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Teoria Atomica da Matéria

Hipotese atdmica na antiguidade: ideia de “elementos primordiais” que
comporiam a matéria = matéria constituida de mindsculas particulas,
indestrutiveis = ATOMOS.

Conceito dos quatro elementos primordiais: Agua, Terra, Fogo, Ar (até séc. 17)
Conceito de elemento quimico: é caracterizado pelo nimero atomