ser laminado a quente ou submetido a outras operagoes
de conformacao. Ao esfriar, ocorre a segregacao de duas fases. A cementita ¢ um material duro e
quebradico e sua ocorréncia nos acos perliticos ¢ responsavel por sua alta resisténcia. A maneira
como se processa o resfriamento determina o grau de segregacao das fases e o tamanho dos graos
respectivos, proporcionando varias possibilidades de obtencao de diferentes propriedades meca-
nicas por recozimento e témpera.

Considere-se, agora, uma liga com 2,5 % de carbono, na regiao dos ferros fundidos. Esfriando
o liquido m, em [ comeca a separar-se a austenita de composicao s e, a medida que baixa a tempe-
ratura, a composicao da solucao liquida desloca-se ao longo de IE, enquanto a da solucao sélida
(austenita) modifica-se ao longo de sa. A 1130 °C, o sistema global, representado por 7, esta dividi-
do entre austenita a, com 1,70 % de carbono, e o eutético liquido E, com 4,3 % de carbono. Mas,
agora, este ultimo se converte num eutético s6lido chamado ledeburita, constituido de austenita a
e cementita Fe,C, de acordo com a reacao invariante

liquido E = austenita + cementita

Concluida a solidificacao, a temperatura cai novamente e, abaixo de 1130 °C, o sistema constitui-
-se de austenita primaria e de ledeburita (austenita + cementita), variando a composicao da austenita
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ao longo de aF. A 720 °C, o sistema global representado por restd dividido entre a austenita Fe a
cementita Fe;C. Como se viu anteriormente, a austenita ['converte-se em perlita (ferrita + cementita)
numa reac¢ao invariante. Esgotada a austenita, a temperatura cai novamente, de modo que, abaixo
de 720 °C, o sistema constitui-se de ferrita e cementita.

Como se vé, na regido dos ferros fundidos (acima de 1,7 % C), o aquecimento nao conduz o
sistema a uma regiao sélida homogénea, como no caso dos agos, €, por isso, tais ligas nao podem ser
trabalhadas mecanicamente de maneira adequada. Os ferros fundidos sao obtidos por solidificacao,
em moldes, a partir de fusoes liquidas. Eles se caracterizam pela dureza e resisténcia a corrosao,
sendo, entretanto, quebradicos devido ao alto teor de cementita.

9.18 — PROBLEMAS PROPOSTOS

9.1) Considere o diagrama da Figura 9.24, que representa o equilibrio s6lido-liquido para o sistema
de metais A e B, sob pressao constante de 1 atmosfera.

T (°C)
800 P=1atm
700 K
600 [
500 -
400 [
300 [
200 [
100}

A 20 40 60 80 B
% massica de B

Figura 9.24 — Sistema A-B

a) Qual o nome e a composicao da mistura de mais baixo ponto inicial de solidificacao?

b) Para uma mistura com 40 % em massa de B, quais as fases presentes a 300 °C? Qual a varianca
desse sistema nessa temperatura?

¢) Resfriando-se a mistura com 40 % em massa de B até 150 °C, quantas fases terd o sistema?
Qual a sua varianca nessa temperatura?

d) Qual a temperatura inicial de solidificacdo de uma mistura com 90 % em massa de B? Qual o
solido que cristaliza em primeiro lugar? Qual a temperatura final de solidificacao dessa mistura?

9.2) Ainda em relacao ao sistema de metais A e B do problema 9.1, trace as curvas de resfriamento
das seguintes misturas: 30 % em massa de B, 65 % em massa de B e 80 % em massa de B.

9.3) Bismuto e cidmio sao completamente imisciveis na fase s6lida. Construa o diagrama de equi-
librio s6lido-liquido para esses dois metais, a partir das seguintes informacoes, sob pressao de 1
atmosfera.
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¢ temperatura de fusao do Bi: 268 °C;

e temperatura de fusao do Cd: 317 °C;

e formacao de eutético com 70 mol % de Bi, a 195 °C;

® 2205 °C, Cd(s) esta em equilibrio com uma solu¢io que contém 50 mol % de cada componente.

Se uma mistura inicialmente liquida de ambos os componentes, com 20 mol % de Bi, for resfriada
até 250 °C, qual sera a proporcao entre o sélido e o liquido presentes no sistema?

9.4) A partir do diagrama obtido no problema 9.3, determine a solubilidade do cadmio em bismuto,
a 300 °C, sabendo que as massas atomicas sao 209 u para o bismuto e 112,4 u para o cidmio.

9.5) A partir das curvas de resfriamento de misturas liquidas de A e B, sob pressao constante, dadas
na Figura 9.25, trace o diagrama de equilibrio s6lido-liquido mais simples, compativel com esses
dados.

T (°C)

10% 20% 40% 50% 60 % 70% 80% 100%
700
600

R

1

500
400

tempo —»

Figura 9.25 — Curvas de resfriamento para o sistema A-B

a) Determine a temperatura e a composi¢ao do eutético.

b) Qual dos dois componentes pode ser obtido puro por resfriamento de uma solu¢ao com 20 %
em massa de B?

c) Partindo-se de 100 g de uma mistura com 80 % em massa do componente B, qual a massa
de B solido presente a 500 °C?

d) Qual amaxima quantidade de B sélido puro que se pode obter por resfriamento da mistura citada em
¢)? A que temperatura deve ser suspenso o resfriamento para que se obtenha essa quantidade de B?
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9.6) Os dados experimentais da Tabela 9.3 foram obtidos para misturas inicialmente liquidas dos
componentes A e B.

TABELA 9.3 - TEMPERATURA DE SOLIDIFICACAO DAS MISTURAS A-B

Mol % de B 0 | 10 [ 20 | 30 | 40 | 50 | 60 | 70 | 80 | 90 | 100
Ponto inicial de solidificacao (°C) | 117 | 111 | 104 | 112 | 125 | 137 | 146 | 154 | 161 | 168 | 174

A partir desses dados, construa o diagrama temperatura versus composi¢cao e determine:
a) a temperatura e a composicao do eutético;

b) qual o nimero maximo de méis de B que podera ser recuperado puro, por cristalizacao de
uma mistura de 95 mois de B e 5 méis de A? A que temperatura se deve suspender o resfriamento
para que se obtenha essa quantidade de B?

9.7) Considere o diagrama da Figura 9.26 de equilibrio entre fases condensadas para as substincias
AeB.

T (°C)

800 P-1am
700
600

500 L o

400

300
200
100

1 1 L 1 1 1 1 1 1
A 20 40 60 80 B
mol% de B

Figura 9.26 — Diagrama de fases A-B

a) Qual é a férmula e a temperatura de fusao do composto formado?
b) Quais fases se encontram em equilibrio nos eutéticos?

¢) Quais fases estao em equilibrio para sistemas cujas composicoes globais se sittam dentro das
regioes assinaladas pelas letras I e I no diagrama?

9.8) Ainda em relacio ao sistema formado pelas substincias A e B do problema 9.7, trace as curvas
de resfriamento das seguintes misturas: 25 mol % de B, 33 mol % de B e 50 mol % de B.

9.9) Ouro e antimonio formam um composto com ponto de fusao congruente, cuja féormula é
AuSb,. Essas trés substancias sao misciveis no estado liquido e completamente imisciveis no estado
s6lido. Os seus pontos de fusao sao os seguintes:

256 ¢ LUIZPILLA o &



Au: 1064 °C;

Sb: 631 °C;

AuSb,: 460 °C.

Os seguintes eutéticos sao observados:
Au/AuSb,/liquido: 360 °C, 35 mol % de Sb;
AuSb,/Sb/liquido: 456 °C, 73,3 mol % de Sb.

a) Trace, de modo aproximado, o diagrama de equilibrio entre fases da temperatura versus
composi¢ao, em porcentagem molar, para este sistema.

b) Considere o resfriamento de uma mistura inicialmente liquida de Au e Sb, com 5 méis de
cada componente. A que temperatura tem inicio a solidificacao do sistema? A que temperatura
o sistema se torna completamente sélido?

¢) Qual a maxima quantidade de AuSb, sélido, puro, que se pode obter por resfriamento da
mistura do item b)? A que temperatura se deve parar o resfriamento?

9.10) Considere o diagrama de equilibrio entre fases apresentado na Figura 9.27.

T (°C)
800} P=1 atm
700
600

T
=

500
4001 I

300
200
100

Figura 9.27 — Diagrama de fases A-B

a) Qual a férmula do composto formado?
b) Identifique as fases presentes em cada regiao do diagrama.
¢) O que ocorre com o composto na temperatura de 500 °C?

d) Quantos patamares apresenta a curva de resfriamento de uma mistura com xz = 0,60? O que
ocorre em cada um deles?
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9.11) Considere o diagrama da Figura 9.28, que representa o equilibrio liquido-sélido do sistema
de metais C e D, sob pressao constante de 5 atmosferas.

T (°C)
650 |-

P=5atm

600 [~

550 | v

500 -

450 [~

400

350 |-

300 - I

% massica de D

Figura 9.28 — Diagrama de fases C-D

a) Qual é a composicao e o ponto de fusio do composto intermetdlico formado por C e D?
Dados: C, 24,3 ueD, 65,4 u.

b) Identifique as fases estdveis presentes em cada uma das regioes numeradas de I a V do diagrama.

¢) Partindo-se de 100 kg de uma mistura liquida de ambos os componentes, com 70 % em massa
de D, qual a mdxima quantidade de composto intermetdlico s6lido puro que se pode obter
por simples resfriamento da mistura? A que temperatura se deve suspender o resfriamento?

9.12) O sistema Au-Pb apresenta miscibilidade total na fase liquida e completa imiscibilidade na
fase solida. Considere os dados desse sistema.

¢ Ponto de fusao do ouro puro: 1063 °C
¢ Ponto de fusdo do chumbo puro: 327 °C

e Composto Au,Pb: decompée-se a 418 °C, originando Au puro e um liquido com 45,2 % em massa
de Pb

e Composto AuPb,: tem ponto de fusao incongruente a 254 °C, formando o outro composto inter-
metdlico e um liquido com 72 % em massa de Pb

e AuPb, e Pb formam um eutético a 215 °C, com 84,65 % em massa de Pb
e Au: 196,967 u
e Pb: 207,190 u
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a) Qual é a composi¢ao, expressa em porcentagem massica, dos compostos formados?

b) Trace o diagrama aproximado de equilibrio entre fases, em sistema de eixos temperatura
versus composicao em porcentagem massica, para o sistema Au-Pb, com base nos dados.

¢) Qual composto intermetdlico pode ser obtido puro, por simples resfriamento de uma mistura
inicialmente liquida de 45 g de Pb e 55 g Au? Qual a maxima quantidade desse composto que
pode ser obtida? Para isso, a que temperatura deve ser suspenso o resfriamento?

d) Para misturas inicialmente liquidas com 40 % em massa de chumbo e com 70 % em massa
de chumbo, quantos patamares serao observados nas respectivas curvas de resfriamento? O
que ocorre em cada um deles?

9.13) Dois metais, A e B, cujas massas molares sao, respectivamente, 56 e 75 g.mol™, forneceram os
resultados apresentados na Tabela 9.4, por analise térmica de suas misturas fundidas.

TABELA 9.4 — SISTEMA A-B

% massica de B 0 13 31 36 47 | 57 67 76 84 | 92 | 100
12 cristalizacao (°C) | — | 1060 | 970 | 940 | 850 | 750 | 670 | 550 — 450 —
1¢ patamar (°C) 1100 | 700 | 700 | 700 | 700 | 700 | 400 | 400 | 400 | 400 | 500
90 patamar (°C) | — | — | — | 400 | 400 | 400 | — | — | — | — | —

a) Trace o diagrama de equilibrio entre fases para estes metais.
b) Determine a férmula e o ponto de fusao do composto intermetalico.
c) Determine a composicdo e a temperatura das solucoes eutética e peritética deste sistema.

d) Partindo de 100 g de uma mistura fundida, com 85 % em massa de A e resfriando-a lenta-
mente até 600 °C, qual a natureza e a quantidade das fases em equilibrio nessas condicoes?

9.14) O diagrama de equilibrio entre fases para o sistema Mg-Cu, sob pressao de 1 atm, mostra que
sao formados dois compostos intermetalicos: MgCu,, que funde a 800 °C, e Mg,Cu, que funde a
580 °C. O cobre funde a 1085 °C e o magnésio a 648 °C. H4 trés eutéticos: 9,4 % em massa de Mg
(680 °C), 34 % em massa de Mg (560 °C) e 65 % em massa de Mg (380 °C).

Dados: Mg: 24 g.mol™ ; Cu: 63,5 g.mol™
a) Construa o diagrama de equilibrio entre fases condensadas para este sistema.

b) Qual a diferenca, do ponto de vista da natureza cristalina, entre o produto final obtido pela
solidificacdo total de uma mistura com 12 % em massa de Mg e de uma mistura com 20 % em
massa de Mg?

¢) Qual s6lido pode ser obtido puro, e em que quantidade, quando se resfriam 100 kg de uma
mistura inicialmente liquida de Mg e Cu, contendo 60 % em massa de Mg? A que temperatura
deve ser suspenso o resfriamento?

9.15) Considere as curvas de resfriamento obtidas para o equilibrio liquido-sélido do sistema K,SO-PbSO,,
sob pressao constante de 1 atmosfera, que sao mostradas na Figura 9.29. As temperaturas de fusao
dos componentes puros sao: K,SO,, 1080 °C e PbSO,, 1070 °C.
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T (°C) mol% de PbSO,

10 20 30 45 55 66,7 75 90
1200
1100 -
1000
900
800
700
600

tempo —»

Figura 9.29 — Curvas de resfriamento K,SO,-PbSO,

a) Trace o diagrama de equilibrio entre fases (temperatura versus composicao), a partir das
curvas de resfriamento dadas.

b) Qual é a férmula e o ponto de fusao do composto formado por K,SO, e PbSO,?

¢) Por que as curvas de resfriamento para misturas com composicoes inferiores a 30 mol % de
PbSO, nao apresentam patamares? Qual € a natureza da fase presente nesta regiao do diagramar

d) Quais sao as fases presentes em equilibrio em cada um dos eutéticos deste sistema?

e) Do ponto de vista cristalino, qual a natureza do solido resultante da solidificacao total de
uma mistura com 40 mol % de PbSO,?

9.16) Considere o diagrama da Figura 9.30, que representa o equilibrio liquido-sélido do sistema
formado por chumbo (Z = 82) e bismuto (Z = 83) sob pressao constante de 1 atmosfera. Em relacao
a este sistema, pergunta-se:

a) E possivel obter Pb ou Bi puros por simples resfriamento de misturas liquidas desses dois
metais? Explique, levando em conta, entre outros aspectos, os niimeros atdmicos desses dois
elementos.

b) Quantos patamares e quantas mudancas de inclinacao serao observados na curva de resfria-
mento de uma mistura inicialmente liquida de Pb e Bi que contém 60 % em massa de Pb? O
que ocorre no(s) patamar(es)?

¢) Quantos patamares e quantas mudancas de inclinacao serao observados na curva de res-
friamento de uma mistura inicialmente liquida de Pb e Bi que contém 90 % em massa de Pb?
Explique a diferenca de comportamento em relacao a mistura do item b).
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T (°C)
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200 [~
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Bi 20 40 60 80 Pb

% madssica de Pb

Figura 9.30 — Diagrama de fases Pb-Bi

9.17) O sistema Mg-Pb da Figura 9.31 apresenta o diagrama de equilibrio entre fases.

a) Complete o diagrama, indicando as fases presentes em cada uma das regioes identificadas
pelos numeros I a VIL

b) Discuta a possibilidade de se obter chumbo e magnésio puros por resfriamento de misturas
inicialmente liquidas desses dois metais.

¢) Qual a diferenca entre as curvas de resfriamento obtidas por andlise térmica das misturas
que contém 5 e 60 mol % de Pb?
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Figura 9.31 — Diagrama de fases Mg-Pb
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9.18) Considere o diagrama da Figura 9.32, que representa o equilibrio liquido-sélido do sistema
de metais Ag e Sn sob pressao constante de 1 atmosfera.

T (°C)
1000
B P=1 atm
800
600
400
L 111
200 P
5 11
| | | |
Sn 20 40

Figura 9.32 — Diagrama de fases Ag-Sn

% massica de Ag
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a) Quantos compostos intermetalicos sao formados por esses metais? Qual a sua composicao
e ponto de fusao?

b) Identifique as fases estaveis presentes em cada uma das regioes assinaladas com os nimeros
Ia VI no diagrama.

¢) Quantos e quais eventos terd a curva de resfriamento, desde 1000 °C até a temperatura am-
biente, da mistura de Ag e Sn com 60 % em massa de Ag?

d) Quantos e quais eventos tera a curva de resfriamento, desde 1000 °C até a temperatura am-
biente, da mistura de Ag e Sn com 90% em massa de Ag?

e) Partindo de 1 kg de uma mistura liquida com 70 % em massa de Ag, qual a quantidade ma-
xima do composto intermetalico que se pode obter pura, por resfriamento da mistura? A que
temperatura se deve suspender o resfriamento?

9.19) Oxido de magnésio e 6xido de niquel, a temperaturas suficientemente altas, fundem e o
comportamento dessas misturas tem grande interesse para a industria ceramica. Com os dados da
Tabela 9.5, trace o diagrama de equilibrio sélido-liquido em sistema de eixos temperatura versus
composicao para o sistema formado pelos dois 6xidos.

TABELA 9.5 — MISTURAS MgO-NiO

Temperatura (°C) 1960 2200 2400 2600 2800
Fracao molar de MgO no sé6lido 0,00 0,35 0,60 0,83 1,00
Fracao molar de MgO no liquido 0,00 0,18 0,38 0,65 1,00

a) Qual € a temperatura inicial de fusao de uma mistura de ambos os 6xidos com fracao molar
de MgO igual a 0,307

b) Qual é a composicao e a proporcao das fases em equilibrio quando um sélido com fracao
molar de MgO igual a 0,40 é aquecido até 2300 °C?

¢) Qual é a temperatura inicial de solidificacao de uma mistura liquida de ambos os 6xidos com
fracdo molar de MgO igual a 0,70?

9.20) Os dados da Tabela 9.6 referem-se ao sistema fenantreno-antraceno, que forma uma série
continua de solucoes solidas.

TABELA 9.6 — SISTEMA FENANTRENO-ANTRACENO

Temperatura (°C) 99 105 110 130 160 180 200 217
Na fase 0 15 93 45 67 79 90 100
% em massa s6lida

de ant
e antraceno | Na fase 0 7 10 20 38 55 78 100

liquida

a) Construa o diagrama de fases para este sistema.

b) Determine qual a natureza das fases em equilibrio, para uma mistura que contém 50 % em
massa de antraceno, nas seguintes temperaturas: 100 °C, 150 °C e 200 °C.

g « FiSICO-QUIMICA | » 263



¢) Resfriando-se a mistura inicialmente liquida, com 50 % em massa de antraceno, qual serd
a composicao do primeiro sélido que cristaliza? A que temperatura ele se forma? Qual serd a
composicao da dltima gota de liquido que cristaliza? A que temperatura isso ocorre?

RESPOSTAS

9.1) a) eutética;

b) A(s) e solucdo liquida com 53 % em massa de B; monovariante;

c) 3 fases, invariante;
d) 400 °C, B(s), 150 °C
9.3) 1,5
9.4) 2,15 g Cd/g Bi
9.5) a) 430 °C; 55 % em massa de B;
b) A(s);
c)412g;
d) 55,6 g, 430 °C
9.6) a) 102 °C, 24 mol % de B;
b) 93,42 méis, 103 °C
9.7) a) AyB, 650 °C;
b) E, —liquido E; (20 mol % de B), A(s) e A;B(s);
E, —liquido E, (65 mol % de B), A;B(s) e B(s);
c) ambas apresentam A,B(s) e solucoes liquidas
9.9) a) 430 °C, 360 °C;
b) 4,7 maéis, 361 °C
9.10) a) AB;
b) I: A(s) e sol. liquida;
II: A(s) e AB;(s);
III: AB,(s) e sol. liquida;
IV: B(s) e sol. liquida;
V:AB;(s) e B();
c) fusao incongruente;
d) 2 patamares
9.11) a) D,C, 500 °C;
b) I: C(s) e sol. liquida;
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II: C(s) e D,C(s);
III: D,C(s) e sol. liquida;
IV: D(s) e sol. liquida;
V:D(s) e D,C(s);
¢) 58,8 kg, 340 °C
9.12) a) 67,8 % Pb;
¢) Au,Pb, 71,81 g, 254 °C;
d) 40 % = 2 patamares;
418 °C: liquido Py + Au(s) -Au,Pb(s);
254 °C: liquido P, + Au,Pb(s) ->AuPby(s);
70 % = 2 patamares;
254 °C: liquido P, + AuyPb(s) — AuPby(s);
215 °C: liquido E -AuPby(s) + Pb(s)
19.13) b) A;B, 700 °C incongruente;
¢) eutética: 15,73 % em massa de A, 400 °C;
peritética: 38 % em massa de A, 700 °C;
d) A(s) =51,6 g, A;B(s) =48,4 g;
9.14) b) 12 % em massa de Mg: cristais primarios de MgCu, em matriz eutética A (Cu + MgCuy);
20 % em massa de Mg: cristais primarios de MgCu, em matriz eutética B (MgCu, + Mg,Cu);
c) 22,72 kg de Mg,Cu, 380 °C
9.15) b) (PbSO,),(K,SO,), 950 °C;
¢) nao ha invarianca; solucao solida entre K,SO, e PbSO,;
d) lig. E;, = (PbS0O,):(K,SO,) (s) + sol. sélida a;
liq. E; = (PbSO,),(K;SO,) (s) + PbSO,(s);
e) cristais primarios de solucao s6lida em matriz eutética E,
9.16) a) nao;
b) um patamar a 140 °C e uma mudanca de inclinac¢ao a 225 °C;
¢) nenhum patamar e duas mudancas de inclinacao (325 °C e 260 °C); nao apresenta eutético
9.17) a) I: sol. sélida de Pb em Mg;
IT: sol. liquida e sol. s6lida;
III: sol. s6lida e MgPb,;
IV: MgPb, e sol. liquida;
V: MgPb, e sol. liquida;
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VI: MgPb, e Pb(s);

VII: Pb(s) e sol. liquida;

b) é possivel obter Pb puro mas nao Mg puro;

¢) 5mol % Pb = 3 inclina¢ées e nenhum patamar;

60 mol % Pb = uma inclina¢ido e um patamar
9.18) a) um composto intermetdlico com 73 % em massa de Ag de férmula Ag;Sn, 470°C;

b) I: Sn(s) e sol. liquida;

II: Sn(s) e AgsSn(s);

III: AgsSn(s) e sol. liquida;

IV: sol. s6lida e sol. liquida;

V: AgsSn(s) e solucao sélida;

VI: sol. s6lida de Sn e Ag;

¢) 60 % prata: uma mudanca de inclina¢io a 650 °C, um patamar a 470 °C (peritético), um
patamar a 200 °C (eutético);

d) 90 % prata: duas mudancas de inclinacdo, 950 °C e 650 °C;
e) 954,55 g, 200 °C
9.19) a) 2170 °C;
b) xy,0= 0,27, ng/n = 1,625;
c) 2640 °C
9.20) b) 100 °C: sol. s6lida homogénea de antraceno e fenantreno;
150 °C: sol. liquida 30 % em massa de antraceno e sol. sélida 60 % em massa de antraceno;
200 °C: sol. liquida homogénea de antraceno e fenantreno;

¢) 138 °C
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Equilibrios solido-gas Capitulo 10

10.1 - FORMAGAO DE COMPOSTO ENTRE SOLIDO E GAS

No estudo do equilibrio sélido-gas, deve-se distinguir entre os casos de simples dissolu¢ao do
gds no solido (sem ou com formacao de composto) daqueles em que o gas nao se dissolve no soli-
do, mas com ele forma um ou mais compostos. A discussao restringe-se, aqui, a estes ultimos por
possuirem maior interesse do ponto de vista da regra das fases, embora possam ser interpretados
também do ponto de vista da constante de equilibrio quimico. Considere-se o equilibrio de disso-
ciacao do carbonato de calcio:

CaCO; (s) = CaO (s) + CO, (g
Tratando-se de componentes quimicamente ativos, a regra das fases fica assim formulada:
L=(c—-1n+2-¢
No caso em exame, r= 1, resultando
L=(3-1)+2-3=4-3=1

O sistema é monovariante e, por isso, fixada a temperatura, fica determinada a pressao do CO,
em equilibrio, quaisquer que sejam as quantidades relativas dos dois s6lidos. Vale dizer que o sistema
se torna invariante a temperatura constante. Por outro lado, sabe-se que a constante de equilibrio
da reacao heterogénea considerada é

K=P co,

e que a constante de equilibrio fica determinada pela temperatura. Ademais, como a reacao de
dissociacao é endotérmica, a equaciao de van’t Hoff mostra que K aumenta com a temperatura.
Assim, a 700 °C, a pressao do CO, em equilibrio com os dois sélidos é de 22,2 mmHg, mas a 1000 °C
jaéde 2942 mmHg.

10. 2 - DISSOCIAGAO DE HIDRATOS DE SAL

Sao muito conhecidos os equilibrios de dissociacao de hidratos de sal com formacao de hidratos
de sal inferiores e vapor de agua. Partindo de uma solucao de CuSO,, posta sob uma campanula
ligada a uma bomba de vacuo e a um manoémetro, o vapor de dgua é removido gradualmente, en-
quanto a pressao de vapor vai sendo determinada de tempos em tempos, a temperatura constante.
Os resultados sao indicados no diagrama isotérmico da Figura 10.1.
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Figura 10.1 — Equilibrio sélido-vapor no sistema CuSO,H,O na temperatura de 25 °C

Perdendo agua, a solucao torna-se cada vez mais concentrada até que, atingida a concentracao
de satura¢ao, comeca a separar-se o sélido CuSO,.5H,0, isto €,

(a) solucao saturada = CuSO,.5H,0 (s) + HyO (g)

Como o sistema € invariante, a temperatura constante, a pressao de vapor mantém-se inaltera-
da até o desaparecimento da fase liquida. Nesse momento, a pressao de vapor cai a 7,8 mmHg e o
pentaidrato comeca a dissociar-se em triidrato e vapor de dgua, segundo a reacao

(b) CuSO,.5H,0 (s) = CuSO,.3H,0 (s) + 2H,O (g 7,8 mmHg)

A remocao do vapor continua, mas enquanto houver pentaidrato a pressio mantém-se em 7,8
mmHg. Esgotado o pentaidrato, sé resta o triidrato e a pressao cai bruscamente a 5,6 mmHg. Nesse
ponto, o triidrato comeca a dissociar-se segundo

(¢) CuSO,.3H,0 (s) = CuSO,.H,O (s) + 2H,0 (g, 5,6 mmHg)

A nova pressao mantém-se inalterada até o esgotamento do triidrato, quando a pressao cai a
0,8 mmHg. Tem inicio agora a ultima reacao de dissociacao, que consiste na transformacao do
monoidrato em sal anidro e vapor de agua.

(d) CuSO,.H,0 (s) = CuSO, (s) + H,O (g 0,8 mmHg)

Como se vé, enquanto duas fases solidas estao presentes, a pressao de equilibrio mantém-se
constante, independentemente das quantidades relativas das duas fases. Por outro lado, o diagrama
mostra também que o triidrato € estdvel no intervalo de pressao de vapor de 7,8 mmHg a 5,6 mmHg,
a0 passo que o monoidrato € estavel entre 5,6 mmHg e 0,8 mmHg.
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Partindo do sal anidro e aumentando gradualmente a pressao do vapor de agua, as transformagoes
descritas sao invertidas: o monoidrato comeca a formar-se sob uma pressao de vapor de dgua de 0,8 mmHg
€ assim se mantém até uma pressao de 5,6 mmHg quando passa a triidrato; este por sua vez, mantém-se até a
pressao de 7,8 mmHg quando passa a pentaidrato; acima de 7,8 mmHg, o pentaidrato comeca a deliqiescer,
formando uma solucao saturada que, por fim, se torna diluida depois da dissolucao total do sal.

Comportamento andlogo se verifica na dissociacao dos hidratos de fosfato dissédico, Na,HPO,, que
possuem 12, 7 e 2 moléculas de dgua, assim como na dissociacao dos hidratos de sulfato de magnésio,
MgSO,, que apresentam 7, 6, 5 e 4 moléculas de dgua.

10. 3 - DISSOCIAGAO DE HIDRATOS DE SAL E TEMPERATURA

O diagrama da Figura 10.1 apresenta, em cada patamar, um equilibrio invariante na temperatura
de 25 °C. A uma temperatura superior, o diagrama apresenta 0 mesmo aspecto, mas os patamares se
situam a pressoes de vapor mais elevadas. Assim, a 50 °C, as pressoes correspondentes aos equilibrios
(b), (c) e (d) sao, respectivamente, 45,4 mmHg, 30,9 mmHg e 4,5 mmHg.

Ainfluéncia da temperatura sobre as pressoes de equilibrio € indicada no diagrama da Figura
10.2, onde as curvas isopletas (de composicao constante) (a), (b), (¢) e (d) referem-se aos quatro
equilibrios anteriormente descritos. Uma isoterma como xy determina sobre essas curvas as pressoes
de equilibrio numa dada temperatura. Na realidade, os diagramas das Figuras 10.1 e 10.2 estao
inter-relacionados e representam secoes de um diagrama tridimensional.

(b)

pressao de vapor

CuSO,

temperatura

Figura 10.2 — Equilibrio sélido-vapor. Variacao da pressao de vapor com a temperatura
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10.4 - DELIQUESCENCIA E EFLORESCENCIA

Do que foi dito anteriormente, se compreende que, quando o hidrato mais elevado de um sal
se encontra numa atmosfera em que a pressao parcial do vapor de agua € superior a pressao de
vapor da solucao saturada do mesmo hidrato, numa dada temperatura, a agua vai condensar sobre
o sal, que nela se dissolve. Este fendmeno é conhecido como deliquescéncia. Quando o sal estiver
completamente dissolvido, a subsequente condensacao de vapor vai diluir a solu¢ao, cuja pressao
de vapor se eleva. Eventualmente, a pressao de vapor da solucao torna-se igual a do vapor de dgua
atmostérico e o equilibrio se estabelece.

Quanto mais solivel um sal tanto maior a concentracao da respectiva solucao saturada e tanto
mais baixa a pressao de vapor desta mesma solucao. Por isso, sais muito soltuveis podem mais facil-
mente deliqiiescer, dependendo naturalmente da pressao parcial do vapor de dgua da atmosfera.
Assim, por exemplo, o cloreto de célcio é muito solivel na dgua e a pressao de vapor de sua solucao
saturada é de apenas 5 mmHg a 25 °C. Numa atmosfera cuja umidade relativa nessa temperatura
seja de 70 %, a pressao parcial do vapor de dgua é de 16,6 mmHg e o CaCl, vai facilmente absorver
umidade e deliqiescer.

Eflorescéncia é a perda de agua por parte de um hidrato de sal. Tal como a deliquescéncia, a
ocorréncia de eflorescéncia depende do grau de umidade da atmosfera. Assim, se a pressao de
vapor de dgua na atmosfera for inferior a que corresponde ao equilibrio entre dois hidratos de sal,
ocorre desidratacao. Sais muito hidratados, como Na,CO;.10H,O e Na,HPO,.12H,O, tendem a
sofrer eflorescéncia porque as respectivas pressoes de equilibrio com os hidratos inferiores superam
a pressao parcial de vapor de dgua na atmosfera.

10.5 - PROBLEMAS PROPOSTOS

10.1) Considere o sistema formado por CuSO, e HyO a 25 °C e pressao de 5,6 mmHg. Consulte o
diagrama de equilibrio entre fases da Figura 10.2 e determine qual o equilibrio que ocorre nestas
condicoes. Aplique a regra das fases a este sistema e determine a varianca do sistema neste ponto.

10.2) Na temperatura de 25 °C, 0,07675 g de CuSO,.5H,O(s) sao colocados em um recipiente
fechado, inicialmente evacuado, cujo volume interno ¢ de 50 mL.

a) Determine qual o equilibrio que se estabelecera nessas condi¢oes.

b) Qual sera o valor da pressao interna do recipiente quando o equilibrio for atingido?
¢) Quantos mois de vapor d’dgua serao formados?

d) Qual sera a massa de cada uma das fases solidas presentes?

10.3) A Tabela 10.1 apresenta os valores da pressao de equilibrio a varias temperaturas para o equi-
librio CaSO,.2H,0 (s) = CaSO, (s) + 2H,0 (g).

TABELA 10.1 - PRESSOES DE EQUILIBRIO PARA O SISTEMA CaSO,.2H,0 (s) = CaSO, (s) + 2H,0 (g)

T (°C) 50 55 60 65
P (mmHg) 80 109 149 204
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Um recipiente fechado, com volume interno de 100 mL, contém, inicialmente, apenas vapor d’agua,
sob pressao de 93 mmHg a 60 °C. Colocam-se no interior do recipiente 0,0505 g de CaSO,.2H,0 e
espera-se o estabelecimento do equilibrio na mesma temperatura.

a) Qual a pressao de equilibrio no interior do recipiente?
b) Qual a massa de CaSO,.2H,0O que ainda permanece hidratada no equilibrio?

10.4) O diagrama da Figura 10.3 representa a influéncia da temperatura sobre as pressoes de equi-
librio entre os compostos: X, X.H,O, X.3H,O e X.5H,0 sélidos e o vapor d’agua.

a) A partir desse diagrama, trace, em sistema de eixos pressao de vapor versus composi¢ao
(expressa em moéis de HyO por mol de X), a curva que representa os referidos equilibrios na
temperatura de 20 °C.

b) Uma amostra do sal pentaidratado é colocada em um frasco aberto, a 30 °C, em um dia no
qual a umidade relativa do ar é de 40 %. Diga se o sal deliquescerd, eflorescerd ou permanecera
inalterado, justificando. Dado: pressao de vapor da dgua = 31,6 mmHg a 30 °C.

25
— solucao
20 [~
| X.5H, O (s)
o 15 [
an)
g |
g
~
10 [~
5
- X(s)
| | | | | | |

10 20 30 40 50 60 70 T (°C)

Figura 10.3 — Pressoes de equilibrio dos compostos XnH,O

RESPOSTAS

10.1) invariante

10.2) a) CuSO,.5H,O(s) = CuSO,.3H,0O(s) + 2H,O(g);
b) 7,8 mmHg;
c) 2,1x10°
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d) CuSO,.5H,0 = 0,07413 g, CuSO,.3H,0 = 0,00224 g
10.3) a) 149 mmHg;
b) 0,02719 g

10.4) b) eflorescera até se tornar monoidratado.
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Equilibrios em sistemas ternarios Capitulo 11

11.1 - OS SISTEMAS TERNARIOS E AREGRA DAS FASES

A composicao de um sistema ternario fica determinada quando se dd a fracao madssica ou a
fracao molar de dois componentes apenas, uma vez que a soma das trés fracoes € sempre igual a
unidade. Assim, havendo trés componentes A, Be C,

X+ xp+ xc=1

Aplicada a um sistema de trés componentes quimicamente inertes, a regra das fases da
L=c+2-¢p=5-90¢ (11.1)

Portanto, o nimero maximo de graus de liberdade de tal sistema é quatro, significando que
quatro variaveis de composicao sao necessarias para descrever um estado de equilibrio de um sis-
tema ternario homogéneo.

A representacao geométrica dos estados de equilibrio teria de ser feita mediante pontos num
espaco de quatro dimensoes. Entretanto, no caso de limitar-se a sistemas condensados, o vapor fica
excluido do equilibrio e a pressao pode ser mantida constante (geralmente 1 atm), embora varie a
temperatura. Podem-se usar, entao, modelos tridimensionais isobdricos ou prismas (Figura 11.4),
em cuja base se registram as duas variaveis de composicao, sendo a altura reservada para assinalar
as temperaturas. Mesmo assim, o manejo de modelos tridimensionais ¢ incomodo e prefere-se uti-
lizar secoes normais ao eixo das temperaturas, com o que se obtém diagramas planos cujos pontos
representam estados de equilibrio isobdricos e isotérmicos, porém de diferente composicao.

Mantidas constantes a pressao e a temperatura, dois graus de liberdade sdo excluidos e a regra das
fases passa a forma reduzida

[¥=8_¢ (11.2)

Em geral, da-se a base do prisma a forma de um triangulo eqiiilatero, de acordo com o método
de Gibbs (1876). Cada tridngulo eqiiilatero resultante de uma se¢ao normal ao eixo das temperaturas
descreve estados de equilibrio situados @ mesma pressao e na temperatura considerada.
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Figura 11.1 — Diagrama triangular

Os trés vértices do triangulo representam, respectivamente, os componentes A, B e C puros
(Figura 11.1). Os lados do triangulo representam sistemas binarios, constituidosde A + B, B+ C, C
+ A. Os pontos internos do tridngulo representam sistemas ternarios. A representacao grafica da
composicao de tais sistemas se baseia numa conhecida propriedade dos tridngulos equildteros: a
soma das trés retas tracadas de um ponto situado no interior do tridangulo, perpendicularmente
a cada um dos lados, € igual a altura do triangulo. Sendo a altura do tridngulo igual a unidade, a
composicao do sistema representado pelo ponto O (Figura 11.1) é dada pela soma das perpendiculares
Oa, Ob, Oc, expressas em fracao de unidade.

Cada perpendicular a um lado representa a fracao ou a porcentagem do componente situado no
vértice oposto a este lado. O comprimento das perpendiculares é lido no préprio diagrama coberto
por uma malha resultante de trés grupos de retas paralelas, cada grupo tracado paralelamente ao
lado oposto ao vértice representativo do componente puro.

Roozeboom (1894) preferiu utilizar outra propriedade dos tridangulos equilatero para representar a
composicao de um sistema ternario. Se a partir de um ponto no interior do triangulo equilatero forem
tracadas retas paralelas aos lados do tridngulo, a soma das trés retas assim tracadas é igual ao comprimento
de um lado do triangulo. Nesse caso, o lado do tridngulo € nao a altura ¢ igual a unidade.

O vértice A corresponde a 100 % do componente A. O lado oposto a esse vértice é o lugar geomé-
trico dos pontos representativos das misturas bindrias B + C contendo, portanto, 0 % de A. Paralelas a
este lado, em direc¢ao ao vértice A, correspondem a quantidades crescentes de A (10 %, 20 %, 30 %
etc.). O mesmo raciocinio se aplica aos outros dois componentes do sistema ternario. As quantidades
de cada um dos componentes de um sistema ternario sao dadas por retas paralelas ao lado oposto ao
vértice que representa o componente puro. Assim, um sistema cuja composi¢ao seja 40 % de A, 40 %
de Be 20 % de Cé representado no diagrama reticulado da Figura 11.1 pelo ponto P.

Outras propriedades do diagrama triangular siao as seguintes:

a) uma reta paralela a um dos lados do tridngulo € o lugar dos pontos representativos das mis-
turas que possuem o mesmo teor do componente que se encontra no vértice oposto ao lado
considerado. Assim, na Figura 11.24, os pontos da reta MNrepresentam misturas que possuem
todas 50 % de A;
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(a) (b)

Figura 11.2 — Propriedades do diagrama triangular

b) uma reta tracada de um vértice do tridngulo até o lado oposto € o lugar dos pontos representa-
tivos de misturas em que a razao dos contetidos de dois componentes se mantém constante. Assim,
a mistura representada pelo ponto O é constituida de 60 % de Be de 40 % de C. Acrescentando
o componente A, o ponto representativo do sistema desloca-se ao longo de OA. Mas, enquanto
cresce o teor de A, mantém-se constante a razao entre as porcentagens de Be C. Assim, em O’
essas porcentagens sao de 30 % de Be 20 % de C, mantida assim arazao 3/2 existente no ponto O.

Pode-se dizer também que areta OO’ significa a diluicao de uma mistura bindria O com o com-
ponente A, enquanto O’Orepresenta a remocao do componente A de uma mistura terndria O’;

c) aregra da alavanca aplica-se também aos diagramas triangulares, como ¢ mostrado na Figura
11.25 Assim, a mistura bindria D é constituida pelos componentes A e Bna proporcao
quantidadede A DB 3 75%
quantidadede B DA 1 25%

O sistema terndrio a é, por sua vez, constituido das misturas m e n na propor¢ao

quantidadede m _ an _ 3 _ 60%
quantidadede n  am 2 40%

As misturas m e n podem representar fases conjugadas em que se encontra dividido o sistema
global q, e, nesse caso, mn é uma linha de juncao ou linha binodal. Se a composicao do sistema
global se deslocar na direcao mn, aumenta a quantidade da fase n em detrimento da fase m, mas a
composicao destas fases nao se altera.

De acordo com a mesma regra, a composicao da mistura x, situada no interior do triangulo mny,
pode ser descrita em termos das misturas m, n, v. Baixando uma reta ra que passe por x, tém-se

quantidadeder _xa _2 _ 66,6%

quantidade de a Cxr 1 %3,3%

Portanto, 100 g da mistura xsao obtidas pela mistura de 66,6 g de re 33,3 g de a. Mas esta, como
foi visto, contém 60 % de m e 40 % de n. Entao, as 33,3 g da mistura ¢ contém 33,3 x 0,60 = 19,98 g
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de me 33,3 x 0,40 = 13,32 g de n. Em resumo, o sistema x é constituido de 66,6 % de 7, 19,98 % de
me 13,32 % de n.

As misturas m, n, rpodem representar fases conjugadas em que se encontra dividido o sistema
global x e, nesse caso, mn, nr, rm, sao linhas de juncao. Aqui também, a medida que o ponto x se
desloca no interior do triangulo, variam as proporc¢oes das fases m, n, r presentes, mas nao a com-
posicao dessas fases.

Dada a expressao reduzida da rega das fases (11.2), as seguintes situacoes podem se apresentar
num sistema ternario, a temperatura e pressao constantes.

a) Quando ¢ =1, L= 2. Sempre que o sistema for constituido de uma tinica fase condensada,
duas varidveis de concentracao devem ser dadas para que fique determinado o seu estado. O
sistema € representado, entao, por um ponto externo as curvas conjugadas;

b) Quando ¢ =2, L=1. Nesse caso basta fornecer uma variavel de composicao de uma das fases
para definir o sistema. E que essa variavel permite determinar a posi¢io da fase na curva binodal
e, assim, a composi¢ao da outra fase conjugada fica determinada mediante a reta conjugada
correspondente. Um sistema bifdsico é globalmente representado por um ponto situado no
interior de uma curva binodal. As dreas bifasicas do diagrama triangular distinguem-se das
regioes homogéneas pela presenca das linhas de juncao;

¢) Quando ¢ =3, L=0. Agora o sistema ¢ invariante e a coexisténcia das trés fases em equilibrio
s6 € possivel numa tinica composicao dessas fases. Um sistema trifasico é sempre representado
por um ponto situado no interior de uma drea triangular cujos vértices representam as com-
posicoes das fases conjugadas.

11.2 - TRES LIQUIDOS

Considere-se um sistema constituido de trés liquidos A, B e C. A miscibilidade reciproca dos
liquidos depende de sua natureza e da temperatura, podendo-se distinguir trés casos conforme se
tenha um par, dois pares ou trés pares de liquidos parcialmente misciveis.

Tratando do primeiro caso, suponha-se que os pares (A + B) e (A+ C) sejam completamente misci-
veis, enquanto o par (B+ C) é parcialmente miscivel (Figura 11.3). Exemplos desse caso sao os sistemas
acido acético, cloroférmio, agua; alcool etilico, acetato de etila, 4gua; dlcool, benzeno, dgua.

Uma mistura bindria (B+ C), de composicao x, vai produzir duas camadas de composicao be ¢,
a primeira rica em B a segunda rica em Cna proporcao xc/ xb. Adicionando uma certa quantidade
de liquido A ao sistema, o ponto representativo do sistema global desloca-se de x para x’ na direcao
do vértice A. Ao mesmo tempo, como o liquido A dissolve-se nas duas camadas, a composicao destas
passa para b’e ¢ e ainclinacao da linha de juncao 4'¢’ indica que A é mais soltivel na camada ¢ que
na b. Adicoes posteriores de A alteram a composicao das solucoes conjugadas, assim como a pro-
por¢ao em que se encontram presentes. Em x”” s6 restam tracos da fase rica em B, permanecendo,
contudo, a fase rica em C. Acima de x”” até A, o sistema é homogéneo.

Como as linhas de jun¢ao nao sao paralelas, o ponto em que as duas solu¢oes conjugadas possuem
amesma composi¢ao nao se situa no maximo da curva binodal, mas esta deslocado para um dos lados
no ponto k, chamado ponto critico de miscibilidade isotérmica. Partindo de uma mistura (B+ C) de compo-
sicao o, a adicao de A desloca a composicao global ao longo da reta ok, enquanto as composicoes das
solucoes conjugadas convergem para um valor comum em k. Nesse ponto, as duas camadas coalescem
numa unica solu¢ao homogénea. A situacao em k € diversa da verificada em x”’, onde o sistema se
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tornou homogéneo como consequéncia do desaparecimento de uma fase, permanecendo a outra.
Como ¢ mostrado no diagrama, a adicao de um componente (A) aumenta a miscibilidade reciproca
dos dois outros (B+ C) sempre que o componente adicionado for soltivel em ambos.

(CH;COOH)

(CHCl;) B C (H0)

Figura 11.3 — Um par de liquidos parcialmente misciveis

Para construir uma curva binodal e determinar a posicao de algumas linhas de juncao, pode-
se adotar o seguinte procedimento experimental. Quantidades conhecidas de dois componente
(B+ C) sao misturadas, adicionando-se quantidades crescentes do terceiro (A) até que o sistema,
constituido inicialmente por duas camadas, se torna homogéneo. As quantidades de A, Be Cem
que isso ocorre determinam um ponto na curva binodal tal como x’’. Repetindo a experiéncia para
diferentes misturas de (B + C), determinam-se diferentes pontos da curva binodal. Entretanto, as
linhas de juncao nao sao paralelas, e a posicao de cada uma deve ser determinada independente-
mente. Para isso, toma-se uma mistura (A + C+ B) de composicao conhecida que determina sobre
o diagrama um ponto, tal como x’. Estabelecido o equilibrio, formam-se duas camadas, uma das
quais € separada para andlise. Determinado, nesta ultima, o conteiido de um dos componentes, fica
determinado, sobre a curva previamente tracada, o ponto que lhe corresponde, como por exemplo
b’. Como x° € conhecido, areta §’x’ determina o outro ponto conjugado ¢’.

Em geral, um acréscimo de temperatura aumenta a miscibilidade reciproca dos liquidos e reduz
assim a drea bifasica limitada pela curva binodal. E o que mostra o diagrama tridimensional da Figura
11.4,na qual £’ é a temperatura critica de miscibilidade para o sistema bindrio (A + B), enquanto a linha
kK € o lugar dos pontos criticos de miscibilidade dos sistemas terndrios a diversas temperaturas.

Ainfluéncia da temperatura pode ser descrita mais simplesmente num diagrama triangular, bas-
tando para isso projetar sobre o mesmo plano as diversas curvas isotérmicas binodais. Quanto mais
baixa a temperatura, maior a lacuna de miscibilidade e maior a drea heterogénea limitada pelas suces-
sivas curvas binodais, podendo mesmo acontecer um segundo par de liquidos tornar-se parcialmente
miscivel. E o caso do sistema fenol, anilina e 4gua a que se refere o diagrama da Figura 11.4.
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fenol

50°

anilina Kk’ dgua

Figura 11.4 — Temperatura e miscibilidade parcial

Quando, num sistema de trés liquidos, dois pares sao parcialmente misciveis, o diagrama de fases
apresenta duas curvas binodais, como se mostra na Figura 11.5. Como sempre, as linhas de juncao
indicam as composicoes das camadas liquidas em equilibrio. Este comportamento é apresentado,
na temperatura ambiente, pelo sistema nitrila do dcido sucinico (A), dgua (B) e dlcool (C), sendo
o par (dgua + alcool) completamente miscivel.

(a) (b)

Figura 11.5 — Dois pares de liquidos parcialmente misciveis
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Baixando a temperatura, crescem as areas limitadas pelas curvas binodais e pode suceder que elas
se interpenetrem para formar uma banda, tal como se vé na Figura 11.5. Quando isso sucede, a zona
de miscibilidade parcial, abcd, estende-se de um lado a outro do diagrama, de sorte que enquanto a
linha abda a composicao de uma camada, a conjugada ¢d da a composi¢ao da outra camada.

Trés pares de liquidos parcialmente misciveis dao lugar a trés curvas binodais (Figura 11.6). A
baixas temperaturas, as trés curvas podem encontrar-se nos pontos a, b, ¢, resultando um diagrama
com trés areas monofasicas (I), trés areas bifasicas (II) e uma area trifasica (IIT). Esta tltima é o
lugar dos pontos que dao a composicao global de sistemas divididos em trés camadas liquidas de
composicao invariavel indicadas pelos vértices do tridngulo abc.

£

(a) (b)

I

Figura 11.6 — Trés pares de liquidos parcialmente misciveis

11.3-DOIS SAIS E AGUA

Suponha-se que os dois sais possuam um ion comum, de sorte que a solubilidade de um é reduzida
pela adicao do outro. Em primeiro lugar, considerem-se os sistemas bindrios (HyO + sal B) e (H,O +
sal C), cujos estados se dispoéem, respectivamente, sobre os lados ABe ACdo tridngulo (Figura 11.7).

O ponto E é representativo da solucao saturada do sal B na agua. A linha de juncao, BE, € o
lugar dos pontos representativos de sistemas binarios divididos, em proporcoes varidveis, entre o
solido B e a solucao saturada E. No segmento EA, dispoem-se solucoes salinas nao saturadas. No
outro lado do triangulo, Frepresenta a solu¢ao saturada do sal Cna agua. Para os segmentos CFe
FA valem consideragoes andlogas as feitas para os segmentos BE e EA.

Adicionando o sal Ca solucao Esaturada de B, a solubilidade deste ultimo diminui ao longo
da curva EH, cujos pontos representam solugoes saturadas de B (contendo C) em equilibrio com
o sal s6lido B, como indicam as linhas de juncao que convergem em B. De maneira semelhante,
a adicao de Ba solucao F'saturada de Cdesloca a solubilidade deste ultimo ao longo de FH, cujos
pontos representam solucoes saturadas de C (contendo B) em equilibrio com o sal s6lido C, como
indicam as linhas de juncao que convergem em C.
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A (HO)

E
B + solucao saturada H

(sal) B \ C (sal)
R

solucoes nao saturadas

C + solucao saturada

C + B + solucoes saturadas H

Figura 11.7 — Dois sais e dgua

Em H, tem-se a intersecao das duas curvas de solubilidade e a solucao esta saturada em relacao
aos dois sais. O sistema agora ¢ trifdsico, pois os dois sélidos B e C estao em equilibrio com a mes-
ma solucao saturada H. Por isso, segundo a equacao (11.2), o sistema € invariante na temperatura
considerada (¢ =3, L=0) e a composicao da solucao H é invariavel. Qualquer ponto no interior do
triangulo BHCrepresenta um sistema global dividido em trés fases (B, C, H) variando de um ponto
a outro a proporcao entre as fases em equilibrio, mas nao a composicao dessas fases.

A area externa as curvas EH e F'H é o lugar das solucoes nao saturadas (¢ = 1, L= 2). As areas
BEH e CFH sao bifésicas (¢ =2, L=1). Assim, por exemplo, o sistema global O é constituido do sal
s6lido B e da solucao saturada Nna proporcao ON/ OB.

A titulo de exercicio, veja-se o que acontece com uma solucao nao saturada de ambos os sais,
tal como arepresentada pelo ponto P, quando evapora isotermicamente. Perdendo dgua, o sistema
global evolui ao longo dareta AR. Em M, a solucao saturada comeca a depositar o sal B. Enquanto o
sistema global passa de Ma Q, continua a cristalizacao do sal Be a composicao da solucao desloca-se
ao longo de MH. Comeca a depositar-se o sal Caté que, atingido o ponto R, a solucao desapareceu,
restando os dois s6lidos B e Cna proporcao RC/RB.

O percurso AR pode ser invertido pela adicao de dgua a mistura R dos dois sais s6lidos. Como
resultado, pode-se separar parcialmente o sal B da mistura. Quando o sistema global se desloca
entre Re (Q, os dois sais estao em equilibrio com a solucao H. Mas, ao transpor a regiao bifdsica, e
chegando em O, por exemplo, tém-se unicamente o s6lido B em presenca da solucao N. O sé6lido
B é entao separado por filtracao, lavado e secado.

Diagramas como o da Figura 11.7 sao observados com os componentes (NH,Cl + NH,NO; + H,O),
(NaCl + NaNOs + H,0), (NaCl + KCl + H,O) e outros.

Em muitos sistemas constituidos de dois sais e 4gua, observa-se a formacao de um composto
entre sal e 4gua (hidrato de sal) ou de um composto entre os dois sais (sal duplo).
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A (H,0) A (H0)

(sal) B C (sal) (sal) B#%

(a)

Figura 11.8 — Formacao de hidrato de sal e de sal duplo

No diagrama (a) da Figura 11.8, o ponto D representa o hidrato de sal e o ponto E indica a
solubilidade deste hidrato na dgua. O ponto H € a solucao saturada dos sais D e Ce a area do trian-
gulo DCH é uma area trifasica. O triangulo BCD ¢é também uma area trifasica, mas aqui todas as
fases sao solidas, isto €, o sal B, o sal Ce o hidrato de sal D. Como exemplo, pode-se citar o sistema
(Na,SO,.10H,0 + NaCl + HyO) a 25 °C.

No diagrama () da Figura 11.8, o ponto D representa um sal duplo e o ponto G da a solubili-
dade deste sal que, no caso figurado, é congruentemente saturante, isto é, mantém em solucao a
mesma composicao que possui no estado sélido. Entre G e H,, as solucoes estao saturadas, com D
na presenca de B; entre G e H, as solugoes estao saturadas, com D na presenca de C. O ponto H, é
a solucao saturada de B com D; o ponto H, € a solucao saturada de C com D. As areas triangulares
BDH, e CDH, sao trifasicas.

11.4 - AGUA, SAL E LIQUIDO ORGANICO

Em Quimica Organica experimental é freqiiente obter-se um liquido organico em solucao
aquosa. A adicao de sal produz a separacao do sistema em duas camadas liquidas, uma rica no
composto organico, outra rica em agua, que podem ser facilmente separadas. O fend6meno pode
ser denominado de salting out. A Figura 11.9 descreve as relacoes entre as fases.

Admite-se que o liquido organico se dissolve na dgua em todas as proporcoes; E é a solucao
saturada do sal em dgua; I'¢€ a solucao saturada do sal no liquido orgéanico. As solu¢oes saturadas,
H, e H,, sao invariantes e encontram-se em equilibrio com o sal s6lido B. A primeira € rica em dgua
(A), a segunda € rica no liquido orgéanico (C).

Caracteristica do sistema é a drea bifasica H,kH,, em que duas camadas liquidas conjugadas
estao em equilibrio, conforme indicam as linhas de juncao.

Supondo que se parte de uma solucao x do liquido organico na agua e que se vai adicionando
o sal, a composicao do sistema global se desloca ao longo de xB. Em «’, ja comecam a se formar
duas camadas liquidas e em x” essas tém as composicoes H, e H,. Dai por diante, o sal adicionado
ja nao se dissolve e permanece em equilibrio com H, e H, na area triangular BH, H,. A solucao H,,
rica no liquido organico, C, pode entao ser separada de H, e do sal sélido B.
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A (H0)

¢ (liquido orgénico)

(sal) B

Figura 11.9 — Agua, sal ¢ liquido orgénico

11.5— UM EUTETICO TERNARIO: O SISTEMA BISMUTO, ESTANHO E CHUMBO

AFigura 11.10 é um diagrama tridimensional do sistema (Bi + Sn + Pb), sob pressao constante,
variando porém a temperatura ao longo do eixo vertical. Os trés componentes sao imisciveis no
estado s6lido, porém misciveis no estado liquido, em todas as propor¢oes, tendo como pontos de
fusao, respectivamente, 265 °C, 232 °C e 325 °C.

As trés faces do prisma descrevem, cada qual, o comportamento dos pares (Bi+ Sn), (Sn +Pb),
(Pb +Bi) (versecao 9.8). Assim, uma curva como Bi— £, dd a composicao dos liquidos bindrios (Bi +
Sn) em equilibrio com o bismuto sélido, enquanto a curva Sn — F, indica a composicao dos liquidos
(Bi+Sn) em equilibrio com o estanho s6lido. Os pontos eutéticos I, E, e I, dao a composicao dos
liquidos bindrios em equilibrio com dois s6lidos (¢ =3, L=0).

Sistemas terndrios sao representados por pontos situados no interior do prisma e, a pressao
constante, a regra das fases d4, para um sistema ternario,

[¥=4—¢ (11.8)

Acima das superficies A, Be Cs6 existem solugoes ternarias. O esfriamento de um liquido de dada
composic¢ao vai dar lugar a separa¢ao de Bi ou Pb ou Sn (s6lidos) conforme a isopleta correspondente
cair sobre as superficies A, Bou C. Os pontos dessas superficies representam, portanto, liquidos terna-
rios em equilibrio com um dos componentes sélidos. Nessas condi¢oes ¢ = 2, L. = 2, devendo-se dar a
temperatura e uma variavel de concentracao para definir o estado do sistema. As curvas E E,, EF,, ELE,
resultam da intersecao de duas superficies e sio chamadas curvas eutéticas. Elas indicam a composicao
de liquidos terndrios em equilibrio com dois s6lidos. Assim, ao longo de I, separam-se os solidos Bi
+Sn; ao longo de £ I, separam-se Sn + Pb, ao passo que em I, F, separam-se Bi + Pb. Nessas condicoes
¢ =3, L=1, bastando dar uma varidvel de concentracao para definir o sistema. Por fim, as trés curvas
eutéticas encontram-se em £, que € o ponto eutético terndrio dos sistema, situado a 97 °C. Nesse ponto,
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quatro fases estao em equilibrio e o sistema ¢ invariante (¢ =4, L.=0). Estas fases sao o eutético liquido
E,, constituido de 51 % de Bi, 16 % de Sn e 33 % de Pb e os trés solidos (Bi + Sn + Pb). Esses constituem,
juntos, o eutético sélido que ¢ um agregado de mesma composicao do eutético liquido.

Pb (325°C)
Bi (265°C)

— Sn (232 °C)

K

Bi Pb

Figura 11.10 — Sistema bismuto, estanho e chumbo

Concluida a solidificacao a 97 °C, o sistema fica constituido de trés sélidos, torna-se monova-
riante e a temperatura cai outra vez.

11.6 - PROBLEMAS PROPOSTOS

11.1) Considere o diagrama da Figura 11.11, que representa o equilibrio para o sistema de liquidos
parcialmente misciveis K-L-M, sob pressao de 1 atmosfera e temperatura de 25 °C. Nesse diagrama
esta representado, também, o ponto de convergéncia (A) das linhas de uniao entre as fases em
equilibrio. Considere um sistema formado por 200 g de uma mistura que contém 50 % em massa
de K, 20 % em massa de L e 30 % em massa de M.

a) Determine, a partir desse diagrama, a composicao das fases em equilibrio para este sistema.
b) Qual a massa dessas fases?

¢) Quais sao as massas dos componentes K, L e M presentes em cada uma dessas fases?
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20 40 60 80

% missica de L

Figura 11.11 — Diagrama de fases K-L-M

11.2) O diagrama da Figura 11.12 representa o sistema de liquidos parcialmente misciveis X-Y-Z,
sob pressao de 1 atmosfera e temperatura de 25 °C. Considere uma mistura formada por 30 kg de
X, 15 kgdeYebkgdeZ.

a) Quantas fases apresenta essa mistura, quando em equilibrio?
b) Qual a composicao dessas fases?
¢) Qual é a massa das fases em equilibrio?

d) Qual a minima quantidade de componente Z que deve ser adicionada a este sistema para
torna-lo homogéneo, nesta mesma pressao e temperatura?

284 ¢ LUIZPILLA o &



¢ X 20 40 60 80

% massica de Y

Figura 11.12 — Diagrama de fases X-Y-Z

11.3) O diagrama da Figura 11.13 representa o equilibrio entre fases para o sistema formado pelos
liquidos agua, éter isopropilico e acido acético, sob pressao de 1 atm e temperatura de 25 °C. Para esse
sistema, se determinou a porcentagem massica de acido acético nas fases em equilibrio, obtendo-se
os resultados da Tabela 11.1.

TABELA 11.1 - EQUILIBRIO AGUA-ETER ISOPROPILICO-ACIDO ACETICO

% massica dcido acético

Fase rica em éter Fase rica em agua
5 13
12 26
16 33
28 43
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acido acético

éter 20 40 60 80 agua
isopropilico
% madssica de de dgua

Figura 11.13 — Diagrama de fases agua-éter isopropilico-dcido acético

A respeito desse sistema responda:
a) Como se classificam, quanto a miscibilidade, os pares de liquidos éter isopropilico-dgua e
acido acético-dgua?

b) Partindo de 1 kg de uma mistura bindria de éter isopropilico e dcido acético, com 50 % em
massa de cada componente, qual ¢ a minima quantidade de dgua que se deve adicionar para
torna-lo heterogéneo?

¢) Se continuarmos a adicionar dgua, até que o sistema tenha 60 % em massa de dgua, qual serd
a composicao das fases em equilibrio no sistema obtido?

d) Qual é a massa total do novo sistema obtido no item c)?
e) Qual é a massa das fases em equilibrio para o sistema com 60 % em massa de dgua?

11.4) O diagrama da Figura 11.14 apresenta a curva de equilibrio para o sistema de liquidos par-
cialmente misciveis F-G-H, sob pressao de 1 atm e temperatura de 25 °C, no qual as composicoes
sao dadas em porcentagens ponderais. Foram preparadas trés misturas desses 3 liquidos e deixadas
em repouso até atingirem o equilibrio. A seguir, foi determinada a porcentagem do componente
H em cada uma das fases de cada uma das 3 misturas. Os resultados obtidos estao na Tabela 11.2.
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TABELA 11.2 - EQUILIBRIO F-G-H

Mistura Composicao global | % H na fase ricaem F | % H na fase rica em G
60 % F
| 20 % G 22,0 9,5
20 % H
40 % F
II 30 % G 35,0 17,5
30 % H
20 % F
111 40 % G 51,0 31,5
40 % H

a) A partir desses dados, determine o ponto de convergéncia das linhas de uniao das fases conju-
gadas em equilibrio.

b) Qual é a composicao das fases em equilibrio para um sistema formado por 60 g de F, 100 g de
Ge40gdeH?

¢) Qual é a massa de cada uma das fases do sistema citado no item b)?
d) Qual a minima quantidade de componente H puro que deve ser adicionada ao sistema do item b)

para tornd-lo homogéneo, quando se mantém a temperatura constante?

H

F G
Figura 11.14 — Diagrama de fases F-G-H
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11.5) A Tabela 11.3 da as composicoes das fases em equilibrio no sistema ternario de liquidos R-S-T
sob pressao de 1 atm e temperatura de 25 °C.

TABELA 11.3 - EQUILIBRIO R-S-T

Fases ricas em S Fases ricas em T
% madssica de T % madssica de S % massica de T % madssica de R
(1) 6,0% 94,0 (1) 93,0 0,0
(2) 7,3 92,2 (2) 91,0 2,5
(3) 10,0 85,0 (3) 88,0 5,0
(4) 15,0 60,0 (4) 83,0 10,0
(5) 25,0 40,0 (5) 72,0 18,5
(6) 30,0 33,0 (6) 66,5 93,0
(7) 45,0 20,0 (7) 45,0 35,0

* os nimeros entre parénteses indicam solu¢oes conjugadas

a) Trace o diagrama de equilibrio entre fases para esse sistema terndrio, incluindo as linhas de
unido e o ponto de convergéncia dessas linhas.

b) Qual é o par de liquidos parcialmente misciveis desse sistema?

c) Prepara-se uma mistura terndria com massa total de 200 g, que contém 20 % em massa de R e
30 % em massa de S. Determine a composi¢ao das fases em equilibrio e a massa de cada uma delas.

d) Qual é aminima quantidade de componente R que deve ser adicionado ao sistema preparado
no item c) para que ele se torne homogéneo?

11.6) Para o sistema de liquidos A, B e C, conhecem-se os dados de equilibrio a 25 °C, descritos na
Tabela 11.4.

TABELA 11.4 - EQUILiBRIO A-B-C

% massicade B |90 (a)* | 85 (b) | 80 (c) | 70(d) [ 60 (e) |35 (F) [15(e) [11(d) | 7(c) | 6(b) |5 (a)
% massicade C | 10 10 | 10 | 10 | 11 | 19 | 40 | 52 | 71 | 81 | 9

* as letras entre parénteses indicam solucoes conjugadas

a) A partir desses dados, construa o diagrama de equilibrio deste sistema e determine o ponto
de convergéncia das linhas de unido.

b) Prepara-se uma mistura contendo 5 gde A, 7 g de B e 8 g de C. Qual a massa e a composicao
das fases em equilibrio?

¢) Qual a massa de componente A presente em cada fase da mistura preparada em b)?

11.7) Metanol, éter dietilico e 4gua formam um sistema ternario parcialmente miscivel. O diagrama
de equilibrio entre fases foi determinado, a 20 °C, por adicao de metanol a varias misturas bindrias
de éter e agua, de composicao xg, e anotando-se as fracdes molares de metanol (xy}) na qual ocorria
completa miscibilidade entre os trés componentes. Os dados obtidos estao na Tabela 11.5.
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TABELA 11.5 — EQUILIBRIO ETER DIETILICO-AGUA

xg (mistura original)

0,10

0,20

0,30

0,40

0,50

0,60

0,70

0,80

0,90

x5t (mistura homogénea)

0,20

0,27

0,30

0,28

0,26

0,22

0,17

0,12

0,07

a) Quantas fases apresentara uma mistura que contenha 5 g de metanol, 30 g de éter dietilico

e 50 g de agua a 20 °C?

b) Qual a massa de dgua que deve ser adicionada ou removida desta mistura para mudar o seu

numero de fases?

11.8) O diagrama da Figura 11.15 mostra o equilibrio entre fases liquidas do sistema XY Z, a 40 °C

e 1 atm, no qual as composi¢oes estao expressas em porcentagens massicas.

a) Quantos pares de liquidos parcialmente misciveis existem nesse sistema? Quais sao eles?

b) Para 100 g de uma mistura contendo 50 % de X, 10 % de Y e 40 % de Z, determine a massa
de componente Z presente em cada fase do sistema.

¢) Qual a minima quantidade de Y que se deve adicionar a esse sistema para torna-lo homogéneo?

Figura 11.15 — Diagrama de fases X-Y-Z
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11.9) O sistema de liquidos A-B-C apresenta dois pares de liquidos parcialmente misciveis. Para esse
sistema, os dados, sob pressao de 1 atm e temperatura de 30 °C, estao na Tabela 11.6.

TABELA 11.6 — EQUILIBRIO A-B-C

1 11
% massica de B % madssica de C % madssica de B % madssica de C
(1) 0 15 (@) 5 0
(2) 10 93 (b) 15 8
(3) 15 30 (c) 25 15
(4) 20 45 (d) 35 20
(5) 20 65 (¢) 46 91
(4) 12 78 (d) 62 15
(3) 7 83 (¢) 70 9
(2) 4 86 (b) 77 4
(1) 0 90 (a) 82 0

* numeros e letras entre parénteses indicam solu¢oes conjugadas

a) Trace o diagrama de equilibrio entre fases para esse sistema e determine os pontos de con-
vergéncia das linhas de uniao.

b) Para uma mistura formada por 30 g de A, 15 g de B e 55 g de C, qual a massa e a composi¢ao
das fases em equilibrio a 30 °C?

¢) Descreva o que ocorrera se adicionarmos, a mistura citada no item b), pouco a pouco, uma
mistura bindria de A e B, formada por 40 % em massa de B.

11.10) Considere o diagrama da Figura 11.16, que representa o equilibrio entre fases para o sistema
formado por NH,CI, (NH,),SO, e HyO a 25 °C. Em relacao a este sistema, sao feitas as seguintes
perguntas:

a) Qual € a solubilidade do NH,Cl em 4agua pura a 25 °C?
b) Qual € a solubilidade do NH,Cl em solucao saturada de (NH,),SO, em H,O a 25 °C?

c) Prepara-se, inicialmente, uma mistura de 40 g de NH,Cl e 60 g de H,O. Quais sao as fases
presentes e qual a propor¢ao entre elas?

d) A seguir, acrescentam-se 45 g de (NH,),SO, ao sistema preparado no item c). Quais sao as
fases presentes, e qual a proporc¢ao entre elas?

e) Se do sistema referido no item d) forem evaporados 30 g de dgua, quantas fases ele apresen-
tard e qual a sua composicao? Qual a massa de cada fase em equilibrio nessa situacao?
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NH,CI 92 40 60 80 (NH,):S0,
% massica de (NH,)»SO,

Figura 11.16 — Diagrama de fases NH,Cl-(NH,),SO,-H,O

11.11) O diagrama da Figura 11.17 mostra o equilibrio entre fases para o sistema formado por KNOs,
NaNO; e HyO a 25 °C e 1 atm. Em um laboratério, encontrou-se uma mistura solida formada por
70 g de KNO; e 30 g de NaNO;. Deseja-se recuperar, a partir dessa mistura, a maxima quantidade
possivel de KNO;. Para isso, adiciona-se dgua ao sistema, até dissolvé-lo completamente e, a seguir,
evapora-se a 4gua continuamente.

a) Calcule a quantidade maxima de KNO, puro que se pode obter por este processo.
b) Qual a massa e a composicao da solucao restante, ap6s a separacao do KNO;?

c)E possivel obter NaNO; puro a partir do sistema original? Por qué?
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KNO4 20 40 60 80 NaNOg

% mdssica de NaNOj

Figura 11.17 — Diagrama de fases KNO;-NaNO;-H,O

11.12) Considere o diagrama da Figura 11.18, que representa o equilibrio para o sistema de liquidos
A-B-C, a 20 °C e 1 atm, usando porcentagens massicas.

a) Colocam-se, em um recipiente fechado, 40 gde A, 24 gde B e 16 g de C. O sistema é deixado
a 20 °C até que o equilibrio se estabeleca. Determine a varianca do sistema nessas condicoes.

b) Determine a composicao das fases presentes no sistema do item a).

¢) Calcule a massa de cada uma dessas fases.
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B 20 40 60 80 C

% massica de C

Figura 11.18 — Diagrama de fases A-B-C

11.13) Ainda para o sistema de liquidos A-B-C a que se refere o problema 11.12, considere uma
mistura formada por 10 g de A, 50 g de B e 40 g de C.

a) Localize no diagrama o ponto que representa esse sistema e determine sua varianca.
b) Qual a composicao das fases em equilibrio?
¢) Determine a massa dessas fases.

11.14) Considere o sistema formado pelo liquido organico C, o sal B e agua, cujo diagrama de
equilibrio entre fases, a 25 °C e 1 atm, é dado na Figura 11.19. Preparam-se 10 kg de uma mistura
destes trés componentes, com 20 % de H,O, 20 % do liquido organico C e 60 % do sal B, em massa.

a) Qual é a varianca do sistema neste ponto?
b) Qual a massa das fases em equilibrio para este ponto?

¢) Supondo que se retire toda a 4gua deste sistema, quantas e quais fases apresentara o sistema?
Em que proporcao elas estarao presentes?
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liquido C

% massica do liquido C

Figura 11.19 — Diagrama de fases C-B-H,O

RESPOSTAS

11.1)a) 60 % K, 7 % L, 33 % M e 25 %K, 53 % L e 22 % M;
b) 142,86 g e 57,14 g;
c)85,72¢gK,10,0gL,47,14gMe 14,29¢K, 30,28gLe 12,57gM
11.2) a) duas;
b) 75 %X, 16 %Y,9% Ze6%X,77 %Y, 17 % Z;
c) 38,64 kg e 11,36 kg;
d) 15,22 kg
11.3) a) éter isopropilico e 4gua sao imisciveis; acido acético e dgua sao completamente misciveis;
b) 190,48 g;
¢) 9,5 % ac. ac., 89,0 % éter, 1,5 % agua e 22,0 % dc. ac., 4,0 % éter e 74,0 % dgua;
d) 2500 g;
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e) 469ge 203l g
11.4)b) 65 % F,7% G, 28 % He5 % F,82 % Ge 13 % H;
c) 85,29ge 114,71 g;
d) 218,3 ¢g
11.5) b) Se T;
A)29%R,54%S,17% Tel2%R,8% Se80%T;84gel166g;
d)50g
11.6) b) 32 % A, 10 % B,58 % Ce 15 % A, 75 % B, 10 % C; 12,28 ge 7,72 g;
c)39gellg
11.7) a) duas; b) remover 45,52 ¢ H,O
11.8) a) dois: X-Y e X-Z;
b) 17,48 g e 22,55 g;
c)25g
11.9)b) 43 % A, 19 % B,38 % Ce 10 % A,10 % Be 80 % Ce 60,5g¢ 395 g
11.10) a) 0,538 g/g H,O;
b) 0,250 g/g sol. sat. B;
c) NH,Cl s6lido e solucao saturada de NH,Cl em agua; 1:12;

d) NH,ClI sélido e solucao saturada contendo 45 % H,O, 20 % NH,Cl e 35 % (NH,),SO, na
proporcao 64:5;

e) trés; NH,Cl sélido, (NH,),SO, e solucao saturada de composicao 40 % H,O, 40 %
(NH,),SO,, 20 % NH,CI; 76,7 g, 22,98 g, 15,32 g

11.11) a) 62,42 g;
b) 72,5 g; 50 % H,0, 41 % NaNOs, 9 % KNO;;
¢) nao
11.12) a) invariante;
b) 63 % A, 23 % B, 14 % C; 20 % A, 60 % B, 20 % C; 25 % A, 22 % B, 53 % C;
c)9,14g,54,42¢,1644 ¢
11.13. a) monovariante;
b)14 % A,70 % C,16 % Beb % A, 15 % C e 80 % B;
c)b54,1ge459¢g
11.14. a) invariante;
b) 4,07 kg, 4,45 kg, 1,48 kg;
¢) duas: sal B s6lido e solucao liquida F; 2,8:1
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Eletrolise e migrag&o ionica Capitulo 12

12.1 - UM BREVE HISTORICO DA ELETROQUIMICA

Toda a reacao quimica é de natureza elétrica, pois implica sempre transferéncia ou redistri-
buicao de elétrons de valéncia. Todavia, entende-se por Eletroquimica apenas o dominio daquelas
transformacoes quimicas que sao acompanhadas de troca de trabalho elétrico com o meio externo
e que se devem geralmente a uma interacao entre ions e elétrons.

E 6bvio que as transformacoes eletroquimicas envolvem aspectos termodinamicos e cinéticos,
mas o tratamento que se da aqui se restringe, principalmente, a analise termodinamica.

A palavra eletricidade (do grego elektron = ambar) foi empregada pela primeira vez por Gilbert
(1600) para designar o “eflivio” que se dizia emanar de certos corpos, como o ambar e o vidro,
quando friccionados. Duas espécies de eletricidade foram distinguidas: a vitrea e a resinosa. Cons-
truiram-se maquinas de atrito (maquinas eletrostdticas) e com elas se carregavam condensadores
(garrafas de Leiden). Franklin (1747) estabeleceu a convencao, ainda hoje em uso, segundo a qual
a eletricidade vitrea é positiva (representando fluido elétrico em excesso), enquanto a eletricidade
resinosa € negativa (representando caréncia de fluido elétrico).

Galvani (1786), da Universidade de Bolonha, observou que uma perna de ra recentemente
preparada sofria contracoes quando em sua proximidade operava uma maquina elétrica. Poste-
riormente, Galvani descobriu que o fené6meno podia ser produzido sem interferéncia da maquina
elétrica, mas intercalando-se simplesmente um arco constituido de um fio de cobre, ou melhor, de
dois metais de natureza diversa, entre o nervo e o musculo da perna de ra. Galvani, que era médico,
acreditava tratar-se de eletricidade animal e que s6 tecidos de seres vivos podiam gera-la.

Volta (1796), da Universidade de Pavia, contestou a interpretacio de Galvani, mostrando que a
eletricidade podia ser facilmente produzida por meio de uma pilha, ou seja, um empilhamento de
laminas de prata e zinco, intercaladas por tecido embebido em solucao salina. Esse desempenhava,
na pilha de Volta, o mesmo papel do fluido contido no tecido animal. Volta mostrou ainda que os
metais podiam ser ordenados numa série eletromotriz, na qual cada metal adquiria a polaridade
positiva quando em contato com o préximo da série. A pilha de Volta causou sensacao mundial s6
comparavel com a produzida quando Fermi (1942) construiu uma outra pilha, desta vez um empi-
lhamento de tijolos de grafita entre os quais se inseriram massas de uranio.

Dispondo da pilha de Volta como fonte de corrente, realizaram-se rapidos progressos no campo
da eletricidade. Ja em 1800, Nicholson e Carlisle produziram a eletrélise da dgua e, a seguir, diversos
sais foram eletrolisados, tendo Davy isolado o s6dio e o potassio dos respectivos hidroxidos.

Em 1806, Grotthus propds uma teoria que teve larga aceitacao sobre o mecanismo da eletrolise.
As substancias seriam constituidas de dipolos A— B, que, em solucdo, se alinhavam sob a acao do
campo elétrico aplicado. As extremidades positivas junto ao eletrodo negativo e as extremidades
negativas junto ao eletrodo positivo eram neutralizadas, libertando o material correspondente,
enquanto as extremidades residuais recuperavam seus parceiros a custa dos dipolos contiguos.
O processo de permuta de parceiros propagava-se em todo o alinhamento, até reconstituir-se a
situacao anterior, e assim sucessivamente.
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Em 1813, Faraday, entao com apenas 22 anos de idade e simples aprendiz de encadernador,
ingressou como auxiliar de Davy no laboratério da Royal Institution. Em 1833, Faraday estabeleceu
as leis da eletroélise e criou a nomenclatura do fendmeno. Embora nao explicasse a sua origem,
Faraday admitia a existéncia de ions (do grego ions = o que vai) na solucao.

A teoria da dissociacao eletrolitica foi proposta por Arrhenius, em 1883, e se tornou ampla-
mente aceita depois que van’t Hoff publicou, em 1887, o resultado de suas observacoes sobre as
propriedades coligativas das solucoes eletroliticas. O sucesso da teoria se deve também aos trabalhos
de Ostwald e Nernst.

No século XX, a teoria da atracao interidénica de Debye e Hiickel (1923) foi o marco mais
importante da histéria da eletroquimica. Nas ultimas décadas rdpidos progressos foram feitos na
cinética dos fendomenos eletroquimicos e no estudo fené6menos de sobrevoltagem, corrosao, reves-
timentos galvanicos etc.

12.2-ACORRENTE ELETRICA

Um condutor é um sistema no interior do qual se encontram cargas elétricas “livres”. Aplicada
uma diferenca de potencial entre dois pontos do condutor, essas cargas se deslocam, constituindo
uma corrente elétrica. Se as cargas nao forem moéveis, o campo aplicado terd como dnico efeito a
polarizacao do material, que é entao chamado de dielétrico.

Distinguem-se duas classes de condutores: eletronicos e idnicos. Nos primeiros, as cargas livres
sao elétrons, tais como se encontram nos metais, ou, eventualmente, o seu equivalente positivo, as
chamadas lacunas eletronicas que ocorrem nos semicondutores. Nos condutores idnicos, as cargas
livres sao ions positivos e negativos cuja massa € milhares de vezes maior que a massa do elétron. Sao
condutores i0nicos as solucoes eletroliticas, os sais e 6xidos fundidos € os gases ionizados.
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Figura 12.1 — Condutor eletronico e condutor eletrolitico
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A direcao convencional da corrente ¢ a do deslocamento das cargas positivas, que ¢ a mesma
direcao do campo elétrico, E , aplicado. Portanto, se a corrente for devido ao deslocamento de
elétrons ou de ions negativos, a direcao real destas particulas serd oposta a direcao convencional da
corrente, mas o seu efeito € igual ao do transporte de igual nimero de cargas positivas na direcao
do campo (Figura 12.1).

Alintensidade de uma corrente elétrica é a carga elétrica que flui, por unidade de tempo, através
de uma secao do condutor. Se dQ representa a carga que passa durante o intervalo de tempo dt,
pela secao, a intensidade, 7, da corrente neste intervalo é definida por

d
1=;%' ou dQ=Idt (12.1)
onde /¢ dado em amperes, quando dQ é dado em coulombs e dt em segundos.

A carga transportada pela corrente, durante o intervalo de tempo, ¢, sera
t
Q=LMt (12.2)
No caso de uma corrente de intensidade constante, tem-se

0-1 ou 1=% (12.3)

Considere-se o mecanismo da conducao eletronica. Um condutor metalico deve ser considerado
como uma estrutura cristalina formada por um reticulo ocupado por fons positivos entre os quais se
movimentam elétrons “livres” (Figura 12.2). Assim, no cobre, cada ion Cu* retém 28 dos 29 elétrons do
metal, enquanto os elétrons de valéncia constituem um gds eletronico. Esses elétrons possuem energia
cinética de translacao, como as moléculas de um gas, mas os seus movimentos estao condicionados
pela acao do campo elétrico dos fons e pelas suas colisoes eldsticas com os mesmos fons.

O OIONNO
QOO0 O
© O O
O O O O

Figura 12.2 — Movimentos de um elétron no reticulo cristalino de um metal

Como o movimento dos elétrons é desordenado, nao resulta corrente liquida através de uma
secao do condutor. Mas no caso de ser aplicado um campo elétrico, o movimento de translacao
dos elétrons se sobrepde a0 movimento caético resultando um fluxo de elétrons na dire¢io — £
do campo elétrico.

Os elétrons que constituem a corrente atingem uma velocidade média constante, no mo-
mento em que a acao aceleradora de um campo elétrico é neutralizada pela acao desaceleradora
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das suas colisoes com os ions do reticulo. A situacao de um elétron que se desloca sob a acao de
um campo elétrico é semelhante a de uma esfera que cai, sob a acao do campo gravitacional,
no seio de um fluido viscoso, no qual adquire um movimento uniforme com uma velocidade
limite constante.

A intensidade, I, da corrente é a mesma em todas as secoes do condutor, embora as areas des-
sas secoes sejam diferentes em pontos diferentes. Como os elétrons se deslocam com velocidade
constante sob um dado campo elétrico, isso significa que a densidade da corrente elétrica

i=— (12.4)
A

serd tanto maior quanto menor for a area da secao considerada.

4¢— E

Figura 12.3 — Gerador e condutor

Um gerador elétrico nao € um gerador de cargas elétricas, mas sim a sede de uma forca eletro-
motriz (f.e.m.) capaz de produzir um deslocamento de cargas (elétrons ou ions) ja existentes num
condutor. Um gerador atua como uma bomba que comprime o gas eletronico no terminal negativo,
aspirando-o no terminal positivo (Figura 12.3). A diferenca de pressao gerada pela bomba pode
ser comparada a diferenca de potencial entre os terminais do gerador, a que se da o nome de forca
eletromotriz. Como se vé, os elétrons circulam externamente do terminal negativo ao positivo e
internamente deste ao negativo. Todavia, a direcao convencional da corrente € justamente a oposta.

302 e LUIZPILLA « &



Ambas as direcoes seriam coincidentes se Franklin tivesse atribuido a eletricidade resinosa o sinal
positivo, pois neste caso a carga dos elétrons teria recebido o sinal positivo.

O trabalho elétrico produzido pelo gerador, ao vencer a corrente de uma forca contraeletro-
motriz gerada por um resistor, um motor elétrico, uma célula eletrolitica etc., é obtido:

a) a custa da prépria energia interna do gerador que, assim, se transforma de maneira perma-
nente, tal como acontece com uma pilha ou bateria;

b) a custa do trabalho mecanico recebido do meio externo, caso em que o gerador (dinamo)
sofre apenas transformacoes ciclicas.

Aresisténcia que um condutor oferece a passagem da corrente elétrica é definida como a razao
entre a diferenca de potencial nele aplicado e a intensidade da corrente produzida

E
R=— 12.5
7 (12.5)

onde R é dado em ohms quando E é expresso em volts e / em amperes.

Quando Ré independente da voltagem aplicada, a corrente /¢ proporcional a tensao F, dizendo-
se que o condutor obedece a Lei de Ohm (Ohm, 1789-1854).

I=£ ou E=1IR (12.6)

Distinguem-se, por isso, condutores lineares ou 6hmicos e condutores nao-lineares ou nao-
6hmicos (Figura 12.4).

0,8 |—
0,6 — 0
3 g
Z g
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Soa |- :
= :
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0,2 0,4 0,6 100 200 300 400
E (volts) E (volts)

Figura 12.4 — Variacao da corrente com a diferenca de potencial num fio de cobre e numa valvula eletrénica

Para comparar as resisténcias de condutores de diferente natureza, comparam-se suas resisti-
vidades. Resistividade, ou resisténcia especifica, ¢ a resisténcia apresentada por um condutor de
comprimento unitario que apresenta uma secao de drea unitdria. No sistema SI, a resistividade é
expressa em ohm.m. O inverso da resistividade denomina-se condutividade, sendo essa expressa em
siemens por metro (S.m™). A Tabela 12.1 da a condutividade de diversos condutores. Esses tomam
o nome de isoladores ou dielétricos quando a condutividade é muito pequena.

A resistividade dos metais aumenta quando sobe a temperatura, enquanto a dos condutores
eletroliticos diminui. O primeiro efeito é devido ao fato da amplitude de vibra¢ao dos ions que

g « FiSICO-QUIMICA | « 303



constituem o reticulo metdlico aumentar com a temperatura, dificultando o deslocamento dos
elétrons que constituem a corrente. O segundo efeito se deve a diminuicao da viscosidade do meio
eletrolitico e consequiente aumento da mobilidade dos ions. A resistividade dos metais tende a um
valor nulo nas proximidades do zero absoluto. Este fendmeno, descoberto por Kamerling Onnes
(1911) é denominado supercondutividade.

Se o gerador (Figura 12.3) possuir uma forca eletromotriz, E, constante, a corrente, I, que
percorre o circuito sera constante, tendo-se para a f.e.m. do gerador

E=(R+n]I

onde R é aresisténcia do condutor externo e ré a resisténcia interna do gerador.

TABELA 12.1 - CONDUTIVIDADES A 25 °C

Substancia S.m™! Substancia S.m™!
melais isoladores
cobre 5,81 x 107 vidro 10-101"
prata 6,14 x 107 lucita 1013
aluminio 3,54 x 107 mica 101 -10"
ferro 1,53 x 107 quartzo 1,33 x 108
tungsténio 1,82 x 107 teflon 1013
ligas parafina 3,37 x 1077
manganina 2,27 x 105 eletrolitos
constantan 2,04 x 105 Nadl (fundido) 3,3
nicrémio 1,00 x 10° H,SO, (1 M) 0,7634
semicondulores KClI (0,1 M) 12,9
carbono 2,8 x 104 CH,;COOH (0,1 M) 5,20 x 102
germanio 2,2x 102 H,O 4,0x10°
silicio 1,6 x 10—

Pela mesma razdo, a parte da f.e.m., E, do gerador aplicada ao segmento AB do condutor sera
Ep=Ryp 1
onde E,;se chama geralmente diferenca de potencial entre A e B.

Um condutor cuja resisténcia é considerdvel em relacao aos fios condutores comuns chama-se
resistor, tal como ABna Figura 12.3. Um resistor de resisténcia variavel chama-se reostato.

Manter uma corrente num condutor exige energia porque os elétrons acelerados pela forca
eletromotriz aplicada perdem energia cinética por efeito das colisoes com os fons do reticulo, os
quais tém assim acrescida sua energia vibratoéria. Isso significa que o trabalho elétrico aplicado é
convertido em energia interna do condutor cuja temperatura se eleva. Mas essa se estabiliza quan-
do o calor irradiado € igual ao trabalho aplicado. Esta conversao de trabalho elétrico em calor é
conhecida como efeito Joule.

O trabalho elétrico dissipado num condutor, no qual uma carga dQ se desloca sob uma diferenca
de potencial L, sera dado por

dw' = EdQ (12.7)
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se I for constante, podemos escrever
w=EQ=FEIt=1°R (12.8)
porque para condutores que obedecem a Lei de Ohm

E=1IR

Este trabalho é expresso em volt-coulombs ou joules. Por outro lado, a poténcia aplicada a um con-
dutor, AB, para nele manter uma corrente /, ¢ o trabalho dissipado por unidade de tempo, ou seja,

P="_FEr=1°R (12.9)

+

sendo a potencia expressa em joules.s™ ou watts.

No Sistema Internacional de Unidades (SI), adotado oficialmente no Brasil, o ampere, unidade
de corrente elétrica, é uma das chamadas unidades fundamentais.

O amperefoi definido na 9* Conferéncia Geral de Pesos e Medidas (1948) como sendo a corrente
constante que, mantida em dois condutores retos e paralelos de comprimento infinito e secdo desprezivel, separados
por 1 metro no vacuo, produz entre esses condutores uma for¢a de 2 x 107 newton por metro de comprimento.

Outras grandezas elétricas com as respectivas unidades SI sao apresentadas no Apéndice.

12.3 - CELULA ELETROLITICA E CELULA GALVANICA

Eletrolise é uma reacao de decomposicao de certas substancias por efeito de uma corrente
elétrica. Tal reacao se processa a temperatura e pressao constantes, num reator denominado célula
eletrolitica, e o sistema a considerar é constituido do eletrélito (dissolvido ou fundido) e dos ele-
trodos nele imersos.

A eletrélise é uma reacao forcada, pois s6 se realiza mediante o consumo de trabalho elétrico
(trabalho 1til). Ela ¢ acompanhada de um aumento da energia de Gibbs, igual ao trabalho ttil
recebido. Como esse, por convenc¢ao ¢ uma quantidade positiva em relacao ao sistema, tem-se, por
unidade de reacao eletrolitica,

AG, p=w=EQ (12.10)

Nessa equacao, I é a forca eletromotriz de oposicao gerada pela prépria célula eletrolitica no
momento em que tem inicio a eletrélise. Portanto, af.e.m. aplicada, E, deve ser superior a F, para que
a eletrélise se desenvolva e serd ££ = E + dE quando o processo for reversivel. Seguindo a convenc¢ao
termodinamica adotada, a carga Q) sera positiva quando entregue ao sistema (célula eletrolitica) e
negativa quando transferida do sistema para o meio externo (célula galvanica).

E claro que os produtos da eletrélise possuem energia de Gibbs superior a do eletrélito que lhes
deu origem e podem recombinar-se espontaneamente devolvendo a energia de Gibbs recebida.
Assim, a eletrélise de uma solucao concentrada de HCI, com eletrodos de platina, produz H, (g)
e Cl; (g). Mas estes gases podem alimentar um reator de caracteristicas especiais, chamado pilha
ou célula galvanica, em que se forma HCl em solucao, com producao de um trabalho elétrico igual
ao consumido pela célula eletrolitica, se ambos os processos forem conduzidos reversivelmente. A
energia de Gibbs devolvida sera entao

AG; »=EQ (12.11)
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Em conclusao, célula eletrolitica e célula galvanica sao reatores eletroquimicos nos quais se
processam reacoes em que AG> 0, no primeiro caso, e AG< 0 no segundo caso (Figura 12.5).

anodo  (-) (+) catodo

e célula galvanica

catodo anodo

- -

célula eletrolitica

Figura 12.5 — Célula galvanica e célula eletrolitica

Em qualquer dos reatores, se dd o nome de catodo ao eletrodo que recebe elétrons do circuito
externo, enquanto o anodo ¢ o eletrodo que entrega elétrons ao circuito externo. Em qualquer
dos reatores, a reacao que se processa no catodo consome elétrons (reducao catédica), enquanto
a que se processa no anodo liberta elétrons (oxidacao anédica).

12.4 - AS LEIS DAELETROLISE

A eletrélise é uma reacao quimica entre os ions do eletrélito e a eletricidade fornecida pelo
gerador. Essa reacao se processa exclusivamente na interface eletrodo — eletroélito, dela podendo
participar também o material do &nodo, caso este nao seja quimicamente inerte em relacao ao ele-
trélito. Os produtos da eletrolise que se libertam no catodo (eletrodo negativo) sao o hidrogénio e
os elementos metdlicos, enquanto os que se libertam no anodo (eletrodo negativo) sao o oxigénio
e os halogénios.
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Em 1833, Faraday estabeleceu a relacao entre a quantidade de eletricidade transportada du-
rante a eletrolise e as massas dos produtos da eletrélise. O resultado pode ser expresso pela Lei de
Faraday, assim enunciada: o nimero de mois de produtos formados pela passagem de uma corrente elétrica
em uma célula eletrolitica ¢ estequiometricamente equivalente ao nimero de mois de elétrons fornecidos.

Seja um eletrolito M, A, que se dissocia formando

M, A, =v, M +v_ A"
Ay

Para calcular a massa de produto que sera formado no catodo de uma solucao eletrolitica pela
passagem de uma corrente / durante um tempo ¢, correspondendo a uma quantidade de eletri-
cidade Q = I, deve-se considerar que z, elétrons sio necessarios para neutralizar um mol de M ™.
Chamando de Ma massa molar de M ™, a massa deste produto formado na eletrélise ¢ dada por?

- (12.12)

Raciocinio andlogo pode ser aplicado aos produtos formados no anodo.

Considerem-se trés células eletroliticas, ligadas em série, contendo respectivamente solucoes
de Hy,SO,, CuSO, e FeCl; com eletrodos de platina (Figura 12.6).

(-) (+) — () +) — () (+)

H, SO, CuSO, FeCl,

Figura 12.6 — Verificacao da Lei de Faraday

A mesma corrente percorre as trés células e, num dado tempo, a mesma quantidade de eletri-
cidade passa por elas. No catodo, as reacoes correspondentes a liberacao de H,, deposicao de Cu
e deposicao de Fe sao:

H +e=%H,
Cu?t + 2e = Cu

Fe®* + 3e =Fe

?No estudo da Eletroquimica, os valores z, e z_ representativos da carga do cation e do anion, respectivamente, serdo sempre
utilizados em valor absoluto sem consideracao do sinal. O sentido de deslocamento das cargas sera obtido pela observacao
do sistema.
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De acordo com a Lei de Faraday, serd necessario 1 mol de elétrons para liberar 0,5 mol de hi-
drogénio; 2 mois de elétrons para depositar 1 mol de Cu e 3 mois de elétrons para depositar 1 mol
de Fe. Nessas condicoes, as massas de hidrogénio, cobre e ferro formadas no catodo das células

guardam entre si a proporcao
1,008 63,55 55,85

Mhidrogénio: M‘obre: Mferro - 1 : 2 : 3

De modo analogo, as massas de oxigénio e cloro libertadas no anodo das trés células guardam
a proporcao
16,000 16,000

M, : 35,45

oxigénio*

M,

oxigénio* cloro — 2

12.5- 0 FARADAY

A Lei de Faraday mostra que a eletrélise deve ser considerada como uma reacao quimica entre os
ions e a eletricidade fornecida pelo gerador. Convencionou-se chamar a quantidade de eletricidade
correspondente a um mol de elétrons de faraday (F). Em outras palavras, o faraday corresponde a
carga de um mol de elétrons.

F=Ne (12.18)

O faraday é uma constante universal, dada pelo produto de duas outras constantes universais.
Sua dimenséao é coulombs.mol™.

Medidas realizadas pelo National Bureaw of Standards (1960), utilizando a eletrélise de um sal de
prata e tomando para massa atdbmica da prata o valor 107,873 deram para o faraday o valor de

F=96490 + 2,4 C.mol™

Mas o faraday pode ser determinado também mediante a equacao (12.13), pois o niimero de
Avogadro e a carga elementar foram determinados independentemente do fenémeno da eletrélise.
Os valores mais exatos destas duas constantes universais sao

N=6,02252 x 102 mol™ e=1,60210x 10 C

o que da para o faraday

F=96487 C.mol" (12.14)

12.6 - MECANISMO DA ELETROLISE

Considere-se o circuito representado na Figura 12.7 no qual se distinguem o condutor meta-
lico (ou eletronico) e o condutor eletrolitico (ou idbnico). Na interface, entre os dois condutores
(eletrodo-solucao), a corrente eletronica oriunda do gerador se converte em corrente idnica.
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Nl te

catodo anodo

- O

M'+e=M A=A+e
reducao oxidacao

Figura 12.7 — Mecanismo da eletrélise

No condutor eletrolitico, processa-se, sob a acao do campo, um duplo fluxo de ions em direcoes
opostas, deixando como conseqiiéncia cations “livres” no catodo e anions “livres” no anodo. Esta
acumulacao de ions “livres” junto aos eletrodos determina uma diferenca de potencial na interface
eletrodo-solucao. A eletrolise inicia-se quando a tensao aplicada atinge o valor critico necessario a
descarga dos ions. A reacao de descarga dos ions junto aos eletrodos € uma reacao redox. Tome-se
como exemplo a eletrélise de uma solucao de HCL. No catodo, concentram-se elétrons provenientes
do gerador e ai se processa uma reacao de redugdo dos cations H* na qual elétrons sao consumidos:

H'+e
No anodo, a carga positiva significa caréncia de elétrons e ai se processa uma reacao de oxidagdo
de anions Cl” na qual elétrons sao liberados e devolvidos ao gerador:
Cl-=%Cl, (g) +e
Areacao eletrolitica global sera

H*+ Cl =% H, (g) + % Cl, (g)

Generalizando, qualquer reacao eletrolitica obedece a um mecanismo redox:

no catodo Ox,; +z ¢=Red,
noanodo Redy,=Ox,+ze
global Ox, + Red, = Red, + Ox,
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Portanto, a reducao consome elétrons no catodo enquanto a oxidacao liberta elétrons no
anodo: tudo se passa como se elétrons fossem transferidos do cdtodo ao anodo no interior da solugdo e do dnodo
para o catodo no circuito exterior.

Cada vez que um faraday de eletricidade é fornecido a solucio eletrolitica, N cargas positivas sio
neutralizadas no citodo e N cargas negativas sio neutralizadas no anodo. Esse ¢ o efeito produzido
pelo transporte de um faraday (F= Ne) no interior da solucio, sendo esse transporte compartilhado
pelos cations e pelos dnions numa proporc¢ao que depende de suas mobilidades relativas, como
sera mostrado adiante.

TABELA 12.2 - REACOES ELETROLITICAS EM SOLUCAO AQUOSA

Catodo Reacao catédica Eletrolito Reacao anddica Anodo
Pt H*+e=%H, H,SO, OH =4 0,+ % H,O + e Pt
Pt H*+e=%H, HCI (diluido) OH =4 0,+ % H,O + e Pt
Pt H +e=%H, HCI (concentrado) Cl=%Cl+e Pt
Pt Cu?* + 2¢=Cu CuSO, 20H =% 0, + H,O + 2¢ Pt
Pt Agt+e=Ag AgNO;, OH =40, + % H,O + e Pt
Ag Agt+e=Ag AgNO, Ag=Ag'+e Ag
Pb PbSO, + 2¢= H.SO PbSO, + 2H,0 = PlbeO

PbSO, =Pb + SO,* T =PbO, + 4H* + SO,* + 2¢ PbO:

O potencial de descarga de uma espécie ibnica depende da natureza dos ions e de sua concentragao.
Acontece que, além dos ions do eletrolito, estao presentes, numa solucao aquosa, também os ions H*
e OH provenientes da fraca dissociacao da dgua. Essa € a razao pela qual, na eletrolise de uma solugao
de Na(l, se descarrega o cation H* com producao de hidrogénio e nao o cation Na*. Igualmente, numa
solucao diluida de HCl, descarrega-se o anion OH™ com producao de oxigénio e nao o ion Cl, mas,
numa soluc¢ao concentrada € o cloro que se desprende no anodo. Na Tabela 12.2, sao descritas algumas
reagoes eletroliticas, sendo a ultima que se processa durante a carga de uma bateria de chumbo.

12.7 - COULOMETRO

A quantidade de eletricidade que flui por uma secao de um condutor, percorrido por uma cor-
rente continua de intensidade constante /, durante um tempo ¢, ¢ Q= Iz, bastando, portanto, medir
a intensidade da corrente mediante um amperimetro intercalado em série e o tempo. O mesmo
procedimento nao ¢ valido quando a corrente ¢é afetada de varia¢oes, caso em que a quantidade
de eletricidade é dada pela integral (12.2).

t
Q=| 1t

Contudo, esta integracao pode ser realizada por meio de um couléometro. Este instrumento,
conhecido também como voltametro, ¢ uma célula eletrolitica especialmente construida para me-
dir quantidades de eletricidade em funcao da massa de um produto da eletrélise. O coulémetro se
baseia na Lei de Faraday, cuja expressao matematica (12.12) da para a carga transportada

="y
M

(12.15)
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Um couldmetro deve obedecer a certas condi¢oes para que as medidas sejam exatas:
a) uma unica reacao eletrolitica deve se processar, independentemente da densidade de corrente;

b) os produtos da reacao nao devem sofrer alteracoes por acao do oxigénio atmosférico, ou
por difusao do catolito para o andlito ou vice-versa;

) a determinacao analitica do produto deve ser rigorosa.

Um dos couldmetros mais exatos é o de prata (Figura 12.8). O ciatodo é um cadinho de platina
contendo uma solucao de AgNQO, e o danodo é um bastao de prata suspenso na mesma solucao. O
anodo se encontra no interior de um recipiente de ceramica porosa que recolhe qualquer particula
solida de prata que possa se desprender, evitando que a mesma caia no interior do cadinho de platina.
Esse é pesado antes e depois da eletrélise, de modo a obter-se a massa de prata depositada. Durante
a eletrolise, a massa de prata que precipita no catodo € igual a que se dissolve no anodo.

Ag'+e=Ag Ag=Ag'+e

Para medidas menos rigorosas, pode-se usar um coulémetro de cobre. Citodo e anodo sao la-
minas de cobre imersas numa solucao de CuSQO, contendo acido sulfiirico e alcool. O alcool inibe
a oxidacao do cobre recém-precipitado. As reacoes catédica e anddica sao

Cu?t + 2¢=Cu Cu = Cu* + 2e

No coulometro de gds, da-se a eletrélise de uma solucao aquosa, acida ou alcalina, com formacao
de hidrogénio e oxigénio na proporcao de 2:1 em volume. O volume total dos gases, medido sob
determinada condicao de T'e P, permite calcular a quantidade de eletricidade.

O coulémetro de iodo (Figura 12.8) consiste em compartimentos catédico e anédico separados, mas
interligados por um tubo estreito em forma de Ve os eletrodos, Ce A, sao de folha de Pt —Ir inatacdvel
pelo iodo. Os compartimentos sdo cheios com uma solu¢ao de KI'a 10 %, até um pouco acima do tubo
em V. Depois, lentamente, por intermédio das alongas D e D’, o cdtodo Cé coberto com uma solucao
de iodo em solucao de KI e o anodo A é coberto com uma solucao saturada de KI.

) b D ()
o ® 0 My

(+) AN 4D

AgNO,

CuSO; <+

Figura 12.8 — Coulometros de prata, de cobre e de iodo
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As reacoes catddicas e anédica sao as seguintes:
I+ 2¢=21" 2l =1, + 2e

Concluida a eletrélise, extraem-se amostras do citodo e do anodo por meio das alongas De D’,
titulando-as a seguir com solu¢ao padronizada de acido arsenioso.

12.8 - MOBILIDADE IONICA E NUMERO DE TRANSPORTE

No fenémeno da eletrélise, duas manifestacoes devem ser distinguidas:
a) a neutralizacao dos ions “livres” junto aos eletrodos, ou seja, a reacao eletrolitica;
b) a migracao dos cations e dos anions em sentidos opostos, no seio da solucao.

Quando um faraday atravessa um plano normal ao fluxo da corrente, N cargas positivas sdo
neutralizadas no catodo e N cargas negativas sio neutralizadas no anodo. No entanto, a variacio
de concentracdo do eletrélito, nas zonas catédica e anddica, por efeito da eletrolise, nao é a mes-
ma, e Hittorf (1853) mostrou que o fato se deve a que as duas espécies idnicas, cation e anion, nao
participam igualmente do transporte da corrente.

Seja Ia corrente que flui por uma secao da solucgao eletrolitica. Essa corrente é igual a soma da
corrente positiva /,, transportada pelos cations no sentido convencional, e da corrente negativa I_,
transportada pelos dnions no sentido oposto:

I=L+1
O numero de transporte (ou de transferéncia) de uma espécie ionica, num dado eletrélito, é

a fracao da corrente total transportada pelos ions correspondentes. Tem-se entao, como niimero
de transporte do cation e do anion de um eletrélito, respectivamente:

L L L -L (12.16)
I I
€ como consequéncia
RER to+i =1 (12.17)
1

Esta diferente contribuicao das espécies idnicas ao transporte da corrente nao pode ser atribuida
a diferenca de cargas dos fons, porque, se por exemplo, os cations possuem carga dupla do anion
(como no MgCl,), o nimero dos dnions na solu¢do sera o dobro do nimero de cations.

A explicacao deve ser encontrada na diferente velocidade de deslocamento dos ions, sob a
acao de um campo elétrico, pois nas mesmas condi¢oes, quanto menor o raio (ou volume) do ion,
entendido este como o raio do ion hidratado, tanto menor a resisténcia viscosa oferecida pelo
solvente e tanto maior a sua velocidade.

Arelacao entre nimero de transporte e velocidade ionica é estabelecida a seguir. Antes porem
se deve esclarecer que, para comparar velocidades i6nicas comparam-se as suas mobilidades. A
mobilidade de um ion ¢é definida como a sua velocidade sob um gradiente de potencial unitario
(1 volt.m™ no SI),

S \)

+ —

u, = u =—
E/l £/l

(12.18)

sendo s.e s as velocidades de deslocamento do cédtion e do anion sob um gradiente de potencial
iguala £/ L
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Figura 12.9 — Mobilidade e ndmero de transporte

Considere-se uma solucao eletrolitica de um eletrélito forte, completamente dissociado, de con-
centrac¢ao ¢, contida entre eletrodos de area A, separados por uma distancia /, entre os quais se aplica
uma diferenca de potencial £ (Figura 12.9). Seja um eletroélito que se dissocia de acordo com

M,y A=V, M v A7

O raciocinio a seguir se aplica igualmente aos cations e aos anions, razao pela qual vamos con-
siderar, inicialmente, apenas os cations.

O ntimero de cations que passa através de um plano P, de drea A, normal a direcao da corrente,
num intervalo de tempo A, corresponde a0 nimero de cdtions que se encontram a uma distancia
5,At, ou seja, o numero de cdtions existentes no volume s,AtA. Sendo a concentracao de cations
igual a v.¢N, o nimero total de cdtions no volume s,AlA serd s,AtAv.cN. O fluxo de cdtions através
do plano P, isto €, o numero de cdtions que atravessa o plano Ppor unidade de drea e por unidade
de tempo € igual a 3

s, AtAv, cN —
Jcitions = W =s.V.eN (12.19)

A carga transportada por cada cation € igual a z¢, portanto, o fluxo de carga sera
Jeargar = Sz eN =z 5V, cF

Lembrando que s, = u, (E/]) (equacao 12.18),
Jeargar = 2wV F (E/ D)
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A corrente I, através do plano P, € igual ao fluxo de carga multiplicado pela drea, resultando
L =zpv.'(E/DA (12.20)
Da mesma forma, podemos escrever para os anions
I =zuv.cF(E/DA (12.21)

A corrente total serd a soma das duas correntes, /=1, + I, e lembrando que a eletroneutralidade
da solucao exige que v,s, = v_s , resulta

I=2v.cF(E/D)A(u, + u) (12.22)

Voltando agora a definicao de nimero de transporte, obtém-se das equacoes (12.20), (12.21)

e (12.22)
ff=—— = (12.23)

o (12.24)

Os ntimeros de transporte dos ions constituintes de um eletroélito sao proporcionais as respec-
tivas mobilidades. Todavia, o nimero de transporte de um ion nao depende apenas de sua prépria
mobilidade, mas também da mobilidade do co-ion, como é mostrado na equacao (12.23).

12.9 - ALEI DE FARADAY E O NUMERO DE TRANSPORTE

A primeira vista, parece surpreendente que uma quantidade igual de cargas sejam neutraliza-
das nos eletrodos, como exige a Lei de Faraday, nao obstante a diferente participacao de cations e
anions no transporte da corrente. A contradicao €é apenas aparente, como serd mostrado a seguir,
com o auxilio do diagrama da Figura 12.10, onde se representa uma célula eletrolitica dividida em
trés compartimentos: a zona catédica (ou catélito), a zona média e a zona anédica (ou andlito).

Vamos considerar um eletrélito para o qual v,z, = v_z =5 de tal forma que a passagem de uma
certa quantidade de eletricidade resulte na neutralizacao de cinco cargas (+) no cdtodo e cinco
cargas (—) no anodo.

No diagrama da Figura 12.10, a situacao I corresponde a perfeita uniformidade de concentracao
nas trés zonas, antes da eletroélise.

Assituacao II seria o resultado obtido ap6s a neutralizacao de cinco cargas (+) no catodo e cinco
cargas (—) no anodo, quando apenas os cations se deslocassem, permanecendo iméveis os anions,
tal como acontece com certos eletrélitos fundidos. Nessa hip6tese, o nimero de transporte do
cation seria ¢, = 1, enquanto o do anion seria ¢ = 0.

Vé-se que o mesmo numero de cargas se libertam e se descarregam na zona anédica e na zona catodica,
embora o transporte da corrente tenha sido realizado unicamente pelos cations. O esquema mostra que
foram neutralizadas cinco cargas (+) no citodo e cinco cargas (-) no anodo, ainda que a subtracao das
cargas (+) recaia toda sobre a zona anédica, permanecendo inalterada a concentragao da zona catédica.
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Figura 12.10 — A Lei de Faraday e o nimero de transporte

A situacao III corresponde ao resultado obtido no caso em que as mobilidades do cation e do
anion estejam entre si na proporcao de 2:3, de modo que os respectivos nimeros de transporte

sejam 2/5 e 3/5:
) / / u, 2 2 2 3 3

w3 *T913 5 "985

Vé-se, mais uma vez, que o mesmo numero de cargas se liberta e se descarrega nas duas regioes,
apesar da diferente participacao das duas espécies idnicas no transporte da corrente.

O transporte de um faraday através da solucio resulta na neutralizacdo de N cargas positivas
no citodo e N cargas negativas no anodo. A subtracio destas cargas recai sobre ambas as zonas, de
tal forma que a perda de cargas numa zona é proporcional a mobilidade, ou ao nimero de ions que migra
desta regido.

Voltando a situacao configurada em III, 3/5 das cargas sao subtraidas da zona catédica e 2/5
delas da zona anddica, fracoes essas que estao entre si como ¢, : £ ou como u, : %_. Em resumo, tem-
-se a relacao:

perda de cargas na zona catodica _ u_

||~.

—= 12.25

perda de cargas na zona anédica  u, I, (12.25)
perda de cargas na zona catédica _u.

perda total de cargas w, tu_ b+ (12.26)
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t

perda de cargas na zona anédica _ wu,
perda total de cargas u, +u_ L+

+ +

(12.27)

Note-se que as perdas de cargas nas duas zonas seriam idénticas s6 no caso em que as mobilida-
des, ou os niimeros de transporte das duas espécies idnicas, fossem os mesmos.

12.10 - DETERMINAGAO DO NUMERO DE TRANSPORTE

Existem trés métodos para a determinacao experimental do nimero de transporte:

a) o método de Hittorf, baseado na observacao das variacoes de concentracao nas zonas ané-
dica e catodica;

b) o método da fronteira mével;
¢) o método baseado na medida da f.e.m. das células de concentracao.

Apenas os dois primeiros serao tratados aqui. No método de Hittorf, utiliza-se uma célula eletroliti-
ca, A, um couldmetro de prata, C, um microamperimetro, M, um reostato, R, € uma bateria B, ligados
em série (Figura 12.11a). O reostato permite regular a corrente a uma intensidade de 0,01 a 0,02 A e o
couldmetro da o nimero de faradays que passa através da solucao em funcao da prata depositada no de-
curso da experiéncia. A célula, dividida em trés compartimentos, é cheia com a solucao eletrolitica a ser
investigada, procedendo-se a eletrélise durante o tempo suficiente para produzir uma variacao aprecidvel
de concentracao em torno dos eletrodos. Concluida a experiéncia, o contetido de um ou de ambos os
compartimentos eletrédicos é esgotado, pesado e analisado. O contetido do compartimento central pode
ser ignorado se a concentragao for conhecida, mas deve ser analisado se este nao for o caso.

E claro que basta determinar o nimero de transporte, ¢, do cation para se ter o do anion, pois
t=1-1¢.

O diagrama da Figura 12.10 representa o caso simples em que cations e anions sao descarregados
sobre eletrodos inertes e removidos da solu¢ao. Na realidade, sempre se desprende hidrogénio do
catodo quando da eletrélise de sais alcalinos ou alcalino-terrosos, enquanto no anodo geralmente
se desprende oxigénio ou halogénios. Tais gases produzem agitacao da solucao, favorecendo a
difusao entre os compartimentos. Por isso, na determinacao do nimero de transporte, sempre que
necessario, se deve utilizar eletrodos cuja substancia participe da reacao de reduc¢ao no catodo ou
dareacao de oxidacao no anodo, de modo a evitar o desprendimento de gases. O resultado é que,
por efeito dessas reacoes, pode acontecer um aumento da concentracao do catélito, ou do andélito,
em vez de uma perda de concentracao.

Assim, por exemplo, operando com uma solu¢ao de NaCl, utiliza-se um cdtodo construido de
prata recoberta de AgCl, que evita o desprendimento de hidrogénio gracas a reacao de reducao
em que elétrons sao consumidos sem descarga de cations:

AgCl + Na* + e=Ag + Na* + CI”

Por outro lado, evita-se o desprendimento de gases no anodo, usando como eletrodo um me-
tal capaz de dissolver-se mediante uma reacao de oxidacao em que os elétrons sao libertados sem
descarga dos anions:

Ag+ Cl =AgCl+e
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Figura 12.11 — Determinacao do nimero de transporte: (a) método de Hittorf; (b) método da fronteira movel

Para determinar o niimero de transporte de um ion, pode-se usar qualquer dos compartimentos
eletrédicos, bastando ter presente que, por definicao da equacao (12.16),

As correntes /, e I podem ser substituidas pelo niimero de cargas positivas e negativas que migram
de uma zona para a outra durante a experiéncia, enquanto / é substituido pelo nimero de faradays
que passam pela solucao no mesmo tempo, medidos pelo coulometro intercalado no circuito.

Supondo que se queira determinar o numero de transporte dos ions de uma solucao de CuSO,,
utilizando a célula de Hittorf com eletrodos de cobre. Analisando a zona anddica apés a passagem de
Q= IAtcoulombs, a determinacdao do numero de cargas (+), num determinado volume de solucao,
no inicio e no fim da eletrélise, permite escrever o seguinte balan¢o de material:

n=n+ n,—n,

ou

n— ;= n,— N,

onde
n;=mois de cations no volume de solucao analisado antes da eletrolise;

n,=mois de cations no volume de solucao analisado apés a eletrolise;
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n,=mois de cations resultantes da dissolucao do anodo = IA#/ z F:
n,, = mois de cations que migraram do compartimento anédico = ¢, JAt/z F .

O numero de transporte serd dado por:
IAt 1At IAt IAt
ny—m=——t, —=(1—t,)— =1 —
z F z, F z I z F
A determinacao pode também ser feita pela analise do compartimento catédico, lembrando

que fons Cu* se descarregam no catodo ao mesmo tempo em que ions Cu?* migram da regiio
anodica para a catodica

n=n+mn,—n,

ou
nf’ 7"1": n,—mn,
o IAt A 1AL 1AL
nf—ni=t+———=(t+—l)—=—t_—
: 2,z F z I z I

Nesse caso, n,,< n, € n; <n/ e a concentracao de Cu** diminui no compartimento catédico.

Embora simples, o método de Hittorf nao fornece resultados muito precisos, especialmente
quando se opera com solucoes diluidas. Por isso, ele tem sido substituido pelo método da fronteira
moével, no qual, no lugar da variacao da concentracao nos eletrodos, observa-se a migracao dos fons
mediante o deslocamento da fronteira entre duas solucoes idnicas.

Nesse método, para determinar o niimero de transporte de um cdtion M*, num eletrélito MA, é
necessario um segundo eletrélito, M’ A, chamado eletrélito indicador, que possui um dnion comum
com o primeiro. O ion indicador, M’, deve ter uma mobilidade menor que M*.

Considere-se, em particular, a determinacao do namero de transporte dos cations H* numa
solucao de HCl, usando como indicador uma solucao de CdCl,.

A célula eletrolitica é constituida por um tubo montado verticalmente (Figura 12.115) e enchido
cuidadosamente, primeiro com a solucao de CdCl, e depois com a solucao de HCI, de modo a deixar
entre ambas uma nitida superficie de separacao. O cdtodo, inserido no topo, é um fio de platina
e 0 anodo, embaixo, é um bastao de cadmio. Fechado o circuito, o cadmio se dissolve no anodo
e hd desprendimento de hidrogénio no catodo. Os ions H*, junto a fronteira, se deslocam para o
alto e sdo substituidos pelos ions Cd*, com o que a fronteira também se desloca na mesma direcao.
Medindo o volume percorrido pela fronteira maével durante a passagem de Q = JAt coulombs pela
célula, € possivel calcular o niimero de transporte.

Suponha-se que, ap6s a passagem de uma corrente / por um tempo At, a fronteira mével tenha
se deslocado de aa’ para bb’ (Figura 12.115) Nesse intervalo de tempo, os cdtions contidos no volume
percorrido pela fronteira mével passaram através de bb’. Este nimero de citions é igual a ¢dAN,
sendo ¢ a concentracao molar dos ions, d a distincia percorrida pela fronteira, A a drea da célula
e N o niimero de Avogadro. Considerando que cada cdtion possui uma carga igual a z,e, a carga
transferida através do plano bb’ é igual a z,cdAeN. Como a carga total transferida por uma corrente
Ino tempo At é igual a IA¢, a fracao de carga correspondente ao movimento dos cdtions, ou seja, o
ndmero de transporte, é dado por:

_ z,cdAF
T IAL
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12.11 = RESULTADOS DAS MEDIDAS DOS NUMEROS DE TRANSPORTE

A Tabela 12.3 d4 o nimero de transporte de cdtions a 25 °C, em solucoes de concentracao
crescente. E evidente que o nimero de transporte, ¢, dos dnions é dado pela diferenca 1 - ¢,. O
numero de transporte de um fon, sendo uma fracao, depende também do co-ion, como se observa
comparando as colunas referentes aos eletrélitos KCI, KNO; e K,SO,.

TABELA 12.3 — NUMEROS DE TRANSPORTE DE CATIONS A 25 °C

¢ mol.L"! HCI LiCl NaCl KCl KNO, K,SO, BaCl,
0,01 0,825 0,329 0,392 0,490 0,508 0,483 0,440
0,02 0,827 0,326 0,390 0,490 0,509 0,485 0,437
0,05 0,829 0,321 0,388 0,490 0,509 0,487 0,432
0,10 0,831 0,317 0,385 0,490 0,510 0,489 0,425
0,20 0,834 0,311 0,382 0,489 0,512 0,491 0,416
0,50 0,838 0,303 — 0,489 — 0,491 0,399

Como se vé nesta tabela, o nimero de transporte varia moderadamente com a concentracao
do eletrdlito e isso significa que a variacao da concentracao altera diferentemente as mobilidades
do cétion e do anion correspondentes. Diversas causas podem ser apontadas, entre elas a modifi-
cacao da hidratacao do cation e do anion em grau diverso, a medida que aumenta a concentracao.
E interessante notar que os nimeros de transporte elevados, como é o caso do ion H*, aumentam
com a concentracao. Os nimeros de transporte pequenos, como é o caso do ion Li*, diminuem
com a concentracao.

O numero de transporte varia também com a temperatura, de tal forma que aumentando a
temperatura, ¢, € ¢ se aproximam e tendem para o valor comum 0,5. Isso se deve a que o ion cujo
numero de transporte € inferior a 0,5 perde relativamente mais agua de hidratacao quando a
temperatura sobe que o seu co-ion e, assim, as suas mobilidades tornam-se idénticas. Quando, na
temperatura ambiente, ¢, = ¢, como acontece com o KCl, esses valores pouco se modificam quando
a temperatura aumenta.

Examinando os dados da tabela, vé-se que os cations Li*, Na*, K, companheiros do mesmo 4dnion
Cl, possuem numeros de transporte que crescem nesta ordem. Portanto, aumenta também a sua
mobilidade, embora o raio destes fons nao hidratados aumente nesta ordem. O resultado parece
paradoxal, mas a verdade é que, possuindo estes ions a mesma carga, o seu potencial (carga/raio)
diminui na ordem Li*, Na*, K* e assim, na mesma seqiiéncia diminui o seu grau de hidratacao. Em
conclusao, o raio efetivo desses cations diminui na ordem em que aumenta a sua mobilidade, como
era de esperar.

Quando os cations e os anions de um eletrélito possuem diferente grau de hidratacao, a sua
migracao vai produzir, nas regioes catédica e anédica, uma variacao de concentracao resultante
do transporte de diferentes quantidades de dgua em direcoes opostas. O fendmeno pode ser de-
monstrado de duas maneiras. A primeira, pela variacao de volume do catoélito e do andlito, que se
observa quando a eletrélise se processa mantendo as duas regioes separadas por uma membrana
de pergaminho. A segunda, pela adicao de um néo-eletrélito, como actcar ou uréia, cuja concen-
tracao se altera por efeito do transporte de agua no decorrer da eletrélise. Dessa maneira, pode-se
determinar o saldo de dgua transportada e corrigir os nameros de transporte dados pela Tabela
12.3, de modo a obter os “verdadeiros” niimeros de transporte.
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12.12 - PROBLEMAS PROPOSTOS

12.1) A prata possui massa atdmica igual a 107,9 g.mol'. Qual a massa de prata que serd depositada,
num couldmetro de prata, pela passagem de uma corrente de 2,5 A durante 50 minutos?

12.2) Qual o tempo necessario para eletrodepositar 25,0 g de cobre a partir de uma solucao de CuSO,
quando se utiliza uma corrente de 4,0 amperes? A massa atdmica do cobre ¢é igual a 63,5 g.mol ™.

12.3) Um couldmetro de prata, intercalado em um circuito, acusou um depésito de prata de 2,4328 g
depois que uma corrente de intensidade constante passou durante 25 minutos e 10 segundos. Qual
a intensidade da corrente?

12.4) Uma corrente de 10 A passa através de uma solucao de hidréxido de sédio, durante 80 mi-
nutos, mantida entre eletrodos inertes. Para produzir essa corrente é requerida uma diferenca de
potencial de 8 V. Calcule:

a) o namero de coulombs e o numero de faradays de eletricidade que passaram pela célula;
b) a energia desprendida;
c¢) o volume de gas desprendido em cada eletrodo, medido a 25 °C sob a pressao de 1 bar.

12.5) Uma solucao diluida de H,;SO, € eletrolisada durante 50 minutos pela passagem de uma
corrente de 0,8 Anuma célula dotada de eletrodos de platina. Calcule os volumes de gas, medidos
a 25 °C e 1 bar, liberados nos eletrodos.

12.6) Em uma determinacao do nimero de transporte pelo método da fronteira mével, uma so-
lucdo de KCl1 0,02 mol.L™! foi colocada em um tubo vertical de didmetro interno igual a 4,00 mm.
A passagem de uma corrente de 25,0 mA fez com que a fronteira mével se deslocasse com uma
velocidade de 0,49 mm.s™. Calcule o nimero de transporte do cation K*.

12.7) Em uma célula de Hittorf de eletrodos inertes, contendo uma solu¢ao aquosa de LiCl, circula
uma corrente de 1,6 A durante 50 minutos. Apés esse tempo, a massa de LiCl no compartimento
anodico diminuiu 0,6680 g. Calcule o numero de transporte do Li*.

12.8) Uma corrente de 0,25 A circula durante 45 minutos por uma célula de Hittorf com eletrodos
inertes contendo uma solucao de BaCl,. A andlise do compartimento catédico mostrou ter havido
uma perda de 0,3096 g de BaCl,. Calcule o niimero de transporte do Ba*.

12.9) Uma solucao aquosa de sulfato de cobre contendo 15 % em massa de CuSO, é colocada
numa célula de Hittorf e eletrolisada entre eletrodos de cobre. Apés a passagem de uma corrente
elétrica que resultou na deposicao de 0,5715 g de prata em um coulémetro, a andlise de 41,8077 g
de solucao do compartimento anédico acusou a presenca de 6,5423 g de CuSO,. Calcule o nimero
de transporte do Cu* e do SO,*.

12.10) Uma corrente constante de 0,8 A circulou por 40 minutos numa célula de Hittorf dotada
de eletrodos de Ag/AgCl e contendo uma solucdo de LiCl a 4,5 % em massa. Apés a eletrélise, a
andlise de 86,5935 g de solucao do compartimento catédico revelou a presenca de 4,1185 g de LiCl.
Calcule o ntimero de transporte do cation Li* e do anion CI".

12.11) Uma diferenca de potencial de 4,9V é aplicada entre dois eletrodos planos separados por uma
distancia de 9,6 cm. Que distancia sera percorrida pelo fon acetato, para o qual A_= 4,09 mS.m?mol™,
em 40 minutos?

12.12) Aplica-se um potencial de 5,6 V entre dois eletrodos colocados a uma distancia de 9,8 cm.
Que distancia percorrera o ion NHj, ap6s 2 horas, em uma solucao extremamente diluida de sal
de amdnio? A mobilidade i6nica do cation amoénio € uy,, = 7,16 x 10°* m?s 'V,
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RESPOSTAS

12.1) 8,39 g

12.2) 316,6 min

12.3) 1,44 A

12.4) a) 48000 C; 0,5 faraday;

b) 384 kJ;

c) Vy,=619L;V,=310L
12.5) V;;,= 0,310 L; V, = 0,156 L.
12.6) 0,475
12.7) 0,316
12.8) 0,4253
12.9) ¢, = 0,245; ¢ = 0,755
12.10) #, = 0,275; £ = 0,725
12.11) 5,91 x 103* m
12.12) 3,12x 102 m
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A condutividade eletrolitica Capitulo 13

13.1 - RESISTENCIA E CONDUTANCIA

A resisténcia de um condutor a passagem da corrente elétrica, em dadas condicoes de tempera-
tura e pressao, ¢ definida pela razao entre a tensao aplicada e a corrente produzida
E

R=— (13.1)

onde R é dado em ohms, Eem volts e / em amperes.

Aresisténcia de um condutor homogéneo e de secao constante é diretamente proporcional ao
seu comprimento ¢ inversamente proporcional a secao transversal do condutor

!
R=p—
P (13.2)

A constante de proporcionalidade, p, depende da natureza do condutor e se chama resistividade.
No sistema internacional de unidades, SI, a resistividade € a resisténcia de uma amostra de condutor
que possui 1 m de comprimento e 1 m? de secao. Da equacao (13.2), obtém-se para a resistividade

A
p=R n (13.3)
A condutancia de um condutor € o inverso de sua resisténcia, isto €,
C= l (13.4)
R .

onde C é expresso em siemens, equivalente a ohm™.

Da equacao (13.2), tem-se para a condutincia

_14
=07
A

C=x n (13.5)

A constante de proporcionalidade k é o inverso da resistividade e se chama condutividade.
1
K=-— 13.6
5 (13.6)

No sistema SI, a condutividade é expressa em S.m™ (siemens por metro). A condutividade pode
ser expressa em funcao da resisténcia do condutor, pois da equacao (13.5) tira-se

1

K_EZ (18.7)
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13.2 - MEDIDA DA CONDUTIVIDADE

A equacao (13.7) dd a condutividade de uma solucao eletrolitica se for medida a sua resisténcia,
R, e se for conhecida a geometria A/!da célula de condutividade, isto €, da célula na qual esta contida
a solucao eletrolitica, ao medir-se a sua resisténcia. A medida da resisténcia de um condutor € feita
convenientemente por intermédio de um circuito denominado ponte de Wheatstone (Figura 13.1).

Nas medidas da resisténcia de um condutor eletrolitico, nao se pode usar um gerador de
corrente continua como fonte de f.e.m. porque ao iniciar a eletrélise, a descarga dos produtos na
superficie dos eletrodos gera uma f.e.m. de oposicao, que corresponde a um aumento da resisténcia
da célula. Por isso, por sugestao de Kohlrausch (1868), se emprega uma fonte de corrente alternada.
Usa-se, em geral, um gerador de frequéncia, S, capaz de produzir uma onda senoidal simples, de
freqiiéncia invariavel de cerca de 1000 Hz, de modo que as “polarizacoes” dos eletrodos produzidas
pelos sucessivos pulsos de corrente se anulem reciprocamente.

D

Figura 13.1 - Ponte de Wheatstone

Os quatro elementos da ponte sao a célula de condutividade cuja resisténcia, R, se deseja medir;
uma resisténcia calibrada variavel, W, e as duas secoes do fio, AB, de resisténcias R, e R,. A resis-
téncia Wé regulada a um valor da mesma ordem de grandeza da resisténcia Rda célula e a ponte
¢é equilibrada mediante o deslocamento de um cursor ao longo do fio AB. O detector de corrente
entre De Cpode ser um osciloscépio ou um galvanéometro eletrénico. E necessdrio equilibrar nao
s6 as resisténcias dos bracos da ponte como também as suas capacitancias. Esta € a razao pela qual
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se usa uma capacitancia variavel, L, em paralelo com a resisténcia W. Alcancado o ponto zero com
o cursor em C, a diferenca de potencial entre D e Cé nula e, segundo a Lei de Ohm, deve-se ter

LR =LW
LR =LR
que da arelacao
R W
2R (13.8)
2
ou
BC
R= I (13.9)

Para medidas de condutividade podem ser utilizados instrumentos comerciais, baseados em
circuitos semelhantes aos anteriormente descritos, denominados condutivimetros. Tais equipamen-
tos permitem que, com o auxilio de uma célula de condutividade, se possa fazer a leitura digital
da condutividade.

A resisténcia de um condutor eletrolitico varia consideravelmente com a temperatura e, por essa
razao, as medidas sao realizadas com a célula de condutividade imersa num banho termostatico.
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Figura 13.2 — Condutividade e concentracao

g « FiSICO-QUIMICA | » 325



A Tabela 13.1 da a condutividade de solucoes de KCI, em diferentes concentracoes e tem-
peraturas. O diagrama da Figura 13.2 refere-se a variacao da condutividade com a concentracao
de diversos eletrolitos fortes e também do dcido acético. Vé-se que a condutividade cresce quase
linearmente com a concentra¢ao, passa por um maximo e diminui. A presen¢a de um maximo é
explicada levando-se em conta que, nas solucoes diluidas de eletrélitos fortes, a mobilidade dos
ions € praticamente independente da concentracao, de modo que a condutividade aumenta quase
proporcionalmente a concentracao idnica; mas em concentragoes maiores, as atracoes interionicas
sao cada vez mais fortes, reduzindo rapidamente a mobilidade i6nica e, portanto, a condutividade.
Nos eletrolitos fracos, a diminuicao da condutividade em concentracoes maiores deve-se quase
exclusivamente a diminuicao do grau de dissociac¢ao.

TABELA 13.1 - CONDUTIVIDADES DE SOLUCOES DE KCl (mS.m™)

¢ mol.L KCl g/kg de solucao 0°C 18 °C 25 °C
0,01 0,745263 77,364 122,052 140,877
0,1 7,41913 713,79 1116,67 1285,60
1,0 71,1352 6517,6 9783,8 11134,2

13.3 - CELULAS DE CONDUTIVIDADE

As células de condutividade sao feitas de vidro insoluvel ou de silica fundida. Diversas formas
de células de condutividade (Figura 13.3) podem ser usadas, de acordo com o objetivo e o rigor
da medida. Também a distancia entre os eletrodos da célula deve ser escolhida de acordo com a
concentracao da solucao em estudo. Os eletrodos sao de platina platinizada, isto é, formados por
uma lamina de platina recoberta por uma camada de platina finamente dividida (negro-de-platina)
para reduzir os efeitos da polarizacao dos eletrodos.

| [

Figura 13.3 — Células de condutividade

Na equacao (13.7), arazio I/ A é constante para uma dada célula, podendo-se escrever:
1

K=—K
R (13.10)
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onde K= [l/A é chamado constante da célula.

Em vez de uma medida direta da distancia e da superficie dos eletrodos, sempre imprecisa, é
preferivel determinar a constante da célula indiretamente, utilizando uma solucao de KCl de con-
dutividade conhecida. Introduzindo tal solucao na célula considerada, a medida da sua resisténcia
na ponte de Wheatstone dd a constante da célula.

13.4 - AGUA DE CONDUTIVIDADE

Ao se determinar a condutividade de um eletrélito, o que se procura medir € o efeito dos seus
ions, excluido o efeito produzido pelos ions do solvente. A condutividade da agua destilada é muito
pequena, mas nao € absolutamente desprezivel quando se trata de determinar a condutividade de
solucoes eletroliticas diluidas.

E preciso, pois, subtrair a condutividade da dgua da condutividade medida. Entretanto, isso
nao ¢ tao simples, porque a condutividade da 4gua pode variar tanto pela dissolucao de gases da
atmosfera (CO,, H,S, NH;) como pela dissolucao de substancias dos recipientes e de p6 que podem
agir sobre o proéprio eletrélito, modificando sua condutividade. Os eletroélitos devem ser dissolvidos,
por isso, em agua tao livre de impurezas quanto possivel. Esta d4gua denomina-se dgua de condutivi-
dade. A dgua mais pura foi obtida por Kohlrausch e Heydweiller (1894), destilando-a 42 vezes sob
pressao reduzida. Essa agua tinha uma condutividade

k=4,3 uS.m™!

Para trabalhos envolvendo medidas de condutividade, pode ser utilizada agua de baixissima
condutividade obtida em equipamentos que fazem uso de resinas trocadoras de ions ou resinas
trocadoras acopladas com purificacao por osmose reversa.

13.5- CONDUTIVIDADE MOLAR

Em se tratando de eletrélitos, é¢ importante verificar a variacao da condutividade de uma certa
massa de eletrélito quando varia a dilui¢ao, isto €, o volume da solu¢ao no qual esta massa de ele-
trélito esta dissolvida.

Define-se condutividade molar de um eletrolito como sendo
K
A=— (13.11)
c
A condutividade molar' é expressa, em unidades SI, por S.m?mol™. Como se v&, a determinacao
da condutividade molar de uma solucao eletrolitica de concentracao conhecida implica a medida
de sua condutividade.

Resultados de medidas de condutividade estao reunidos na Tabela 13.2 e o diagrama da Fi-
gura 13.4 mostra a forma de variacao da condutividade molar com a concentracao para alguns
eletrolitos.

12 Ao utilizar a equagao (13.11), a concentracdo ¢ deve ser expressa em mol.m a fim de que a condutividade molar seja
expressa em unidades SI.
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Figura 13.4 — Condutividade molar e concentracao a 25 °C

TABELA 13.2 — CONDUTIVIDADES MOLARES EM mS.m?mol™ (25 °C)

cmol.L' | HCI KCl | NaOH | AgNO, | BaCl, | NiSO, | LaCl, |CH,COOH
0,0005 | 42,274 | 14,781 | 24,6 | 13,136 | 27,19 | 23,74 | 41,88 —
0,001 | 42,136 | 14,695 | 245 | 13,051 | 26,87 | 22,62 | 41,10 4,863
0,005 | 41,580 | 14,355 | 24,0 | 12,720 | 25,60 | 18,64 | 38,25 2,280

0,01 41,200 | 14,127 23,7 12,476 24,79 16,54 36,54 1,620
0,02 40,724 | 13,834 23,3 12,141 23,82 14,46 34,59 1,157
0,05 39,909 | 13,337 22,7 11,524 22,30 11,84 31,86 0,736

0,10 39,132 | 12,896 22,1 10,914 21,04 10,16 29,73 0,520

Em igualdade de concentracao, certos eletrélitos apresentam elevada condutividade molar;
outros, reduzida. Os primeiros sao chamados de eletrélitos fortes; os outros, eletrolitos fracos.

A condutividade molar aumenta com a diluicao, mas esta variacao segue nos eletrélitos fracos
uma marcha diferente da observada com os eletrélitos fortes. Com esses, a variacao é regular
de modo a poder obter-se, por extrapola¢ao, a condutividade molar em diluicao infinita (A,),
chamada também de condutividade molar limite. Nos eletrolitos fracos (como o acido acético), a
condutividade molar aumenta também regularmente com a diluicao, mas cresce tao bruscamente
a grandes dilui¢oes que se torna impraticavel a determinacao de A, por extrapolacao.
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Conforme mostrou Kohlrausch (1885), a condutividade molar dos eletrélitos fortes varia
linearmente com a raiz quadrada da molaridade, na regiao de concentracoes moderadas, como
se vé pelo exame do diagrama da Figura 13.4. Esta relacao ¢é representada pela equacao de
Kohlrausch

A=A, —be (13.12)
onde A, é a ordenada na origem e —b € o coeficiente angular da reta.

Entre os eletrdlitos fortes, contam-se os sais e diversos dcidos e bases inorganicas. Eletrélitos
fracos sao os acidos carboxilicos e as aminas. Entretanto, certos eletrélitos apresentam um compor-
tamento intermediario, tais como os sais biunivalentes (ZnCl,), bibivalentes (CuSQO,), triunivalentes
(LaCly). E que nestas solugoes, as atracoes interionicas sao consideraveis, segundo a Lei de Coulomb,
determinando a reducao da mobilidade idnica e, portanto, da condutividade.

Note-se, além disso, que o solvente também influi no comportamento de um eletrélito. Uma
substancia que se manifesta como um eletrélito forte, quando dissolvida na dgua, pode se tornar
um eletrolito intermedidrio, ou mesmo fraco, quando o solvente possui pequena constante dielé-
trica. E que nesse caso as forcas de atracao interionica se tornam mais intensas, na forma da Lei de
Coulomb, reduzindo a mobilidade i6nica e, portanto, a condutividade.

13.6 — LEI DA CONDUTIVIDADE INDEPENDENTE DOS |ONS

Como se viu, é possivel determinar, por extrapolacao, a condutividade molar limite, A,, dos
eletrélitos fortes. A comparacao dos resultados revela certas regularidades interessantes.

Na Tabela 13.3, estao alinhados, na primeira coluna, trés pares de eletrélitos, possuindo cada
par um anion comum. Vé-se que a diferenca entre as condutividades molares A, de cada par é
iguala 2,341 mS.m*mol™. Como o anion ¢ idéntico em cada par, essa diferenca constante se explica
admitindo-se que os cations Na* e K* contribuem para a condutividade molar A, com parcelas que
s6 dependem da sua propria natureza e nao da natureza dos co-ions.

TABELA 13.3 - CONDUTIVIDADES MOLARES (A,) EM mS.m%mol~" (25°C)

Pares de . Pares de .
eletrélitos Ao Diferenca eletrélitos Ao Diferenca
KC1 14,986 KC1 14,986
2,341 0,490
NaCl 12,645 KNO, 14,496
KNO, 14,496 NaCl 12,645
2,341 0,490
NaNO, 12,155 NaNO, 12,155
KI 15,032 BaCl, 27,988
2,341 2 x 0,490
Nal 12,691 Ba(NO,), 27,008

Examinando-se agora os trés pares de eletrolitos da quarta coluna, que possuem um cdtion
comum, verifica-se analogamente que as contribuicoes dos anions CI- e NO;™ para A, s6 dependem
da sua proépria natureza e nao se da natureza dos co-ions.

Estes dados empiricos levaram Kohlrausch (1876) a enunciar a chamada Lei da Condutividade
Independente ou da Migracao Independente dos lons: em diluicdo infinita, a condutividade molar dos
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eletrolitos ¢ uma propriedade aditiva, sendo dada pela soma das contribuices fixas e caracteristicas dos ions
constituintes, chamadas condutividades ionicas molares em diluicdo infinita.

Ay =V, A, +V_ A (13.13)

13.7 - CONDUTIVIDADE IONICA E MOBILIDADE IONICA

Em diluicao infinita, os eletrélitos se encontram em estado ionico ideal, definido como o
estado de total ionizacao e completa independéncia i6nica. Nessas condicoes, um mol de um
eletrélito terd produzido v,z N cargas positivas e v_z N cargas negativas inteiramente livres e
disponiveis para o transporte da corrente. A condutividade molar de um eletrélito dependera,
portanto, apenas da mobilidade dos ions constituintes. Essa, por sua vez, é funcao unicamente
do raio dos ions hidratados e da viscosidade do meio, uma vez que as atragoes interionicas sao
nulas, em diluicao infinita.

1/
Partindo da Lei de Ohm, E= R, e lembrando que R = - Z , temos

11
E=1——
I (13.14)

Sendo i= I/ A a densidade de corrente, a equacao (13.14) pode ser escrita como

i:x% (13.15)

Por outro lado, a densidade de corrente pode ser escrita como
1=V, 2. cF (l (u+ +u7)

Comparando esta equacao com a equacao (13.15), resulta:
Kk=v,z.cF (u, +u) (13.16)

Os valores de velocidade e mobilidade aqui considerados sio sempre valores limites para diluicao
infinita, a fim de evitar problemas decorrentes das intera¢oes iOnicas.

Separando a contribui¢ao de cada ion, temos

K=V, z.cP +v 2 cPd (13.17)
Dividindo esta equacao pela concentracao ¢ do eletrélito, resulta

Ay = (vyzull +v_2U)F (13.18)
Se o eletrdlito for simétrico (1:1, 2:2 etc.), z, = z = 2, € a equacao (13.18) assume a forma

Ao =2 + u*)F (18.19)

que € outra expressao da Lei de Kohlrausch, conhecida também como Lei da Migracao Indepen-
dente dos Ions porque, em diluicao infinita, as mobilidades idnicas sao independentes entre si.

No caso em que se aplica a equacao (13.19), se pode escrever para ambos os ions

K
K = zu' veF e A A=zu'F
c
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De onde se tira, para as condutividades idnicas molares,

M=zuF e A=zuF

(13.20)
Combinando as equacoes (13.20) com a (13.18), e lembrando que v, z, + v_z, obtém-se
V+7\,+ _ u_(: 0 V77\,7 _ u? _ t()
A wu Ay Wt (13.21)
V. A, =LA, v.A =t"A, (18.22)
T
o = i = o (13.23)

Dois fatos devem ser agora considerados:

a) as condutividades molares em diluicao infinita dos eletrélitos fortes podem ser obtidas por
extrapolacao, a diluicao infinita, das medidas experimentais;

b) as condutividades idnicas molares em diluicao infinita podem ser obtidas mediante a Lei de
Kohlrausch (13.13) caso seja conhecida com exatidao a condutividade de uma tnica espécie
ionica, em diluicao infinita, e esta pode ser determinada utilizando a equacao (13.22).

Tome-se o NaCl para o qual se encontra, por extrapolacio, a diluicao infinita Ay = 12,645 mS.m*mol .
Igualmente, por medida do nimero de transporte do ion Na*, em solu¢oes de NaCl, em diversas con-
centragoes, obtéms-se, por extrapolacao, a diluicao infinita, 2 = 0,3965. Esses dois dados experimentais
dao a condutividade molar do ion Na':

Ay =ty Ay /v, =0,3965x12,645=5,011 mS.m*mol™

Na*

Agora um encadeamento de operacoes baseadas na Lei de Kohlrausch da a condutividade molar
dos demais ions, em funcao das condutividades molares limites dos eletrélitos fortes.

Assim, para o ion CI', tem-se

A, =4, (NaCl) - A, =12,645-5,011=7,634 mS.m*mol™’

Da mesma forma, dada a condutividade molar limite do KCI, tem-se para o ion K*
XK. =A, (KCI) - XCI, =14,986 — 7,634 = 7,352 mS.m?’mol™

A Tabela 13.4 da as condutividades molares em diluicao infinita de diversos ions a 25°C. Note-
se que a condutividade idnica s6 depende do ion considerado e nao do co-ion que o acompanha
num dado eletrélito. O mesmo nao acontece com o numero de transporte de um ion, que, como
se viu, depende também do co-ion.
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TABELA 13.4 —- CONDUTIVIDADES IONICAS MOLARES EM mS.m>mol ! (25 °C)

Cations Ay Anions A
H* 34,982 OH- 19,85
K* 7,352 Br 7,840

NH,* 7,340 I 7,680
Ag? 6,192 ClI- 7,634
Na* 5,011 NO; 7,144
Lit 3,869 CH,COO- 4,090
Ba* 12,728 SO 15,960
Mg* 10,612 Fe(CN)¢* 44,20

Condutividade ionica molar e mobilidade i6nica, em diluicao infinita, estao relacionadas entre
si pela constante de Faraday conforme a equacao (13.20).

A, A (13.24)

u, = = —

e u
T F z F

A Tabela 13.5 da a mobilidade de alguns ions, calculadas a partir das condutividades idnicas
apresentadas na Tabela 13.4. Descontando as condutividades excepcionalmente elevadas dos ions
H* e OH, as condutividades idnicas molares variam de 4 a 8 mS.m%mol™’, o que da para as mobili-
dades idnicas um valor entre 4 x 10® e 8 x 10®* m*~'V™!, pois I'= 10° C.mol ™.

TABELA 13.5 - MOBILIDADES IONICAS EM m?s'V! A 25 °C

Cations u, x 108 Anions u x 108
H* 36,2 OH- 20,5
K* 7,61 SO 8,27

Ba* 6,60 CI- 7,91
Na* 5,19 NO; 7,40

13.8 - CONDUTIVIDADE IONICA E TEMPERATURA
Em diluicao infinita, a ionizacao é total e a condutividade idénica s6 depende da mobilidade
i6nica, isto é,
A =zulF

Mas, nessas condigoes, as atracoes interionicas sao nulas e a mobilidade i6nica depende exclu-
sivamente:

a) do raio do ion hidratado;

b) da viscosidade do meio.
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Tanto a viscosidade do meio como o grau de hidratacao dos fons sofrem a influéncia da tem-
peratura. Em torno de 25 °C, a condutividade i6nica molar varia com a temperatura segundo a
equacao linear

Ai=hos [1+x(1—25)] (13.25)

onde o coeficiente de temperatura x varia entre 0,018 e 0,022, conforme a natureza do ion, o que
significa o aumento da condutividade (e portanto da mobilidade) de 1,8 % a 2,2 % cada vez que a
temperatura sobe um grau. Excecao fazem os ions H* e OH, para os quais o coeficiente é bastante
inferior e igual a 0,014 e 0,016 respectivamente.

Em geral, quanto menor a condutividade idnica, maior o coeficiente x, de modo que a diferenca
entre as condutividades dos ions de um dado eletrélito tende a diminuir a medida que a tempe-
ratura cresce. Por isso, os numeros de transporte dos ions constituintes tendem a aproximar-se do
valor comum 0,5, como foi visto na secao 12.11. A explicacao € a seguinte: os ions mais fortemente
hidratados e que possuem, por isso, menor mobilidade, perdem, com o acréscimo de temperatura,
maior fracao de agua de hidratacao que os fracamente hidratados, dando, assim, maiores coefi-
cientes de temperatura.

Se o raio de um fon solvatado for independente da temperatura do solvente e se a Lei de Stokes
f=6mrnu

for valida para o deslocamento dos ions, deve-se ter, em dilui¢ao infinita, o produto da viscosidade pela
mobilidade (nu), independe da natureza do solvente. Em outros termos, numa dada temperatura,

(An), = constante (13.26)

Esta previsao, conhecida como regra de Walden (1906), foi verificada em alguns casos, mas
apresenta muitas excecoes. Isso indica que o raio dos ions solvatados varia em geral com a natureza
do solvente, como era de esperar. Entretanto, a regra de Walden se cumpre com ions do tipo NR,*,
onde R é um radical relativamente grande. E que uma estrutura saturada como essa tem pouca
tendéncia a atrair moléculas de solvente e tera, por isso, 0 mesmo raio em diversos solventes.

13.9 - CONDUTIVIDADES IONICAS ANORMAIS

Conforme se vé pelo exame da Tabela 13.4, as condutividades dos fons hidrogénio e oxidrila
sao excepcionalmente elevadas em solugcoes aquosas € o mesmo se verifica em outros solventes
hidroxilados.

Pensava-se atribuir a elevada condutividade do ion hidrogénio ao seu reduzido volume. Todavia,
o fon H* (préton) nao existe como tal em solucoes aquosas, mas sempre ligado pelo menos a uma
molécula de dgua, sob a forma do ion hidrénio H;O*. Mas o volume do ion H;O* é aproximadamente
igual ao do fon Na’, cuja condutividade ¢ sete vezes menor que a do ion H;O".

Admite-se, agora, que a condutividade do ion hidrogénio é devido nao apenas a natural migra-
¢ao do ion H;O, mas também a um mecanismo semelhante ao imaginado por Grotthuss (1806) para
explicar a condutividade das solucoes eletroliticas em geral. A dgua é uma substancia anfiprética
e, como tal, pode atuar como préton-doadora ou como préton-receptora. Por isso, a transferéncia
sucessiva de fons H;O* em direcao do ciatodo deve-se principalmente a transferéncia sucessiva de
proétons entre ions H;O* e moléculas HyO que, desta forma, trocam de identidade. Analogamente, a
transferéncia de ion OH™ em direcao ao anodo € atribuida principalmente a transferéncia sucessiva
de prétons entre moléculas H,O e ions OH", como é mostrado a seguir.
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(+) H

HgO+ + HoO = H9oO + H?,O+

HoO + OH = OH + H9O
Anodo Catodo

Note-se que, em ambos os casos, os protons se movimentam em direcao ao catodo, mas o efeito,
no primeiro caso, ¢ a transferéncia de cargas positivas (ions H;O") na mesma direcao, enquanto
no segundo caso ¢ a transferéncia de cargas negativas (ions OH") em dire¢ao ao anodo, na medida
em que sucessivas moléculas de dgua, a esquerda, se convertem em fons oxidrila.

13.10 - APLICAGOES DAS CONDUTIVIDADES IONICAS

A condutividade i6nica, em diluicao infinita, é uma grandeza caracteristica do préprio fon e
independente da presenca de outros ions. Essa € a razao pela qual o conhecimento das condutivi-
dades i6nicas (Tabela 13.4) permite diversas aplicacoes, tais como:

a) determinacao da condutividade molar de eletroélitos fracos e de sais dificilmente soluveis;
b) determinacao da solubilidade de sais dificilmente soluveis;
¢) determinacao do ponto final na analise volumétrica.

Ja foi mostrado ser impraticavel a determinacao da condutividade molar limite de eletrélitos
fracos, como o acido acético, por extrapolacao das medidas a diluicao infinita. Todavia, a Lei da
Aditividade das Condutividades Ionicas,

Ap=v, A +Vv A (13.13)
¢é valida tanto para eletroélitos fortes como para eletrolitos fracos, embora as condutividades idnicas
s6 possam ser determinadas pelo estudo dos eletrélitos fortes.

Assim, a condutividade molar limite do acido acético é a soma das condutividades dos ions
H* e CH;COO, a primeira sendo determinada em funcao do estudo dos acidos fortes; a segunda,
pelas medidas feitas com os acetatos que, como todos os sais, sao eletrélitos fortes. Pode-se, pois,
escrever, para a temperatura de 25 °C,

Ay (HAC)=L,. +L, =34,982+4,09=39,072 mS.m*mol™

Alternativamente, chega-se ao mesmo resultado utilizando as condutividades molares limites
de trés eletrolitos fortes, pois, devido a independéncia das condutividades dos ions constituintes,
se pode escrever:

A, (HAc)= A, (HCl)+ A, (NaAc)—A, (NaCl)= 42,616 +9,101—12,645 = 39,072 mS.m’mol "’

Solucoes saturadas de sais dificilmente soliiveis sao extremamente diluidas, de sorte que se
torna impossivel realizar medidas de condutividade, em concentracoes ainda menores, com o fim
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de extrapolar a diluicao infinita. Aqui também se evita a dificuldade utilizando a aditividade das
condutividades idnicas, como € o caso do cloreto de prata:

Ay (AgCh=A, . +X, =6,192+7,234=13,83 mS.m*mol”’

Alternativamente, chega-se ao mesmo resultado utilizando as condutividades de trés sais facil-
mente soliveis:

A, (AgCl) = A, (AgNO,) + A, (NaCl) — A, (NaNO,) = 13,336 + 12,645 — 12,155 = 13,83 mS.m’mol !

A solubilidade de um sal, numa dada temperatura, é expressa pela concentracao da solucao
saturada. Como se viu na se¢do 6.7, tem-se, nas solu¢oes salinas saturadas, um equilibrio entre o sal
s6lido e os ions hidratados dispersos na solucao:

MA (s) + ag = M* (aq) + A~ (aq)
No caso de srepresentar a solubilidade do sal, tem-se, para a condutividade molar da solucao
saturada,

K K
- (18.27)

A=—=
c .

Entretanto, como a solucao saturada de sais pouco soluveis é extremamente diluida, a sua
condutividade molar limite esta muito proéxima da sua condutividade molar, isto é, A = A,. Por esse
motivo, com pequeno erro,

K
Ao =
S
s= = (13.28)
A, '

Mas a condutividade molar, A,, de um sal pouco solivel ¢ dada pela regra da aditividade, en-
quanto a condutividade, k, pode ser obtida experimentalmente.

Exemplo 13.1

Determinar a solubilidade do AgCl na agua a 25 °C, em mol.L, sabendo que a condutivi-
dade da solucao € k = 0,341 mS.m™, tendo-se usado agua de condutividade, cuja condutividade
erade 0,160 mS.m™".

A condutividade molar, A,, do AgCl, dada pela soma das condutividades idnicas, é igual
a 13,83 mS.m?.mol ..

A condutividade prépria do sal sera
k= (0,341 -0,160) = 0,181 mS.m™*

Portanto, segundo a equacao (13.28), a solubilidade do AgCl sera

_ 0181 _ e i
s = 15.83 =1,31x10 mol.m 1,31x10°mol.L.

Na analise volumétrica, avalia-se a quantidade de um componente de uma solucao por meio do
volume gasto de uma solucao da qual é conhecido o teor de um reagente adequado. Essa operacao,
que se realiza com o auxilio de uma bureta, chama-se titulagdo e a fase critica da operacao € a deter-
minacao do ponto de equivaléncia, ou seja, do ponto em que a quantidade de reagente adicionado é
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quimicamente equivalente a substancia problema contida na solucao. Qualquer propriedade que varie
bruscamente em torno do ponto de equivaléncia pode servir, em principio, para a sua localizacao.

Asreacoes da andlise volumétrica sao, em geral, reacoes idnicas de neutralizacao, precipitacao,
formacao de complexos e oxidacao-reducao.

Figura 13.5 — Célula para analise condutimétrica

Durante o avanco dessas reacoes, verifica-se uma variacao na condutividade da solucao, a me-
dida que se adiciona o reagente. Além disso, a curva de variacao da condutividade com o volume
de reagente adicionado apresenta um nitido ponto de descontinuidade quando se ultrapassa o
ponto de equivaléncia por excesso de reagente. A quantidade de reagente consumido até o ponto
de equivaléncia determina o teor da solucao problema.

Como célula de condutividade, usa-se um recipiente de boca larga, com eletrodos de platina
(Figura 13.5). Nao interessa, no caso, determinar os valores absolutos da condutividade, mas apenas
a sua variacao no curso da titulacao. Por isso, basta medir a variacao da corrente que atravessa a
célula, sob uma diferenca de potencial constante.
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Seja AB o eletrélito que se deseja titular e CD o eletrélito reagente. Quando os fons desses ele-
trolitos reagem entre si, de modo a formar uma substancia AC pouco ionizada ou pouco soluvel,
ions A da solucao-problema sao removidos e substituidos por ions D do reagente:

A+B+(C+D)=[ACl +B+D

Quando hy <\, a condutividade decresce. E o que ocorre na titulacio de dcidos fortes por bases
fortes ou inversamente: ions H* e OH", que possuem elevada condutividade, sao removidos sob
forma de H,O e substituidos por outros de menor condutividade (Figura 13.6). Assim, na titulacao
de uma solucao de HCl por NaOH, tem-se:

H' + CI- + (Na'+ OH') = [H,0] + Na* + CI

condutividade

volume adicionado

Figura 13.6 — Titulacao de um dacido forte com uma base forte

A condutividade diminui, mas, atingido o ponto de equivaléncia, o excesso de NaOH produz
rapido aumento da condutividade. Duas ou trés medidas feitas a esquerda do ponto de equivalén-
cia e outras tantas feitas a direita sao suficientes para a determinacao do ponto final, mediante o
prolongamento das duas retas assim obtidas.

Quando hp, = Ay, a condutividade permanece praticamente inalterada, como acontece com certas rea-
coes de precipitacao. E o caso da titulacao de uma solucao de KCI mediante uma solucao-padrao
de AgNO;, isto é,

K"+ CI' + (Ag" + NO;") = [AgCl] + K+ NO;~

A condutividade permanece praticamente inalterada no curso da reacao por serem préximas
as condutividades dos ions NO;~ e Cl™. Mas, atingido o ponto de equivaléncia, o excesso de AgNO,
provoca rapido aumento da condutividade (Figura 13.7).
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condutividade

volume adicionado

Figura 13.7 — Titulacdo de precipitacao

Quando L, < Ly, a condutividade cresce. Assim, na titulacao de um dcido fraco por uma base fraca:
CH;COOH + (NH,OH) = [H,O] + NH," + CH;COO -

o acido acético € substituido pelo acetato de amonio, que é um eletrélito forte, produzindo aumento
da condutividade. Mas, ultrapassado o ponto de equivaléncia, o excesso de base fraca, NH,OH, nao
produz acréscimo sensivel da condutividade, porque a sua dissocia¢ao, sendo pequena, é, além do
mais, reprimida pela presenca dos ions NH," do sal formado (Figura 13.8).

condutividade

volume adicionado

Figura 13.8 — Titulacao de um 4cido fraco com uma base fraca
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13.11 - TEORIA DA CONDUTIVIDADE ELETROLITICA

Considere-se um eletrélito em diluicao infinita. Nessas condicoes, ele se encontra em estado
ionico ideal, ou seja, em estado de completa ionizacao e completa independéncia idnica. A condu-
tividade molar do eletroélito nesse estado €, como se viu,

A= (vV,zud+ Vv zu)F (13.18)

Mas, a medida que aumenta a concentracao (ou que diminui a diluicao), se verifica a diminui-
¢ao da condutividade molar e este decréscimo segue, nos eletrélitos fracos, um caminho diverso
do que se verifica nos eletrélitos fortes (Figura 13.4).

Trata-se agora de investigar as causas responsaveis pela reducao da condutividade molar por
efeito do aumento da concentracao, e as razoes da diversidade de comportamento entre eletrélitos
fracos e fortes no que diz respeito a esta variacao.

Duas causas distintas podem ser apontadas para explicar os fatos observados. A primeira causa
¢é a diminuicao da condutividade molar com a concentracao por efeito exclusivo da diminuicao do
grau de ionizagdo do eletrélito, vale dizer, por efeito de diminuicao do niimero de ions disponiveis
para o transporte da corrente. Enquanto em dilui¢ao infinita tem-se o = 1, em qualquer diluicao
menor tem-se o < 1, e a condutividade molar sera dada por

A=ov,zul+v zu")F (13.29)

Admite-se, portanto, nessa formulacao, que as mobilidades dos ions permanecem inalteradas em
todas as concentragoes, sendo sempre iguais aos valores correspondentes na diluicao infinita.

Asegunda causa é que a condutividade molar diminui com a concentracao por efeito exclusivo
de diminuicao da mobilidade dos ions, provocada pelo incremento das atragoes interionicas, a me-
dida que diminuem as distancias entre eles. Assim, enquanto em diluicao infinita as mobilidades
tém valores maximos u! e u°, em qualquer outra diluicdo se tem u, < u? e u_< u’ e a condutividade
molar sera expressa por

A= V,zu, +vzu)F (13.30)
onde as mobilidades idénicas serao tanto mais reduzidas quanto maior a concentracao.

E evidente que as duas causas apontadas nao se excluem necessariamente. Mas é certo também
que a primeira serd predominante no caso dos eletrélitos fracos, enquanto a segunda, de grande
relevancia nos eletrolitos fortes.

13.12 - CONDUTIVIDADE DE ELETROLITOS FRACOS

Nos eletrolitos fracos, tem-se um verdadeiro equilibrio quimico entre moléculas e ions, muito
deslocado a favor dos reagentes, o que significa um reduzido grau de ionizacao. Assim, por exemplo,
o acido acético é um eletroélito fraco em solucao aquosa devido a sua reduzida forca protogénica
em relacao a dgua:

HAc + H,O = H,;O" + Ac”
Ao reduzir-se o volume da solucao em que esta dissolvido o eletroélito fraco, se reduz também
o seu grau de ionizacao na forma de Lei da Dilui¢ao de Ostwald (secao 6.4). A atracao interionica

nunca chega a ser importante nos eletroélitos fracos justamente porque a aproximacao entre os ions
¢ acompanhada da diminuicao do seu nimero.
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Por isso, em primeira instancia, pode-se ignorar, no estudo dos eletrélitos fracos, qualquer efei-
to relativo a atra¢ao interionica. Nessa hipotese, a razao entre a condutividade molar em diluicao
infinita, A,, é igual ao grau de ionizacao do eletrélito fraco na concentragao referida. Dividindo-se
a equacao (13.29) pela (13.18), tem-se:

0 0
A: OL(V+z+u++V_z_u_)F Yy (13.31)
A, (viz,ul +v_z u)F

Entretanto, num tratamento mais rigoroso dos eletrélitos fracos, nao se pode ignorar inteira-
mente a existéncia de forcas interionicas, embora débeis. Nesse caso, a condutividade molar nao é
expressa pela equacao (13.29), mas por

A=o(v,zu, +v_zu)F (13.32)
onde as mobilidades idnicas sao inferiores as mobilidades em diluicao infinita, u°.

Efetuando agora a razao entre as condutividades, tem-se:

A o(v,zu, +V_zu )F

A, - (V z.u’ +V_z_uf)F

+o+

de onde se tira
A(V zoul + szfu?)F

o= +°+ Pt
A, (V+z+u+ +V_z u_ )F
Mas, em virtude da (13.18),
A A
o= =— (13.33)
(V+z+u+ + szfuf) A

Percebe-se que essa expressao difere da (13.31) porque ao invés de se ter no denominador
Ay = (v,zul+v zu')F

tem-se
N =(v,zu,+v_zu)F (13.34)

A quantidade A’ pode ser entendida como sendo a condutividade molar do eletrélito fraco
completamente ionizado, porém num estado hipotético, no qual as mobilidades idnicas seriam
aquelas que realmente correspondem a concentracao idnica considerada.

Comparando as duas razoes de condutividade molar (13.31) e (13.33), vé-se que asegunda (A/A’)
€ maior que a primeira (A/A,) e representa o grau de dissociacao verdadeiro do eletroélito fraco,
enquanto a outra dd um valor aparente ou aproximado.

Exemplo 13.2

Calcular o grau de ionizac¢ao do acido acético numa solu¢ao 0,1 mol.L™ a 25 °C, sabendo que
a sua condutividade molar é A = 0,5201 S.m?mol.

A condutividade molar limite do acido acético, calculada pela soma das condutividades
ionicas molares, é A, = 39,072 S.m?mol . A razdo (13.31) da um valor aproximado do grau de
ionizacao, isto é
A 0,5201

= A D0 0133 =1,33%
A, 39,072 ‘
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Obtém-se o valor exato pela equacao (13.33), caso se possa calcular A’. Para isso, é preciso
considerar, preliminarmente, que a fracao da concentracao do acido que se encontra dissociada
é co ou, aproximadamente,

ca.=0,1x0,0133 =0,00133 mol.L™!

Tomem-se, agora, trés eletrélitos fortes e, portanto, completamente ionizados, nessa mesma
concentracao. A condutividade do dcido acético que se supoe, completamente ionizado na concentracdo
0,00133 seria, pois,

A’(HAc) = A(HCI) + A(NaAc) — A(NaCl)

O resultado encontrado foi A’ = 38,540 e, como consequéncia, o grau de dissociacao real é

A 05201 _ ~
o == S ag -0,0185=1,35%

valor que, se tendo levado em conta as atracoes interidnicas, € um pouco superior ao valor aparente.

Com esse exemplo, verifica-se que, para fins praticos, o grau de dissociacao dos eletrolitos fracos
pode ser dado simplesmente pela razao A/A,.

13.13 - CONDUTIVIDADE DE ELETROLITOS FORTES

Nos eletrdlitos fortes, a condutividade molar diminui linearmente com a raiz quadrada da
concentracao, na regiao de concentracoes moderadas, sendo o fato traduzido pela equacao de
Kohlrausch (13.15):

A=A, —bJe

Os eletrolitos fortes, e entre esses notadamente os sais, encontram-se completamente ionizados
em todas as concentragoes, embora em concentracoes maiores se possam formar pares idnicos
(equivalentes a moléculas nao dissociadas), especialmente quando os ions sao bi ou trivalentes.

Portanto, a causa responsavel pela diminui¢ao da condutividade molar com a concentracao
deve ser atribuida, nesse caso, essencialmente a reducao da mobilidade idnica permanecendo
constante o numero de ions disponiveis para o transporte da corrente, pelo menos enquanto a
concentracao for moderada. Deve-se interpretar quantitativamente a condutividade dos eletroélitos
fortes utilizando os recursos da teoria da atracao interionica, de Debye e Hiickel (1923), sucinta-
mente exposta nas secoes 6.9 e 6.12.

Uma solucao de um eletrolito forte possui uma “estrutura” em que cada ion estd envolvido por
uma atmosfera de carga igual e oposta. A densidade elétrica dessa atmosfera diminui radialmente
do ion central para a periferia, mas, sendo perfeitamente simétrica, os centros de carga da atmosfera
e do ion central coincidem perfeitamente.

Considere-se um cation ¢, de carga z;, que se desloca com uma velocidade s, sob um gradiente
de potencial £//, em direcao ao catodo situado a direita. A forca motriz que atua sobre o ion sera
ze(E/ 1), a qual se contrapoe uma resisténcia gerada por trés forcas distintas.

A primeira é uma forca de atrito proporcional a velocidade do ion em relacao ao solvente
considerado imével:

fi=Ks (13.35)
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onde K; é o coeficiente de atrito do solvente opondo-se a0 movimento do fon i Se a Lei de Stokes
for valida no caso, essa forca de atrito ¢ dada por 6nn7s, onde 1 é o coeficiente de viscosidade do
solvente, ré o raio do ion e ssua velocidade.

A segunda forca tem origem num efeito de assimetria ou de relaxacdo da atmosfera ionica. Quando
o cation se desloca para a direita, ele se afasta do centro de simetria da respectiva atmosfera nega-
tiva. Mas essa nao se refaz na frente do ion com a mesma rapidez que se desfaz atras, tornando-se
assimétrica. O fon, que antes era atraido com a mesma intensidade em todas as direcoes, fica sujeito
agora a uma forca oposta ao seu deslocamento (Figura 13.9).

Figura 13.9 — Atmosfera ionica na auséncia e na presenca de um campo elétrico

E claro que durante o deslocamento do ion central, se verifica uma redistribuicio dos fons
na sua vizinhanca, tendendo a restabelecer o equilibrio anterior. Se o equilibrio se restabelecesse
instantaneamente, a simetria da atmosfera nao seria perturbada. Mas um certo tempo, chamado
tempo de relaxacao, é necessdrio para isso. O tempo de relaxacao pode ser calculado e é o respon-
savel pela assimetria da atmosfera idnica.

A terceira forca tem origem num efeito eletroforético, assim chamado pela semelhanc¢a com o que
se opoe ao movimento de uma particula coloidal num campo elétrico. O solvente em torno de um
ion positivo contém mais ions negativos que positivos. Por outro lado, as cargas negativas com sua
agua de hidratacao deslocam-se em direcao oposta ao ion positivo. Tudo se passa como se esse se
deslocasse contra uma corrente de moléculas do solvente. Em resumo, os ions nao se deslocam
num solvente estacionario, como se admitiu ao considerar a forca de atrito K;s, mas num meio
que se desloca em direcao oposta. Conclui-se, portanto, que uma forca de atrito adicional deve ser
considerada.

Com base nesses argumentos, Debye, Hiickel e depois Onsager (1926) estabeleceram uma
relacao entre a condutividade molar, A, e a condutividade molar limite, A,, de um eletrélito, co-
nhecida como equagdo de Onsager.

A=A, —(A+BA,)Ve (13.36)

onde A e Bsao constantes que s6 dependem da natureza do solvente e da temperatura.
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Para um eletrélito uniunivalente,

A 2% eF ( 2 )1/2 B ¢z’ e’ ( 2 )1/2
3mn \ eRT ¢ 24neRT \ eRT
onde z € a carga do cation e do anion, ¢ € a carga do elétron, 1 € a viscosidade do solvente, € é a per-

missividade do solvente, F'é o faraday e ¢ € uma constante igual a 0,586. Valores dos coeficientes de
Debye-Hiickel-Onsager, A e B, para eletrélitos uniunivalentes a 25 °C sao apresentados na Tabela 13.6.

13.14 - VERIFICAGAO DA EQUAGAO DE ONSAGER

A equacao de Onsager mostra que a teoria da atracao interionica, supondo o eletrélito com-
pletamente ionizado (o = 1), conduz a uma relacao linear entre a condutividade molar e a raiz
quadrada da concentracao, tal como se verifica experimentalmente [equacao (13.12)]. Todavia,
o importante neste confronto entre a teoria e a realidade é constatar se a inclinacao das retas de
condutividade é numericamente igual a quantidade (A + BA,), onde A e B tém os valores dados
pela Tabela 13.6, e Ay é um dado empirico obtido por cuidadosa extrapolacao. Deve-se ter presente,
ainda, que a equacao de Onsager é uma expressao limite, valida unicamente para solu¢ées muito
diluidas, pois na sua deducao postulou-se um volume nulo para os ions, considerados entao como
simples pontos de carga.

TABELA 13.6 — COEFICIENTES DE DEBYE-HUCKEL-ONSAGER PARA ELETROLITOS (1-1) A 25 °C

Solvente A mS.m’mol™/ (mol.L1)1/2 B (mol.L1)"1/2
dgua 6,02 0,229
alcool metilico 15,61 0,923
alcool etilico 8,97 1,33
acetona 3,28 1,63
nitrobenzeno 4,42 0,776

No diagrama da Figura 13.10 saio comparados os dados experimentais obtidos com eletrélitos
uniunivalentes em solu¢ao aquosa, a 25 °C, com as retas previstas pela equacao de Onsager.

A concordancia € excelente até concentracoes proximas de 0,002 mol.L!. Mas, para eletrélitos

do tipo 1-2 ou 2-1, aregiao de validade da equacao de Onsager é menor, verificando-se discrepancias
ainda maiores nos eletrélitos do tipo 2-2, 3-2 etc., casos em que, nos termos da Lei de Coulomb, as
atracoes interidnicas sao muito mais fortes. Nesses casos, as condutividades molares sao inferiores
as previstas pela equacao de Onsager e a inclinacdao das retas é mais acentuada que a calculada,
como € o caso do CuSO, (Figura 13.10).
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Figura 13.10 — Verificacao da equacao de Onsager

A explicacao encontra-se na reducao do nimero de ions disponiveis para o transporte da
corrente, quer pela formacao de moléculas, a custa dos ions, quer pela formacao e pares i6nicos
equivalentes a moléculas nao dissociadas, como se verifica com os sais. Em outras palavras, o grau
de dissociacao desses eletrolitos se torna inferior a unidade e a parte do eletrélito que se encontra
sob a forma de ions é agora igual a a.c. A condutividade de um mol do eletrélito sob forma de fons
livres, na concentracao o, sera entao

A=A, —(A+BA,)Joe (13.38)
onde A’ é a quantidade ja definida na equacao (13.34).

Vése que a diferenca entre A, e A’ se deve unicamente ao termo de atracao interionica (A + BA, ) N
Mas a condutividade medida A, e a quantidade A’ guardam entre si arelacao (13.33)
A’ ou A=aN
A
Portanto, para eletrélitos fortes em que se formam pares idbnicos ou moléculas nao dissociadas,
se tem:

o=

A=afA,—(A+BA,)Voo | (13.39)

equacao que reflete a conjuncao de dois efeitos: a atracao interidnica e a reducao do nimero de ions
livres (o< 1). Essa equacao € particularmente adequada para eletrélitos intermedidrios, cujos fons pos-
suem valéncias elevadas, como também para solucoes cujo solvente possui baixa constante dielétrica.

344 ¢ LUIZPILLA « &



Como A, Be A, sao dados, ¢ possivel resolver a equacao (13.39) para calcular o grau de dis-

sociacdo, a, do eletrélito, em qualquer concentracdo ¢. Mas a equacao envolve a*?, sendo mais
conveniente determinar o por uma série de aproximacoes.

Tratando-se de eletrélitos fracos, como os acidos e bases orgénicas, o grau de ionizacao é
tdo pequeno que o termo (A + BA, )\/OCC na equacao (13.39) pode ser desprezado como parcela,
umavez que (A + BA, )\/occ << Ay, 0 que permite escrever, com pequeno erro, para eletrolitos fracos

A
A=aA, ou O=-—

AO
tal como havia sido estabelecido na equacao (13.31).

A formacao de pares idnicos numa solucao de eletrélito de dada concentracao é tanto mais
abundante quanto maior o potencial dos ions (carga/raio) e quanto menor a constante dielétrica

do solvente. Como o raio a considerar é o do ion solvatado, percebe-se que o grau de hidratacao
dos ions ¢é fator ponderavel na sua geminacao.

2,0
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Figura 13.11 — Influéncia da constante dielétrica na condutividade de solucoes

de nitrato de tetraisoamilamonio em misturas de dgua e dioxano a 25 °C
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Em solventes de baixa constante dielétrica, nao se formam apenas pares idnicos, M*A~, mas,
em concentracoes maiores, formam-se até mesmo ions triplos ou tripletos. Esses diferem dos fons
geminados por terem uma carga liquida como (M*A"M*) ou (A"M*A") e podem assim contribuir
para o transporte de corrente.

A existéncia desses tripletos explica por que a condutividade molar de certos eletrélitos dis-
solvidos em solventes de baixa constante dielétrica passa por um minimo, crescendo depois com a
concentracao do eletrolito (Figura 13.11). E que a formacao dos dupletos contribui, inicialmente,
para a diminuicao de A, mas, em concentracoes mais elevadas, os dupletos vao se convertendo em
tripletos que conduzem a corrente, elevando novamente a condutividade molar.

13.15- PROBLEMAS PROPOSTOS

13.1) Uma célula de condutividade possui uma constante igual a 2,50 cm™. Calcule a resisténcia
que essa célula apresenta a passagem da corrente elétrica quando cheia de um eletroélito cuja con-
dutividade é igual a 0,657 S.m™".

13.2) Uma célula de condutividade apresenta, na temperatura de 25 °C, uma resisténcia a passagem
da corrente elétrica de 1050 Q@ quando contém uma solucdo 0,01 mol.L™" de KCl para a qual A =
14,13 mS.m*mol™. Qual sera a resisténcia dessa célula quando a mesma contiver uma solucao cuja
condutividade € igual a 0,458 S.m™'?

13.3) Uma célula de condutividade possui dois eletrodos paralelos de 1,25 cm? de area distando
10,50 cm. Quando cheia de uma solucao de um eletrélito, a resisténcia verificada foi de 1996 Q.
Calcule a constante da célula e a condutividade da solucao.

13.4) Quando cheia com uma soluc¢ao de acetato de sédio de concentracao igual a 0,01 mol.L},
uma célula de condutividade apresenta uma resisténcia a passagem da corrente elétrica igual a 1492 Q.
Sabendo que a condutividade molar do acetato de sédio € igual a 8,376 mS.m?mol ™, calcule a
constante da célula.

13.5) Uma célula de condutividade contendo uma solucao de KClI 0,01 mol.L! fornece, a 25 °C,
uma resisténcia de 910 Q. Qual sera a resisténcia desta célula quando cheia de uma soluc¢ao cuja
condutividade a 25 °C € 0,532 S.m~'? Para o KCI1 0,01 mol.L' A = 14,13 mS.m?mol™".

13.6) Uma célula de condutividade, cuja distancia entre os eletrodos é igual a 6,0 cm, apresenta
uma resisténcia de 11200 Q na temperatura de 25 °C, quando cheia com uma solucao aquosa de KCI
de concentracdo igual a 0,01 mol.L™. Sabendo que a condutividade do KCl é igual a 77,364 mS.m™,
calcule a constante da célula e a drea média dos eletrodos.

13.7) Quando uma solu¢io aquosa de nitrato de prata de concentra¢ao igual a 0,01 mol.L™" é
colocada numa célula de condutividade cuja constante € igual a 40 m™, a mesma apresenta uma
resisténcia igual a 320 Q. Calcule a condutividade molar do AgNO; nessas condicoes.

13.8) Uma célula de condutividade contendo uma solu¢ao aquosa de acido acético de concentracao
igual a 0,2 mol.L™! na temperatura de 30 °C apresenta uma resisténcia a passagem da corrente elétrica
iguala 1351 Q. Se a distancia média entre os eletrodos da célula € de 0,5 cm, calcule a constante da
célula e a area média dos eletrodos. A condutividade do acido acéticoa 30 °C € igual 2 82,16 mS.m ™.

13.9) A medida da condutividade do bromato de potissio a 25 °C na concentracao de 147,74 x 10 mol.L!
acusou um valor de 1,531 S.m™. Calcule a condutividade molar do KBrO; nessa concentracao.
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13.10) Na temperatura de 25 °C, a condutividade molar em diluicdo infinita do LiCl é de 11,503
mS.m?mol . O nimero de transporte do dnion, em diluicio infinita, é 0,664. Calcule a mobilidade
dos ions CI e Li'.

13.11) As mobilidades idnicas dos fons Na* e Cl” sdo iguais, respectivamente, a 5,19 x 108 ¢ 7,91 x
108 m?'V'. Calcule a condutividade molar limite do NaCl e os nimeros de transporte do cation
e do anion.

13.12) Na temperatura de 25 °C, a condutividade molar limite do MgCl, é de 25,87 mS.m*mol™. O
ntumero de transporte do anion, em dilui¢io infinita, € 0,590. Calcule a mobilidade dos fons CI" e Mg*".

13.13) A 25 °C, a resisténcia de uma célula contendo uma solucao 0,01 mol.L.! de KCl é de 525 Q.
A resisténcia da mesma célula contendo uma solucao 0,1 mol.L'! de NH,OH é de 2030 Q. Qual
o grau de dissociacao aparente do hidréxido de aménio? Ay = 14,99 mS.m*mol™; Ay, = 7,35
mS.m’mol™; A,y = 19,91 mS.m?*mol™?)

13.14) As condutividades molares limites do NaOH, HCl e NaCl a 25 °C sao, respectivamente, 24,780
mS.m?mol™ 42,616 mS.m?*mol ™ e 12,645 mS.m?mol™. Sabendo que o produto i6nico da agua, K,,
vale 1,008 x 10'* nessa temperatura, determine a condutividade da 4gua mais pura que pode existir
na temperatura de 25 °C.

13.15) Calcule a condutividade molar limite do NH,OH a partir dos seguintes dados:
Ba(OH), A, = 45,76 mS.m?mol™!
BaCl, Ay = 24,06 mS.m*mol™
NH,Cl Ay =12,98 mS.m’mol™

13.16) A condutividade molar em diluicao infinita do sal de potassio do acido benzéico é 10,588
mS.m*mol™ a 25 °C. Qual o valor de A, para o acido benzoico? As condutividades idnicas molares
do K* e do H sdo, respectivamente, 7,352 mS.m?mol™" e 34,98 mS.m*mol™ a 25 °C.

13.17) A condutividade de uma solucao saturada de AgBr, ap6s ser descontada a condutividade da
agua utilizada no preparo da solucio, é igual a 1,174 x 10 mS.m ™ na temperatura de 25 °C. Calcule
asolubilidade do AgBr sabendo que as condutividades idnicas molares sao A, = 6,192 mS.m*.mol !
€ Ag- = 7,840 mS.m2.mol .

13.18) Calcule o valor da condutividade de uma solucao saturada de sulfato de bario a 25 °C sabendo
que o produto de solubilidade desse sal nessa temperatura éigual a 1,1 x 10" e que as condutivida-
des i6nicas molares limites s30 A, = 12,72 mS.m*mol ™' e A5 = 16,0 mS.m*mol . A condutividade
da dgua usada para o preparo da solucao é igual a 0,16 mS.m™".

13.19) O valor de A, para o NH,Cl é de 14,97 mS.m?mol™ a 25 °C. O numero de transporte do cation
em diluicao infinita é de 0,4907. Calcule a condutividade dos ions e suas mobilidades.

RESPOSTAS

13.1) 380,5 Q
13.2) 333,10
13.3) 840 m'; 0,421 S.m"!
13.4) 125 m™!
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13.5) 241,7Q

13.6) k¥’ = 866,48 m'; A = 6,925 m?

13.7) 12,5 mS.m%mol™’

13.8) ¥ =110,998 m™; A=4,5x 10° m?

13.9) 10,4 mS.m?mol™!

13.10) u, = 4,005 x 10 m?% 'V w.=7,915x 10 m%s V!
13.11) A, = 12,641 mS.m%mol™; ¢, = 0,396; + = 0,604
13.12) u, = 5,496 x 10 m%'V; ». = 7,909 x 10® m%*s V!
13.13) 1,42 %

13.14) 5,497 x 10° S.m!

13.15) 23,83 mS.m?mol™!

13.16) 38,22 mS.m*mol™

13.17) 1,571 x 10* g.L!

13.18) 4,62 x 10* S.m™

13.19) u, = 7,612 x 10 m%'V7; 7,901 x 10® m%s'V~!
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Equilibrios ibnicos Capitulo 14

14.1 - PRODUTO DE SOLUBILIDADE

Na solucao saturada de um sal, estabelece-se um equilibrio entre o sal s6lido (que ¢ por natureza
uma substancia idnica) e os respectivos fons hidratados e dispersos na solucao. Se o sal for pouco
soluvel, a concentracao dos ions na solucao é pequena e dificilmente se formam pares idnicos. A
dissociacao do sal dissolvido é completa.

Em primeira instincia, considere-se, como exemplo, um sal uniunivalente pouco solivel, como
o cloreto de prata, em equilibrio com os respectivos ions, em solucao saturada,

AgCl (s) + ag = Ag* (ag) + Cl” (aq)
ou, de maneira mais simples,
AgCl (s) = Agr+ CI'

A constante termodinamica deste equilibrio sera, entao,

a, .a..
K=—" < (14.1)

A g

Mas, como se sabe, a atividade das substancias solidas puras € igual a unidade. Como consequéncia,
o produto das atividades idnicas é constante, numa dada temperatura, isto €,

K = a,. aq” (14.2)

A essa constante se deu o nome de constante do produto de solubilidade, ou simplesmente, produ-
to de solubilidade, por depender da solubilidade do sal. Mas a atividade de um soluto € expressa
por uma das variaveis de concentra¢ao (fracao molar, molaridade, molalidade) multiplicada pelo
coeficiente de atividade correspondente, isto €,

aX = ’Y)Cx aﬁ = ’YFC am = ymm (14-3)

Adotando a molaridade como forma de expressar a concentra¢ao e suprimindo o subscrito em
Y., tem-se, para o produto de solubilidade do AgCl,

K= cigr Co-= Cppr CaY? (14.4)
onde vy, = (y,y_)"? € o coeficiente de atividade i6nica média do AgClL

Quando o sélido € pouco soluvel e a solucao nao contém eletrélitos estranhos, a for¢a idnica
do meio é reduzida e o coeficiente v, se aproxima da unidade (secao 6.10). Tem-se, entao, como
expressao aproximada do produto de solubilidade do AgCl,

K= Cag+ Car- (14.5)

Entre o produto de solubilidade exato e o aproximado de um eletrélito uniunivalente, tem-se,
pois, a relacao

K=Kyi (14.6)

O produto de solubilidade esta relacionado a solubilidade do sal. A solubilidade de um sal é a
sua concentracao na solucao saturada. Representando por §, a solubilidade do sal na dgua pura,
tem-se, para o cloreto de prata,
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Cagc1= Cagr=Ca =S
K= 3 (14.7)
A solubilidade do AgCl a 25 °C, determinada em funcao da condutividade (secao 13.12), é
Sy=1,31x 10" mol.L."!

o que da
K=(1,31x10°)*=1,72x 10"

Mas o verdadeiro produto de solubilidade do AgCl é dado, segundo as equacoes (14.6) e (14.7), por
K = (S 1.)* (14.8)

A'solucao saturada de um sal pouco solivel é bastante diluida e o coeficiente de atividade idnica
média pode ser calculado com suficiente rigor mediante a equacao limite de Debye-Htickel, como
se viu na secao 6.12, isto €,

logy. = —Az,z T (14.9)

onde [ é a forca idnica da solucao definida na secao 6.9, ou seja,
1 .
1:52@4 (14.10)

Mas numa solu¢ao em que o unico eletrélito é o AgCl, a forcaidnica € igual a concentracao do
sal. Como o solvente € dgua, a 25°C, A= 0,509 e a equacao (14.9) da

logy, =—0,5094/1,31x107° =-1,843x10~°
.= 0,996
O verdadeiro produto de solubilidade do AgCl serd, entao, segundo a equacao (14.8),
K= (1,31x10°x0,996)? = 1,706 x 107"

As equacgoes estabelecidas para um sal uniunivalente podem ser generalizadas para qualquer
sal, da forma que segue:

M, A, () =Vv.M"+Vv. A (14.11)
a a'’-

K=-2M A (14.12)
Ay, A,

K =ay.a); (14.13)

Este resultado € a expressao geral do principio do produto de solubilidade, estabelecido por Nernst
(1889): na solucao saturada de um sal, o produto das atividades dos ions constituintes, quando cada
atividade ¢ elevada a poténcia que lhe corresponde, é constante numa dada temperatura, qualquer
que seja a natureza dos outros eletrdélitos presentes na solucao.

Fazendo v, + v_=v e lembrando que o coeficiente de atividade idnica média de um eletrélito é

1/v
ve=(vr )
aequacao (14.13) da
V., Vo Ve Vo V. VoV
K, = CCaVar V- =G Ca Ve (14.14)
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Em solucoes de reduzida forc¢a idnica, y, = 1 e tem-se como valor aproximado do produto de
solubilidade

K =clcr (14.15)

e assim a equacao (14.14) pode ser escrita sob a forma
K, =Ky (14.16)
Se a solubilidade do sal na agua pura for S,,
= V.8 CG—= V.8

K} = (V+So )w (V—So )Vi

K/ =S8,vv" (14.17)
O produto de solubilidade, K, pode também ser obtido em funcao da solubilidade, caso seja
conhecido o coeficiente de atividade i6nica média do sal. Da equacao (14.16), tira-se

K, =(Syy.) viv" (14.18)

A Tabela 14.1 da o produto de solubilidade, K, de alguns sais pouco soltveis e o correspondente
expoente de solubilidade, pK,, definido como o co-logaritmo do produto de solubilidade:

pK, = logKL =-logK, (14.19)
ou também
K= 107"

O expoente de solubilidade pK, é tanto maior quanto menor o produto de solubilidade ou a
solubilidade do sal.

TABELA 14.1 - PRODUTOS DE SOLUBILIDADE DE SAIS POUCO SOLUVEIS (25 °C)

Sal K PK; Sal K PK,
BaSO, 1x1071° 10,0 Fe(OH), 3,8x107% 37,42
CdS 1,4x10°%8 27,85 MgCO, 1x1075 5,0
CaCOq 4,8x107° 8,32 Mg(OH), 1,2x101 10,92
CaSO, 6,1x107° 4,22 Hg,Cl, 1,1x10718 17,92
PbCO;, 1,5x10713 12,82 HgS 4x107% 52,4
PbCrO, 1,8x107* 13,74 Ag(l 1,7x1071° 9,77
PbSO, 2,25x10® 7,65 Ag,S 1,6x107* 48,8
Cu,S 8,5x10~ 44,07 TICl 1,5x10* 3,82

FeS 4x1071° 18,4 ZnS 4,5x1072 23,35

14.2 — INFLUENCIA DE /ONS ESTRANHOS NA SOLUBILIDADE DE UM SAL

Verifica-se experimentalmente que a solubilidade de wm sal é exaltada pela presenca de eletrolitos cujos
dons lhe sdo quimicamente indiferentes. Esse fato inesperado € justificado pelo principio do produto de
solubilidade na sua forma exata (14.18).
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Sejam consideradas duas solugoes saturadas de AgCl; a primeira contendo apenas os fons Ag*
e CI', a segunda contendo também outros eletrélitos. Representando por S, e por Sa solubilidade
do AgCl nas duas solucgoes e por v, e ¥ os coeficientes de atividade i6nica média do AgCl nas duas
solucoes, a equacao (14.18) da para um eletrélito uniunivalente:

K, = (Sv,)® (14.20)
K= (S)* (14.21)
Sovo =Sy (14.22)

Lembrando, nesse ponto, que o coeficiente de atividade ionica média de um eletrélito diminui
quando aumenta a forca idnica da solucao e que esta € determinada pela concentragao de todas as
espécies idnicas presentes, tem-se Yy < Y, €, como consequéncia,

$> 8

Note-se que a expressao aproximada do produto de solubilidade (14.17) nio permite prever
este resultado, pois nela aparece o coeficiente de atividade, cuja variacao com a forca i6nica da
solucao € responsavel pela variacao da solubilidade do sal.

Além disso, como se vé pelo exame do diagrama da Figura 6.5, o coeficiente y., que é igual a
unidade, em pequenas concentracoes, diminui a medida que aumenta a forca idnica, passa por
um minimo e depois cresce, podendo ultrapassar a unidade, em concentra¢oes elevadas. Como
consequéncia, a medida que se adiciona um sal estranho, a solubilidade do AgCl aumenta, passa
por um maximo e depois decresce continuamente. Note-se que a relacao (14.22) é a mesma
para sais de qualquer tipo de valéncia. Por seu intermédio, é possivel testar a equacao limite de
Debye-Hiickel.

Da equacao (14.22), tira-se

S
log? =logy, —logy

~o

Combinando esta expressao com a Lei Limite (14.9), obtém-se
S
log?zA@z_ (\/7—1110) (14.23)
~0

onde ], € a forca i6nica da solucao saturada do sal apenas, enquanto I é a forca idnica da solucao
saturada do sal a qual foi adicionado outro eletrélito.

Medidas da solubilidade de sais de diferentes tipos de valéncia, em presenca de varios eletrolitos
adicionados, resultando diferentes forcas idnicas, foram registrados no diagrama da Figura 14.1.
Percebe-se que, na regiao de pequenas forcas idnicas, os resultados se dispoem sobre linhas retas
cuja inclinacao depende apenas das cargas dos fons constituintes e nao da sua natureza, tal como
prevé a equacao (14.23) anteriormente deduzida.

O diagrama da Figura 14.1 mostra ainda como o acréscimo da forca idnica da solucao determina
o acréscimo da solubilidade de um sal e que esta influéncia € maior em sais cujos ions constituintes
possuem carga elevada.

Veja-se, agora, como se determina o coeficiente de atividade idonica média de um sal, como o
AgCl, em solucoes de forca idnica varidvel. Para isso, se preparam solucoes saturadas de AgCl com
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adi¢oes sucessivas de um eletrolito estranho, como o KNO;, e medem-se as solubilidades do AgCl
nestas solucoes de diferentes forcas idnicas. Em virtude da equacao (14.21), tem-se

(14.24)

0,10

0,08

0,06

log (S/S,)

0,04

0,02

0,02 0,04 0,06 0,08

VI-Vi,

Figura 14.1 — Solubilidade e Lei Limite de Debye-Hiickel

Portanto, determinada a solubilidade do AgCl numa solucao de dada forca idnica, tem-se o
coeficiente de atividade idnica média do AgCl nessas condi¢oes, caso seja conhecida a constante
do produto de solubilidade, K.

A determinacao de K; ¢ um problema a parte, que pode ser resolvido por meio de medidas de so-
lubilidade do AgCl em solugoes de forca idnica decrescente, preparadas sempre com adi¢oes de KNOs,.
Se extrapolarmos as medidas da solubilidade, S, do AgCl, a uma forca i6nica nula, a solubilidade assim
obtida sera igual a \/?5 , porque, nessas condicoes, v, = 1, como se depreende da equacao (14.24).

14.3 — INFLUENCIA DE [ONS COMUNS NA SOLUBILIDADE DE UM SAL

E também um dado de observacio que a solubilidade de um sal fica reduzida pela adico de ions
comuns ao sal, oriundos de um outro eletrélito. Este efeito de um ion comum ¢ consequéncia igualmente
do principio do produto de solubilidade e é amplamente utilizado em Quimica Analitica.

Considere-se uma solucao saturada de AgCl, cujo produto de solubilidade aproximado é, como
se viu

) — Q2
K = Cag Car = St
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Adicionando-se KCl a solucao, o acréscimo da concentracao dos ions Cl” deverd ser acompanhado
da reducao de concentrac¢io dos ions Ag* de modo a manter-se constante o produto de solubilidade.
Isso implica a precipitacao de AgCl, cuja solubilidade na presenca agora de um excesso de ions CI,
provenientes do KCl adicionado, ¢ dada pela concentracao dos ions Ag* remanescentes na solucao.
Em conclusao, o AgCl é menos solivel na presenca de um excesso de ions CI” que na dgua pura. O
mesmo resultado seria obtido se o eletrélito adicionado fosse AgNO;. Nesse caso, o excesso de ions
Ag" ird determinar uma reducao de concentracao dos fons Cl, mediante precipitacao de AgCl. A
solubilidade do AgCl seria expressa, nesse caso, pela concentracao dos ions Cl” remanescentes.

Veja-se como calcular a solubilidade de um sal em presenca de um excesso de fon comum.
Adicionando a uma solucao saturada de AgCl uma quantidade de KCI correspondente a x mois
por litro de solucao, a solubilidade do AgCl se reduz de S, a S méis por litro. Isso significa que a
concentracao dos ions Ag* na solucao é agora § por litro e a dos fons CI" é (S + x) mdis por litro.
Tem-se, entdo, segundo a equacio (14.7).

K=8(5+x) =S} (14.25)
ou
$2=0

S2+ S,

1 1 . 9
52_2“\/49&7%5 (14.26)

Calcula-se assim a solubilidade § do sal uniunivalente em presenca de x méis por litro de ion
comum univalente, se for conhecida a solubilidade, ,, na d4gua pura.

Desta equacao, se tira:

Dois casos especiais podem ser considerados. Se a solubilidade S do sal for desprezavel em
comparac¢ao com a concentracao x do ion comum adicionado, a equacao (14.25) dara:
82
Sx=82 ou S=-L (14.27)
X
Por outro lado, se a solubilidade S, for muito grande em comparacao com x, a equacao (14.26)
dara:

1
S:S(; _gx (1428)

Nao se pode esperar que o cdlculo da solubilidade em presenca de fons comuns, por meio da
equacio (14.26), dé resultados perfeitamente concordantes com as medidas experimentais. E que foi
tomada como ponto de partida a expressiao aproximada do produto de solubilidade (14.7), na qual
estd implicito um valor unitario para o coeficiente de atividade. Uma expressao mais rigorosa é

K= S(S+x)y* = (Sv0)* (14.29)
onde y, e y tém o significado dado anteriormente. Resolvendo para S, obtém-se
1 1 7, )
S=—=x+ [-x*+S |~
9 4 0 ( v ) (14.30)

O diagrama da Figura 14.2 mostra algumas curvas de solubilidade isotérmica (25 °C) do cloreto
de talio, resultantes da adicao de sais constituidos de ions estranhos e de ions comuns. A curva
inferior foi obtida pelo calculo, usando a equacao aproximada (14.26).
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Figura 14.2 — Efeito da adicao de sais sobre a solubilidade do TIC1

14.4 - [ONS COMPLEXOS

Observa-se, em certos casos, que a adicao de um ion comum a uma solucao de um sal pouco soltvel
aumenta a solubilidade do sal ao invés de diminui-la. Assim, por exemplo, a solubilidade do AgCN au-
menta ao adicionar-se um cianeto a solugao; a solubilidade do Hgl, aumenta pela adicao de um iodeto.

Este resultado paradoxal estd, nao obstante, de acordo com o principio do produto de solubilidade
e se deve a formacao de ions complexos que removem os simples do equilibrio de solubilidade.

Considere-se o equilibrio de solubilidade
AgCN (s) = Ag*+ CN-
Ao adicionar-se um excesso de ions CN-, os ions Ag* sao removidos sob a forma do dnion com-
plexo Ag(CN), e, como consequiéncia, mais AgCN se dissolve. O processo de dissolucao continua

até que se restabeleca o produto de solubilidade do sal. Nessas condi¢oes, uma parte do sal esta
dissolvida sob a forma de ions Ag* e outra sob a forma de ions Ag(CN),".

Embora a dissociacao do complexo Ag(CN), seja extremamente reduzida, a adicao de um
sulfeto precipita o ion Ag* sob a forma de Ag,S. Isso acontece porque o produto de solubilidade
desse complexo é um dos mais reduzidos, sendo aproximadamente igual a 107,

14.5 - TEORIA PROTONICA DOS ACIDOS E BASES
Com fundamento na sua teoria da dissociacao eletrolitica, Arrhenius definiu acidos e bases como

substancias que, dissolvidas na dgua, se dissociam produzindo respectivamente ions hidrogénio e
ions oxidrila. As propriedades dcidas sao atribuidas aos ions H*; as basicas, aos ions OH", enquanto

& « FiSICO-QUIMICA| » 355



a neutralizacao consiste na reacao entre estas duas espécies idnicas com formacao de dgua, cujo
grau de dissociacao ¢é infimo.

HA=H"+A
BOH = B*+ OH-
H'+ OH = H,O

Ateoria de Arrhenius ignora as causas da dissociacao e nao explica as propriedades acido-basicas
de substancias na auséncia de 4gua ou na presenca de outros solventes. Além disso, Bronsted mos-
trou que o fon H* (préton) nao pode existir em estado livre em solucoes aquosas, por ser enorme
a diminuicao de energia de Gibbs que acompanha a reacao:

H* + H,0 () - H,0"

Esses e outros fatos levaram Bronsted e Lowry (1923) a propor, independentemente, a teoria
protonica dos acidos e bases, de amplitude muito maior que a de Arrhenius.

Acido é qualquer substdncia potencialmente capaz de doar wm proton a wma outra substancia, enquanto
base é qualquer substancia potencialmente capaz de receber wum proton. Numa dada reacao, o préton-doador
comporta-se como acido e o préton-receptor como base. Esta transferéncia de um préton de uma
para outra substancia chama-se protélise. A protolise entre substancias moleculares acarreta sempre
ionizacao. O avanco da protolise na interacao acido-base depende da capacidade protogénica e da
capacidade protofilica dos parceiros da reacao. Uma substancia que atue como dcido forte perante um
parceiro pode atuar como acido fraco ou até mesmo como base fraca perante um outro parceiro de
carater mais dcido. Acidos e bases podem ser substancias moleculares ou i6nicas. O equilibrio dcido-
base resulta de duas reacoes dcido-base de dire¢oes opostas, de acordo com o seguinte esquema:

HA + B = BH* + A
acido 1 base 2 acido 2 base 1

Os pares (acido 1 —base 1) e (acido 2 — base 2) diferem entre si por um préton H*; os compo-
nentes de cada par (HA, A") e (BH*, B) sao chamados acido e base conjugados.

Se HA for um acido forte, sua tendéncia de doar prétons sera muito grande e, como consequéncia,
arespectiva base conjugada A- devera ser fraca. Analogamente, se B for uma base forte, sua tendén-
cia de fixar prétons sera muito grande e o respectivo acido conjugado BH* sera fraco. Por isso, o
equilibrio de protdlise se estabelece sempre a favor da formagao do dcido mazis fraco e da base mazs fraca:

acido + base = acido + base
mais forte mais forte mais fraco mais fraca

Quando uma substancia é dissolvida, sua capacidade potencial de manifestar-se como acido ou como
base depende da natureza do solvente. Certos solventes tém capacidade protogénica e, assim, podem ma-
nifestar-se como acidos; outros tém capacidade protofilica € podem atuar como bases; alguns sao apréticos,
porque nao podem doar nem receber prétons, excluindo assim a possibilidade de um soluto se manifestar
como acido ou como base: outros, por fim, sao anfipréticos, porque podem doar ou receber prétons, em
conformidade com a natureza do soluto. Por isso, a 4gua e outros solventes anfipréticos sao capazes de
ionizar tanto substancias de carater acido como basico segundo mostram as seguintes reacoes:

HCl + H,O = H,O* + Cl

acido base acido base

mais forte mais forte mais fraco mais fraca
CH,COOH + H,O = H,O* + CH,COO-
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acido base acido base

mais fraco mais fraca mais forte mais forte
NH, + H,O = NH,” + OH-

base acido acido base

mais fraca mais fraco mais forte mais forte

O 4acido cloridrico é um acido forte em relacao a dgua e, por isso, o grau de ionizacao e a con-
dutividade molar da solucdo sao elevados. Em contraposicao, a base conjugada CI” € fraca. O dcido
acético é um acido fraco em relacao a dgua e, porisso, o grau de ionizacdo e a condutividade molar
sao reduzidos. Em contraposicao, a base conjugada CH;COO" é forte. A amoénia é uma base fraca
em relacao a dgua, mas o seu acido conjugado NH,* é forte.

QUADRO 14.1 — ACIDOS E BASES CONJUGADOS

Acido Base
HCIO, Clo,
IS0, HSO,
HCl cr
HNO, NO,-
H,0* H,0
HSO, SO
H,PO, H,PO,
CH,COOH CH,COO "
3 Al(H,0),* AI(H,0),(OH)* g
g H,CO, HCO, 9
< <
H,S HS =
NH,* NH,
HCN CN-
HCO; CO,>
C:H,OH CeH;O
1,0 OH
C,H,OH C,H,O
NH, NH,"
CH,NH, CH,NH-
H, H
cH, CH,

Acidos fortes, como HCI, H,SO, e HCIO,, sao substancias covalentes e s6 se ionizam por reacao
com o solvente. Mas bases fortes, como os hidroxidos alcalino e alcalino-terrosos, sao substancias
idnicas, mesmo no estado s6lido. O cardter basico desses hidréxidos se deve a presenca dos fons
OH’, de modo que a interacao com o solvente se reduz aqui a uma simples hidratacao dos fons ja
existentes. Na realidade, tais substancias, como NaOH, Ca(OH), etc., devem ser consideradas como
sais, pois ¢ o fon OH™ que ¢ a verdadeira base.
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Comparando a tendéncia de diversas substancias de doarem prétons a uma mesma base (dgua,
por exemplo), pode-se ordena-las segundo o seu carater dcido decrescente, o que dd, ao mesmo
tempo, a ordenacao das bases segundo o seu carater bdasico crescente (Quadro 14.1).

Assim, o acido perclérico é o mais forte da série e, como consequéncia, o ion perclorato, sua
base conjugada, ¢ a mais fraca. Ao metano, que € o dcido mais fraco, corresponde a base conjugada
mais forte que o ion metila. A reacao de um acido qualquer da série com uma quantidade equiva-
lente de uma base situada abaixo da respectiva base conjugada (e por isso mais forte do que esta)
avanca para a direita mais de 50 %, dependendo o avanco aproximadamente da inclinacao da reta
que une o acido a base.

Uma terceira teoria de dcidos e bases e de maior amplitude que a de Bronsted e Lowry é a
teoria de Lewis. Segundo Lewis, dcido € uma substancia potencialmente capaz de receber um par
de elétrons e base é uma substancia potencialmente capaz de doar um par de elétrons. O produto
da neutralizacao é um complexo coordenado, formado por uma parte acida e outra basica. Assim,
podem ser citados como exemplos:

H H ’
H++:(:)::H: H:0:H
F H F H

F:B:+ :N:H = F:B:N:H
F H F o

As bases de Lewis sao praticamente as mesmas de Bronsted, pois as substancias potencialmente
capazes de receber um préton sao também capazes de contribuir com um par eletrénico para uma
ligacdo quimica. Mas a gama de dcidos ¢ muito ampliada na teoria de Lewis. Todos os cdtions e
moléculas que possuem um dtomo com camada de valéncia incompleta ou capaz de ser expandida
sao potencialmente dcidos.

14.6 - EFEITO NIVELADOR DO SOLVENTE

A forca dos acidos se manifesta por sua capacidade de ceder prétons a um dado solvente, ou
seja, pelo seu grau de ionizacao neste solvente. Todavia, um solvente s6 pode discriminar diferentes
acidos se estes forem mais fracos que o acido conjugado do solvente considerado.

Assim, o acido conjugado da dgua é o fon hidronio H;O* e todos os dcidos mais fracos que esse
ion, como Hy,CO;, HyS e HCN, podem ser discriminados pelo seu diferente grau de ionizacao em
solucoes aquosas de mesma molaridade:

HA + H,O = H,O" + A
acido acido
mais fraco mais forte

Todavia, acidos mais fortes que o ion hidrénio, tais como HCIO,, H,SO,, HCl e HNO; (Quadro
14.1), ionizam-se de maneira tao completa na dgua que sua acidez fica reduzida a acidez do ion H;O™":
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HA + HO —> H;O" + A
acido acido
mais forte mais fraco

Isso significa que um solvente (Hy;O) nao permite discriminar a forca de dcidos mais fortes
que o seu proprio acido conjugado (H;O*). Na realidade, o 4cido mais forte que pode existir em
quantidades aprecidveis numa solucao aquosa é o ion H;O*. A esse resultado se deu o nome de
efeito nivelador do solvente.

A tnica maneira de distinguir a forca de acidos mais fortes que o ion H;O* é determinar o seu
grau de ionizacao num solvente menos protofilico (menos basico) que a agua. E o caso do dcido
acético que, diante de acidos fortes, procede como uma base extremamente fraca, cujo acido con-
jugado, o ion CH;C(OH),*, é por isso mesmo extremamente forte:

HA + CH;COOH = CH;C(OH),* + A
acido acido
mais fraco mais forte

AFigura 14.3 mostra a ordem exata da forca de acidos mais fortes que o ion H;O* determinada
pela medida da condutividade molar de solucoes de acido acético:

HCIO, > HBr > H,SO, > HCl > HNO4

A
2,0 [~

HCIO,
1,56
1)0 | HBr
0,5

Figura 14.3 — Condutividade molar de dcidos dissolvidos em dcido acético glacial

Ao contrario, se escolhermos como solvente uma substancia mais protofilica (mais basica) que
adagua, como € o caso da amonia liquida, a acao niveladora do solvente se estende a todos os acidos
mais fortes que o respectivo acido conjugado, o ion amoénio NH,".
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Torna-se impossivel, nesse caso, distinguir entre a for¢a do acido acético e a do acido cloridrico,
pois ambos se ionizam completamente quando dissolvidos em amonia:

HA + NH;, — NH,” + A
acido acido
mais forte mais fraco

Generalizando, pode-se dizer que o acido mais forte disponivel em quantidades apreciaveis num
dado solvente € o acido conjugado deste solvente. Assim, nos solventes dgua, acido acético, amonia
e alcool etilico, os acidos dominantes serao os cations H;O*, CH;C(OH),*, NH," e C,H,OH,".

Consideracoes semelhantes podem ser feitas com relacao as bases. Aqui se deve distinguir en-
tre os hidréxidos que sao substancias idnicas por sua natureza e podem ser considerados sais, das
demais bases de origem molecular.

A base comum a todos os hidréxidos em solucao aquosa é o fon hidréxido hidratado e a basi-
cidade destas solucoes é comparavel a do ion OH™ (ag):

NaOH (s) +aq = Na* (aq) + OH™ (agq)

Tal como acontece com as solucoes de sais na 4gua, nao ha aqui um equilibrio acido-base, mas
um equilibrio de solubilidade entre o s6lido i6nico e os fons hidratados na solucao saturada.

Em todas as reacoes de neutralizacao de que participam os hidréxidos, o constituinte ativo é
abase OH", permanecendo o cation metalico como mero espectador. A base mais forte que pode
existir em quantidades apreciaveis em solucao aquosa é o ion hidréxido. Por isso, bases mais fracas
que o ion OH™ como a amoénia e as aminas podem ser discriminadas em solu¢ao aquosa segundo
o grau de ionizacao:

NH, + H,O = NH,” + OH-
base base
mais fraca mais forte

Contudo, bases mais fortes que o ion OH—, tais como o ion etéxido C,H;O7, 0 ion amida NH,
¢ o ion hidreto H™ se nivelam em solu¢ao aquosa porque sao substituidas quase completamente
pelo ion OH™:

NH, + H,O — NH, + OH-
base base
mais forte mais fraca

Portanto, mais uma vez pode-se generalizar os fatos dizendo que a base mais forte disponivel
num dado solvente, em quantidade aprecidvel, é a base conjugada desse solvente. Assim, nos sol-
ventes agua, acido acético, amonia e alcool etilico, as bases dominantes serdo, respectivamente, 0s
anions OH", CH;COO", NH, e C,H;O".

14.7 - PRODUTO IONICO DA AGUA

Muitos solventes em estado de absoluta pureza possuem, nao obstante, uma pequena conduti-
vidade que se deve atribuir a uma auto-ioniza¢ao ou autoprotélise. Assim, no caso da dgua, tem-se
areacao:

H,O + H,O = H;0O"+ OH"
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que ¢ o inverso da neutralizacao entre acido forte H;O" e a base forte OH".
A constante deste equilibrio serd, entao,
(lH.%()* Cor-

2
A0

K=

Essa constante prevalece, evidentemente, nao sé6 na agua pura, mas também na presenca de
solutos. A atividade da dgua pura € igual a unidade e podemos admitir que, em solucoes diluidas,
o seu valor pouco se altera. Nesse caso, serd constante o produto

K, = ay aoi- (14.31)
onde, para simplificar, substituiu-se H;O* por H*.

Esta quantidade é chamada produto iénico da agua e significa que na dgua pura e nas solugoes
aquosas diluidas é constante o produto das atividades dos ions hidrogénio (hidrénio) e oxidrila.

Exprimindo a atividade em funcao da concentracao molar (molaridade),
K,= ¢y con v

Mas na dagua pura e nas solucoes de pequena forca idnica o coeficiente de atividade idnica
média é préximo da unidade e pode-se admitir como aproximadamente constante o produto das
concentracoes dos ions hidrogénio e oxidrila:

K. = ¢y con (14.32)
O valor desse produto pode ser determinado a partir da condutividade da dgua pura que, a 25 °C,
éigual a
k=5,04x10°S.m!
Por outro lado, as condutividades molares dos ions H* e OH™ nas pequenas concentracoes

existentes na dgua pura podem ser consideradas idénticas as condutividades molares a diluicao
infinita, isto €,

A+ + hon- = 34,98 + 19,86 = 54,84 mS.m? mol™
Esta condutividade corresponde a um mol de agua ionizada, ou um mol de ions H* em dgua

pura. Como consequéncia, o niumero de maéis de ions H* (que € igual ao niimero de moéis de OH")
existentes em um litro de dgua pura serda

5,54 x107°
c,.=c¢C, =

‘ =2 %10 =1,01%x107 mol.I}!
HTTOHT 54 84 %107

Tem-se, entdo, para o produto idnico aproximado da dgua:
K, = ¢y cop =1,02x 107 (25 °C) (14.33)

valor que pode ser considerado igual ao verdadeiro produto i6nico K, porque as interagoes ionicas
na dgua pura sao muito fracas.

Outro método para a determinacao do produto idénico da agua se baseia na medida da forca
eletromotriz de uma célula galvanica adequada. As medidas feitas em diversas temperaturas mostram
que K, é bastante sensivel as variacoes de temperatura como pode ser observado na Tabela 14.2.
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TABELA 14.2 — INFLUENCIA DA TEMPERATURA SOBRE K,

t (°C) 0 10 20 25 30 40 50
K,x 10" | 0,113 0,292 0,681 1,008 1,468 2,917 5,474

14.8 - ACONCENTRAGAO DOS IONS HIDROGENIO

A constancia do produto idnico da agua estabelece uma interdependéncia entre as atividades
dos ions hidrogénio (ou hidrénio) e oxidrila em todas as solucoes aquosas. Usando um valor apro-
ximado do produto iénico da dgua, tem-se, a 25 °C:

- — 1014
K= ¢y coy-=10

O carater acido ou basico de uma solucao aquosa pode ser expresso, entio, pela concentracao
dos ions H* ou pela concentrac¢ao dos ions OH", porque, dada uma variavel, fica determinada a outra.

Assim, na dgua pura ou numa solucao neutra,
_ _ 14 _ 107 1
€y =Cpp- =N1077 =107 mol.L

enquanto numa soluc¢do 0,001 mol.L™' de HCI,

10714
¢ =107 mol. L™ Cop- = 10° =10" mol.L

A concentracao dos fons hidrogénio em solu¢oes aquosas pode variar dentro de um amplo
intervalo, mas a faixa mais encontrada na pratica vai de 1,0 a 1,0 x 10"* mol.L"". Para evitar o uso
de expoentes negativos na expressao da concentracao dos ions hidrogénio, Sérensen (1909) in-
troduziu uma escala em que a concentracao é expressa pelo expoente do ion hidrogénio, pH, definido
como o co-logaritmo da concentracao dos ions hidrogénio:

1
pH=log—=-logc,,. (14.34)
€,
ou também
¢ = 107PH

Vé-se que o pH de uma solu¢ao aumenta quando ¢, diminui. Na faixa mais usada, enquanto a
concentracio hidrogenibnica passa de 1 mol.L'a 10" mol.L}, o pH aumenta de 0 a 14. Solucbes
neutras possuem um pH = 7, solucdes dcidas apresentam pH < 7 e solu¢oes alcalinas tém pH > 7.

Exemplo 14.1
Calcular o pH de uma soluc¢ao cuja concentracao hidrogenionica € ¢, = 1,92 x 10° mol. L.
pH =-10g1,92 x 10°=4,72
Calcular a concentracao hidrogenionica de uma soluc¢éo cujo pH = 7,36.
loge,,. =—pH=-7,36
¢, =107 =4,37x10" mol.L’"

Note-se que o verdadeiro produto idnico da agua € dado pela equacao (14.31), de modo que
uma definicao rigorosa de pH seria

362 ¢ LUIZPILLA « &



pH =-logay;+ (14.35)
Em vez de uma escala de pH, poderia ser usada uma escala de pOH, definida por
pOH = —logag,-
ou, aproximadamente
pOH =—logcyn
A relacao entre as duas escalas é obtida logaritmando a equacao (14.33) e trocando os sinais
—logey —logcoy = —logk,
ou
pH + pOH = pK,,
pH+pOH =14 (25°C) (14.36)

Arelacao entre pH e pOH de uma solucao a 25 °C é dada na Quadro 14.2. Vé-se que a variacao
da concentra¢ao de ions hidrogénio por um fator de dez corresponde a variacao de uma unidade
na escala de pH ou de pOH.

QUADRO 14.2 - CONCENTRACAO DE f{ONS HIDROGENIO E ESCALAS DE pH E pOH A 25 °C

¢ (mol.L-1) pH pOH
1 0 14
10! 1 13
102 2 12
solucoes acidas 10% 3 11
10* 4 10
10° 5 9
106 6 8
107 7 7
108 8 6
10 9 5
1010 10 4
solucoes alcalinas 101 11 3
102 12 2
1013 13 1
10 14 0

14.9 - CONSTANTE DE IONIZAGAO DE ACIDOS FRACOS

A forca de um dcido ou de uma base fraca, em um solvente como a agua, pode ser expressa
pela respectiva constante de ionizacao. O critério nao se aplica, entretanto, a acidos e bases fortes
porque esses se encontram totalmente ionizados em solucao aquosa (a ~ 1).

Seja a ionizacao de um dcido fraco:
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HA + H,O = H;O" + A~

cuja constante de equilibrio é

A0 Ca-

K=

A1a01,0

A atividade da dgua liquida pura € igual a unidade e pouco se altera em solucoes diluidas. A
constante de equilibrio se converte entao na chamada constante de ionizacdo, que s6 depende da

natureza do dcido fraco e da temperatura:
a,.a,
K, =——"— (14.37)

Apa
onde, por simplicidade, H;O" foi substituido por H*.
Se as atividades forem expressas em funcao das molaridades, tem-se

Cra Yha

K,= (14.88)

Em solucoes de eletrélitos fracos, a forca idnica é moderada e o segundo fator a direita nao se
afasta muito da unidade. E conveniente, por isso, tomar como expressao aproximada da constante

de ionizacao de um acido fraco
c,.c

_ _H"A”
K, =—— (14.39)
Cra
Esta quantidade pode ser expressa em funcao do grau de ionizacao a do acido. Sendo ca con-
centracao total do acido, ¢(1 — a) permanece inalterado e ca se ioniza dando co ions H* e igual
quantidade de fons A™:

K; = (14.40)

Assim, uma solucao 0,1 mol.L! de dcido acético, a 25 °C, possui um grau de ionizacao de 1,34 %.
O valor aproximado da sua constante de ionizacao serd, pois,

,0,1x(0,0184)°

’ =1,82x107°
1-0,0134

O grau de ionizacao pode ser obtido em func¢ao de medidas de condutividade. Um valor apro-
ximado de a é dado pela razao A/A, mas, levando-se em conta o efeito da atracao interidnica,
tem-se, com maior rigor, A/A.

A verdadeira constante de ionizacao, K,, pode ser obtida por extrapolacao dos valores de K,
para diluicao infinita. Isso se faz convenientemente com o auxilio da Lei Limite de Debye-Hiickel,
como se explica a seguir.

Em regioes de pequena concentracao, o coeficiente de atividade do dcido nao dissociado é
praticamente igual & unidade e a equacao (14.38) da

K,=Ky? (14.41)

Por outro lado, nessas condi¢oes, € vdlida a Lei Limite de Debye-Htuickel, que d4, para o coefi-
ciente de atividade i6nica média do eletrélito,
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logy, =—Azz T (14.9)

Tratando-se de um eletrélito uniunivalente, como o acido acético,

1 s 1
z,=2 =1 I =— cizfzg(ca+coc)=coc
logy, =—Aco (14.42)

Logaritmando a equacao (14.41) e combinando com a (14.42),

log K/ =log K, +2A~co.
(14.43)

Esta é a equacao de uma reta cuja inclinacao é 2A e cuja ordenada na origem ¢ logK.,.

Os dados experimentais constantes da Tabela 14.3 confirmam esta previsao, pois se os valores de
logK, e de Jeo forem lancados num diagrama, obtém-se uma curva que se retifica em grandes di-
luicoes e cuja ordenada na origem dos eixos dd a quantidade procurada (Figura 14.4). Quando o
solvente é adgua, A=0,509. Como se v€, as inclinacoes das duas retas —a experimental representada
pelalinha continua e a tedrica, pelalinha tracejada — coincidem perfeitamente, o que vem em apoio
da equacao limite de Debye-Htickel. O valor extrapolado de logK; é igual a logK, e verifica-se ser
igual a —4,7564, de modo que K, = 1,752 x 107 para o acido acético a 25 °C.

TABELA 14.3 - CONSTANTE DE IONIZACAO DO ACIDO ACETICO (25 °C)

cx 103 A N a K x10° K, x10°
0,028014 210,38 390,13 0,5393 1,768 1,752
0,11135 127,75 389,79 0,3277 1,779 1,754
0,21844 96,49 389,60 0,2777 1,781 1,751
1,02831 48,15 389,05 0,1238 1,797 1,751
2,41400 32,22 388,63 0,08290 1,809 1,750
591153 20,96 388,10 0,05401 1,823 1,749
9,8421 16,37 387,72 0,04222 1,832 1,747
20,000 11,57 387,16 0,02987 1,840 1,787
52,303 7,202 386,18 0,01865 1,854 1,722
119,447 4,760 385,18 0,01236 1,847 1,688
230,785 3,392 384,26 0,008827 1,814 1,632

g « FiSICO-QUIMICA | » 365



4,725

s
a

-log K

4,745

4,755

0,01 0,02 0,03 0,04

Figura 14.4 — Determinacao da constante de ionizacao do acido acético

Outra maneira de usar os dados da Tabela 14.3 consiste em substituir A por 0,509 na equacao
(14.43) e depois calcular K, para varias concentragoes, utilizando os valores de K, ce o, constantes
da referida tabela. Os resultados obtidos constam da sexta coluna. Vé-se que eles sao essencialmente
idénticos em solucoes diluidas e se aproximam do valor encontrado por extrapolacio.

Um acido é considerado moderadamente forte quando o valor de sua constante de ionizacao se
encontra na regiao entre 102 e 10 é tido como fraco quando o valor da constante vai de 10~ a
107 é muito fraco para valores de 10 a 107"; extremamente fraco quando a constante é da ordem de
102 ou menos.

O método descrito para a determinacao da constante de ionizacao, em funcao de medidas de
condutividade, é um dos mais exatos para dcidos que nao sao demasiadamente fracos. Um processo
rigoroso que pode ser usado com dcidos muito fracos é baseado na medida da forca eletromotriz
de células galvanicas especiais, livres de junc¢oes liquidas. Um outro processo menos exato implica
a determinacao da concentra¢ao dos ions hidrogénio em solucoes contendo uma mistura de quan-
tidades conhecidas do dcido e seu sal.

14.10 - CONSTANTE DE IONIZAGAO DE BASES FRACAS

Hidréxidos alcalinos e alcalino-terrosos sao bases fortes porque sao idnicas por natureza, nao
sendo valido aqui o conceito de constante de ionizacao. Considere-se uma base fraca, de natureza
molecular, representada por B, cuja ioniza¢ao em solucao aquosa € indicada por

B +H,O = BH'+ OH"
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Admitindo-se para a agua uma atividade unitaria, a constante de ionizacao da base sera

a,.a,,.
K, =200 (14.44)
ap
ou

€ Y2
K, = oo Vs (14.45)

Cp Vi

O valor aproximado da constante de ionizacao em solucoes diluidas é simplesmente
e €

K, =20 (14.46)

Cp

a qual pode ser expressa em funcao do grau de ionizacao, a, determinado pela medida das con-
dutividades

K, = (14.47)

Tal como no caso dos acidos fracos, o valor real e o valor aproximado da constante de ionizacao,
em solu¢oes de moderada concentracao, guardam a relacao

K, =K/y: (14.48)

Partindo desta equacao e da Lei Limite de Debye-Hiickel, pode-se estabelecer relacao andloga
a (14.43), de modo a determinar K, por extrapolacao de K;, a diluicao infinita. Métodos baseados
na determinacao da forca eletromotriz e na determinacao da concentracao dos ions hidrogénio
também tém sido utilizados. Tém-se encontrado algumas dificuldades com certas bases como a
amonia e as aminas inferiores, devido a sua volatilidade. Muitas aminas sao também instaveis quando
expostas ao ar, especialmente na presenca da luz. Por isso, nao existem medidas muito rigorosas
da constante de ionizacao de bases.

14.11 — ACIDOS POLIPROTICOS

Acidos polipréticos sio dcidos que possuem dois ou mais prétons transferiveis a um solvente:
o acido sulfurico € diprético e o fosforico € triprético quando dissolvidos em agua. Os prétons sao
transferidos escalonadamente, de modo que ha tantas etapas de ionizacao quantos forem os hidro-
génios ionizaveis. Assim, a ionizacao do acido fosférico na dgua se processa em trés etapas sucessivas:

(1) H,PO, + H,O = H,0" + H,PO,
(2) H,PO, +H,0 = H,0" + HPO,*
(3) HPO. + H,0 = H,0" + PO,*

E de notar que a base conjugada do acido H;PO, é o ion Hy,PO,, que é, a0 mesmo tempo, o
acido conjugado da base HPO,? . Da mesma forma o ion HPO,?" , que funciona como base no
segundo estdgio, atua como dcido no terceiro estagio.

Cada um desses estdgios possui a prépria constante de ionizacao:
Ay, po;

K, =% 7 59%107°

Ay, po,
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a,.a,,
H* “"HPO} -8
K,=———-=6,22x10
aHEI’O;
a,.a, s
H*""PO; -13
K, = L =4,8x10
aUPo,‘,-’

A determinacdo da constante de ionizacao de dcidos poliproticos pela medida da condutividade
nao da resultados precisos devido as aproximacoes que devem ser feitas nos calculos. Por isso, se
da preferéncia aos métodos baseados na medida da forca eletromotriz. A Tabela 14.4 da alguns
resultados pelos quais se vé que a constante de ionizacao sempre decresce nos estigios sucessivos
da ionizacao de um dcido poliprético. Isso se deve ao acréscimo da tendéncia proton-doadora dos
sucessivos fons residuais cuja carga negativa crescente se opoe, cada vez mais, a transferéncia de
um préton ao solvente.

Asoma das equacoes de ioniza¢ao de um acido poliprético da a equagao de ionizacao completa.
Assim, no caso do acido fosférico, somando as equagoes (1), (2) e (3), tem-se

H;PO, + 3 H,O = 3 H;O" + PO~
A constante de ionizac¢ao deste equilibrio é
B a. @pp
= 70% .
¢ o seu valor é dado, segundo a regra conhecida, pelo produto das constantes parciais:
K=K KK;=2,23x10% (25°C)

Constam da Tabela 14.4 também os valores do “expoente” da constante de ioniza¢ao definido por

1
K =log— = —logK
PK =log—-=-log

cyjo valor € tanto maior quanto menor a constante de ionizacao do acido ou da base.
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TABELA 14.4 — CONSTANTES DE IONIZACAO DE ACIDOS E BASES A 25 °C

ACIDOS MONOPROTICOS
Acido K, pK, Acido K, pK,
Férmico 1,774 x 10 3,75 Latico 1,37 x 10+ 3,86
Acético 1,752 x 10°° 4,51 Glicdlico 1,48 x 10* 3,83
Benzoico 6,31 x 10 4,20 Fenodlico 1,20 x 10°1° 9,92
Cloracético 1,33 x10°° 2,87 Cianidrico 7,24 x 10710 9,14
Fenilacético 4,90 x 107 4,31 Boérico 5,75 x 1071 9,24
ACIDOS POLIPROTICOS
Acido K, PK, K, PK, K, PK;
Oxalico 5,02 X 102 1,30 5,18 X 107° 4,28 — —
Ftalico 1,29 X102 2,89 3,80 X 10°° 5,42 — —
Carboénico | 4,47 X 107 6,35 5,62 X 10" 10,25 — —
Sulfidrico | 6,3 X 1038 7,20 1,30 x 1012 11,88 — —
Citrico 8,7X 10 3,06 1,80 x 107° 4,74 4,0x10° 5,40
Fosférico | 7,52 X 107® 2,12 6,22 x 10® 7,21 4,8x101 12,32
BASES

Base K, PK, Base K, pK,
Amonia 1,74 x 107° 4,75 Anilina 4,1x1071 9,39
Metilamina 5,0x 10 3,30 Difenilamina 6,9 x 10 13,16
Dimetilamina 7,4x 10+ 3,13 Piridina 1,6 x 107 8,80
Trimetilamina 7,4x10° 4,13 Quinolina 3,5 x 10710 9,46

14.12 - CALCULO DO pH EM SOLUCOES DE ACIDOS E BASES FRACAS

Acidos fortes, em solu¢ao aquosa, estio completamente ionizados a ndo ser que a concentracao
seja muito elevada. Portanto, a concentra¢ao dos ions hidrogénio, numa solu¢ao aquosa de acido
forte, é igual a concentracio total do dcido. Assim, numa soluc¢io 0,1 mol.L™' de HC,

¢=0,1molL? e pH=-log0,1=1

Numa solucao de 4cido fraco, a concentracao hidrogenionica é determinada nao apenas pela

concentracao do acido, mas também por sua constante de ionizacao. Com razodvel aproximacao,
c,.c

K, = ﬁ (14.49)
ou
¢, =K, (14.50)

¢,
Seja ¢ a concentracao molar total do dcido. Nao havendo na solucao ions comuns, verifica-se
que ¢y =¢, e a concentracao do acido nao-ionizado serad (¢— ¢;+). Feitas as substituicoes,
c—c,.

¢, =K,
e
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¢+ Ky —Ke=0

A solucao desta equacao quadratica da

1 1
¢, :—EKH+ ZK”2+K”C (14.51)

Em geral, K3/4 ¢ desprezavel em presenca de K¢

1
€y = _EK” + K, ¢ (14.52)

A nao ser que se trate de concentracoes muito pequenas, outra simplificacao é possivel, des-
prezando-se a primeira parcela diante da segunda:

e =K C (14.53)

Portanto, em igualdade de concentracdo, a concentracdo hidrogenionica de solugées de dcidos fracos é
aproximadamente proporcional a raiz quadrada da respectiva constante de ionizagdo.

A equacao (14.53) da para o pH da solucao
1
pH = §(pKa —logc) (14.54)

Assim, para uma solucdo de acido acético 0,01 mol.L™, tem-se
1
pH = §(4,76 +2)=3,38

Para as bases fracas, tem-se igualmente, com certa aproximacao,

C e Copre
K, =20 (14.55)
Cp
ou
4
¢y =K, [—B (14.56)
‘BH*
Segundo um raciocinio andlogo ao desenvolvido para os dcidos fracos,
o = KC (14.57)
Entretanto, em qualquer solu¢ao aquosa a 25 °C,
o = K, Cye = . -
OH"™
a 14.58
C,. = .
= T (14.58)

mostrando que, em solucoes de bases fracas, de mesma concentracao, a concentracao de ions hi-
drogénio é inversamente proporcional a raiz quadrada das respectivas constantes de ionizagdo.

A equacao (14.58) da, para o pH de uma solucao de base fraca, aproximadamente,

1
pH = pK, - E(pr ~loge) (14.59)
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14.13 - RELAGAO ENTRE AS FORGAS DE ACIDOS E BASES CONJUGADAS

Seja a ionizacao de um 4cido fraco, como o dcido acético, na agua:
HAc + H,O = H,O* + Ac”

cuja constante de ionizacao é

K — aHJr a/\f

a
[G27

Por outro lado, a base conjugada do dcido acético, o ion Ac, € uma base forte, cuja reacao sobre
adgua
Ac + H,O = HAc+ OH-

leva a constante de ionizacao respectiva:
sy, -
HA
Kb — ¢ OH

aAF

Efetuando o produto entre as duas constantes de ionizacao,
KK, = aypaon = K, (14.60)

Vé-se que as constantes de ionizacao de um acido e de sua base conjugada, num mesmo solvente,
guardam entre si uma relaciao inversa. Quanto mais forte um 4cido e, portanto, quanto maior K,
tanto menor deve ser K, e mais fraca a base conjugada.

Devido a relacao (14.60), o conhecimento das constantes de ionizacao dos acidos informa, ao
mesmo tempo, sobre a forca das bases conjugadas se for conhecido o produto i6nico do solvente.

14.14 ~NEUTRALIZAGAO E HIDROLISE

Nos paragrafos anteriores, examinou-se a reacao de ionizacao de acidos e bases fracas com o
solvente dgua e a extensao desta reacao, medida pela constante de ionizacao. Serd apreciada, agora,
a acao entre o solvente dgua e os ions constituintes dos sais, conhecida como reacao de hidroélise,
assim como a extensao dessa reacao expressa pela constante de hidrélise.

Um sal pode resultar de uma reacao de neutralizacao entre um dcido e uma base e os fons do sal
nada mais sao que o acido conjugado e a base conjugada da base e do acido originais. Uma reacao
de neutralizacao pode ser representada por:

HA + B = BH* + A
acido 1 base 2 acido 2 base 1

de tal sorte que os ions BH* e A~ podem ser considerados como ions do sal produzido pela neu-
tralizacao.

A neutralizacao é definida como uma reacao entre quantidades equivalentes de dcido e base,
deslocada mais de 50 % a favor dos produtos conjugados. Todavia, o grau de avanco da reacao
depende nao s6 da forca do acido e da base reagentes, mas também da natureza do solvente.

Se o solvente for anfiprético, como a dgua, os fons resultantes da neutralizacao podem reagir
com ela, isto é, podem sofrer hidrélise com o acido BH* cedendo prétons a dgua e a base A rece-
bendo prétons da agua:
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() BH' + H,O = B + H,0
) A + H,0 = HA + OH

Através destas reacoes de hidrolise, o processo de neutralizaciao tende a inverter-se, pois sao
reformados o 4cido e a base originais. A primeira hidrélise ¢ geradora de ions H;O" e tende a
produzir uma solucao dcida. A segunda produz ions OH" e tende a tornar alcalina a solucao. Mas
o grau de avanco dessas duas reacoes pode ser distinto, conforme a forca do dcido HA e da base B
que dao origem ao sal. Por isso a reacao da solucao resultante pode ser neutra, acida ou alcalina.

Se o acido HA e a base B sao ambos fortes significa que os conjugados respectivos A” e BH* sao
ambos fracos e as reacoes de hidrélise (a) e (b) praticamente nao se realizam; a solu¢ao resultante
é neutra. Tome-se como exemplo:

HCl + NaOH = Na* + CI' + H,O

Se o acido HA ¢é forte e a base B ¢ fraca; nesse caso o acido conjugado, BH", € forte e a reacao
de hidrélise (a) predomina amplamente sobre a reacao (b), tornando a solucao dcida, devido ao
excesso de ions H;O* sobre os ions OH". Assim, por exemplo,

HCl + NH, = NH, + CI
NH,” + H,O = NH, + H,O"

Se acido HA é fraco e a base B € forte; entao a base conjugada, A7, é forte e a reacao de hidrélise
(b) predomina sobre a reacao (a), tornando a solucao alcalina, devido a predominancia dos ions
OH sobre os ions H;O". Seja

CH,COOH + NaOH = Na' + CH,COO + H,0
CH,COO + H,0 = CH,COOH + OH

O acido HA e a base B sao ambos fracos. Os conjugados sao fortes e ocorrem ambas as reacoes
hidroliticas. A solucao resultante pode ser neutra, dcida ou alcalina, dependendo da forca relativa
do acido e da base.

CH,COOH + NH, = NH, + CH,COO
NH, + H,O = NH, + H;O*
CH,COO + H,0 = CH,COOH + OH

1) Hidrolise de sais de dcido forte e base fraca
Seja a reacao de neutralizacao
HA + B = BH" + A

Se a base original, B, for fraca, o seu acido conjugado, BH*, sera forte e sofrera hidrélise se-
gundo a reacao

BH* + H O = H;0O" + B
tornando acida a solucao.

A constante de equilibrio dessa reacao hidrolitica é
Ko

Aprr Q11,0
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Mas, em solucoes de moderada for¢a ionica, a atividade da 4gua se mantém proxima a unidade,
o que leva a constante de hidrolise do sal:

_a,.ag

K, (14.61)

aBIIJr

Por outro lado, a constante de ionizacao da base original, B, é

a, .a. ..
K, = ot (14.62)
B

Multiplicando a equacao (14.61) pela (14.62),
KK, =K,

ou K
K, = K“’ (14.63)

b

Portanto, a constante de hidrélise do sal de acido forte e base fraca serd tanto maior quanto
mais fraca a base.

Veja-se, agora, como se calcula o pH da solucao do sal considerado.

A reacao hidrolitica mostra que ¢ = ¢z €, assim, a equacao (14.61) da, com certa aproximagdo,

2
CH*

K, = (14.64)

CBH *

Se a extensao da reacao hidrolitica for pequena, cg;;- sera aproximadamente igual a concentra-
¢ao c¢do sal, de modo que

K, == (14.65)
ou

C
¢ = NEKe (14.66)

Mas, em virtude da equacao (14.63),

K, c

€ =

H K[,

Logaritmando,
1 1 1
loge,. = Elog K, + Elogc - Elog K,
1 1
PH=2pK, —(pK, +logc) (14.67)

2) Hidrolise de sais de dcido fraco e base forte

Se o 4cido original, HA, for fraco, a sua base conjugada, A-, sera forte e sofrerd hidrolise se-
gundo a rea¢ao

A" + HH O = HA + OH

tornando alcalina a solucao.
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Partindo da constante de equilibrio e admitindo a,,= 1, tem-se para a constante de hidrdlise do sal,

A
K, =01 (14.68)
ClA,

Por outro lado, a constante de ionizacao do acido original, HA, é

a,.a,
K, =—"— (14.69)
Apip
Multiplicando as duas dltimas equacoes,
KK, =K,
ou .
K, = K— (14.70)

Isso significa que a constante de hidrélise do sal de dcido fraco e base forte sera tanto maior
quanto mais fraco for o acido.

Sera apresentada, agora, a maneira de calcular o pH da solucao do sal considerado.

A reacao hidrolitica da ¢,y = ¢4 € com isso a equacao (14.68) passa, com certa aproximagdo, a
2

Se a extensao da reacao hidrolitica for pequena, ¢, sera aproximadamente igual & concentracao

cdo sal, de modo que N
e -
K, = “:’ (14.71)
ou
Cor~ = th

Mas, em virtude da equacao (14.70),

ou também

1 1 1
loge,. =—K +—logK ——logc
gy g tu an 28
ou

1 1
pH:§pK +§(pK” +logc) (14.72)

w

3) Hidrolise de sais de dcido fraco e base fraca

Quando ambos, o dcido original, HA, e a base original, B, sao fracos, os respectivos conjugados,
A~ e BH", sao fortes e sofrem hidrolise:

A + HLO = HA + OH
BH' + H,O = B + H,0O"
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A soma dessas duas equacoes representa a reacao hidrolitica global, isto €,
A" + BH" + 2H,O = HA + B + H,O' + OH

Segundo uma regra conhecida, a constante de equilibrio desta reacao sera igual ao produto
das constantes das reacoes parciais. Admitindo-se uma atividade unitdria para a d4gua,
Ay apa,.a,
_ THATB™H*"oH" _
- - K1K2

a

dBH* A

ou

QG
K = MKZU = K1K2

aBII* aA’

O quociente das atividades deve ser constante e é denominado constante de hidrélise do sal:

Ay, K. K,
K, =1t =—Il< : (14.73)

aBH N a:f w

Multiplicando-se, agora, numerador e denominador por a;-aq;, pode-se escrever
a a
_ HA B
K,=—"——"—a,.qa,, (14.74)

aII* aA’ aBII* a()[]’

Mas as constantes de ionizacao do acido HA e da base B sao, respectivamente,

a. . .a,. a, .a, ...
_ _H A _ _BH™ "OH
Ka - Kb -

(G ag

Por isso, a equacdo (14.74) toma agora a forma

K

w

" K{le

(14.75)

O célculo do pH da solucao do sal considerado nao é facil, a nao ser que se facam algumas
simplificacoes. Suponha-se que a forca do acido e da base originais sejam semelhantes. Nesse caso,
as duas reacoes hidroliticas se realizam com a mesma extensao, podendo-se dizer que

Cra = Cp

Além disso, se o grau de hidrélise for pequeno (K, < 10?), a concentracdo dos ions BH" e A" nao
sera muito inferior a concentracao ¢ do sal:

Cpp+ = Cx- = C

Com isso, a constante de hidrélise (14.73) pode ser expressa por

)
¢
K, = % (14.76)
e
K
oy =K, =¢ “
HA h KK, (14.77)
Por outro lado, da constante de ionizacao do acido HA,
K - €y
‘ ChHa
obtém-se
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Mas ¢, = ¢, tendo-se

Comparando com a equacao (14.77),

C K’(’U
c,.—=¢C
" Ka KaKb
ou
KZUKH
Cpye = K, (14.78)
Logaritmando,
1 1 1
loge,,. = Elog K, + Elogl{a — Elog K,

1 1

pH=—pK, +—(pK, - pK,) (14.79)

2 2

Como se vé, a concentracao de ions hidrogénio numa solucao de um sal de acido fraco e base
fraca nao depende da concentra¢ao do sal, quando o acido e a base tiverem forcas semelhantes e
o grau de hidroélise for pequeno.

14.15 - SOLUGOES-TAMPAO

Solucoes de cloreto de sédio e de acetato de amonio sao neutras, com um pH préximo de
sete. A primeira solucao nao sofre hidrélise porque o NaCl é um sal de dcido forte e base forte. A
segunda sofre hidrélise porque o CH;COONH, é um sal de acido fraco e base fraca. No entanto, a
solucao se mantém neutra porque o acido e a base tém forcas quase iguais:

K,=1,75x10° e K,=1,74x10"

A adicdo de 1 mL de uma solucao de HC1 0,1 mol.L ™! a um litro da primeira solucao vai provocar
uma variacao do pH de 7 para 4, o que significa que a concentra¢io de ions hidrogénio se tornou mil
vezes maior. Mas essa mesma adicao a um litro da segunda solucao nao produz variacao apreciavel
do pH. Solu¢oes que apresentam a propriedade de resistir a variacao do pH pela adicao de 4cido
ou alcali chamam-se solu¢oes amortecedoras ou reguladoras, tampao ou buyffer.

Reconhecem-se, em geral, dois tipos de solucoes-tampao. O primeiro tipo compreende as
solugoes formadas por um acido fraco e um dos seus sais de base forte, de modo a ter-se presente
a base conjugada do acido fraco: HA + A",

Nesse caso a acao amortecedora é explicada da seguinte forma: os fons hidrogénio adicionados
sao removidos pela sua combinacao com o dnion A™ do sal, com formacao de mais acido fraco:

H,O* + A = HA + H,O

Os ions hidréxido adicionados sao removidos por sua combinacao com o dcido fraco, HA, com
formacao de mais sal:

OH- + HA = A + H,O
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O segundo tipo compreende as solucoes formadas por uma base fraca e um dos seus sais de
acido forte, de modo a ter-se presente o acido conjugado da base fraca: B + BH".

A acao amortecedora dessas solucoes se explica assim: os ions hidrogénio sao removidos por
combinacao com a base fraca, B, para formar o sal: os ions hidréxido sao removidos pela combina-
¢ao com os cations BH* do sal para formar a base fraca, B.

H,0' + B = BH' + H,0
OH + BH* = B + H,0

Veja-se, agora, como se pode determinar o pH de uma solu¢ao-tampao, comecando com as
formadas por um 4cido fraco e um dos seus sais (HA + A7).

A constante de ionizagao do acido é dada, aproximadamente, por

K — CHJ'CA’
‘ ChHa
onde
¢
Cppe = K, A (14.80)

CA’

Se o acido for fraco, a concentracao do acido nao-ionizado pouco difere da concentracao total
do acido, isto é,

Cra = Cicido

Analogamente, a concentracao dos ions A7, oriundos da ionizacao do acido, € insignificante,
comparada com a concentra¢ao dos fons A~ provenientes do sal que esta completamente ionizado.
Portanto,

Ca = Coq

Substituindo estas aproximacoes na equacao (14.80), tem-se

C. .
_ acido
¢, =K, ==
Coar
Logaritmando,
loge,,. =logK, +log ‘@
ogc,. =logK, +log

sal

Csal
pH =pK, +log—— (14.81)
“dcido
Procedendo da mesma forma com as solucoes-tampao formadas por uma base fraca e um dos
seus sais (B + BH"), tem-se sucessivamente:

¢ .C . _
K/, — BH" "OH
Cp
c
_ B
Con- = K, Z (14.82)
BH*
Fazendo as aproximacoes,
CB = C}mse CBH += Csal
¢
_ base
Con- = Kb

c

sal
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{/‘Vl
pOH = pK, +log —*- (14.83)

“base

Lembrando que pH = pK,— pOH

C
pH = pK, — pK, —log—*- (14.84)

“base

As equagoes (14.81) e (14.83) sao chamadas equacoes de Henderson. Devido as aproximacgoes
feitas em sua deducao, elas dao bons resultados apenas no intervalo entre pH =4 e pH = 10. Como
muitas aplicagoes das solucoes-tampao caem nesta regiao, as equagoes de Henderson sao satisfato-
rias para muitos objetivos. Para solu¢oes de pH < 4 ou pH > 10, equacoes mais complicadas devem
ser usadas.

A capacidade amortecedora de uma solucao-tampao pode ser aferida pela quantidade de acido
ou alcali que ela pode incorporar sem sofrer mudanca do pH. Verificou-se que a maxima capacidade
tamponante resulta quando se tem, respectivamente,

G =1 Lot =1
C

dcido Cbaxe

A medida que estas razoes divergem da unidade, como consequéncia da adi¢io de dcido ou
de base, a capacidade amortecedora diminui, mas se mantém satisfatéria enquanto estas razoes se
situam entre 10 e 0,1. Segue-se, portanto, da equacao (14.81) que um dado 4cido permite obter
solucoes-tampao eficazes num intervalo de pH dado por

pH=pK,+1 (14.85)

Analogamente, obtém-se da equacao (14.83) que uma dada base da solu¢oes-tampao titeis num
intervalo de pOH dado por

pOH=pK, + 1 (14.86)

Assim, o acido acético, cujo pK, é igual a 4,76 a 25 °C, pode ser usado em mistura com o ace-
tato de s6dio para preparar solu¢des-tampao cujo pH varia no intervalo de 5,76 a 3,76. Fora desse
intervalo, a capacidade tamponante é demasiadamente pequena.

Em principio, qualquer acido fraco pode ser empregado na preparacao de solucoes-tampao,
dentro de um limitado intervalo de pH. Por isso, um certo nimero de diferentes dacidos e seus res-
pectivos sais sao necessarios para cobrir um intervalo de pH de 1 a 12. No Quadro 14.3, encontram-se
algumas misturas recomendadas, com seus respectivos intervalos de pH, que foram determinados
potenciometricamente com o eletrodo de hidrogénio.

Nao havendo reacao quimica, além da correspondente ao equilibrio acido-base, uma mistura de
duas solucoes-tampao diferentes sera eficaz no intervalo de pH de ambas as solucoes. Um exemplo
consiste na mistura em varias proporcoes de acido citrico e hidrogenofosfato de s6dio que equivale
aum sistema de cinco 4cidos, isto €, os trés estagios de ionizacao do acido citrico e os dois primeiros
do acido fosférico. Esse sistema, com os componentes em varias propor¢oes, pode ser usado para
preparar solugoes-tampao que possuem valores definidos de pH entre 2,2 e 8,0. A adicao de 4cido
dietilbarbitirico (veronal) e dcido bérico amplia o intervalo de pH até 12.
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QUADRO 14.3 - MISTURAS-TAMPAO

Componentes Intervalo de pH

glicina + hidrocloreto de glicina 1,0-3,7
acido ftalico + hidrogenoftalato de potdssio 22-38
acido acético + acetato de sodio 3,7-5,6
citrato de sédio + citrato trissédico 5,0-6,3
hidrogenofosfato de sé6dio + diidrogenofosfato de s6dio 5,8-8,0
acido bérico + borax 6,8-9,2

bérax + hidroxido de sédio 9,2-11,0

hidrogenofosfato de s6dio + fosfato de s6dio 11,0-12,0

De acordo com a equacao (14.81), o pH de uma solucao-tampao depende da razao entre as con-
centracoes do sal e do acido e nao dos seus valores préprios. No entanto, a capacidade amortecedora
da solucao, em um dado pH, depende das concentra¢oes reais. Quanto maiores as concentracoes
do sal e do acido tanto maior a resisténcia a uma variacao do pH como consequéncia da adicao de
um acido ou de uma base.

14.16 — IONIZAGAO DE ANFOLITOS

Além da 4gua, diversas substancias sao capazes de atuar como préton-doadores ou como
préton-receptores, conforme as condicoes. Certos hidréxidos metdlicos como Zn(OH),, Pb(OH),
e A1(OH); atuam desta forma. Estas substancias sao conhecidas como eletrélitos anféteros ou sim-
plesmente anfélitos. Os mais importantes anfélitos de interesse biolégico sao os aminoacidos. Os
aminodcidos alifaticos podem ser representados pela férmula geral NH,RCOOH e o mais simples
deles é a glicina ou dcido aminoacético NH,CH,COOH. Estas substancias existem sob a forma de
ions hibridos, ou ions duplos, formados pela migracao de um préton do grupo acido carboxilico
para o grupo basico amino:

NH,CH,COOH — ‘NH,;CH,COO-

Assim, enquanto a molécula conserva a sua eletroneutralidade, uma extremidade adquire carga
positiva e a outra, carga negativa. O carater anfétero dos aminoacidos faz com que se comportem
como bases na presenca de um dcido ou como acidos na presenca de uma base:

NH;RCOO- + H;OF = NH;RCOOH + H,O
NH;RCOO- + OH— = NH,RCOO~ + H,O
Pela mesma razao, os aminodcidos sofrem ionizacao na dgua como dcidos e também como bases:
NH;RCOO™ + H,O = NH,RCOO~ + H;0*
NH;RCOO~ + H,O = NH;RCOOH + OH-

As constantes de ionizacao dessas duas reacoes sao dadas pelas equagoes:

CH* CNHQ RCOO™

K, =

N RCOO™
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C()H’ C;\"H.{ RCOOH

K =

b

CNH; RCOO™

No caso da glicina, a 25 °C, tem-se K,=1,67x 10" e K,=2,2x 1072

Havera na solucao aquosa de um aminoacido um pH caracteristico, chamado ponto isoelétrico,
que determina igual concentra¢ao dos ions NH,RCOO™ (base) e NH;'/RCOOH (acido). No caso
da glicina, verificou-se experimentalmente que o ponto isoelétrico é pH = 6. Esse valor pode ser
conferido pela resolucao simultanea das equacoes dadas, que permitem calcular a concentracao
dos ions hidrogénio quando ¢ idéntica a concentracao dos ions referidos.

As propriedades fisicas de um aminoacido, como viscosidade, solubilidade etc., atingem em
geral um valor maximo ou um valor minimo no ponto isoelétrico. O ponto isoelétrico ¢ importante
na eletroforese das proteinas, porque, neste pH caracteristico, nao se verifica migracao da proteina
num campo elétrico.

14.17 - INDICADORES ACIDO-BASE

Um indicador acido-base, ou indicador de ions hidrogénio, é uma substancia cuja cor varia
dentro de certos limites de concentracao de ions hidrogénio do meio e permite, por essa razio,
determinar o pH da solu¢ao quando a ela adicionado.

Os indicadores dcido-base sao sempre dcidos organicos fracos, ou bases organicas fracas, cuja
forma ndo-ionizada apresenta dois tautomeros em equilibrio. Além disso, os dois tautdmeros tém cor dife-
rente e apenas um deles se ioniza em grau apreciavel. O ion deste ultimo tem, entretanto, a mesma
cor do tautdbmero que o originou.

Considere-se um indicador dcido, representado por HIn, onde In € a parte organica da molécula.
O equilibrio tautémero (I) e o equilibrio de ionizacao (II) da forma ionizavel sao simultaneos e
podem ser assim representados:

(D (1)
HlIn, = Hln, = In,” + H*
Cor A Cor B Cor B
(acida) (alcalina)

Em solucao 4cida, a elevada concentracao de ions H* vai deslocar os equilibrios (II) e (I) para
a esquerda: a cor do indicador em solucao acida é A. Em solucao alcalina, os ions H* produzidos
pela ionizacao do indicador sao removidos por combinacao com os ions OH™ e os equilibrios (II)
e (I) sao deslocados para a direita: a cor do indicador em solucao alcalina é B.
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Tem-se, assim, no caso da fenolftaleina, os equilibrios:

0 0
/; an V

OH OH H 0]
C —0O e — C + H
\ )
Cco COOH CcOO

Para que uma substancia seja um bom indicador, a concentra¢ao do tautdbmero HIn, deve ser
muito pequena em comparacao com a do tautdmero HlIn,. Nessas condic¢oes, a cor alcalina sera
devido quase inteiramente aos ions In,", que s6 sao produzidos em abundancia em solucao alcalina.
Analogamente, a cor dcida, devido ao tautomero HlIn;, nao ficara mascarada pela cor alcalina do
HIn, que é também produzido em solucao acida.

OH
@
C

A constante de equilibrio do tautdmero é expressa por

_ ("Hlnz

K, =

CHin,

onde as atividades foram substituidas pelas molaridades, porque as concentracoes dos indicadores
em soluc¢ao sao geralmente muito pequenas. Pelo que foi dito anteriormente, esta constante deve
ser muito reduzida para que a substancia seja um bom indicador, de modo a dar um intervalo de
transicao bem nitido numa titulacao acido-base.

Por outro lado, a constante do equilibrio de ionizacao é

C
K, =

H* Clng
Chin,

O produto das duas constantes da a chamada constante do indicador

CH ' Clng

K, =K,K, = (14.87)

CHin,

Em solucao, a concentracao do tautdbmero HIn, serd insignificante e a quantidade total do indi-
cador de cor basica pode ser considerada igual a dos ions Iny". A quantidade total do indicador de
cor acida serd igual a do tautdmero HIn,. Portanto, sendo xa fracao do indicador que se encontra
sob forma de cor alcalina (cor B, nesse caso), tem-se

X = Cpy, (1-x) = CHin,

Substituindo na equacao (14.87),

K, = Cppe (14.88)
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Considere-se, agora, um indicador bdsico, representado por InOH e sujeito aos dois equilibrios:

ey (I1)
In,OH = In,OH = In,* + OH-
Cor A Cor B Cor B
(alcalina) (acida)

Seguindo o mesmo raciocinio, tem-se

CIn; C()II’

KK, =
CinoH
E como ¢;cop-= K,
K Ch Co+
_ w _ n,OH ¥ [y
i~ = (14.89)
K, K, c

/ln;'
onde K; é definido como a constante do indicador.

Sendo x a fracao do indicador que se encontra sob a forma de cor alcalina (cor A nesse caso),
pode-se escrever

X = Cp om0 (1-x) = Crn;

¢ (14.88)

resultado idéntico ao obtido para indicadores dcidos. Note-se que, em ambos os casos, xrepresenta
afracao do indicador sob forma de cor alcalina e (1 — x) a que se encontra sob forma de cor 4cida.

A equacao (14.88) mostra que a razao entre as concentracoes do indicador de cor basica (x) e
de cor acida (1 — x) é determinada pela concentracao dos ions hidrogénio ou pH da solucao. Da
equacao (14.88), obtém-se

¢, =K, (14.90)

ou
X

1-x

pH =pK; +log (14.91)
Veja-se agora, qual € o intervalo til de um indicador, isto €, o intervalo de pH dentro do qual o
olho humano percebe a mudanca de cor do indicador. Seja uma solucao suficientemente acida para
que praticamente todo o indicador esteja sob a forma de cor acida. Se a alcalinidade da solucao for
gradualmente aumentada, a fracao do indicador sob forma alcalina também crescerd. Mas verificou-
-se que o olho humano nao percebe qualquer mudanca da perfeita cor acida original enquanto o
indicador de cor alcalina nao ultrapassar os 9 % do total (x=0,09). Existe, portanto, um pH critico
correspondente a mudanca de cor que pode ser calculado pela equacao (14.91)
0,09
0,91
Analogamente, partindo-se de uma solu¢ao nitidamente alcalina, o acréscimo gradual de acido
vai aumentar a fracao do indicador sob forma de cor dcida. Mas a mudanca de cor s6 € perceptivel
quando pelo menos 9 % do indicador se apresentar sob a forma de cor dcida, isto é, quando
x=0,91. O pH correspondente serd, pois,

pH = pK, +log

=pK, -1

pH = pK; +log =pK, +1

0,91
0,09
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Portanto, o intervalor ttil de um indicador abrange, aproximadamente, uma unidade de pH
de cada lado do respectivo pK, isto €,

pH=pK =1 (14.92)

Devido a esta limitacao, diversos indicadores sao necessarios para cobrir o intervalo de pH de
zero a quatorze, isto é, de uma solucao fortemente acida a uma solucao fortemente alcalina. O
Quadro 14.4 apresenta um elenco de indicadores com o respectivo pK,, o intervalo util determina-
do experimentalmente e as cores dcida e alcalina que lhes corresponde. Misturas de indicadores,
conhecidas como indicadores universais, tém sido usadas para a determinacao aproximada do pH.
Estas misturas apresentam cores distintas nos diferentes intervalos de pH.

QUADRO 14.4 - INDICADORES E SEUS INTERVALOS UTEIS

Indicador Cor acida Cor alcalina pK; Intervalo pH

azul de bromotimol vermelho amarelo 1,51 1,2-228
alaranjado de metila vermelho amarelo 3,7 3,1-44
azul de bromofenol amarelo azul 3,98 3,0-4,6
vermelho de metila vermelho amarelo 5,1 4,2 -6,3
vermelho de clorofenol amarelo vermelho 5,98 4,8-6,4
purpura de bromocresol amarelo purpura 6,3 5,2-6,8
azul de bromotimol amarelo azul 7,0 6,0 -7,6
vermelho de fenol amarelo vermelho 7,9 6,8 - 8,4
vermelho de cresol amarelo vermelho 8,3 7,2-8,8
azul de timol (2° intervalo) amarelo purpura 8,9 8,0-9,6
fenolftaleina incolor vermelho 9,4 8,3-10,0
timolftaleina incolor azul 9,4 9,2-10,6

14.18 - PROBLEMAS PROPOSTOS

14.1) A solubilidade do BaSO, em dgua pura é de 0,24276 x 10~ gramas por 100 g de H,O na tempe-
ratura de 25 °C. Calcule o valor do produto de solubilidade do sulfato de bario nessa temperatura.

14.2) A solubilidade do cromato de prata a 25 °C € igual a 6,5 x 10 mol.L". Calcule o valor do
produto de solubilidade deste sal.

14.3) O produto de solubilidade do BaSO, na temperatura de 25 °C é igual a 1,08 x 107'°. Calcule
a solubilidade do sulfato de bario em uma solucao 0,01 mol.L™! de BaCl,.

14.4) O produto de solubilidade do CaF, na temperatura de 18 °C € igual a 3,4 x 107!, enquanto o
do CaCOs é igual 2 9,5 x 10°. Qual sera a natureza do primeiro precipitado quando uma solu¢ao
de CaCl, é adicionada a uma solucao 0,05 mol.L! em NaF e 0,02 mol.L.! em Na,CO,?

14.5) Em uma solucao 0,02 mol.L™!' de Na,COs, qual a concentracdo minima de NaF para a qual
CaF, e CaCO; precipitam simultaneamente?

14.6) A solubilidade do iodeto de prata em dgua puraa 25 °C é igual a 1,771 x 10~ mol.L". Calcule
a solubilidade deste sal em uma solucdo de KNOj; de concentracao igual a 0,3252 x 102 mol.L ™%
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14.7) O pH da solucio saturada de acido benzéico em dgua, na temperatura de 20 °C, € igual a
3,00. Sabendo que a constante de ionizacao do acido benzéico € igual a 6,30 x 10 a 20 °C, qual a
sua solubilidade em agua nessa temperatura?

14.8) Calcule o valor da concentracao de fons hidrénio em uma solucao 0,13 mol. L' em NH; e 0,09
mol.L! em NH,Cl (K, do NHj; = 5,5 x 1071%).

14.9) Calcule a concentracao de ions hidronio em uma solucao de acido acético 0,01 mol.L™!, sa-
bendo que para esse acido K,=1,749 x 10 a 25 °C.

14.10) Qual a concentracao de fons hidrénio em uma solucao preparada adicionando 0,10 mol
de acido acético e 0,01 mol de acetato de sédio a uma quantidade de dgua suficiente para formar
1,0 litro de solucao?

14.11) Prepara-se uma solucao aquosa 0,01 mol.L™ em acido propidnico e 0,02 mol.L™! em propio-
nato de s6dio. Calcule o grau de dissociacao do 4cido, sabendo que sua constante de ionizacao é
igual a 1,34 x 10 mol.L™.

14.12) Que volume de uma solug¢ao 1,0 mol.L™" deve ser levado a 1000 mL para que o pH da soluc¢ao
final seja igual a 10,867 (K, =1,82 x 107)

14.13) Qual a concentracao de H"e S* em uma soluc¢ao 0,01 mol.L! de H,S? As constantes de ioni-
zacao do HySsao: K =1,1x107 e K, =1,0x 1074,

14.14) O acido fumadrico é um acido diprético cujas constantes de dissociacdo sao: K;=0,9x 10~ e
K;=4x107. Calcule o pH de uma solu¢ao 1,0 mol.L! do dcido em agua.

14.15) Calcule o pH de uma solu¢ao 0,05 mol.L™" de acido oxalico para o qual as constantes de
ionizacao sdo iguaisa K; =4x 102 e K, = 6,1 x 107°.

14.16) Calcular o pH de uma solucdo 0,1 mol.L™! de cloridrato de alanina para o qual K, =4,57x 10~
e K,=1,35x107.

14.17) Qual o pH de uma soluciao de lactato de amonio 0,1 mol.L™' para o qual K, »;; = 5,5 x 107"
ek, ,~=63x10".

14.18) Calcule o valor da concentracao de ions oxidrila em uma solucao 0,50 mol.L' de KCN em
agua. (K, ov-=1,66x107)

14.19) O NH,BO, é um sal formado pela reacao de um dcido fraco com uma base fraca. Calcule
o valor da concentracdo de fons hidrénio em uma soluc¢io 0,1 mol.L! de NH,BO,, sabendo que
K, 1so,=6,5x10™" e K, yyon=1,75x 107,

14.20) Que concentra¢oes de acido acético e acetato de sédio devem ser usadas para preparar uma
solucdo-tampio de pH igual a 4,767 (K,=1,76 x 107)

14.21) Qual o pH de uma solucao-tampao preparada com 3 x 10~ mol de formiato de sédio e 6 x
10-* mol de acido férmico diluidos a 85 mL? (K,=1,7 x 10™)

14.22) Qual o valor da concentra¢ao de ions hidrénio em uma solu¢ao de acido acético 0,1 mol.L™
(K,=1,76 x 10°)? Que valor atinge a concentra¢ao de fons hidrénio quando a soluc¢ao é feita 0,01
mol.L! em NaOH?

a

0,1 mol.L! de alanina.

14.23) Para a alanina, K, =4,57x 107 e K, = 1,35 x 107"°. Calcule o pH aproximado de uma solucao
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RESPOSTAS

14.1) 1,08 x 1071

14.2) 1,1 x 107"

14.3) 5,68 x 10—*mol.L™!

14.4) CaF,

14.5) 8,5 x 10~ mol.L!

14.6) 1,86 x 10 mol.L.™!

14.7) 1,58 x 102 mol.L!

14.8) 3,8 x 107 mol.L

14.9) 4,2 x 10~* mol.L!

14.10) 1,749 x 10~ mol.L™!
14.11) 6,7 x 10

14.12) 28,8 mL

14.13) G, = 3,3 x 107 mol.L; e = 1,0 x 107 mol.L"
14.14) 2,02

14.15) 1,53

14.16) 1,72

14.17) 6,53

14.18) 2,8 x 10 mol.L™!

14.19) 8,8 x 107" mol.L!

14.20) 0,1 mol.L! para cada um
14.21) 3,47

14.22) 1,3 x 10 mol.L}; 1,58 x 10~ mol.L™!
14.23) 6,11
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Células galvénicas Capitulo 15

15.1 — CELULAS GALVANICAS

Célula galvanica é um reator heterogéneo que obedece as seguintes especificacoes:
a) todas as fases sao condutores elétricos;

b) as fases numeradas de (1) a (¢) estao ordenadas linearmente, de tal forma que cada uma
das fases de (2) a (¢ —1) estd em contato com duas outras, enquanto a fase (1) estd em contato
apenas com a fase (2) e a fase (¢) apenas com a fase (¢ —1);

c) as fases terminais (1) e (¢) sao condutores metalicos quimicamente idénticos;
d) haverd pelo menos um condutor idénico entre as fases (2) e (¢ —1);

e) cada par de fases em contato possuird pelo menos uma espécie eletricamente carregada (ion
ou elétron) em comum, sendo as fases em contato abertas as espécies que lhes sao comuns.

Uma célula galvanica assim definida é representada pelo seguinte diagrama:

[ (o — 1)I(9)]

Uma célula galvanica é a sede de uma forca eletromotriz (f.e.m.) gerada por reacoes quimicas
que tendem a se realizar espontaneamente nas superficies de contato entre as fases. A f.e.m. de
uma célula é a diferenca de potencial entre as fases terminais quimicamente idénticas, medida na
célula em equilibrio termodinamico:

E=y® —y® (15.1)

Sempre que y©@ >y, afase (¢) é o terminal positivo enquanto a fase (1) atua como terminal
negativo da célula. Quando estes terminais sao interligados, a corrente positiva flui externamente
de (9) a (1) e internamente de (1) a (¢). Esse é o sentido convencional da corrente, vinculado a
definicao de potencial elétrico." Na realidade, os elétrons fluem externamente da fase (1) a fase
(9) e internamente de (¢) a (1). O terminal emissor de elétrons chama-se dnodo e o receptor de
elétrons chama-se c¢dtodo, tanto numa célula galvanica quanto numa célula eletrolitica.

As reacoes quimicas que se processam na célula estao vinculadas a corrente que a percorre,
sendo reacoes de oxidacao quando libertam elétrons e reacoes de reducao quando consomem
elétrons. A transferéncia de um mol de elétrons, isto é, de um faraday (= Ne) de eletricidade entre
o anodo e o catodo corresponde a conversao de um mol de cargas positivas e um mol de cargas
negativas em produtos da reacao.

Af.e.m. é uma propriedade intensiva e o seu valor fica determinado pelas varidveis intensivas de
estado do sistema: temperatura, pressao e varidveis de composicao. A f.e.m. nao depende, portanto,
da forma nem das dimensoes da célula:

E(T, P, composi¢ao) (15.2)

1O potencial num ponto de um campo elétrico € o trabalho realizado contra as forcas do campo ao se deslocar uma carga
positiva unitaria do infinito até esse ponto.
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O valor de equilibrio da f.e.m. tem interesse termodinamico porque pode ser relacionado com
as variaveis de estado da célula. Para medi-lo, é preciso equilibrar a célula mediante uma f.e.m.
externa, F, cujo valor é conhecido (Figura 15.1).

Nessas condicoes,
E=y@ —yh=F (15.3)
As células galvanicas podem ser reversiveis ou irreversiveis. Nas células reversiveis, a inversao do
sentido da corrente produz a exata inversao da reacao quimica, ficando excluidos também todos
0s processos estacionarios irreversiveis (como difusao, conducao térmica etc.).

Uma célula reversivel deve funcionar de maneira quase-estdtica, isto €, quase em equilibrio. Para
isso, a diferenca entre E e Edeve ser infinitesimal. O trabalho elétrico produzido (trabalho 1til) sera:

dw, = EdQ = (E+ dE) dQ = EdQ+ dEAQ
dw, = EdQ (15.4)

Como Qrepresenta a carga entregue ao sistema, o trabalho produzido sera positivo quando
dQ > 0, ou seja, quando a célula é carregada. O trabalho sera negativo, dQ < 0, quando a célula
descarrega e trabalho € entregue pelo sistema ao meio externo.

Portanto, numa célula reversivel, o trabalho produzido na descarga é exatamente igual ao
consumido na recarga e tanto a célula quanto o meio externo recuperam o estado inicial.

Figura 15.1 — Potenciémetro com voltimetro
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O trabalho elétrico produzido por unidade de reacao, numa célula que funcione reversivelmente,
sera dado pela integracao da equacao (15.4). Se a f.e.m. da célula for constante, pode-se escrever:

w, = [ EdQ = —nFE (15.5)
onde n é o namero de faradays por unidade de reacao.

Em processos acompanhados da producao de trabalho 1til, sob temperatura e pressao cons-
tantes, a condicao de reversibilidade é

dGrp = dw, ou AGpp =W,

Combinando esta equacao com a equacao (15.5), vem
AG=— nFE (15.6)
onde AG ¢ a energia de Gibbs.

Esta pequena equacao € o elo fundamental entre a Termodinamica e a Eletroquimica e dela
se obtém

AG
E=-—
— (15.7)
PR
E=—-
— (15.8)

Percebe-se, pois, que numa célula em equilibrio € a diferenca de potencial quimico entre rea-
gentes e produtos, por unidade de reacao, que determina a diferenca de potencial elétrico entre
os terminais da célula (f.e.m.).

Portanto, nos processos eletroquimicos, a condicao de equilibrio é
Y v, = —nkE
a0 passo que Nos processos puramente quimicos (£=0), a condicao de equilibrio é simplesmente
AG=0ou
2 Vi, =0
i

Por outro lado, se sabe que o potencial quimico de um componente de um sistema depende

de sua atividade segundo a equacao:

w;=pl+ RT Ina; (15.9)

e, por isso, a f.e.m. E depende das atividades (concentracoes) dos componentes, ou seja, da com-
posicao da célula.

A propoésito, recorde-se que, para todos os solidos e liquidos puros, sob a pressao de 1 bar, a
atividade € igual a unidade. Quanto aos gases puros, sua atividade é expressa por

a= f: yP
onde y = 1, quando P— 0. A pressoes moderadas,

f=P
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Assim, um gas puro, comportando-se idealmente sob a pressao de 1 bar, possui atividade unitaria.

Quanto aos solutos, sua atividade é expressa geralmente em funcao da molalidade segundo

a;="y;m;

onde vy, — 1, quando m; = 0. Nas solucoes diluidas,

a; = m;

Portanto, solutos de molalidade unitdria, comportando-se idealmente, possuem igualmente

atividade unitdria. Quando todos os componentes ativos de uma célula se encontram em seus
estados-padrao de atividade unitdria, as equacoes anteriores passam a

AG Lt — nFF (15.10)
AG’
EO __=27
oy (15.11)
DV
E'=——+1 (15.12)
nk

As células galvanicas sao constituidas, em geral, de apenas dois condutores eletronicos imersos

no mesmo ou em diferentes eletrélitos. A cada par (condutor idnico — condutor eletronico) da-se
o nome de eletrodo ou semicélula.!? Uma célula reversivel é constituida de eletrodos reversiveis.

Uma célula € representada por um diagrama que obedece as seguintes regras:

a) a composicao de cada fase é indicada mediante os simbolos dos componentes, separados
por virgulas, enquanto as superficies de separacao entre as fases sao representadas por tracos
verticais;

b) a atividade (ou a concentracao) de cada componente ¢ indicada, com excecao dos compo-
nentes puros — sélidos ou liquidos — cuja atividade é sempre igual a unidade.

¢) o diagrama inicia com o terminal negativo (anodo) a esquerda e conclui com o terminal
positivo (catodo) a direita, de tal modo que a corrente positiva percorre o circuito externo da
direita para a esquerda (na realidade, os elétrons percorrem o circuito externo da esquerda
para a direita). A célula representada dessa forma corresponde a uma f.e.m. positiva.

Assim, o diagrama representativo da célula de Daniell (Figura 15.2) sera

(=) M) 1 Zn | Zn* (@) | Cu* (ay) | Cul (M) (+)
& Sj 8(_)
Todavia, a f.e.m. da célula é independente da natureza do condutor (M) e o diagrama se reduz a:
(=) Zn | Zn* (a;) | Cu* (a,) | Cu (+)
€ g €

Af.e.m. de uma célula resulta da soma dos saltos de potencial ou forcas eletromotrizes parciais

geradas nas superficies de separacao entre as fases. Para a célula indicada, tem-se

E=¢g +¢g;+¢

As quantidades ¢, € g, sdo designadas potenciais de eletrodos, enquanto g; € o potencial de

juncao liquida.

'2 A palavra eletrodo é empregada na literatura ora com o significado de semicélula, ora indicando apenas o condutor
metdlico ou terminal s6lido da semicélula.
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Figura 15.2 — Célula com juncao liquida

Af.e.m. de uma célula tem origem sempre nos processos eletroquimicos que ocorrem nas superficies
de separacao entre as fases. O resultado global pode ser uma transformacao quimica da célula ou apenas
uma variacao de atividade (ou concentracao) de certos componentes que se transferem indiretamente
de fases em que sua concentra¢ao é maior para outras em que a concentracao € menor. Por essa razao,
as células galvanicas classificam-se, em geral, em dois grandes grupos: células quimicas e células de con-
centracao. Além disso, as células de ambos os grupos se dividem em células com juncao liquida e células
sem jun¢ao liquida, conforme houver ou nao contato entre solucoes eletroliticas da célula.

A célula de Daniell, ha pouco descrita, ¢ uma célula quimica com juncao liquida. Exemplos de
células quimicas sem juncao liquida sao:

Zn | Zn*, 2CI | Cl, | Pt
PtIH, | H, CI | AgCl | Ag

Nessas células, um dos eletrodos € reversivel ao cdtion, o outro ao anion, pertencendo ambos
a um mesmo eletrolito.

Nos eletrodos gasosos, ¢ essencial a presenca de platina platinizada (platina recoberta de negro-
de-platina). A platina serve de veiculo para os elétrons e adsorve o gas, catalisando a reagao entre
as moléculas gasosas e os ions correspondentes.

Os diagramas
Pt H, (P;) |H" I H, (Py) | Pt
AglAgClICl (@) | CI” (@) | AgCl | Ag

representam células de concentracao, a primeira sem juncao liquida, a segunda com juncao liquida.
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15.2 - MEDIDA DA FORGA ELETROMOTRIZ

Af.em. de uma célula é definida como a diferenca de potencial entre os dois terminais quando a
célula estd em equilibrio termodindmico, isto €, em determinadas condi¢oes de temperatura, pressao e
composicao. Por isso, se mede a f.e.m. em regime quase-estatico (reversivel), de modo que o débito de
corrente seja reduzido ao minimo. Se a célula descarrega, sua composicao se altera e com elaaf.e.m.

A determinacao comum, que consiste em ligar os terminais da célula a um voltimetro, esta longe
de satisfazer as condicoes de equilibrio, porque uma corrente aprecidvel passa pelo instrumento,
embora seja grande a sua resisténcia. O método adotado é o da compensacao (Poggendorff) e ao
circuito correspondente da-se o nome de potencidometro.

No processo de compensacao, a medida da f.e.m. pode ser feita por intermédio de um voltime-
tro, com a célula em regime de equilibrio aproximado. O circuito estd indicado na Figura 15.1. Uma
bateria de servico, S, alimenta um reostato, AB, ao longo do qual se distribui a f.e.m. da bateria. A
célula problema é ligada em oposicdo a bateria, de tal forma que é possivel equilibrar a f.e.m., E,
da célula com uma f.e.m. de oposicio, F, deslocando-se o cursor, C, até se atingir o ponto zero de
um galvandmetro sensivel, G. Em cada tentativa, o circuito é fechado por um instante, mediante a
chave de toque, K, para reduzir ao minimo o fluxo da corrente. A f.e.m. € medida pelo voltimetro
mas, Como uma certa corrente transita pelo aparelho, a medida nao se faz em equilibrio perfeito.

Uma medida em equilibrio perfeito deve excluir o voltimetro e isso se consegue com um
circuito potenciométrico mais elaborado, do qual participa uma célula de referéncia cuja f.e.m.
é rigorosamente conhecida (Figura 15.3). Nesse caso se tem um reostato auxiliar, R, enquanto o
reostato AB é constituido de resisténcias em série, calibradas e numeradas.

— | MWWW

Figura 15.3 — Potenciémetro com célula de referéncia
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O potenciéometro deve ser previamente calibrado com a célula de Weston saturada, cuja f.e.m.
€ exatamente E = 1,018386 volts a 25 °C. Deslocando o cursor sobre o reostato AB, marcam-se
1,018386 unidades de resisténcia entre A e C. Depois, introduz-se a célula de Weston no circuito,
equilibrando sua f.e.m. com o auxilio de um reostato auxiliar, R. Feito isso, o potencidémetro estd
calibrado. Passa-se agora a medida da f.e.m., E,, da célula problema. Essa ¢ introduzida no circuito
invertendo-se a posicao da chave D. O equilibrio € obtido, agora, com o cursor numa outra posicao,
C’, cujaleitura da o valor de E,.

Segundo a Lei de Ohm, as quedas de potencial entre os pontos A e Ce entre A e C’ guardam a
mesma relaciao que as resisténcias do condutor entre esses pontos:
EA(J IRA(,' _ RA(,'

EA(I’ IRA(I' RAC’

S6 se obtém equilibrio no potencidmetro quando o anodo da célula problema esta ligado ao
da bateria S. Por isso, além de fornecer a f.e.m., o potencidmetro permite determinar a polaridade
da célula quando esta é desconhecida.

Alternativamente, a f.e.m. de uma célula pode ser medida utilizando um voltimetro eletronico. Es-
ses voltimetros possuem elevada impedancia interna e a medida € feita com a célula em equilibrio.

15.3 - POTENCIAL DE JUNGAO LIQUIDA

Af.e.m. de uma célula resulta, como se viu, da soma das forcas eletromotrizes parciais, geradas
nos eletrodos e na superficie de separacao entre as fases liquidas.

Considere-se, em primeiro lugar, o potencial de juncao liquida, tomando como exemplo a célula
de Daniell (Figura 15.4). Duas soluc¢oes idnicas (solucoes de ZnSO, e de CuSO,) estao separadas
por uma parede porosa, tal como um septo de vidro sinterizado que permite o contato entre as
fases, mas evita uma difusao macica dos ions:

2+

/n

SO . SO”
Figura 15.4 — Juncao liquida na célula de Daniell

Sem falar nos ions SO,*, que sao comuns a ambas as solucdes, ¢ evidente que, difundindo com
maior velocidade os ions Cu** para a esquerda que os ions Zn*" para a direita, a fase a esquerda se
carrega positivamente, enquanto a fase a direita se carrega negativamente devido aos fons SO,*
excedentes. Gera-se, assim, uma diferenca de potencial que tende a retardar os ions mais rapidos e
acelerar os fons mais lentos até que, a uma dada diferenca de potencial, as velocidades de difusao
dos fons se tornam idénticas e o equilibrio se estabelece.
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O potencial de juncao liquida nao ultrapassa, em geral, 0,1 volt e pode ser praticamente supri-
mido mediante um dispositivo denominado ponte salina. Essa consiste numa solu¢ao saturada de
KCl, ou de NH,NO;, por meio da qual se estabelece contato entre as duas solugoes da célula. Na
Figura 15.5, a ponte tem a forma de um tubo em U invertido cujas extremidades estao obturadas
com tampoes de algodao para evitar difusao excessiva. Por meio da ponte salina, uma juncao liquida
¢é substituida por duas e em cada uma a maior parte da corrente é transportada pelo eletrélito da
ponte por ser muito mais concentrado que as solucoes dos eletrodos.

+

— —

Zn Cu

Figura 15.5 — Célula com ponte salina

Mostrar-se-4, posteriormente, que no caso de uma juncao entre duas solucoes de um eletrélito
uniunivalente, de atividades @, e a, o potencial de juncao liquida é dado por

RT . a,
g, =(t—-t)—In—=> (15.13)
J - + .
F  aq
onde ¢, e £ sao os numeros de transporte do cation e do anion respectivamente.

Na ponte salina (KCl), o cdtion e o anion possuem praticamente o mesmo numero de transporte
(iguala 0,5), de modo que o potencial de juncao liquida é praticamente nulo. E como se substituiu
um potencial de juncao liquida por dois de direcoes opostas e quase nulos, a diferenca de potencial
entre as duas solucoes da célula torna-se insignificante.

Uma juncao liquida com ponte salina é representada mediante duplo traco vertical. Assim, no
caso da célula de Daniell,

In | Zn* (a;) Il Cu* (@) | Cu

15.4 - POTENCIAL DE ELETRODO

Considerem-se, agora, as forcas eletromotrizes parciais, €, € €&, chamadas potenciais de eletrodo,
que se originam nas interfaces dos condutores que constituem os eletrodos.
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O potencial de eletrodo € o resultado de uma diferenca de potencial entre as fases que o cons-
tituem, isto €,

€ =y (solido) — vy (solucao) (15.14)
Considere-se um eletrodo constituido por um metal imerso na solucao dos respectivos cations
(MIM™). Os metais, como se sabe, sao constituidos de um reticulo de ions positivos e de elétrons

de valéncia dotados de certa liberdade. A difusao de ions do sélido para a solucao deixa elétrons
excedentes no metal, enquanto a solucao se carrega positivamente,

M — M™ + ne

Mas a diferenca de potencial assim criada entre a solucao e o metal tende a reduzir a velocidade
desta reacao de oxidacao e acelerar a reacao inversa de reducao:

M*+ne—> M
Estabelecido o equilibrio pela igualdade de velocidade das duas reacoes,
M = M" + ne (15.15)

o eletrodo adquire um potencial de equilibrio chamado potencial de eletrodo reversivel, que fica
determinado pela dupla camada elétrica que se instala na interface (Figura 15.6); a primeira, negativa,
é constituida pelos elétrons excedentes que permanecem aderentes a superficie do metal; a segunda,
positiva, situa-se na solucao e é constituida de uma atmosfera de ions positivos e negativos, dotados
de movimento térmico, cuja carga liquida é positiva e igual a carga da camada negativa.

]+

_ +

| + =

_ R

= =

= +

g _++18

e — | * - <

£ — =
++ )

p— +[I)

- =
+

- +

— | +

- +

T+

Figura 15.6 — Estrutura da dupla camada elétrica

A atmosfera positiva é, por sua vez, constituida de uma parte mais compacta junto ao eletrodo
(camada de Helmholtz) e de uma parte difusa cuja densidade elétrica diminui rapidamente com
a distancia, a partir da interface.

A dupla camada elétrica constitui uma regiao interfasica, cujas propriedades sao distintas tanto
da fase s6lida como da fase liquida. Vé-se também que o potencial do eletrodo, determinado pela
diferenca de potencial entre as duas camadas, pode ser representado pela soma de dois termos:
um correspondente a parte compacta e o outro correspondente a parte difusa da atmosfera idnica
(Figura 15.7).
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solucao

metal

et B

distancia
Figura 15.7 — Distribui¢ao do potencial na dupla camada elétrica

E claro que o potencial de equilibrio ou potencial reversivel adquirido por um eletrodo de-
pende nao s6 da natureza quimica das espécies em equilibrio, mas também da sua atividade (ou
concentracao) e da temperatura.

Compare-se o eletrodo de zinco com o de cobre. A tendéncia do zinco libertar ions Zn* na so-
lucdo é maior que a do cobre libertar ions Cu*, nas mesmas condi¢oes. Em outras palavras, o zinco
se oxida mais facilmente que o cobre (ou é um metal menos nobre que o cobre). Por isso, a con-
centracao dos elétrons gerados pela dissolu¢ao do metal € maior no zinco que no cobre. Associando
os dois eletrodos, resulta uma célula galvanica em que o zinco serd o terminal negativo (anodo) e o
cobre serd o terminal positivo (catodo). Fechado o circuito externo, elétrons se deslocam do anodo,
onde sua concentracao € maior, para o catodo, onde sua concentra¢ao é menor. Os equilibrios se
rompem nos eletrodos, uma reacao de oxidacao vai progredir no anodo e uma reacao de reducao
vai progredir no catodo, a primeira gerando elétrons e a segunda consumindo elétrons.

(-) anodo catodo (+)
Zn =7n* + 2e Cu* +2e =Cu
oxidacao reducao

A reacao da célula é a soma das reacoes dos eletrodos, isto é,
Zn =7n* + 2e
Cu* +2e =Cu

Zn + Cu** =Zn* + Cu

A equacao (15.6) aplica-se a cada uma das rea¢oes parciais dos eletrodos que funcionam rever-
sivelmente, de modo que

AG,

= ke AG,, = —nFe,, (15.16)

ox
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AG = AG, + AG,, (15.17)
—nl'e =—nkFe,, —nle,,
E=¢,+¢, (15.18)

Esta equacao da a f.e.m. de uma célula em que o potencial de juncao liquida foi suprimido
mediante uma ponte salina.

E de notar que os componentes da célula nao reagem diretamente, como acontece num reator
comum, pois participam de fases que nao estao em contato direto. Na célula galvanica, a reacao
¢€ indireta e se realiza por intermédio dos elétrons que se transferem externamente do anodo ao
catodo. E por isso que na célula galvanica a reacao pode ser conduzida em equilibrio (reversivel-
mente) pelo controle do fluxo eletronico. E por isso também que o trabalho elétrico é produzido
pela reacao realizada nessas condicoes.

Generalizando, representando por Ox a forma oxidada e por Red a forma reduzida de uma
espécie quimica, as reacoes dos eletrodos e a reacao global podem ser assim representadas:

(=) anodo (+) catodo
Red, = Ox,; + ne Ox, + ne= Red,
Red, + Ox, = Red, = Ox, (15.19)

Numa célula que funcione reversivelmente, a reacao de oxidacao de um eletrodo € o inverso
dareacao de reducao do mesmo eletrodo. Por isso o potencial de oxida¢ao de um eletrodo ¢ igual
ao potencial de reducao afetado de sinal negativo.

€ =" Ena (15.20)
Entao, a f.e.m. da célula que resulta da soma
E=¢, (anodo) +¢,, (catodo) (15.21)
pode ser expressa pela diferenca
E=g,, (catodo) —¢,, (anodo) (15.22)

Chega-se, igualmente, a condicao de equilibrio expressa pela equacao (15.6) seguindo um
outro raciocinio, baseado no conceito de potencial eletroquimico.

Note-se que participam dos processos eletroquimicos espécies quimicas portadoras de carga
elétrica (ions, elétrons) e que essas espécies sao componentes de fases cujo potencial elétrico é
distinto. Nessas condic¢oes, o potencial quimico de um componente deve ser acrescido da energia
elétrica a ele associada, constituindo a soma assim obtida, o potencial eletroquimico, ou seja,

W=+ 2y (15.23)

onde z/}' € a carga elétrica associada a um mol do componente e y € o potencial elétrico da fase da
qual participa o componente.

Postula-se, por isso, que a condicao de equilibrio nos processos eletroquimicos das células e

eletrodos é
Zvi“j =0

entendendo-se que W; =y, sempre que a carga do componente for nula. Assim, num eletrodo em
que se processa uma rea¢ao de redugao representada por

M=+ 2e=M
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tem-se, no equilibrio,

Mo + ZW, = Ly

Quanto aos elétrons, se admite que o seu potencial quimico € nulo e, como sua carga é negativa,
o potencial eletroquimico sera simplesmente

He =—Fy
onde y € o potencial da fase s6lida em que se encontram os elétrons.
Portanto, em virtude da equacao (15.23), a condicao de equilibrio no eletrodo serda
(Magz + 2FY®) — 2F g =y,

onde y» € o potencial no sé6lido e y® € o potencial na solucio. Essa expressao pode ser apresen-
tada sob a forma

M) _ @ — Mo — My
4 4 o
B -AG
2F

sendo E o potencial do eletrodo.

Como se vé, este resultado nao difere da condicao de equilibrio expressa pela equacao
(15.6).

15.5 - CLASSIFICAGAO DOS ELETRODOS

Todos os eletrodos reversiveis sao constituidos de um estado oxidado e de um estado reduzi-
do e neles se processa uma reacao de reducao quando funcionam como catodo e uma reacao de
oxidacao quando funcionam como dnodo. Todavia, convém classificd-los em trés grupos a seguir
caracterizados.

Os eletrodos de primeira espéciesao constituidos de um elemento metalico ou de um elemento nao-
metdlico, em presenca dos respectivos ions. Estes eletrodos sao reversiveis ao cation ou ao anion,
conforme o caso. Sao exemplos:

AgtlAg Agt+e=Ag
PtIClL 1 Cl- % Cly+ e=Cl~

Os eletrodos de segunda espéciesao constituidos de um metal e de um sal pouco soluvel desse metal
em presenca de anions do sal. Tais eletrodos sao reversiveis ao anion do sal:

AglAgClICl- AgCl+ e=Ag+Cl-
Hg | Hg,SO, 1 SO, Hg,SO, + 2¢= 2 Hg + SO, *

Os eletrodos de terceira espécie sao constituidos de um metal inerte (platina, ouro), imerso numa
solucao contendo o estado oxidado e o estado reduzido de uma espécie quimica. Esses estados sao
geralmente dois cations ou dois anions de diferente carga, mas nao necessariamente. Assim, um
eletrodo importante para a medida do pH é o eletrodo de quinidrona, no qual a quinona junto com
os ions H* constituem o estado oxidado enquanto a hidroquinona é o estado reduzido. Os eletrodos
de terceira espécie sao conhecidos mais particularmente como eletrodos redox. Sao exemplos:
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Pt | Fe*, Fe? Fe* + e=Fe**

Pt | Fe(CN),*~, Fe(CN),* Fe(CN)y* + e=Fe(CN)4*"

O OH

+ 2H + 2 =
Pt H*, Q, H,Q | Pt

O OH

quinona hidroquinona

Tal como nos eletrodos de gas, a platina serve como veiculo dos elétrons e como catalisador
da reacao.

15.6 — CELULAS DE COMBUSTIVEL

As reacoes quimicas que se realizam nos reatores comuns sao processos irreversiveis. Reagentes e
produtos sao postos em contato direto e a reacao “dispara” em direcao ao equilibrio. O tnico trabalho
produzido por tais processos € um trabalho eldstico e a variacao de entalpia, por unidade de reacao,
manifesta-se toda ela sob forma de calor trocado com o meio externo a temperatura € pressao constantes.

AH = g, (w,=0)
Por outro lado,
AH=AG+ TAS

significando que tanto AG como 7TAS se manifestam indistintamente sob forma de calor quando a
reacao evolui irreversivelmente.

Todavia, muitas reacoes de oxidacao-reducao podem ser conduzidas reversivelmente numa célula
galvanica. Nesse caso, a parcela AG aparece sob a forma de trabalho elétrico e apenas a quantidade
TAS se manifesta sob forma de calor trocado (reversivelmente) com o meio externo.

Considere-se, para exemplificar, a reacao de combustao do hidrogénio
H, (9) + % O, () = H,0 ()
para a qual sao conhecidos os seguintes dados termodinamicos, a 25 °C (298 K) e pressao de 1 bar:
AH'=-28585k] AG’=-237,19k] ATS’=-48,66 k]
quantidades essas que estdao assim relacionadas
—285,85 =—237,19 -48,66

Esses dados informam que, na combustio irreversivel do hidrogénio, sao libertados 285,85 k] de
energia sob forma de calor, ao passo que na combustio galvanica ou eletroquimica sao libertados
237,19 k] sob forma de trabalho elétrico e apenas 48,66 k] sob forma de calor.
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O exemplo mostra a importancia que tém para a ciéncia e para a tecnologia as células de com-
bustivel capazes de converter AG de uma reacao de combustao diretamente em trabalho elétrico.

H, _I IK I& I_ O,
— e
H' OH"
HyO HO
«— S
_I I_

Figura 15.8 — Célula de combustivel para hidrogénio

Compare-se esta geracao eletroquimica de energia com a geracao termelétrica, na qual se devem
cumprir as etapas combustao — calor — trabalho mecanico — trabalho elétrico. Devido ao baixo
rendimento termodindamico das mdquinas térmicas e as perdas por irradiacao térmica e por atrito,
apenas 15 a 40 % do calor gerado na combustao se convertem em trabalho, aparecendo o restante
sob forma de calor dissipado no meio ambiente.

A combustao galvanica do hidrogénio se faz numa célula aberta, pois Hy € O, sdo continuamente
introduzidos na célula, enquanto a 4gua resultante é removida. Empregam-se geralmente eletrodos
de carvao poroso platinizado para melhor acdo catalitica (Figura 15.8):

Pt Hy, | HY, OH | Oy | Pt

As seguintes reacoes se verificam nos eletrodos:

(=) anodo (+) catodo

H, =2H" + 2e Y% Oy+ HyO + 2¢ = 20H-

2H"+2OH =2H,0
Somando as trés equacoes se obtém a reacao global:
H, + % Oy, = H,O

Af.em. da célula, a 25 °C e 1 bar, é dada pela equacao (15.11):

0
po_ _AG _ 2371‘90 o3 v
nF  2x96487
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Em geral, chamam-se células de combustivel as células abertas, em que reagentes sao supridos
e produtos sao removidos, sendo o oxigénio um dos reagentes.

15.7 - OUTRAS CELULAS

A célula de Weston, representada esquematicamente na Figura 15.9, ¢ empregada como célula
de referéncia na medida de f.e.m. pelo método de Poggendorff. Essa célula é constituida por dois
eletrodos de segunda espécie, distinguindo-se a célula saturada e a célula nao saturada.

A primeira tem a seguinte composicao:
(Pt) | Cd, Hg | CdSO, 8/3 H,O | Cd*, SO,* | Hg,SO, | Hg | (Pt)

O anodo é um amdlgama que contém 12,5% de cddmio e o ciatodo é uma pasta de mercurio e
sulfato de mercurio I em contato com merctrio. A solu¢ao permanece saturada em todas as tem-
peraturas, pois se encontra em presenca de cristais de sulfato de cadmio.

Solucao saturada
de CdSO,

%iOOOO%%OO OC) GfF—> 3Cds0,.8 H,O

0g
0

e
0
3

—— Hg,SO, +CdSO,

b
=

Hg

Cd (125%) + Hg «—F— ]

Figura 15.9 — Célula de Weston saturada

A célula de Weston nao saturada distingue-se da anterior porque a solucao de sulfato de cad-
mio € saturada a 4 °C, nao sendo por isso saturada em temperaturas superiores. O seu diagrama é

o seguinte:
(Pt) | Cd, Hg | Cd*, SO,* | Hg,SO, | Hg | (Pt)
A f.e.m. da célula saturada € igual a 1,018386 V, a 25 °C, e o coeficiente de variacao da f.e.m.
com a temperatura, em torno de 25 °C, é:

(a—EJ =—-45x10" V.K'
ar ),
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A f.e.m. da célula nao saturada é 1,01904 V, a 25 °C, e o coeficiente de variacao da f.e.m. com
a temperatura ¢ praticamente nulo nas temperaturas usuais.

A conhecida pilha seca tem uma f.e.m. de 1,5V e sua composicao é a seguinte:
(Cu) Zn 1 Zn(NH;),* | MnO(OH) | MnO, | C (Cu)
A bateria de chumbo é uma associacao de células cuja composicao é dada pelo diagrama:
Pb | PbSO, | 2H*, SO,2~ 1 PbSO, | PbO, | Pb
sendo de 2V af.e.m. de cada célula.
A bateria ferro-niquel, ou bateria de Edison, é constituida de células cujo diagrama é o seguinte:
Fe | Fe(OH), | OH ~ I Ni,O3 x H,O | Ni(OH), | Ni (Fe)
sendo de 1,4V af.e.m. de cada célula.
Outras células de uso comum sao a célula alcalina de mercurio,
(Fe) Zn 1 Zn(OH),*~, OH~ | HgO | Hg (Fe)
e a célula de zinco e 6xido de prata,

(Cu) Zn | Zn(OH) -, OH- 1 Ag,O | Ag (Cu)

15.8 —~REAGAO DA CELULAE SINAL DAF.E.M.

A reacao que tende a se processar espontaneamente numa célula é a soma de uma rea¢ao
espontanea de oxidacao no anodo (terminal negativo) e de uma reacao espontanea de reducao
no catodo (terminal positivo). Por isso, para escrever a reacao da célula, é preciso conhecer a sua
polaridade e esta fica determinada pela medida da sua f.e.m.. Conhecida a polaridade, escreve-se
a esquerda o anodo (—) e a direita o catodo (+). Seja a célula

(=) PtIHy | HY, CI" | AgCl | Ag (+) E=0,2V
a esquerda, verifica-se oxidacao do hidrogénio e, a direita, reducao do AgCl:
VoHy,=H"+e AgCl+e=Ag+Cl
de modo que a reacao completa serda
Y% H, + AgCl = Ag + H" + CI”

Esta é a reacao espontanea da célula e a queda de energia de Gibbs que lhe corresponde gera
uma f.e.m. positiva:

AG=—-nlE (15.6)
pois a f.e.m. deve ser uma quantidade positiva para que AG seja uma quantidade negativa.

Se o diagrama da célula for invertido, a reacao que lhe corresponde sera a reacdo inversa, para
a qual AG> 0 e af.e.m. correspondente tera o sinal negativo. Nesse caso,

(+) Ag | AgCl1 CI" H* | H,, | Pt (—) E=-0,2V
Ag+H'+ Cl'= % H, + AgCl
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Esta situacao corresponde a recarga da célula durante a qual se verifica um acréscimo de
energia de Gibbs, igual ao trabalho elétrico recebido pela célula que funciona assim como um
acumulador.

15.9 - POTENCIAL DOS ELETRODOS NA ESCALA DE HIDROGENIO

Embora a f.e.m. de uma célula seja definida como a diferenca entre o potencial do catodo
(terminal positivo) e o potencial do anodo (terminal negativo), isto é,

E=¢ (catodo) — ¢ (anodo) (15.24)

nao ha método experimental capaz de fornecer os potenciais dos eletrodos ou semicélulas isola-
damente.

Quando se diz que o potencial da célula de Daniell
Zn | Zn* | Cu* | Cu

é de 1 volt, isso significa que o potencial do eletrodo de cobre excede de 1 volt o potencial do ele-
trodo de zinco, ou que o potencial do eletrodo de cobre é de 1 volt em relacao ao de zinco.

2+

Aimpossibilidade de medida do potencial de uma semicélula como Zn | Zn* provém da neces-
sidade de ligar a semicélula ao potenciometro mediante dois condutores metalicos: um ligado ao
terminal Zn, outro introduzido na solu¢ao de Zn*, o que resulta numa nova célula.

Por isso, quando se quer atribuir um potencial aos eletrodos, ou semicélulas, esse potencial terd
de ser forcosamente relativo. Constréi-se uma escala relativa atribuindo um valor nulo ao potencial
de um dado eletrodo. Nernst (1889) propos uma escala em que o valor do eletrodo-padrao de hidrogénio
é nulo em todas as temperaturas, isto é

H* (a=1) | H, (1 bar) | Pt &%, = 0,0000 V

O potencial de um eletrodo é dado, nesta escala, pela f.e.m. da célula constituida pela associa-
¢ao do eletrodo em questao com o eletrodo-padrao de hidrogénio, mediante uma ponte salina,
na temperatura considerada. Dois casos podem ocorrer: se o eletrodo problema funcionar como
anodo, o seu potencial serd negativo em relacao ao de hidrogénio; se o eletrodo problema funcio-
nar como catodo, seu potencial serd positivo em relacao ao de hidrogénio. Os dois casos podem
ser assim representados:

E=¢j, (catodo) —¢, (dnodo) g =—F
E=¢, (catodo) — &}, (4nodo) g, =-FE

O uso do eletrodo-padrao de hidrogénio como eletrodo de referéncia nao é pratico por di-
versas razoes. Uma delas € a necessidade de uma fonte de hidrogénio quimicamente puro. Outra
é a facilidade com que a platina é envenenada pela adsorcao de impurezas da solucao ou do gas,
prejudicando o equilibrio entre o gas e a solucdo. Por isso, embora o eletrodo-padrao de hidrogé-
nio continue sendo o eletrodo primdrio de referéncia, foram estabelecidos eletrodos secunddrios de
referéncia, de uso mais simples.

Usam-se preferentemente eletrodos de segunda espécie, reversiveis ao anion, cujo potencial, numa
dada temperatura, depende apenas da atividade dos anions. O potencial destes eletrodos secundarios
é determinado, evidentemente, em relacao ao eletrodo-padrao de hidrogénio (Figura 15.10).
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Figura 15.10 — Determinacao do potencial do eletrodo de calomelano em relacao ao de hidrogénio

Um eletrodo secundario é o de prata e cloreto de prata. Em presenca de uma solucao saturada
de K(l, tem-se, a 25 °C,
Ag | AgCl | KClI (solucao saturada) €=0,197V
AgCl+e=Ag+Cl-
Muito usados sdo os eletrodos de calomelano, distinguindo-se o eletrodo saturado, o 1 mol.L™!
e 00,1 mol.L™". A 25 °C, sao os seguintes os potenciais desses eletrodos:

Hg | Hg,Cl, | KCI (solucao saturada) €=0,2415V
Hg | Hg,Cl, | KCI (1 mol.L™") €=0,2800V
Hg | Hg,Cl, | KCl (0,1 mol.L™) €=0,3338V

Todos esses eletrodos sao reversiveis em relacao ao anion CI-, de acordo com a reacao
Hg,Cl, + 2¢=2 Hg + 2 CI

O potencial de um eletrodo é determinado pela medida da f.e.m. da célula constituida pela
associacao desse eletrodo com o de referéncia escolhido. O potencial de juncao liquida é suprimido
mediante uma ponte salina (Figura 15.11).

Para determinar, por exemplo, o potencial-padrao do eletrodo de cidmio, usando o eletrodo
de calomelano 1 mol.L! como eletrodo de referéncia, constréi-se a célula

Cd 1 Cd* (a=1) Il KCI (1 mol.L™) | Hg,Cl, | Hg E=0,6821V
na qual o cadmio atua como anodo e cuja f.e.m. € 0,6821 V. Portanto,
E=¢,-¢,4=0,280—-¢.,=0,6821V
€¢,=0,280-0,6821 =-0,4021 V
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Figura 15.11 — Determinacao do potencial de um eletrodo metdlico em relagao ao eletrodo de calomelano

15.10 - POTENCIAL DE ELETRODOS-PADRAO

O potencial de um eletrodo depende das atividades dos componentes, da temperatura e da
pressao. Por isso, a comparacao de potenciais de eletrodos de diferente natureza s6 tem sentido
quando se comparam esses eletrodos nos seus estados-padrao, a 25°C e sob pressao de 1 bar. Por
eletrodo-padrao entende-se aquele cujos componentes se encontram em seus estados-padrao de
atividade unitaria.

A Tabela 15.1 da os potenciais de diversos eletrodos-padrao na escala de hidrogénio a 25°C. Esses
potenciais sao expressos em relacao ao potencial do eletrodo-padrao de hidrogénio considerado
nulo, por convencao. Os potenciais com sinal negativo correspondem a eletrodos que adquirem
polaridade negativa (anodo) e os com de sinal positivo correspondem a eletrodos que adquirem
polaridade positiva (catodo), quando associados ao eletrodo-padrao de hidrogénio.

ATabela 15.1 ¢ uma seqiiéncia de potenciais de valores crescentes, chamada série de potencial.
Quando dois eletrodos dessa série sao associados mediante uma ponte salina, eles constituem uma
célula em que o eletrodo de potencial mais elevado funciona como catodo (terminal positivo),
enquanto o outro funciona como anodo (terminal negativo).

Com o auxilio da série de potencial é possivel, portanto, determinar a f.e.m. de uma célula
constituida de eletrodos-padrao, a 25 °C, e prever também a reacao espontanea da célula. Assim,
associando os eletrodos-padrao de chumbo e de zinco, tem-se

(4) Zn 1 Zn (a=1) I Pb* (a=1) | Pb (+)
E° = g% — £l =—0,1213 - (0,7629) = 0,6416 V
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A reacao espontanea do anodo ¢é de oxidacao, a do catodo é de reducao:
In=7n%* (a=1) + 2¢ Pb* (a=1) +2¢=Pb
A soma da a reacao da célula:

Zn +Pb* (a=1) =Zn* (a=1) +Pb

TABELA 15.1 - POTENCIAIS DE ELETRODOS-PADRAO, A 25 °C, NA ESCALA DE HIDROGENIO*

Eletrodo Reacao g, (volts)
Lit | Li Lit+e=Li —3,045
K I K K +e=K —2,9256
Ba% | Ba Ba’* + 2¢=Ba -2,905
Sr?* | Sr Sr?* + 2¢=Sr - 2,888
Ca* | Ca Ca% + 2¢=Ca - 2,866
Na'* | Na Na*+ e¢=Na —2,7141
Mg* | Mg Mg* + 2¢= Mg -2,363
AP Al Al¥ + 3e= Al -1,662
Zn%* | Zn In* +2e=17n —0,7629
Fe* | Fe Fe* + 2¢=Fe -0,440
Cr’*, Cr** | Pt Cr®* + e= Cr** -0,41
Cd* I Cd Cd?* +2¢=Cd —0,4021
SO,* | PbSO, | Pb PbSO, + 2¢=Pb + SO, * —-0,3564
Co* | Co Co* + 2¢=Co -0,277
Ni?* | Ni Ni%* + 2¢= Ni - 0,250
I"I Agl | Ag Agl+e=Ag+T -0,1519
Sn* | Sn Sn* + 2¢=Sn -0,136
Pb* | Pb Pb* + 2¢=Pb -0,1263
I" | Hg,I, | Hg Hg,l, + 2¢= 2Hg + 2I —0,0405
H* | H, | Pt 2H* + 2¢=H, 0,0000
Br- | AgBr | Ag AgBr + e=Ag + Br- 0,0713
Br| Hg,Br, | Hg Hg,Br, + 2¢=2Hg + 2Br~ 0,1395
Cu*, Cu* | Pt Cu?* + e=Cu' 0,153
Sn*, Sn?* | Pt Sn* + 2¢= Sn* 0,154
Cl- 1 AgCl | Ag AgCl + ¢=Ag+ CI 0,2223
CI" | Hg,Cl, | Hg Hg,Cl, + 2¢=2Hg + 2CI 0,2678
Cu* | Cu Cu* +2¢=Cu 0,337
OH 10, | Pt O, + HyO + 4¢=4 OH- 0,4011
Cu' | Cu Cu' +e=Cu 0,521
1L, Pt Iy + 2¢=2I 0,5355
SO,* | Hg,SO, | Hg Hg,SO, + 2¢=2Hg + SO,* 0,6153
Fe® Fe* | Pt Fe® + ¢=Fe? 0,7704
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TABELA 15.1 - POTENCIAIS DE ELETRODOS-PADRAO, A 25 °C, NA ESCALA DE HIDROGENIO*

Hg,* | Hg Hg,*" + 2¢=2Hg 0,7977
Agtl Ag Agt+ e+ Ag 0,7992
Hg* | Hg Hg* + 2¢=Hg 0,854
Hg?, Hg,* | Pt 2Hg* + 2¢= Hg,* 0,910
Br | Br, | Pt Br, + 2¢=2Br 1,0655
H'1 O, | Pt O, + 4H" + 4¢= 2 H,O 1,2292
T, TI* | Pt T3 + 2¢=TI* 1,25
Cr, 0., Cr* | Pt Cr,0. + 14H* + 6= 2Cr* + 7TH,0 1,33
Cl-1Cl, | Pt Cl, +2¢=2 CI- 1,3595
Auv* | Au Au® + 3e=Au 1,50
Ce*, Ce* | Pt Ce* + ¢= Ce® 1,61
SO,* | PbO, | PbSO, | Pt | PbO, + SO,* + 4H* + 2¢= 2H,0 + PbSO, 1,6855
F-IF, | Pt F, + 2= 2F 2,866

*QOs potenciais relacionados referem-se a solucoes aquosas e baseiam-se nos valores dados em Selected Values of Chemical
Thermodynamic Properties, U.S. National Bureau of Standards, Circular 500, Washington, 1951.

E de notar que a série de potencial apresenta dois eletrodos-padrao de oxigénio. Um eletrodo de
oxigénio € reversivel tanto aos ions hidréxido como aos fons hidrogénio e em toda a solucao aquosa

ay aoy-= 101
Por isso, numa solucao fortemente alcalina de atividade unitdria para os ions OH", tem-se
aoy-=1 ay =101 €piom = 0,4011V
Mas, numa solucao fortemente acida, de atividade unitdria para os ions H*, tem-se

apy- =101 ay-=1 € (a=1y = 1,2292'V

15.11 — GRANDEZAS DE REAGAO E FE.M.

As grandezas de reacao AG, AH e AS estao relacionadas entre si pela conhecida equagao
AG=AH — TAS

e podem ser calculadas em funcao da f.e.m. da célula correspondente e da taxa de variacao da
f.e.m. com a temperatura.

A energia de Gibbs da reacao ¢ dada simplesmente pela equacao fundamental

AG=— nFE (15.6)

Para calcular a entropia de reacao, é preciso lembrar que

{B(AG)} s

aT

equacao que pode ser combinada com (15.6) para dar

oE
AS = nF| =
n (8T),, (15.25)
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A f.e.m. de uma célula pode aumentar ou diminuir quando sobe a temperatura. No primeiro
caso, o coeficiente (0L/07)p € positivo e AS> 0; no segundo caso, o coeficiente é negativo e AS< 0.

Em 1902, Richards mediu af.e.m. de diversas células num consideravel intervalo de temperatura
e concluiu que, em qualquer caso, o coeficiente (0E/0T)p se aproxima de um valor nulo quando
baixa a temperatura. Isso significa que a entropia de reacao, seja ela positiva ou negativa, tende a
um valor nulo quando a temperatura se aproxima do zero absoluto. Em outras palavras, a entalpia
de reacao, AH, e a energia de Gibbs de reacao, AG, aproximam-se assintoticamente de um valor
comum, a medida que a temperatura se aproxima do zero absoluto.

A entalpia de reacao também pode ser expressa em funcao da f.e.m., pois

AH=AG+ TAS

AH = —nlE + nl’l’(aE)
ar ),

oE
AH:nF|:T(aT)P —E} (15.26)

Exemplo 15.1
Considere-se a célula sem juncao liquida
Ag | AgCl | Kl (sol.) | Hg,Cl, | Hg

Af.e.m. desta célula, a 25 °C, € 0,0455V e é independente da concentracao da solucao de KCI
porque variacoes dessa concentracao afetam igualmente os potenciais dos dois eletrodos. A taxa
de variacdo da f.e.m. com a temperatura em torno de 25 °C é igual a 3,38 x 10~ V.K-'. Calcule as
grandezas de reacao desta célula.

As reacoes no anodo e no catodo sao, respectivamente,
Ag+Cl-=AgCl+e Y% Hg,Cl, + e = Hg + CI-
O que dd para a reacao total
Ag + Y% Hg,Cl, + AgCl + Hg
A energia de Gibbs desta reacao sera entao
AG=—nFE=—-1x96500 x 0,0455 =—4,39 x 10° ]

Segue-se o cdlculo de AS

A= nF(g—g) =1x 96500 x 3,38 10~ = 32,62 J.K™
P

A entalpia de reacao é obtida imediatamente de

AH=AG+ TAS
AH=-4,39x10°+ 298,15 x 32,62 =5,34 x 10°]

ATabela 15.2 da a energia de Gibbs e a entalpia de reacao, calculadas em funcao daf.e.m. e da
taxa de variacao daf.e.m. com a temperatura para diversas células. Comparam-se também os valores
de AH obtidos dessa forma com os obtidos calorimetricamente. A concordancia € satisfatoria, mas
presume-se que os valores obtidos em funcao da f.e.m. sejam mais exatos.
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TABELA 15.2 —- ENERGIA DE GIBBS E ENTALPIA DE REACAO EM FUNCAO DA F.E.M. A 25 °C

Reacio da célula E (volts) | (8E/8T),x 10* AH (joules) AG
f.e.m. calorimetro | (joules)
Cd + PbCl,= CdCl, + Pb | 0,1880 — 480 — 63,81 61,30 | —36,28
Cd + 2AgCl = CCL, + 2Ag |  0,6753 — 6,50 ~167,69 | —165,39 | —130,33
Pb + 2 AgCl = PbCl, + 2Ag | 0,4900 ~1,86 10527 | —101,13 | —9456
Pb + Hg,Cl, = PbCl, + 2Hg |  0,5356 £ 1,45 ~95,06 | -8410 | —103,43

Verifica-se que, nos casos em que (0F/07), € negativo, o trabalho elétrico produzido pela cé-
lula (w}= AG) € inferior a diminuicao de entalpia, sendo entregue ao meio externo a diferenca g,
= TAS. Ao contrario, quando o coeficiente é positivo, o trabalho elétrico produzido é maior que a
diminuicao de entalpia do sistema. Nesse caso, a diferenca ¢,= TAS é fornecida pelo meio externo.

15.12 - FORGA ELETROMOTRIZ E CONCENTRAGAO DOS COMPONENTES
DA CELULA. EQUAGAO DE NERNST PARAAS CELULAS E ELETRODOS

Como se sabe, a f.e.m. de uma célula nao depende apenas da natureza dos componentes, mas
também das suas concentracoes, ou melhor, das atividades dos componentes.

Uma relacao puramente qualitativa de causa e efeito é obtida recordando que o acréscimo de
atividade de um ou mais reagentes ou a reducao da atividade de um ou mais produtos aumenta a
afinidade da reacao (areacao passa a ter maior tendéncia a progredir em direcao aos produtos). Mas
o aumento da afinidade produzird acréscimo da f.e.m. da célula segundo a equacao fundamental:

A=-AG=nlE (15.6)

Portanto, aumentando a concentra¢ao dos reagentes, ou diminuindo a concentracao dos
produtos, aumentard a f.e.m. da célula. Uma relacao quantitativa entre a f.e.m. e as atividades dos
componentes da célula foi obtida por Nernst (1880).

s DVl

i

Parte-se da equacao (15.6), isto €,

E=

nl’ nl
onde os coeficientes v, dos produtos da reacao sao positivos e os v, dos reagentes sao negativos.

Introduzindo arelacao entre potencial quimico e atividade dada pela equacao (15.9), obtém-se
af.e.m. para uma célula em equilibrio:

Para uma reacao representada por

aA+bB+...=IL+mM+...
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escreve-se
L m
RT | a;ay ...

E=E"-—1
nF " alal... (15.27)
E=E" —Ean (15.28)
nk

Esta é a equacao de Nernst para as células. O primeiro termo, E°, é uma constante caracteristica
da célula, na temperatura considerada; ¢ a f.e.m. da célula quando as atividades dos componentes
sao todas iguais a unidade (Q=1). O segundo termo € varidvel e depende das atividades dos com-
ponentes no caso concreto considerado.
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Substituindo na equacao (15.29)

Eo11 - SB8AX2BI5 oy 0y
2x 96500

A mesma equacao de Nernst (15.28) é valida para o potencial dos eletrodos. De acordo com a
convencao estabelecida, o potencial de um eletrodo é o potencial de reducao, gerado pela reacao
de reducao

Ox + ne=Red

Tem-se, entao, para o potencial de um eletrodo
e=¢g’' - —In—"“ (15.30)

que é a equacao de Nernst para os eletrodos.

Aplicando a equacao (15.30) aos eletrodos de primeira espécie que sao reversiveis ao cation ou
ao anion, obtém-se, por exemplo

Zn | Zn?** n?* +2e=7n

Como a atividade do metal é igual a unidade, a equacao (15.30) da

0 13]
e=¢ +—1Ina, ..
QF n

Vé-se que o potencial (de reducao) do eletrodo de zinco aumenta com o logaritmo da atividade
dos ions Zn?*. Este resultado era previsivel, pois o aumento da atividade de um reagente aumenta
a afinidade, o que implica um aumento do potencial gerado no eletrodo.

Como exemplo de eletrodo reversivel ao anion, tome-se o eletrodo de oxigénio em solugao
alcalina:

Pt10, (1bar) IOH- % O,+H,0+2=20H"

As atividades das espécies O, (g, 1 bar) e HyO (/) sao unitdrias, de modo que

ou

_ o0 _
£=¢ lnaOH,

F

Aqui, um aumento de atividade dos dnions OH™ vai produzir um decréscimo de potencial do
eletrodo. A afinidade diminui quando se aumenta a atividade de um produto da reacao.

Os eletrodos de segunda espécie sao reversiveis ao anion
AglAgClICl- AgCl+e=Ag+Cl-
As atividades dos solidos Ag e AgCl sao unitarias e a equacao (15.30) da

T8l

€= 80 - 71n a.,-

Valem aqui as mesmas consideracoes feitas para o eletrodo de oxigénio, também reversivel ao
anion.
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Os eletrodos de terceira espécie, conhecidos mais particularmente como eletrodos redox, sao re-
versiveis em relacao a dois cations ou a dois anions de carga diversa. Considerando-se o eletrodo

Pt | Fe?t, Fe** Fe® + ¢=Fe?

a equacao (15.30) da, nesse caso,
RT . a,.
g=¢' ——In—-—
Fooa.

Como sempre, a afinidade quimica e o potencial de eletrodo aumentam com a atividade do
reagente (Fe*) e diminuem com a atividade do produto (Fe*).

As constantes universais R e I; da equacao de Nernst, e o fator de conversao de logaritmos
naturais em decimais podem ser reduzidos a uma tnica constante:

E=FE"_— wzlogQ
96500

T
E=E" —1,984><10’4zlogQ (15.31)

Mas a temperatura usualmente considerada € a de 25 °C ou 298,15 K. Nessas condicoes

0,05916
E=E° —TlogQ (15.32)

Para os eletrodos, tem-se igualmente
o 0,05916 @,
g ————log—~

= " N (15.33)
15.13 — CALCULO DA AFINIDADE DE REAQC)ES IONICAS
Gracas a equacao fundamental
AG=-nFE ou A=nFE (15.6)

aafinidade de umareacao ionica fica determinada pela f.e.m. da célula correspondente e essa pode
ser calculada por meio da equacao de Nernst.

Sempre que a equacao de Nernst dd £ > 0 para a célula, se tem AG< 0 e areacao tende a avan-
¢ar no sentido dos produtos. Ao contrario, se o calculo da £ < 0, tem-se AG > 0 e a reacao tende a
desenvolver-se no sentido dos reagentes.

Exemplo 15.3

Pergunta-se se o cobre é capaz de deslocar o hidrogénio de uma solucao acida, quando as
atividades dos componentes da reacao sao todas unitarias:

Cu+2H* (a=1) =Cu* (a=1) + H, (1 bar)
A célula correspondente a esta reacao é

CulCu* (a=1) IH" (a=1) | Hy (1 bar) | Pt
E sua f.e.m. é obtida diretamente da Tabela 15.1:

Ey =g, — &%, = 0,000 0,337 =— 0,337 V
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Portanto, nessas condi¢oes, E£ < 0 e AG > 0; a reacao avanca no sentido dos reagentes, isto €,

o hidrogénio reduz os ions Cu*" a cobre metdlico.

Todavia, se a concentra¢io dos fons Cu* for reduzida drasticamente mediante a complexacao
destes fons pela adicao de um cianeto, a situacao pode inverter-se. Supondo que a atividade dos

ions Cu* caia 1072, isto é,

Cu +2H* (a=1) = Cu* (a=10"%) + H, (1 bar)

af.e.m. da célula Correspondente sera agora
0,05916 a, .
’ log —&

2
H*

E=E"-

a

0,05916 . 107"

E=-0,337—

log | =0,01796 V

Embora pequena, a f.e.m. é agora positiva e o cobre pode dissolver-se na solucao acida des-

locando o hidrogénio.

15.14 — CALCULO DA CONSTANTE DE EQUILIBRIO

A constante de equilibrio de uma reacao ioénica estd relacionada com a f.e.m. da célula-padrao

correspondente. Tem-se, simultaneamente:

AG® = — nFE°
AG’=—RTInK
das quais resulta
=Rk
nk
ou
B0 = 0,05916 log K
ou ainda
logK = " E°
0,05916

Mas af.e.m., E°, é obtida diretamente da Tabela 15.1, pois
E°=¢° (catodo) — & (anodo)
Se E’ for uma quantidade positiva, resulta

log K>0 ou K>1

(15.10)

(15.34)

(15.35)

(15.36)

(15.22)

o que significa um equilibrio deslocado a favor dos produtos da reacao. Ao contrario, se E° resultar

negativo, K< 1, o que significa equilibrio deslocado a favor de reagentes.

Observe-se também que, quanto mais afastado estiverem entre si os dois eletrodos na série de potencial
da Tabela 15.1, tanto maior serd E° da célula e tanto maior a constante de equilibrio da reacao que lhe
corresponde: isso significa, por sua vez, um equilibrio tanto mais deslocado a favor dos produtos.
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Pode-se propor agora um problema inverso ao anterior: dada a constante de equilibrio da re-
acao, determinar a f.e.m. da célula-padrao correspondente e assim o potencial-padrao de um dos
eletrodos quando o do outro ja for conhecido.
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Sendo ja conhecido o potencial do eletrodo-padrao de chumbo, calcula-se o do eletrodo
de estanho:

e, =€) —E’=0,1263 - 0,0140 = 0,1403 V

15.15 - DETERMINAGAO DO PRODUTO DE SOLUBILIDADE

Considere-se o equilibrio de solubilidade de um sal pouco solivel, como o cloreto de prata:
AgCl (s) = Ag"+ CI”
Sendo unitdria a atividade dos s6lidos puros, a constante desse equilibrio se reduz a
K= Qg Qo
e se chama produto de solubilidade (secao 14.1).

De acordo com arelacao (15.36), esta constante pode ser determinada em funcao daf.e.m. da
célula-padrao em que se processa a reagao:

AgCl (s) = Ag" + CI

Tal célula é constituida de um eletrodo reversivel ao cation Ag* e de um eletrodo reversivel ao
anion CI, segundo o diagrama

AgAgtll CI" | AgCl | Ag
As reacoes que se processam no anodo e no catodo dessa célula sao, respectivamente,
Ag=Ag'+e AgCl +e=Ag+CI”
o que dd para a reacao global,

AgCl (s) =Ag'+ CI”

A f.e.m. da célula considerada é obtida da Tabela 15.1:
E =€) yu,0— €5,=0,2223 - 0,7992 =— 0,5769 V

Introduzindo na equacao (15.36),

1
log K, = ——————x0,5769 = =9,75
©T0,05916

K.=1,78x 10

Como se vé, o valor negativo de E° determina um valor extremamente reduzido da constante
de equilibrio: o equilibrio de solubilidade do AgCl esta muito deslocado a favor do sal s6lido.

Chega-se a mesma conclusao calculando AG’ para o fenémeno da dissoluc¢ao
AG’=—-RTIn K,
AG’=-8,314x298,15x In (1,78 x 107'%) = 55648 J

Este resultado mostra que o processo inverso, isto €, a precipitacao do sal s6lido de uma solucao
em que as atividades dos ions Ag* e Cl” sao unitarias, ou seja,

Ag* (a=1) +CI (a=1) = AgCl (s)

serd fortemente espontineo, pois, nessa direcao, AG’ = — 55648 J.
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15.16 - DETERMINAGAO DO COEFICIENTE DE ATIVIDADE IONICA MEDIA DE UM ELETROLITO

O coeficiente de atividade i6nica média de um eletrélito, em solucao aquosa de molalidade m,
pode ser determinado em funcao da f.e.m. de uma célula adequada, na qual se forma o referido
eletroélito como produto da reacao da célula.

Considere-se o caso simples em que o eletrélito considerado € o dcido cloridrico e tome-se a
célula

Pt I H, (1 bar) | HCI (m) | AgCl | Ag
cuja reagao é
Y% H, (1 bar) + AgCl = Ag + H* (m) + CI" (m)

Por serem unitdrias as atividades dos componentes Ag, AgCl e H, (1 bar), a equacao de Nernst
(15.28) da para a f.e.m. desta célula

E=E’ —%lnawaa, (15.37)
Mas,
a,a_=a’
E=E" —glnai (15.38)
onde
a.=my,=my,
porque sendo v, = v_= 1, resulta m, = m.
A equacao (15.38) passa, entao, a
E=E° —ﬂlnm—&lny+ (15.39)
r r -

Na temperatura de 25 °C,
E=E"-0,1183 logm—0,1183 logy,
E+0,1183logm=E° —0,1183 logy. (15.40)

A medida daf.e.m., E, da célula, a uma dada molalidade, m, do eletré6lito, dara o coeficiente de
atividade i6nica média, v,, do eletrélito nesta concentracao se E° for conhecido.

A f.e.m. padrao, E° pode ser obtida da Tabela 15.1:
g’ = g?agAg(:z* 82@ =0,2223V

Quando E° nao for dado, pode ser determinado por extrapolacido das medidas de E para um
valor nulo da molalidade. Segundo a Lei Limite de Debye-Htickel,

logvy, = —O,509|Z+Z7|\/7 (6.94)
o logaritmo de y, é proporcional a Jm porque num eletrélito uniunivalente /= m.

Portanto, lancando num eixo os valores de £+ 0,1183 logm e no outro os valores de \/E, obtém-
-se uma linha reta que pode ser extrapolada para m = 0. O segmento obtido na ordenada é o valor
de E°, porque entao y, =1 e logy, = 0.
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Na Tabela 15.3, estao reunidos os resultados de algumas medidas com a célula anteriormente
descrita.

TABELA 15.3 — COEFICIENTES DE ATIVIDADE IONICA MEDIA DO HCI OBTIDOS DE MEDIDAS DA F.E.M. A 25 °C

m E E+0,1183 logm Y.

0,1238 0,34199 0,23466 0,788
0,05391 0,38222 0,23218 0,827
0,02563 0,41824 0,22999 0,863
0,013407 0,44974 0,22820 0,893
0,009138 0,46860 0,22735 0,908
0,005619 0,49257 0,22636 0,926
0,003215 0,52053 0,22562 0,939

15.17 - DETERMINACAO DO PRODUTO IONICO DA AGUA

A dgua se ioniza por autoprotoélise e o equilibrio de ionizacao pode ser representado simples-
mente por

H,0 () = H" + OH-

A atividade da 4gua pura € igual a unidade e este valor pouco se altera em solucoes diluidas
(secao 14.7). Entao a constante de equilibrio se reduz a

K, = ayao (15.41)
que se denomina produto idnico da agua.

A determinacao potenciométrica do produto iénico da dgua pode ser realizada com bastante
rigor por intermédio de uma célula sem juncao liquida, como

Pt H, (1 bar) | KOH (m;), KCI (m,) | AgCl | Ag
na qual se processa a reacao
Y% H, (1 bar) + AgCl=Ag + H" + CI

Af.e.m. desta célula sera dada pela equacao

RT
- ~0
b = 11 —?ll’ldh’+da,

Substituindo ay por K,/ apy-

a.,.
—Elnl{w _EIHL
r r a

OH~

E=E°

Substituindo, agora, as atividades idnicas pelos produtos m,y, € m_y_, obtém-se
RT RT m,  RT_ 7Y,

E:EO——anw— In——— In
F m()H’ ’Y()H’
ou ainda,
E-E"|F m. -
( ) + log e — —log Kw — log Y(‘l (1542)
2,303RT o on-
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A diluicao infinita, arazao Y /You € igual a unidade e o seu logaritmo € nulo; nessas condicoes,
o membro esquerdo se torna igual a —log K.

A quantidade a esquerda da equacao (15.42) pode ser determinada, uma vez que £ = 0,2223V,
M- = Myer, Mo = Myop € a f.e.m., E, pode ser medida. Esta quantidade deve ser extrapolada a uma
diluicao infinita ou a uma forca iénica nula da solucao para que ela represente —log K.

De tais medidas, realizadas com diversos cloretos e hidroxidos, obteve-se
K,=1,008 x 10* (25 °C)

O produto i6nico da agua € bastante sensivel as variacdes de temperatura, passando de 0,113 x 10*
a 0°C para 5,474 x 10*a 50 °C.

15.18 - DETERMINAGAO DA CONSTANTE DE IONIZAGAO DE ACIDOS FRACOS

Seja o equilibrio de ionizacao de um 4acido fraco
HA + H,O = H;0" + A~

cuja constante se reduz a

a,. mym, Y,
; AL H A datla (15.43)

Qpip M pa Y ha

chamada constante de ionizacao do acido fraco.

A determinacao potenciométrica dessa constante pode ser feita utilizando-se a célula

Pt H, (1 bar) | HA (m;), NaA (my), NaCl (m;) | AgCl | Ag

onde NaA ¢ o sal do acido fraco.

Como na secao 15.19, a reacao desta célula é

Y% H, (1 bar) + AgCl=Ag + H* + CI-
e af.e.m. correspondente é expressa por
E=E’- %lnawaa,

ou

RT RT
E = E0 _?]an+mcr —Tln"{HﬁY”, (1544)

Combinando as equacoes (15.44) e (15.43),
RT | Mt RT\ VYo RT
m,_ F Y.

A

E=E"- InK

a

(E-E")F T
2,303 RT

Mo _ _jogK, —log L Ta (15.45)

A A

A diluicao infinita, os coeficientes de atividade sao iguais a unidade e o membro esquerdo da
equacao di —log K,

A quantidade a esquerda pode ser determinada porque E° é dado, my, = m; (pois a ionizacao
do dcido fraco é minima em presenca do sal NaA), m-= ms € m,-= my. Mas a extrapolacao deve ser
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feita a dilui¢ao infinita ou a forca idnica nula da solucao para que o membro esquerdo da equacao
represente —log K.

15.19 - DETERMINAGAO DO pH

Segundo foi mostrado na secao 14.8, o pH de uma solucao é uma expressao da atividade dos
ions hidrogénio da solucao, definida pela equacao
pH =-logay (15.46)
ou
ay =107

A dificuldade com esta definicao é que nao é possivel determinar experimentalmente a ati-
vidade de uma dnica espécie idnica. Por essa razao, se tornou necessdrio estabelecer uma escala
operacional mediante a relacao linear existente entre o pH de uma solucao e af.e.m. de uma célula
constituida por:

a) um eletrodo reversivel em relacao aos fons hidrogénio (eletrodo indicador);
b) um eletrodo de referéncia;
¢) uma juncao liquida.

O potencial de juncao liquida pode ser eliminado ou reduzido mediante uma ponte salina:
o seu valor é desconhecido, mas pode ser considerado constante. Como o eletrodo de referéncia
também possui um potencial constante, a f.e.m. da célula depende apenas do potencial do eletrodo
indicador imerso na solucao problema.

Cada potenciometro define uma escala operacional de pH que se constréi calibrando o aparelho
com o auxilio de solucoes-tampao de pH conhecido. Diversos eletrodos reversiveis em relacao ao
ifon hidrogénio podem ser usados como eletrodos indicadores, como o eletrodo de hidrogénio, o
de quinidrona, o de antimoénio e o de vidro.

Como eletrodo reversivel aos ions hidrogénio, impoe-se desde logo, como o mais natural, o
proéprio eletrodo de hidrogénio. A célula tem como diagrama

Pt1 H, (1 bar) | H* (sol.) |l Eletrodo de referéncia
onde o eletrodo de referéncia é comumente um dos eletrodos de calomelano definidos na secao 15.9.
Areacao (de reducao) do eletrodo de hidrogénio
H*+ e=%H, (1 bar)
gera um potencial dado pela equacao de Nernst
. RT. a

€y, =€y, ——F lnd

o

Mas g, é nulo por definicao e a atividade do gds a pressao de 1 bar pode ser considerada igual
aunidade. Portanto
_RT

&y, =——Ina,.
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Mas a f.e.m. da célula é dada por
E=g,—¢gy+¢ (15.47)
e devido a constancia de g, € g, tem-se

E = constante — 0,05916 loga;,-
E=k+0,05916 pH

ou
E—-k

- h (15.48)
0,05916

pH

Esta é uma relacdo linear entre o pH da solu¢ao problema e a f.e.m. da célula constituida. A

constante k é determinada empiricamente quando o potencidmetro é calibrado com solucoes-
tampao de pH conhecido.

O eletrodo de hidrogénio apresenta os inconvenientes ja mencionados na secao 15.9. Ele nao
pode ser empregado para medir o pH de solucoes que contém agentes oxidantes suscetiveis de
reducao pelo hidrogénio na presenca de platina finamente dividida. O eletrodo nao funciona satis-
fatoriamente na presenca de ions de metal situados abaixo do hidrogénio na tabela de potenciais
(Au, Ag, Hg, Cu). Além disso, tracos de compostos de mercurio, enxofre e arsénio envenenam o
eletrodo, de modo que ele ja nao funciona, mesmo com outras solucoes.

O eletrodo mais utilizado para medidas de pH € o eletrodo de vidro. Quando se interpoe uma
fina membrana de vidro entre duas solucoes com diferentes concentracoes de fons hidrogénio,
os fons da solucao mais concentrada tendem a migrar através da membrana para a soluciao mais
diluida, originando uma f.e.m. cuja grandeza depende da diferenca de pH entre as duas solucoes,
segundo uma equacao da forma

€, = constante + 0, 0591610ga;') (15.49)
a

A constante dessa equacao é um potencial de poucos milivolts, chamado potencial assimétrico,

que depende da natureza da membrana e se modifica lentamente com o tempo.

Para medir o pH de uma solu¢ao problema com o auxilio de uma membrana de vidro, a atividade
dos ions hidrogénio da outra solucao deve ser mantida inalterada. A equacao da, entao,

gy = constante + 0,05916 logay,
ou
gy= constante — 0,05916 pH (15.50)

Na sua forma mais simples, o eletrodo de vidro consiste num tubo cuja extremidade se expan-
de num bulbo de paredes finas (Figura 15.12). O bulbo contém uma solucao de pH constante,
na qual esta imerso um eletrodo de potencial constante: em geral, um eletrodo Ag | AgCl imerso
numa solucdo 0,1 mol.L! de HCI. Tal eletrodo tem, portanto, a seguinte constituicio do interior
para o exterior:

Ag 1 AgCl | HCI (sol. 0,1 mol.L™") | vidro
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— solucao HCI 0,1 mol/L

VT ]

Figura 15.12 — Eletrodo de vidro

O eletrodo de vidro € introduzido na solucao problema e o eletrodo de referéncia é, em geral,
de calomelano saturado. Tal como na equacio (15.47), a f.e.m. da célula é dada por

E=¢,-gytg
E = constante — 0,05916 loga;,
E=k+0,05916 pH (15.51)

Devido a elevada resisténcia do eletrodo de vidro, que pode atingir até 10° €, se usam voltimetros
eletronicos que funcionam com correntes fraquissimas. Os voltimetros eletrénicos se caracterizam
por apresentar uma elevada impedancia interna (10" Q). Dessa forma, foram desenvolvidos circuitos
que, além de sensiveis a 0,01 unidades de pH, sao portdteis e resistentes.

O eletrodo de vidro constitui-se no melhor medidor de pH até o presente. Ele nao se envenena
facilmente, nao é afetado por agentes oxidantes ou redutores, nem por compostos organicos. Mas
o vidro é atacado por soluc¢oes fortemente alcalinas e, além disso, acima de um pH =9, o potencial
do eletrodo é afetado por outros cations em solucao, principalmente sédio. Todavia, novas compo-
sicoes de vidro tém sido elaboradas, permitindo bons resultados até pH = 13 ou 14.

15.20 - TITULAGAO POTENCIOMETRICA

A titulacao potenciométrica consiste na determinacao do ponto de equivaléncia da reacao
quimica sobre a qual se baseia um determinado método de anadlise volumétrica, pela medida da
variacao do potencial de um eletrodo indicador, imerso na soluc¢ao a titular, ao se adicionarem
volumes sucessivos da solucao-padrao.

Considere-se um eletrodo indicador reversivel a um cdtion. O seu potencial é dado por

e=¢"+0,05916 loga,
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e gracas a relacao logaritmica existente entre o potencial do eletrodo e a atividade dos ions, a va-
riacao g, — ¢, do potencial do eletrodo nao é determinada pela variacao absoluta g, — a;, mas pela
variacao relativa, a,/ a,, da atividade dos ions
@y
€, —€, =0,05916log— (15.52)

a

Assim, quando os cations sao removidos por efeito da reacao, o potencial do eletrodo sofre a
mesma variacao tanto no intervalo em que a sua atividade cai de 1,0 para 0,1 como quando cai de
10-° para 107;

Por isso, a taxa de variacao do potencial de eletrodo indicador com o volume do titulante torna-se
maxima no ponto de equivaléncia, para decrescer novamente quando esse for ultrapassado. Esse fato
permite determinar com rigor o ponto de equivaléncia de uma reacao durante uma titulacao.

O eletrodo indicador mais um eletrodo de referéncia, geralmente um eletrodo de calomelano
saturado, sao imersos na solucao problema (Figura 15.13). O conjunto constitui uma célula cuja
f.e.m. é dada por

E= Srzy’_ Eind + 8j

E = constante — g,

agitador
A | bureta
ao potenciémetro N 4
M M -
eletrodo
de vidro
) (
N
I eletrodo
|- de calomelano

Figura 15.13 — Titulacao potenciométrica acido-base

Portanto, a f.e.m. fica determinada exclusivamente pelo potencial do eletrodo indicador e sua
determinacao pode ser feita numa escala arbitraria, ap6s cada acréscimo de volume da solucao-
-padrao medido numa bureta. Os resultados assim obtidos sao lancados num diagrama E— V, como
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¢ mostrado na Figura 15.14. A curva de titulacao assim obtida da a variacao do potencial do eletrodo
indicador com o volume do titulante e sua rapida ascensao no ponto de equivaléncia. Para deter-
minar a posi¢cao deste ponto com maior rigor, registra-se num diagrama a variacao da taxa AE/AV
com o volume V da solucao-padrao adicionada: o maximo desta curva corresponde ao ponto de
equivaléncia (Figura 15.15).

0,38

0,34

0,30

0,26

E (volts)

0,22

0,18

0,14

Figura 15.14 — Titulacao potenciométrica

0,6

0,5

0,4

AE /AV

0,3

0,2

01 |—

4__________________________________

11,3 11,4
V (mL)

Figura 15.15 — Ponto de equivaléncia potenciométrico
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Deve-se fazer aqui uma breve referéncia aos seguintes tipos de titulacao potenciométrica:

a) titulacao acido-base;

b) titulacao de precipitacdo;

¢) titulacao oxidacao-reducao.

Na titulacao dcido-base, o eletrodo indicador é reversivel aos ions hidrogénio, usando-se prefe-
rentemente um eletrodo de vidro. Durante a titulacao de uma solucao acida mediante uma solucao

alcalina, os ions hidrogénio vao sendo removidos e sua atividade diminui, de modo a manter-se
constante o produto idnico da dgua:

K,=ay ap,-=10-" (25°C)

Assim, diminui também o potencial do eletrodo indicador, mas aumenta a f.e.m. da célula
constituida, pois

E = constante ~ gy,
No ponto de equivaléncia, deve-se ter
K,=107x107=10"
e a taxa de variacao, AE/AV, atinge o valor maximo.

A titulacao potenciométrica acido-base possui diversas vantagens sobre os métodos comuns que
utilizam indicadores. Em primeiro lugar, estes nao podem ser usados com solu¢oes fortemente co-
radas, mas a titulacao potenciométrica nao sofre restricao. Em segundo lugar, os indicadores usados
na titulacao acido-base devem ser escolhidos de modo que o pH do ponto de equivaléncia esteja
incluido no intervalo ttil de pH do indicador (se¢ao 14.17). Por tltimo, o método potenciométrico
permite a titulacao de dcidos polipréticos, assim como de misturas de dcidos fracos e dcidos fortes,
objetivo dificil de atingir com o uso de indicadores.

Como exemplo de titulacao de precipitacdo, considere-se a titulacao de uma solucao de nitrato
de prata com uma solugao-padrao de cloreto de s6dio. O potencial de um eletrodo indicador re-
versivel aos ions Ag* varia a medida que estes fons vao sendo removidos da solucao sob a forma de
AgCl s6lido, na forma determinada pelo produto de solubilidade do sal:

K= ay ag-=17x107" (25°C)

Por fim, como exemplo de uma titulacao de oxidacdo-reducdo, considere-se a titulacao de uma
solucao de um sal de ferro II, mediante uma solucao-padrao de permanganato de potdssio. A medida
que esta vai sendo adicionada, os ions ferro II se oxidam a ions ferro III

Fe* =Fe®* +¢

¢ o potencial de um eletrodo indicador de platina, imerso na solucao, varia de acordo com a equa-
cao de Nernst, isto é,

a,. ;.
e =g +0,05916log -

azv‘ei‘
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15.21 — CELULAS DE CONCENTRAGAO

As células de concentracao sao constituidas de semicélulas de idéntica natureza quimica, mas que
diferem quanto a concentracao de um componente. As reacoes eletroquimicas que se verificam
numa célula de concentracao tém como resultado liquido a transferéncia de um componente da
regiao de maior concentracao (ou atividade) para a regiao de menor concentra¢ao (ou atividade).

As células de concentracao classificam-se em células de concentracao de eletrodo e células de
concentracdo de eletrolito. As primeiras apresentam diferenca de concentracao de um componente
do eletrodo, enquanto nas segundas a diferenca de concentra¢ao estd num componente eletroliti-
co. As células de concentracao de eletrodo nao possuem juncao liquida porque os eletrodos estao
imersos na mesma solucao eletrolitica. As células de concentracao de eletrélito apresentam duas
solucgoes eletroliticas com ou sem juncao liquida.

15.22 — CELULAS DE CONCENTRAGAO DE ELETRODO

Como exemplos de células de concentracao, podemos citar as células de eletrodos de gas e as
células de amalgama. Nessas células, a diferenca de concentracao é responsavel pela f.e.m.

Uma célula constituida de dois eletrodos de gas, a diferentes pressoes, imersos num tnico ele-
trélito, é a sede de uma f.e.m. que tem a sua origem na tendéncia do gas em transferir-se da regiao
de maior pressao para a regiao de menor pressao. Considere-se a célula

PtIH, (P,) | H* | H, (P,) | Pt
As reacgoes parciais e a reacao total da célula, tal como esta escrita, sao
H, (P,) =2H" + 2¢ 2H" + 2¢=H, (P,)
H, (P)) = H, (Py)
A equacao de Nernst da para a f.e.m. desta célula:

RT lna—Q

F a

E=E"-

Mas, em todas as células de concentracdo, E° = 0, porque os dois eletrodos possuem a mesma
natureza quimica. No caso considerado, por exemplo, tem-se

E'=g)—¢) =0

Por outro lado, se sabe que a atividade de um gas ¢é igual a sua fugacidade e esta ¢ igual a pressao,
se o gas for ideal. Nesta hipotese,
RT 1 b, _RT 1 P,

E=———In—= n—
2r P 2F P,

(15.53)

Portanto, se P, > P, af.e.m. da célula, tal como foi escrita, € positiva e depende apenas da razao
entre as duas pressoes do gas e nao da atividade dos ions na solu¢ao. O fendmeno espontaneo,
responsavel pela f.e.m., € simplesmente a transferéncia do gas da regiao de maior pressao a regiao
de menor pressao.

Um outro tipo de células de concentracao sao as células de amalgama. Amalgamas sao solucoes
de metais em mercurio. Considere-se a célula constituida de eletrodos de amalgama de zinco, sendo
diferentes as atividades ou concentracoes do zinco nos eletrodos

Hg, Zn (a)) | Zn* 1 Zn (a,), Hg
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As reacoes parciais € a rea¢ao total da célula, tal como estao escritas, sao
In (@) = Zn®* + 2e 7n* + 2¢="7n (a,)
/n (@) =7n (a)

De acordo com a equacao de Nernst, sendo E° =0,
E=————=—In— (15.54)

Portanto, se a, > ay, a f.e.m. da célula sera positiva e dependerd apenas da razao entre as ativida-
des do zinco nos eletrodos e nao da atividade dos fons zinco na solucao. O fendmeno espontaneo,
responsavel pela f.e.m. da célula, é simplesmente a transferéncia do zinco do eletrodo em que sua
concentracao é maior para o eletrodo em que sua concentracao ¢ menor.

15.23 - CELULAS DE CONCENTRAGAO DE ELETROLITO SEM JUNGAO LiQUIDA

Considere-se a célula sem juncao liquida
Pt H, (1 bar) | HCI (sol.) | AgCl | Ag
As reacgoes parciais e a reacao total desta célula sao
Y% H, (1 bar) =H"+e AgCl+e=Ag+CI-
% H, (1 bar) + AgCl = HCI + Ag

Duas destas células, diferindo apenas quanto a concentracao do eletroélito, ligadas em oposicao, re-
sultam numa célula de concentracao de eletrélito sem junc¢ao liquida, cujo diagrama € o seguinte:

Pt I H, (1 bar) | HCI (a,) | AgCl | Ag—Ag | AgCl | HCI (a,) | H, (1 bar) | Pt
As reacoes parciais e a reacao total desta célula sdo:
16 H, (1 bar) + AgCl = HCl (a)) + Ag
Ag + HCI (a,) = AgCl + %2 H, (1 bar)
HCI (a,) = HCI (&)

Como se vé, o efeito liquido das reacoes da célula é a conversao de um mol de HCI (sol.) de
atividade (a,) num mol de HCI (sol.) de atividade (a,).

A f.e.m. desta célula, para a qual E° =0, é dada pela equac¢io de Nernst

__RT —a
ay
ou
RT . a,
E=——>In— 15.55
F o ( )

Sendo o HCI um eletrélito forte e uniunivalente, a sua atividade é dada pelo quadrado da
atividade i6nica média:
Qe = Qg Ag—= @

o que da para a equacao (15.55)

_2RT (a.),

P M),

(15.56)
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Células de concentracao deste tipo podem ser constituidas pela associacao de quaisquer células
quimicas sem juncao liquida. Assim, enquanto a célula descrita é de concentracao de HCI, uma
célula de concentracao de NaCl resulta da seguinte combinacao:

Hg, Na | NaCl () | AgCl | Ag —Ag | AgCl | NaCl (a,) | Na, Hg

15.24 — CELULAS DE CONCENTRAGAO COM JUNGCAO LIQUIDA
Estas células sao constituidas de duas semicélulas de mesma natureza quimica, diferindo quanto
a concentracao das solucoes eletroliticas em contato. Considere-se a célula
Pt H, (1 bar) | HCI () | HCI (a,) | H, (1 bar) | Pt
onde a, > a,.

Af.e.m. desta célula é determinada pelos potenciais dos eletrodos e pelo potencial de juncao
liquida. A reacao global da célula é, por sua vez, resultante das reacoes dos eletrodos e do processo
de transferéncia na juncao liquida.

A producao de um faraday pela célula é acompanhada das seguintes reacoes:
a) nos eletrodos
% H, (1bar) =H" (a)) + ¢ H' (a,) + e=% H, (1 bar)
H* (@) = H' (a))
b) na juncao liquida.

Um faraday de eletricidade negativa percorre o circuito externo do anodo ao catodo e inter-
namente do catodo ao anodo. Este faraday ¢ transportado em parte pelo anion Cl- da direita para
a esquerda e em parte pelo cation H* da esquerda para a direita, como mostrado na Figura 15.16.

Figura 15.16 — Transporte de cargas na juncao liquida

Esta transferéncia € representada pelas equagoes
tCI (a) = tCl (@)
t+H+ (al) = t+H+ (aZ)

Somando-se os dois processos que acompanham a producao de um faraday,
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H* (@) + tCl” (a) — tH" (@) =H* () + tCl" (@) — t H" (@)
(1-1t)H (a) + tClI (ay) = (1 —-¢,) H (a) + tCI" (@)
Entretanto, como t, + . =1,
tH* (ay) + tCI" (@) = tH* (@) + t.CI” (@)
tHCl(a,) = t HCl(«,)

Portanto, o processo eletroquimico global que acompanha a producao de um faraday é a
transferéncia de £ méis de HCI da solucao em que sua atividade é (a,) para a solucao em que a ati-
vidade é (@), sendo a, > a,. Este resultado pode ser comparado com o processo idéntico realizado
na célula de concentracao sem juncao liquida, na qual a producao de um faraday acompanha a
transferéncia de um mol de HCI.

A f.e.m. desta célula, segundo a equaciao de Nernst (na qual E° = 0), serd

i
E= —ﬂln &
F a,
RT = a
E=t —In—=>
-F a (15.57)
Mas, como anteriormente

— = ,2
Qe = Q- Q- — A%

E =2t Eln (ai)(z
F (ai)l

Obtém-se equacao analoga a (15.58) para qualquer célula de concentracao com juncao liquida cujos
eletrodos sao reversiveis ao cation. Mas numa célula cujos eletrodos sao reversiveis ao anion, como

Ag | AgCl I HCI (a;) | HCI (a,) | AgCl | Ag

(15.58)

areacao global sera
tHCI () = t HCI (ay)
resultando para a f.e.m.

RT (a.),

r(a),

Nesse Ccaso, a; deve ser maior que a, para que a reacao seja espontanea.

E=9, (15.59)

15.25 - POTENCIAL DE JUNGAO LiQUIDA

Na célula de concentracao com juncao liquida antes descrita:
Pt I H, (1 bar) | HCI (a,) | HCI (@) | Hy (1 bar) | Pt
uma parte da f.e.m. é gerada nos eletrodos, a outra parte na juncao liquida.

A primeira parte corresponde a reacao

H* (@) =H" (&)
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€ tem como expressio

(15.60)
Portanto, obtém-se a f.e.m. de juncao liquida subtraindo esta quantidade da f.e.m. da célula
referida:
g=k-¢g,
Assim, subtraindo a equacao (15.60) da (15.58), tem-se

£ =2t,ﬂln(a*)2 —Eln(a*)2 (15.61)
a (ai)l r (a+)l

Por outro lado, se sabe que

Admitindo-se que a razao entre as atividades do cation nas duas solucoes € igual a razao entre
as atividades do anion, isto €,

tem-se

ou

@) @ )‘1 (15.62)

Introduzindo este resultado na equacao (15.61),

(“i )1

Lembrando que ¢, + £ =1, se tem 2¢ — 1 =2¢ (¢, — ¢) = ¢ — ¢, e, assim a equacao (15.63) passaa

g, = (2t —l)%ln

J

(15.63)

e, =(L —tJ%ln ((Z>)2 (15.64)

Embora esta equacao tenha sido estabelecida para uma célula contendo solucoes de HCI, ela
vale igualmente para outras soluces de eletrélitos uniunivalente. E evidente que o potencial de
juncao liquida depende da diferenca entre o ndmero de transporte do anion e do cation. Se os
numeros de transporte nao forem muito diferentes, o potencial de juncao liquida sera pequeno.
Essa é a razao pela qual se usam pontes salinas constituidas de solu¢oes concentradas de KCI para

minimizar o potencial de juncao liquida de semicélulas. Os ntimeros de transporte dos ions K* e
CI" deste sal sao quase idénticos.
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15.26 - PROBLEMAS PROPOSTOS

15.1) Escreva as reacoes que ocorrem em cada um dos eletrodos e a reacao total para as seguintes
células:

PbIPbSO,ISO {-ICu*ICu
CdICd*IIH*H,IPt
ZnlZn?*1IFe?, Fe *|Pt
Em todas as células o eletrodo negativo é o da esquerda.

15.2) Supondo que todas as substancias que participam das células do problema anterior se encon-
tram em seus estados-padrao, calcule a f.e.m. e a variacao de energia de Gibbs que acompanha cada
uma das reacoes.

15.3) Um eletrodo prata-ion prata é acoplado a um eletrodo de calomelano 1 mol.L" a 25 °C. O
eletrodo de calomelano € negativo e a f.e.m. da célula formada ¢ de 0,2360 V. Escreva a reacao da
célula e calcule o potencial do eletrodo de prata.

15.4) Para areacao Zn, + 2AgCly, — ZnCly 550 + 248 a fem. a0°C € 1,015 Ve (0/01)p,=—402x 107
VK. Calcule AG, AH e AS para a reagdo.

15.5) Af.e.m. da célula Hg, ZnlZnSO, (0,02m)PbSO,(s) IPb, Hg varia com a temperatura de acordo
com a equacgao E=0,882-1,02x 10°T, onde E é expresso em volts e Tem kelvin. Escreva a reacao
da célula e calcule, para a mesma a 25°C, AG, AH e AS.

15.6) Calcule o potencial de cada eletrodo e a f.e.m. da célula galvanica:
Pt, Cly( han| Cl 705 [1Cd 3 01y | Cd
sabendo que €, =—-0,402 Ve gf;, = 1,358 V.

. u élu ui s V. i- O a élu u
15.7) Para cada uma das células seguintes, escreva as semi-reacoes e a reacao da célula e calcule o
potencial-padrao.

ZnlZnSO,,IIAgNO;, 1Ag
CdICdCly ) IIHNOj ) [Hy 1Pt
15.8) Calcule a f.e.m. das seguintes células galvanicas:
ZnlZn?_ ), [ICuii o0 Cu
PbIPb %035 |Ag $i0.18) |Ag

15.9) Na temperatura de 25 °C, a energia livre de formacao da dgua liquida é — 237,2 kJ.mol—,
enquanto a de ioniza¢do em cdtions hidrogénio e anions oxidrila é 79,71 k].mol™". Qual af.e.m., a
25 °C, da célula:

Hy (140n) I HHIOH 1Oy 11,01
15.10) Calcule, na temperatura de 25 °C, o potencial da célula:
FelFe%: 41Cd % 001,!Cd

Qual deve ser a polaridade do eletrodo de cdidmio para que a célula possa servir como fonte de
energia?
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15.11) Represente uma célula na qual ocorra a rea¢ao %2 Bry, + Fe**— Br~+ Fe®*. Qual seraaf.e.m.
padrao da célula e a variacao de energia livre que acompanha a reacao? A reac¢ao, assim como estd
escrita, ocorrera espontaneamente?

15.12) Calcule af.e.m., a 25 °C, para a célula:
Hy1par [ HBr (, _o 9| HgoBry( [Hg
15.13) Escreva areacao e calcule a f.e.m. da seguinte célula:
InlZn%oonl1Fe oo, Fe fio )Pt
15.14) Calcule o potencial de cada eletrodo e a f.e.m. da célula
PtIH o (11an H {1z0.9)Cl ™ (220,02 |AgCl |1Ag

15.15) A f.e.m. da célula CdlCdly,,,AgCl,lAg é 0,2860 V a 25 °C. Calcule a atividade média do
iodeto de cadmio.

15.16) Paraa célula galvanica a seguir representada, calcule o potencial de cada eletrodo, af.e.m.
da célula, a energia de Gibbs padrio da reacao e a respectiva constante de equilibrio na temperatura
de 25 °C.

InlZnt_o 511701 Agl, |Ag

15.17) A partir de uma tabela de potenciais-padrao, calcule a constante de equilibrio, a 25 °C, para
areacao: 2Fef,, + Auf,, — 2Fel,, + Auj,,

15.18) Represente a célula onde pode ser medida a constante de equilibrio para a reacao:
Yo Hyrpan + Agl,, > H + T+ Ag,

Qual o valor da constante de equilibrio para esta rea¢ao?

RESPOSTAS

15.2) 0,634V, -133,8 kJ;

0,4021V, 77,6 kJ;

1,5333V, 29,59 k]

15.3) 0,5160 V

15.4) AG=-195,9 kJ; AH=-217,08 kJ; AS=-77,58 ] K
15.5) AG=-111,56 kJ; AH=-170,22 kJ; AS=-196,85 ].K™!
15.6) e, =—0,4611V; &, =1,3758 V; E=1,8369 V
15.7) 1,5621V; 0,4021 V

15.8) 1,1088 V; 0,8950 V

15.9) 0,4030 V

15.10) — 0,0442 V; negativa

15.11) E°=0,2951 V; AG" = 28,48 kJ; sim
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15.12) 0,2221V
15.13) 1,7107 V

15.14) £, = — 0,041 V; &, 1., = 0,264 V; E= 0,305 V

15.15) 0,3947

15.16) £, =— 0,7784 V; £,,1,0= —0,0928 V; E=0,6856 V; AG® = —117,9 kJ; K = 4,7 x 10
15.17) 8,78 x 106

15.18) 2,70 x 10
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A descarga dos ions Capitulo 16

16.1 - ELETROLISE E POLARIZAGAO

Nas células galvanicas, processam-se reagcoes espontaneas cuja queda de energia de Gibbs se
manifesta sob forma de trabalho elétrico entregue ao meio externo. Nas células eletroliticas, ao
contrario, processam-se reagoes forcadas, isto é, reacoes acompanhadas de aumento de energia de
Gibbs igual ao trabalho recebido do meio externo.

A reacao eletrolitica, como a reacao galvanica, é o resultado de reducao catédica (que conso-
me elétrons) e de oxidacao andédica (que liberta elétrons). Em ambos os reatores, o catodo recebe
elétrons do circuito externo e o anodo os devolve ao circuito externo. Entretanto, enquanto na
célula eletrolitica, o catodo ¢ o terminal negativo e o 4nodo ¢ o terminal positivo, na célula galva-
nica verifica-se a polaridade inversa. E que o catodo da célula eletrolitica recebe elétrons de uma
fonte externa e funciona como terminal negativo, ao passo que o catodo da célula galvinica recebe
elétrons gerados na propria célula e atua assim como terminal positivo.

E importante assinalar que podem ser realizadas por via eletrolitica reacoes que jamais seriam
possiveis por via puramente quimica, nas condi¢oes habituais de pressao e temperatura. Assim, é im-
possivel decompor a dgua em hidrogénio e oxigénio na temperatura ambiente porque a reacao

H,O () = H, (1 bar) + % O, (1 bar)

é acompanhada de um acréscimo de energia de Gibbs, AG® = 236,70 k], o que corresponde a
constante de equilibrio K =1 x 107 a 25 °C. Todavia, mediante eletrdlise, esta reacao se leva a
cabo facilmente introduzindo no sistema a energia de Gibbs necessaria sob a forma de trabalho
elétrico.

Os produtos de uma reacao eletrolitica sao dotados, portanto, de energia de Gibbs superior a
dos reagentes, o que implica, de outra parte, sua capacidade de reagirem espontaneamente entre
si. Inimeros produtos industriais sio obtidos eletroliticamente, tais como certos metais a partir dos
respectivos sais, cloro e soda cdustica a partir do cloreto de s6dio etc.

Quando se aplica uma f.e.m. crescente, E, as extremidades de um condutor metalico, este é
percorrido por uma corrente que aumenta linearmente de acordo com a Lei de Ohm:

1= b (16.1)
R

O mesmo nao acontece com um condutor eletrolitico. A f.e.m. crescente aplicada entre dois
eletrodos de platina imersos numa solucao eletrolitica se traduz, inicialmente, numa débil corren-
te, mas a eletrélise propriamente dita s6 tem inicio quando a tensao aplicada atinge um valor que
fica determinado pelo acréscimo de energia de Gibbs da reacao eletrolitica. Essa tensao, chamada
voltagem de decomposi¢do, E,;, depende da natureza e da concentracao do eletrélito, assim como da

natureza dos eletrodos e da temperatura (Figura 16.1).

Vé-se que os eletrodos, embora inertes, sao ativados pela eletrélise, isto é, reagem como se
tivessem gerado um potencial de mesmo sinal do potencial aplicado. Diz-se, entao, que a célula
eletrolitica se polariza e opoe uma f.e.m. de retorno, E, cujo valor deve ser superado pela tensao
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externa para que tenha inicio a decomposicao do eletrélito e o fluxo de corrente. No momento
em que E> E,; a corrente que atravessa a célula eletrolitica sera
_E-E,

R

1 (16.2)

ou
E=E,—IR (16.3)

onde IRé a queda 6hmica devida a resisténcia interna da célula. Valores correspondentes a voltagem
de decomposicao de alguns eletrélitos sao apresentados na Tabela 16.1.

intensidade de corrente

Figura 16.1 — Variacao da corrente com a voltagem aplicada

A corrente que se observa em tensoes inferiores a voltagem de decomposicao se deve a que os
ions que se acumulam junto aos eletrodos tendem a difundir de volta e uma pequena corrente de
ions deve ser mantida em dire¢ao aos eletrodos para manté-los polarizados.

Qual a origem da f.e.m. de retorno? No momento em que comec¢am a depositar nos eletrodos
produtos de mais alta energia de Gibbs, esses formam com o eletrodo uma célula galvanica, cuja
f.e.m. se opoe a tensao aplicada e se chama f.e.m. de polarizacao ou f.e.m. de retorno. Se a célula
galvanica assim constituida for reversivel, a voltagem de decomposicao sera exatamente igual a
f.e.m. da célula constituida, isto €,

E=¢ (catodo) — & (anodo) (16.4)

No entanto, o processo eletrolitico pode incluir etapas irreversiveis que elevam a voltagem de
decomposicao a valores superiores a f.e.m. reversivel, ou seja,

E,=E+n (16.5)

onde 1 € a sobrevoltagem necessaria para dar inicio a eletr6lise.
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Nesse caso, a tensao aplicada a célula eletrolitica percorrida por uma corrente, /, sera dada
pela soma

E=E+n+IR (16.6)

TABELA 16.1 - VOLTAGEM DE DECOMPOSICAO E SOBREVOLTAGEM NA ELETROLISE
DE SOLUCOES AQUOSAS 1 mol.L! COM ELETRODOS DE PLATINA

Eletrolito E, Produtos E n=E—-FE
HNO;, 1,69 H, O, 1,23 0,46
CH,CI-COOH 1,72 H, O, 1,23 0,49
H,SO, 1,67 H, O, 1,23 0,44
H,PO, 1,70 H, O, 1,23 0,47
NaOH 1,69 H, O, 1,23 0,46
KOH 1,67 H, O, 1,23 0,44
NH,OH 1,74 H, O, 1,23 0,51
HCl1 1,31 H, Cl, 1,37 -0,06
HBr 0,94 H, Br, 1,08 -0,14
HI 0,52 H, I, 0,55 -0,03
CoCl, 1,78 Co Cl, 1,69 0,09
NiCl, 1,85 Ni Cl, 1,64 0,21
ZnBr, 1,80 Zn Br, 1,87 -0,07
Cd(NO;), 1,98 Cd O, 1,25 0,73
CoSO, 1,92 Co O, 1,14 0,78
CuSO, 1,49 Cu O, 0,51 0,98
Pb(NO;,), 1,52 Pb O, 0,96 0,56
NiSO, 2,09 Ni O, 1,10 0,99
AgNO, 0,70 Ag (0N 0,04 0,66
ZnSO, 2,55 Zn O, 1,60 0,95

A sobrevoltagem depende da natureza e da concentracao do eletrélito, da natureza dos ele-
trodos e da densidade da corrente. Ela pode se originar nos dois ou num tnico eletrodo. A sobre-
voltagem torna o potencial do anodo da célula eletrolitica mais positivo e o potencial do catodo
mais negativo, isto €,

Erl: (811+ na) - (gl‘inl,) (16’7)
onde
Ne+M,=Mn (16.8)

Os dois termos da diferenca (16.7) sio chamados potenciais de descarga, pois representam os
potenciais medidos na escala de hidrogénio que devem ser aplicados aos eletrodos, para se obter
a descarga dos fons. Os potenciais de descarga sdao iguais aos potenciais dos eletrodos reversiveis
sempre que nao haja sobrevoltagem.
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Considere-se, para ilustrar as consideragoes feitas, a eletrélise de uma solugao de brometo de
zinco, utilizando eletrodos de platina. A reducao catédica e a oxidacao anédica, somadas, consti-
tuem a reacao eletrolitica:

catodo (-) anodo (+)
In* +2¢=7n 2 Br =Br, + 2¢
reducao oxidacao

Zn?* + 2 Br =Zn + Br,

No momento em que o ciatodo e o anodo se recobrem, respectivamente, de uma pelicula de
atomos de zinco e de moléculas de bromo dotados de maior energia de Gibbs que os ions corres-
pondentes, forma-se a célula

Zn | Zn*, Br- | Br,
na qual tende a se processar a reacao espontanea inversa, isto €,
Zn + Bry=7Zn* + 2 Br-

Consultando a tabela de potenciais de eletrodo (Tabela 15.1), verifica-se que a f.e.m. desta
célula, quando sao unitdrias as atividades dos ions constituintes, ¢ dada por

E°’ =g}, —€),=1,0655 - (- 0,7629) = 1,83 V

Esta € justamente a voltagem de decomposicao eletrolitica do brometo de zinco em solucao de
atividade unitaria. Nesse caso, o processo € perfeitamente reversivel nao se manifestando nenhuma
sobrevoltagem, ou seja

E,=E=183V

e os potenciais de descarga dos fons Zn?* e Br~sao exatamente os potenciais dos eletrodos reversiveis
correspondentes, isto €,

). =—0,7629V g =1,0655V

valores esses expressos na escala de hidrogénio.

16.2 - DESCARGA SUCESSIVANO CATODO

Durante a eletrélise, os produtos da reducao catédica sao o hidrogénio e os diversos elementos
metalicos, de acordo com a reacao

M# +ze=M
O produto desta reacdo, aderente ao catodo, forma com os cdtions da solucao o eletrodo
M IM#

cujo potencial reversivel é dado por

e=e’+——lna,. (16.9)

Durante a eletrélise, o potencial catédico evolui na direcao de valores cada vez mais negativos e

as reducoes catédicas se sucedem na ordem dos potenciais de descarga cada vez menores. Por isso,
quando a solucao contém diversos cdtions, cada uma das possiveis reducoes catédicas tera lugar
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a um apropriado potencial de descarga, que é dado pela equacao (16.9), acrescido de eventual
sobrevoltagem. Esse ¢ o principio utilizado na separacao eletrolitica de metais para fins analiticos
ou industriais.

Numa solucao em que diversos cations possuem atividades equivalentes, a série de potencial
(Tabela 15.1) fornece, de baixo para cima, a ordem da sua descarga sucessiva em processos rever-
siveis. Alguns valores de €’ extraidos desta tabela sao os seguintes, em volts:

Zn|Zn* -0,763 4%
Nil Ni* -0,250
ordem de
Sn|Sn* -0,136 descarga
todi
PtIH, | H' 0,000 catodica
Cul Cu* 0,337

AglAg: 0,799

A eletrodeposicao de certos metais, como Ag, Cu, Cd e Zn se realiza quase reversivelmente,
isto é, com reduzida sobrevoltagem. Todavia, por razoes nao bem conhecidas, a deposicao de Ni,
Co e Fe é acompanhada de aprecidvel sobrevoltagem, que, entretanto, tende a desaparecer a tem-
peraturas mais elevadas.

Ions hidrogénio estao sempre presentes em solucoes aquosas e a liberacao de hidrogénio gasoso
no catodo é sempre uma possibilidade a considerar, principalmente em solu¢oes de elevado pH.

Os metais situados abaixo do hidrogénio, na série de potencial, sao depositados até mesmo a
partir de solucoes dcidas, sem interferéncia dos ions hidrogénio. Mas a eletrodeposicao dos metais
situados acima do hidrogénio seria aparentemente impossivel. E que uma vez iniciada a descarga
dos ions H*, essa continuaria indefinidamente. Entretanto, nao é o que acontece em geral, porque
a descarga dos fons hidrogénio se faz com maior ou menor sobrevoltagem, dependendo da natu-
reza do catodo.

Considere-se a eletrélise de uma solucao 1 mol.L! em CuSO, e 1 mol.L.! em NiSO,, com ele-
trodos de platina. Quando o potencial catédico se aproxima de 0,34 V (na escala de hidrogénio),
tem inicio a deposicio do cobre. A medida que se vai reduzindo a concentracio dos fons Cu?* na
soluc¢ao, o potencial do citodo aumenta no sentido negativo (ou diminui no sentido positivo), de
acordo com a equacao (16.9). Por isso, atinge-se o potencial de descarga dos fons Ni** aproxima-
damente a— 0,25V (na escala de hidrogénio). Qual seria nesse momento a concentrac¢ao residual
dos ions Cu*? A equacdo (16.9) da a resposta:

-0,25=0,34+ MI

S Yeou*
Aoy = 10_20

Portanto, a deposicao do niquel tem inicio quando ja nao ha praticamente mais cobre na solu-
¢ao. Os ions hidrogénio nao interferem com a deposicao do niquel porque, numa solu¢ao neutra
(pH=7), o potencial de descarga reversivel dos ions H* s6 ¢ atingido em um potencial mais negativo
no catodo. Da equacao (16.9), obtém-se:

178l

8”2 = 8(;’2 ‘|‘T11’1(l[_rr
gy, = 0,000 +0,05916 logl0~" = —0,4141 V (16.10)
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Como o potencial de descarga de uma espécie ionica depende da sua concentracao na solucao,
¢é possivel, com este recurso, aproximar os potenciais de descarga de dois ions metalicos de modo a
obter a eletrodeposi¢ao simultanea dos metais respectivos. Assim, em solucao de cianetos complexos
de zinco e cobre, as concentracoes idnicas sao modificadas, de modo a obter dep6sito de latao no
catodo. Outras ligas metdlicas também podem ser obtidas dessa forma.

16.3 - DESCARGA SUCESSIVANO ANODO

Durante a eletrélise, os produtos de oxidacao anddica sao o oxigénio e os diversos elementos
halogénicos, de acordo com a reacao

A=A+ ze
O produto dessa reacao, aderente ao anodo, forma com os anions da solucao o eletrodo

A A~

cujo potencial reversivel é dado por

. RI
€=¢ _;IHQA, (1611)

A
Além deste processo, pode se verificar a dissolu¢ao do anodo, se este nao for um metal inerte.
A oxidacao sera nesse caso
M =M* + ze

Durante a eletrélise, o potencial anédico evolui no sentido positivo e as oxidacoes anddicas se
sucedem na ordem de potenciais de descarga cada vez maiores. Por isso, quando a solucao contém
diversos anions, cada uma das possiveis oxidacoes anédicas tera lugar num apropriado potencial
de descarga que ¢ dado pela equacao (16.11) acrescido de eventual sobrevoltagem.

Numa solucao em que diversos anions possuem atividades equivalentes, a série potencial (Tabela
15.1) da, de cima para baixo, a ordem de sua descarga sucessiva em processos reversiveis. Alguns
valores de €°, expressos em volts, sdo os seguintes:

PelO,10H™ 04011 ordem de

PtlLI1- 0,5355 desyayga
anoddica

Pt Br, | Br= 1,0655

PtICLICl- 1,3595

v

E insignificante a sobrevoltagem no desprendimento dos halogénios em anodo de platina, mas
0 mesmo nao acontece com a formacao anédica de oxigénio.

Considere-se a eletrélise de umasolu¢ao 1 mol.L! de H,SO, e 1 mol.L™! de CuSO, empregando
um anodo de cobre. Trés processos de oxidacao podem ser previstos neste eletrodo: a dissolucao
do anodo, segundo Cu = Cu** + 2¢, a descarga dos ions hidréxido com desprendimento de oxigénio
e a descarga dos fons SO,*.

Todavia, a inica reacao possivel é a primeira. Essa tem inicio quando se atinge o potencial re-
versivel do eletrodo Cu | Cu* (a=1). Os potenciais de descarga dos fons OH™ e SO,* nunca serao
alcancados, a menos que se pudesse impedir a dissolucao do cobre.
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Quando a eletrélise da solucao referida é realizada com eletrodos de platina, se verifica a
descarga dos ions OH™ e, se essa for reversivel, o potencial de descarga é o potencial do eletrodo

Pt1 O, OH- s Oy + HyO + 2¢= 20H-
RT
€o, = Egz -5 In a(Q)H
RT
_ o0
€0, =€, ~ 7“1 Ao
g, =0,4011-0,05916log a, - (16.12)

Mas na solucao considerada tem-se, aproximadamente, @, = 1 € @, = 107, com o que resulta
€y,=0,4011 -0,05916 log10~*=1,229 V (16.13)

A descarga dos ions OH™ prossegue sem que seja possivel atingir o potencial de descarga dos
ifons SO,* situado acima de 2 volts. O mesmo vale para outros anions de oxiacido, como NOy, CIO,
PO,*, cuja descarga nao ocorre em solucoes aquosas devido a presenca dos ions OH™.

Como segundo exemplo, considere-se a eletrélise de uma solucao neutra de iodeto de potassio,
de concentracdo 1 mol.L!, com eletrodos de platina. O potencial de descarga dos ions I", nessa
concentracao é de, aproximadamente, 0,54 V. Mas ions hidréxido também estao presentes com
uma atividade de 107 mol.L! (pH = 7) e, nessas condices, o potencial de descarga (reversivel)
serd, de acordo com a equacao (16.12)

g0, = 0,4011 — 0,05916 1og10" = 0,815V (16.14)

Sé depois que a solucao estiver exaurida de fons I" podera o potencial anédico se elevar sufi-
cientemente para provocar a descarga dos ions OH™ com producao de oxigénio.

16.4 - TRANSPORTE DE CORRENTE E DESCARGA DOS [ONS

Durante a eletrélise, todas as espécies idnicas presentes contribuem para o transporte de corrente,
proporcionalmente a sua concentracao e a sua mobilidade. Todavia, a descarga dos ions é um processo
independente do primeiro e depende do particular potencial de descarga de cada espécie ionica.

Durante a eletrélise, cations excedentes se acumulam junto ao catodo devido ao ingresso de ca-
tions e ao afastamento de anions desta zona. No entanto, os cations que se descarregam em primeiro
lugar nao sao necessariamente os que se acumulam em maior proporc¢ao, mas sim os que possuem
o maior potencial de descarga. Coisa semelhante acontece na zona anédica, onde se descarregam
preferentemente os anions de metais de mais baixo potencial de descarga.

Considere-se, para exemplificar, uma solucao acida de CuSO,, submetida a eletrélise com ele-
trodos de platina. A corrente em direcao ao catodo é constituida principalmente de ions H* que
possuem excepcional mobilidade e, em menor grau, pelos ions Cu®. Porém, esses é que se descarre-
gam e nao os ions hidrogénio. A corrente em direcao ao anodo é constituida quase exclusivamente
de fons SO,*, muito pouco contribuindo os fons OH-, que se encontram em concentra¢io muito
reduzida numa soluc¢ao acida. No entanto, sao os ions OH™ que se descarregam, com producao de
oxigénio, e nao os fons SO,
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16.5 - SOBREVOLTAGEM NA ELETROLISE DA AGUA

A voltagem de decomposicao eletrolitica de solu¢oes aquosas de diversos dcidos e bases, com
producao de hidrogénio e oxigénio, é de aproximadamente 1,70 V, quando se utilizam eletrodos
de platina, independentemente da natureza do 4dcido ou da base (Tabela 16.1).

Este resultado indica que, em todos os casos, ocorre um tnico processo que ¢ a decomposi¢ao
eletrolitica da agua com descarga dos ions H" no catodo e dos ions OH™ no dnodo, ou seja,

2H* + 2¢=H, 20H =% O, + HyO + 2¢

Para saber qual ¢é a sobrevoltagem que acompanha este processo, o valor experimental da vol-
tagem de decomposicao deve ser comparado com o valor reversivel da voltagem de decomposi¢do, dado
pela f.e.m. de retorno gerada pela célula

Pt H, (1 bar) | H, OH | O, | Pt
E=¢5—-¢y

Considerando as equagoes (16.12) e (16.10)

E£=0,4011-0,05916 (logayy- +logay)
Entretanto,

logay + logayy— =logay apy- =10gK,
E=0,4011-0,05916 logK, (16.15)
E=0,4011-0,05916 logl0'*=1,229V (16.16)

Portanto, a voltagem de decomposicao reversivel da dgua seria aproximadamente igual a 1,23
V, independentemente da natureza do acido ou da base, e também do pH da solucao. Comparando
este resultado com o experimental, se tem para a sobrevoltagem, em eletrodos de platina,

n=E-E=170-1,23=0,47V

A voltagem de decomposi¢ao de uma solu¢iao 1 mol.L! de dcido cloridrico é de 1,31 V com
liberacao de Hy e Cl,. Mas a eletrélise de solucoes diluidas de HCI da Hy, e O, como produtos € a
voltagem de decomposicdo sobe para 1,7 V.

A sobrevoltagem depende da natureza dos eletrodos. Assim, a voltagem de decomposi¢ao
eletrolitica da dgua, numa solucao diluida de acido sulfiirico, usando-se um catodo de chumbo e
um anodo de platina, é de 2,25 V.

16.6 — ORIGEM DA SOBREVOLTAGEM
Afem. E, aplicada a uma célula eletrolitica, percorrida por uma corrente de intensidade 7, é
dada, como se viu, pela soma
E=E,+R (16.3)
ou
E=E+nm+IR (16.6)

Todavia, se a corrente for reduzida a um fluxo extremamente débil, tanto a queda 6hmica, IR,
como a sobrevoltagem, se reduzem a tal ponto que
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E=E+dE
isto €, a eletrdlise se verifica reversivelmente, ou quase em equilibrio.

O processo eletrolitico consiste no transporte dos fons hidratados do seio da solucao aos ele-
trodos, seguido da reacao eletroquimica por meio da qual os ions se convertem em atomos de um
solido cristalino ou em moléculas gasosas. Trata-se de uma sequiiéncia de etapas, uma das quais, por
ser mais lenta que as outras, determina a velocidade da reacao, isto é, o nimero de ions que se
descarregam por segundo e por unidade de area do eletrodo.

Enquanto a corrente mantida na solucao for insignificante, a velocidade da reacao nao ultrapassa
avelocidade do estdgio mais lento e a eletrélise prossegue com uma sobrevoltagem infinitesimal, dE.
Entretanto, para manter a corrente e a velocidade da reacao em niveis apreciaveis, uma sobrevolta-
gem 1 deve ser aplicada a célula para elevar a velocidade do estagio mais lento até o valor desejado.

Ha dois tipos de estagio lento que podem ser responsaveis pela sobrevoltagem, ou seja, pela
polarizacao adicional da célula eletrolitica; a sobrevoltagem de concentracao e a sobrevoltagem
de ativacao.

16.7 - SOBREVOLTAGEM DE CONCENTRAGAO

Um dos estdgios lentos, responsdaveis pela polarizacao dos eletrodos, estd relacionado com a
lentidao com que os ions migram do seio da solucao em direcao aos eletrodos a medida que se
processa a descarga dos fons que se encontram na interface entre solucao e eletrodo.

Numa célula eletrolitica que funcione reversivelmente, a densidade de corrente num eletro-
do € tao pequena que os ions descarregados sao substituidos com suficiente presteza pelos que
migram em direcao ao eletrodo, de modo a se manter perfeitamente uniforme a concentracao do
eletrélito na solucao. Mas, em correntes apreciaveis, estabelece-se um gradiente de concentracao
do eletrélito na solucao que gera uma célula de concentracao cuja f.e.m. de retorno se opoe a
voltagem aplicada.

Considere-se uma célula galvanica constituida de dois eletrodos de cobre imersos numa solugao
de CuSO,. E evidente que nao sera gerada f.e.m. nessa célula. Aplicando-se pequena tensao exter-
na, fons Cu? se descarregam no catodo enquanto ions Cu* sdo formados no anodo, e a solucao
permanecera homogénea. Nessas condicoes, a f.e.m. de retorno serd nula e a tensao aplicada nao
ultrapassard a queda 6hmica IR.

Diversa ¢ a situacao quando a célula é percorrida por uma corrente apreciavel. Do cobre depo-
sitado no cdtodo, apenas uma fracao, t,, ¢ substituida por migracao ionica e a fracao (1 —¢,) deve
ser fornecida pela solucao na interface. O catélito comeca, assim, a exaurir-se de ions Cu®* e serd
necessario um potencial mais negativo para manter a velocidade da reducao catédica. No anodo,
apenas uma fracao, t,, dos ions Cu?** formados é removida por migraciao em direcao ao citodo e o
restante vai aumentar a concentracao do andlito. Por isso, um potencial mais positivo sera agora
necessario para manter a reacao anédica.

A célula se converte, assim, numa célula de concentracao, cujo diagrama € o seguinte:
(-) Cul Cu* (a—x) | Cu* (a) | Cu* (a+ x) | Cu (+)

A f.e.m. de retorno oferecida por esta célula é dada pela equacao (15.58) e se deve apenas a
polarizacao de concentracao
a+x

T
E=2t7R—ln
F

a—x
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A polarizacao de concentracao ocorre em todos os eletrodos, em maior ou menor grau, de-
pendendo da densidade de corrente que percorre a célula, mas ela pode ser anulada ou reduzida
por agitacao continua da solucao. Um acréscimo de temperatura aumenta a mobilidade idnica e
contribui para reduzir a polarizacao de concentracao.

16.8 - SOBREVOLTAGEM DE ATIVAGAO

A cadeia de eventos que constitui a reducao catédica, ou a oxidacao anédica, pode incluir uma
etapa lenta, ou melhor, uma etapa que requer uma elevada energia de ativacao para que a reacao
avance com velocidade apreciavel no sentido reagentes — produtos. Essa energia deve ser forneci-
da mediante um trabalho elétrico excedente, o que implica uma sobrevoltagem aplicada a célula.

Considere-se a eletrolise da dgua, que exige, como foi visto, uma sobrevoltagem de aproxima-
damente 0,5V, quando se empregam eletrodos de platina lisa. Como sera visto a seguir, é possivel
medir separadamente a sobrevoltagem aplicada a cada um dos eletrodos, verificando-se que aque-
le valor se decompoe numa parcela de 0,1 V aplicada ao citodo e noutra, de 0,4V, aplicada ao
anodo. Isso significa que o potencial do catodo deve ser 0,1 V mais negativo que o valor reversivel
do eletrodo Pt | Hy | H*, enquanto o potencial do anodo deve ser 0,4 V mais positivo que o valor
reversivel do eletrodo Pt | O, | OH™ para que tenha inicio o desprendimento de hidrogénio e de
oxigénio nos eletrodos.

A sobrevoltagem com que funciona um dado eletrodo pode ser determinada por meio de um
dispositivo como o indicado na Figura 16.2. O circuito permite eletrolisar uma solucao sob tensoes
e correntes crescentes. Sendo conhecida a area dos eletrodos ficara conhecida também a densidade
da corrente eletrolitica.

Enquanto se eletrolisa a solu¢ao sob um dado regime de corrente, se pode determinar o poten-
cial de qualquer dos eletrodos em relacao a um eletrodo de referéncia, R, geralmente um eletrodo
de calomelano. Para isso, o eletrodo problema e o de referéncia sao associados sob forma de uma
célula galvanica, cujaf.e.m. € medida num potencidmetro e, portanto, em regime de equilibrio, sem
qualquer fluxo de corrente. O potencial do eletrodo problema é obtido subtraindo-se o potencial
do eletrodo de referéncia da f.e.m. medida. Para que essa nao inclua qualquer queda 6hmica da
solucao, o orificio do tubo de conexao do eletrodo R é aproximado ao maximo da superficie do
eletrodo problema. Esse tubo é conhecido como capilar de Luggin.
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Figura 16.2 — Medida da sobrevoltagem de um eletrodo

16.9 - SOBREVOLTAGEM DO HIDROGENIO

Intimeros estudos experimentais e teéricos tém sido feitos para esclarecer o mecanismo da so-
brevoltagem do hidrogénio. As medidas revelam que esta quantidade depende da natureza quimica
do cdtodo, do estado da sua superficie e da densidade de corrente catédica. Os dados fornecidos
pela Tabela 16.2 e pelas curvas da Figura 16.3 sao suficientemente explicitos. Verifica-se também
que um acréscimo da temperatura diminui a sobrevoltagem.

A influéncia da natureza do metal parece indicar que a sobrevoltagem aumenta na mesma
ordem em que diminui a capacidade do metal em catalisar a reacao 2H = H, e, nesta mesma se-
quéncia, diminui o ponto de fusao do metal. A influéncia da superficie se revela na diferenca de
sobrevoltagem entre platina lisa e platina platinizada, possuindo esta tltima maior superficie efetiva.

A sobrevoltagem do hidrogénio é uma funcao linear do logaritmo da densidade de corrente,
segundo a equacao proposta por Tafel (1908):

n=a+ blog:
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(16.17)

O parametro angular b é aproximadamente igual a 0,12, a 25 °C, valor esse que se aproxima
da quantidade

2,303RT
>< —_—

2 =0,118

que deve ter uma significacao tedrica. Quanto a constante g, ela depende, evidentemente, da na-
tureza do metal.

14

C (grafita)
Bi
1,2
Hg

1,0
Ag Au

0,8

0,6

sobrevoltagem (V)

0,4

0,2

Pt (platinizada)

0,2 0,4 0,6 0,8 1,0

densidade de corrente (A.cm)

Figura 16.3 — Sobrevoltagem do hidrogénio em diversos metais
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TABELA 16.2 - SOBREVOLTAGEM DO HIDROGENIO EM METAIS (VOLTS)

. Densidade da corrente (A.m™)
Catodo

0 100 1000
Pt (platinizada) 0,005 0,035 0,055
Au 0,02 0,56 0,77
Fe 0,08 0,56 0,82
Pt (lisa) 0,09 — 0,39
Ag 0,15 0,76 0,90
Ni 0,21 0,65 0,89
Cu 0,23 0,68 0,82
Pb 0,64 1,09 1,20
Zn 0,70 0,75 1,06
Hg 0,78 1,10 1,18

Entre as diversas etapas do processo de conversao do ion H;O* hidratado em gasoso no cato-
do, uma pelo menos deve ser lenta. Os seguintes estagios podem ser considerados no processo de
conversao do H;O* hidratado em hidrogénio gasoso:

H;0"'=H,0 + H*
H*+e=H
H+M=H-M
2 (H-M) =H, + 2M

onde M é o metal do citodo. A dltima etapa €, possivelmente, a mais lenta, mas nao ha acordo
geral sobre isso.

16.10 - SOBREVOLTAGEM DO OXIGENIO

O desprendimento anédico de oxigénio é acompanhado de considerdvel sobrevoltagem. As
medidas sao dificultadas porque muitos metais sofrem dissolu¢ao anédica em potenciais inferiores
ao de descarga dos fons OH™; além disso, ha sempre a possibilidade de formacao de uma pelicula
de 6xido na superficie do anodo falseando os resultados.

Como se vé pelo exame da Tabela 16.3, os valores mais elevados da sobrevoltagem do oxigénio
se manifestam nos eletrodos de platina e de ouro, ao contrario do que acontece com o hidrogénio.
Avariacao da sobrevoltagem com a densidade da corrente pode ser representada aqui também pela
equacao de Tafel, na qual bvaria de 0,07 a 0,30. Em geral, a variagao logaritmica é menos definida
que no caso do hidrogénio.
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TABELA 16.3 — SOBREVOLTAGEM DO OXIGENIO A 25 °C (VOLTS)

. Densidade da corrente (A.m™)

Anodo

10 100 500 1000 5000 10000 15000

Pt (platinizada) 0,40 0,52 0,61 0,64 0,71 0,77 0,79

Pt (lisa) 0,72 0,85 1,16 1,28 1,43 1,49 1,38

Au 0,67 0,96 1,06 1,24 1,53 1,63 1,68

grafita 0,53 0,90 — 1,09 1,19 1,24 1,28

Cu 0,42 0,58 0,64 0,66 0,74 0,79 0,84

Ag 0,58 0,73 0,91 0,98 1,08 1,13 1,14

Ni 0,35 0,52 0,67 0,73 0,82 0,85 0,87

Um valor pratico de sobrevoltagem é o que corresponde ao momento em que tem inicio o
desprendimento visivel de bolhas de gas nos eletrodos. Essa sobrevoltagem nao tem significacao
tedrica e se denomina sobrevoltagem de bolha. Alguns valores referentes a temperatura ambiente
foram reunidos na Tabela 16.4.

TABELA 16.4 - SOBREVOLTAGEM DE BOLHA GASOSA (VOLTS)

Eletrodo H, O,
Pt (platinizada) 0,00 0,25
Fe 0,08 0,25
Pt (lisa) 0,09 0,45
Ni 0,21 0,06
Cd 0,48 0,43
Pb 0,64 0,31
Zn 0,70 —
Hg 0,78 —

16.11 - POLAROGRAFIA

A eletrélise é utilizada em diversos métodos analiticos. A eletrogravimetria ¢ um método de analise
quantitativa em que o elemento a determinar € isolado mediante deposicao eletrolitica sobre um
eletrodo adequado e depois pesado. Na eletrogravimetria simples, a espécie a determinar, geral-
mente um cation, deve ser o iinico componente presente na solucao de reducao mais facil que o
ion hidrogénio. A eletrogravimetria com potencial catédico controlado permite a deposicao e a
pesagem sucessiva de varios metais.

Na coulombimetria nao se pesa a espécie a determinar, mas se mede, em vez disso, a quantidade
de eletricidade necessaria para reduzir, ou oxidar, eletroliticamente, a substancia a determinar. Na
coulombimetria de potencial de eletrodo controlado, esse € mantido constante até que areacao se
complete e a quantidade total de eletricidade seja medida mediante um coulémetro intercalado
em série, ou por integracao da curva corrente-tempo. Uma segunda técnica, chamada titulacao
coulombimétrica, consiste em realizar a eletrélise sob corrente constante, até que um indicador
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assinale o término da reacao. A quantidade de eletricidade consumida ¢ calculada em funcao da
intensidade da corrente constante e do tempo decorrido na eletrélise.

A polarografia baseia-se na interpretacao das curvas de corrente-voltagem obtidas mediante
aplicacao de uma diferenca de potencial crescente entre um eletrodo de potencial constante e um
microeletrodo polarizavel. Cada ion presente, capaz de descarregar neste ultimo, ¢ identificado pelo
valor caracteristico do potencial em que se verifica uma rapida ascensao da corrente. Ao mesmo
tempo, o valor deste acréscimo de corrente é proporcional a concentrac¢ao do ion.

O polarégrafo consiste essencialmente numa célula eletrolitica que contém a solucao problema,
um eletrodo gotejante de mercurio que atua geralmente como catodo e um depésito de mercu-
rio que atua como anodo. A célula é ligada a um circuito constituido de galvanémetro, bateria e

reostato que permite aplicar tensoes crescentes desde um valor nulo até o maximo permitido pela
f.e.m. da bateria (Figura 16.4).

N2
—
\
—
o

Figura 16.4 — Polarégrafo
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Como a corrente é muito fraca e a superficie do anodo € consideravel, pode-se admitir que
este eletrodo nao se polariza e que seu potencial permaneca constante, funcionando, assim, como
eletrodo de referéncia. O microeletrodo de gota, ao contrario, € polarizavel, o seu potencial deter-
mina a corrente da célula e funciona, assim, como eletrodo indicador.

Como o oxigénio dissolvido ¢é facilmente redutivel no eletrodo gotejante de mercurio, interfe-
rindo nas curvas de corrente-voltagem das outras substancias eletroativas, o nitrogénio é borbulhado
continuamente na solucao para afastar o oxigénio.

As curvas de corrente-voltagem (Figura 16.5) sao chamadas polarogramas. Considere-se o
polarograma obtido com uma solu¢iao 10~* mol.L' em CdCl, em presenca de um excesso de KCl
que funciona como eletrélito suporte. Inicialmente, apenas uma corrente muito fraca, chamada
corrente residual, percorre a célula. No momento em que se atinge o potencial de decomposicao
do CdCl,, tem inicio a descarga dos fons Cd* no citodo gotejante com formacao de amalgama
muito diluido, enquanto a descarga dos ions Cl- no anodo forma calomelano:

Cd* +2¢+ Hg = Cd (Hg) 2Hg + 2Cl~ = Hg,Cl, + 2¢

16 [~ corrente limite
— A
T o12
St
(5}
== |
g
g
5 3 corrente de difusao
g
[}
8
=1
b
5 4
Q
Y-
<=~ S dual
0 corrente residu

0,4 0,8 1,2 1,6 2,0

potencial aplicado (volts)

Figura 16.5 — Polarograma de uma solucao 10-* mol.L™! em Cd* e 1 mol.L™! em KCl

Ultrapassada a voltagem de decomposicao, a corrente aumenta rapidamente, mas se aproxi-
ma de um valor limite e torna-se, por fim, praticamente constante até o ponto em que alcanca o
potencial de descarga do ion K*. A curva em forma de S chama-se onda polarogrifica e a diferenca
entre a corrente limite e a corrente residual chama-se corrente de difusao.
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Alimitacao da corrente é ocasionada pela polarizacao de concentracao do eletrodo gotejante.
A descarga dos ions exaure a solucao na interface e a reposicao dos fons é feita por difusao e por
migracao eletrostatica. Mas a contribuicao desta tltima fica praticamente excluida, porque passa a
ser exercida pelos ions indiferentes do eletrélito suporte que se encontram em grande abundancia
na soluc¢ao. Nessas condi¢oes, a corrente limite menos a corrente residual passa a serigual a corrente
de difusao e essa é proporcional a concentracao da espécie eletroativa. Esse fato constitui a base da
analise polarografica quantitativa.

Um ponto importante da curva polarografica é o ponto de inflexdo, M. O potencial corres-
pondente é chamado potencial de meia-onda. Esse potencial é caracteristico da espécie eletroativa
responsavel pela onda polarografica. A caracteristica dos potenciais de meia-onda sobre as curvas
de corrente-voltagem ¢ a base da andlise polarografica qualitativa.

corrente

0,2 0,6 1,0 1,4 1,8 2,2
potencial aplicado (volts)

Figura 16.6 — Polarograma de uma solucao contendo seis cations a uma concentracao 10— mol.L™!
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Um cdtodo gotejante de mercurio nao possui apenas a vantagem da renovaciao constante da
sua superficie. Devido a elevada sobrevoltagem na descarga do ion H* sobre o merctrio, muitos
cations, até mesmo o sédio, descarregam-se sem interferéncia do hidrogénio. Além disso, a forma-
¢ao de amalgama favorece a deposicao metdlica, como € o caso do s6dio, por exemplo. A Figura
16.6 representa um polarograma obtido com uma solu¢ao que continha seis cations, cada qual em
concentracao 10~ mol.L L.

16.12 - PROBLEMAS PROPOSTOS

16.1) Uma solucao contendo os ions Pb?* e H*, ambos com atividade unitdria, é eletrolisada numa
célula com catodo de cadmio. Quais os produtos da eletrélise e qual a voltagem de decomposicao
se a sobrevoltagem do hidrogénio sobre catodo de cadmio é de 0,48 V?

16.2) Qual o potencial minimo necessario para eletrolisar uma solucao aquosa de HCl de concen-
tracdo igual a 0,1 mol.L'? Quais os produtos da eletrélise no dnodo e no citodo?

16.3) Quais serao os produtos da eletrélise e qual a voltagem de decomposicao de uma solucao de
HCI quando eletrolisada entre eletrodos de platina lisa? Considere as atividades dos ions como sendo
iguais a unidade. A sobrevoltagem de decomposicao do hidrogénio sobre platina lisa é de 0,09 V.

16.4) Quando uma soluc¢ao contendo 1 mol.L™! de sulfato de cobre e 1 mol.L™ de nitrato de prata
¢ eletrolisada entre eletrodos de platina, que metal sera, inicialmente, depositado no catodo e em
que potencial isso ird ocorrer? A sobrevoltagem de decomposi¢ao do CuSO, é iguala 0,98 Veado
AgNO; éiguala 0,66 V.

16.5) Na eletrélise de uma solucao contendo 1 mol.L™ de CuSO, e 1 mol.L* de CoCl, verifica-se que
a deposicao de cobre inicia quando o potencial catédico é igual a 0,34 V. Prosseguindo a deposicao
do cobre o potencial catédico varia e, ao atingir — 0,28 V, inicia a deposicao do cobalto. Calcule a
concentracio aproximada de Cu® na solucao quando inicia a deposicao do cobalto.

RESPOSTAS

16.1) havera deposicao de Pb em potencial catédico de — 0,126 V
16.2) 1,478 V; H, e Cl,

16.3) Hy e Cl,

16.4) Ag em potencial catédico de 0,14V

16.5) 1,06 x 10* mol.L™!
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Unidades e constantes fisicas

Apéndice

UNIDADES SI BASICAS
Grandeza Nome Simbolo
Comprimento metro m
Massa quilograma kg
Tempo segundo s
Corrente elétrica ampere A
Temperatura termodindmica kelvin K
Intensidade luminosa candela cd
Quantidade de matéria mol mol
UNIDADES SI DERIVADAS
Grandeza Nome Simbolo Exmpressao SI
Frequéncia hertz Hz s™!
Forca newton N kg.m.s?
Pressao pascal Pa N.m™
Energia joule J N.m
Poténcia watt w J.s™
Qe oot ¢
Potencial elétrico volt A% W.A
Capacitancia farad F cvt!
Resisténcia ohm Q VA
Condutancia siemens S AV
Flu);(l)a(;i;l:i(izgao weber Wb V.s
Inducao magnética tesla T W.m™
Indutancia henry H Wb.A
Fluxo luminoso limen 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 1) 10%m
Volume litro Loul* 10”°m?® = 1dm?
Pressao atmosfera atm 101325 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 préprios sao expressos em caracteres romanos mintsculos. No caso
especial do litro admite-se tanto o simbolo 1 (mindsculo) como L (maidsculo). O dltimo tem sido preferido para evitar

confusao entre 1 (minudsculo) e o numeral 1.

CONSTANTES FISICAS

Massa atomica do 2C

Unidade de massa atomica
(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 agua

Constante dos gases

=

S

12,0000 u.m.a.
1,66043 x 10*'kg

6,0225 x 10**mol™!
2,997925 x 10°m.s™!
6,6256 x 10°].K!
1,3806 x 10-*'kg
9,1094 x 10*'kg
1,6021 x 1071°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
102 centi c 102 hecto h
10°® mili m 10° quilo k
10-° micro n 10° mega M
107 nano n 10° giga G
102 pico P 10 tera T
1075 femto f 105 peta P
108 atto a 10 exa E

ALFABETO GREGO
alfa A a iota | 1 ro P p
beta B § capa K K sigma p c
gama r Y lambda A A tau T T
delta A ) mu M u ipsilon Y L
épsilon E € nu N v fi ) o, 0
dzeta Z C xi =) & chi X X
eta H n Omicron (0] o psi b4 \Uj
teta S 0 pi IT T omega Q ()
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indice

A

Abaixamento
da pressao de vapor do solvente,
do ponto de congelacao do solvente,
Acidos e bases
conjugados,
constante de ionizacao dos,
indicadores,
neutralizacao,
pH e pOH,
poliproticos,
teoria de Arrhenius dos,
teoria de Bronsted-Lowry dos,
teoria de Lewis,
Agua
de condutividade,
diagrama de fases da,
produto iénico da,
Anodo
descarga de ions no,
Arrhenius
teoria da dissociacao eletrolitica,
teoria de acidos e bases de,
Atividade
coeficiente de,
i6nica média,

B

Bunsen
coeficiente de absorcao,

C

Célula de condutividade,

Célula eletrolitica,

Célula(s) galvanica(s)
de combustivel
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de concentracao,
de Daniell,
de Weston,
e grandezas de reacao,
forca eletromotriz,
quimicas,
Clapeyron
equacao de,
Clapeyron-Clausius
equacao de,
Coeficiente
de absorcao,
de atividade de solutos,
de atividade i6nica média,
de determinacao experimental,
de distribuicao,
médio de atividade iOnica
osmoético,
Condutividade eletrolitica,
especifica,
i0nica,
aplicacao da,
molar,
teoria da,
Constante
crioscopica,
de distribuicao,
de Faraday,
de hidroélise,
ebulioscépica,
Coulometro(s),
Criometria,

D

Debye-Htuickel
Lei Limite de,
teoria de,
Deliquiescéncia,
Descarga dos ions,
no anodo,
no catodo,

Deslocamento dos pontos fixos do solvente

Destilacao
a vapor,
de liquidos imisciveis,
de liquidos misciveis,

de liquidos parcialmente misciveis,
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fracionada,
isobarica,
isotérmica,

Dissociacao eletrolitica
teoria da,

E

Ebulicao,
Ebuliometria,
Eflorescéncia,
Eletrodo(s)
classificacao dos,
de calomelano,
de hidrogénio,

de prata — cloreto de prata,

padroes,

potencial de,

na escala de hidrogénio,
Eletrolise

€ migracao idnica,

e namero de transporte,

e polarizacao,

leis da,

mecanismo da,
Eletrolitos

anfipréticos,

fortes e fracos,

ionicos e moleculares,
Enantiotropia,
Energia de Gibbs

de mistura,

de reacao e f.e.m.,
Entalpia

de fusao,

de mistura,

de reacao e f.e.m.,

de sublimacao,

de transicao,

de vaporizacao,
Entropia

de fusao,

de mistura,

de reacao e f.e.m.,

de vaporizacao,
Equacao

de Clapeyron,

de Clapeyron-Clausius,
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de Debye-Hiickel,
de Margules,
de Morse,
de Nernst,
de Onsager,
de van’t Hoff,
Equilibrios
em sistemas ternarios,
liquido-gas com o gas,
liquido-slido em sistemas binarios,
imiscibilidade no s6lido,
miscibilidade parcial no sélido,
miscibilidade total no sélido,
liquido-vapor,
liquido-vapor, sistemas binarios,
imiscibilidade,
miscibilidade parcial,
miscibilidade total,
s6lido-gas,
s6lido-liquido,
s6lido-vapor,
Equilibrios i6nicos,
acido-base,
de solubilidade,
redox,
Eutético,
Extracao por solvente,

F

Faraday
constante de,
leis da eletrdlise,
Fases
equilibrio entre,
regra das,
Fator de van’t Hoff,
Forca eletromotriz
de células galvanicas,
e afinidade quimica,
e coeficiente de atividade ioOnica,
e constante de equilibrio,
e constante de ionizacao,
e determinacao do pH,
e equacao de Nernst,
e grandezas de reacao,
e potencial de juncao liquida,
e potencial de eletrodo,
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e produto de solubilidade,
e produto idnico da agua,
e titulacao potenciométrica,
medida da,
sinal da,
Forca ionica,
Fracao molar
e molalidade,
e molaridade,
Fugacidade e pressao osmética,
Fusao
entalpia de,
entropia de,
temperatura de,

G

Grandezas
de excesso,
de mistura,

H

Henry
Lei de,
Hidrdlise
constante de,
e neutralizacao,
€ tampoes,
Hittorf
numero de transporte,

Tons
anfoteros,
descarga dos,
génese dos,

K

Kohlrausch
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Lei de,
Konowaloff
regra de,

Lei
da Diluicao de Ostwald,
da Distribuicao,
de Debye-Hiickel,
de Faraday,
de Henry,
de Kohlrausch,
de Raoult,

M

Massa molar de solutos,

Migracao i6nica,

Misturas azeotrépicas,

Mobilidade i6nica e nimero de transporte,
Monotropia,

N

Nernst
equacao de,
Nuamero de transporte,

o)

Ohm

Lei de,
Onsager

equacao de,
Osmose,

P

Peritético,
pH,
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calculo do,

de solu¢oes-tampao,

definicao de,

determinacao do,

com indicadores,
potenciometricamente,

e hidrdlise de sais,
Polarografia,
Polimorfia,
Ponto

de ebulicao,

de fusao,

de solidificacao,

de transicao,

eutético,

peritético,

triplo,
Potencial de descarga ionica,
Potencial de eletrodo

de oxidacao,

de reducao,

e atividades i0Onicas,

e determinacao do pH,

e titulacao potenciométrica,

na escala de hidrogénio,
Potencial quimico de um componente

em solucao liquida ideal,

em solucao liquida real,

em solucao liquida diluida,

em solucao eletrolitica,
Potencial quimico e f.e.m.,
Pressao de vapor de misturas liquidas binarias,
Pressao de vapor de um liquido

determinacao da,

€ pressao total,

e temperatura,
Pressao de vapor de um sélido,
Pressao osmoética

e massa molar do soluto,

equacao de van’t Hoff,

medida da,

teorias da,

termodinamica da,
Produto de solubilidade,
Produto i6nico da agua,
Propriedades coligativas

das solucoes eletroliticas,

das solucoes nao-eletroliticas,
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R

Raoult
Lei de,
Reacoes i6nicas
constante de equilibrio das,
grandezas das,
Resisténcia elétrica,
medida da,

S

Sistema
acetona-cloroférmio,
acetona-sulfeto de carbono,
agua-alcool,
agua-anilina,
agua-cloreto férrico,
agua-iodeto de potdssio,
agua-nicotina,
agua-sulfeto de cobre,
agua-sulfeto de sédio,
agua-sulfeto de carbono,
antimonio-chumbo,
benzeno-tolueno,
bismuto-estanho-chumbo,
condensado,
eutético,
ferro-carbono,
Solubilidade
de gases em liquidos,
de sélidos em liquidos,
Solucoes liquidas
composicao,
conjugadas,
de gases,
definicao,
diluidas,
eletroliticas,
propriedades coligativas,
ideais,
equilibrio com o sélido,
equilibrio com o vapor,
nao-eletroliticas,
propriedades coligativas,
reais,
equilibrio com o vapor,
-tampao,
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Solucoes solidas,
conjugadas,
Sublimacao,

T

Temperatura
de ebulicao,
dos sistemas binarios,
€ pressao externa,
e temperatura critica,
elevacao da,
de fusao,
abaixamento da,
€ pressao externa,
de transicao,
€ pressao externa,
Teoria
da condutividade eletrolitica,
de Arrhenius,
insuficiéncia da,
de Debye-Hiickel,
Titulacao
condutimétrica,
potenciométrica,
Trouton
regra de,

V

van’t Hoff
equacao de,
fator de,
Vaporizacao,
energia de Gibbs de,
entalpia de,
entropia de,
Voltagem de decomposicao,
e sobrevoltagem,
Volume de mistura,

W

Wheatstone
ponte de,
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O equilibrio entre fases é tratado, de forma sistematica,

sob o ponto de vista termodindmico. Exemplos e aplicagdes praticas
dos diferentes tipos de equilibrio sdo apresentados de forma didatica
e objetiva. O tratamento termodindmico das solugdes liquidas

é utilizado para o estudo das propriedades coligativas

e os fundamentos da Teoria de Debye-Huckel séo estabelecidos.
Eletrélise, condutividade eletrolitica, equilibrios idnicos,

células galvanicas e descarga dos ions sdo tratados

sob o titulo de eletroquimica. Exemplos resolvidos acompanham

o texto e problemas com respostas sdo encontrados

ao final de cada capitulo.
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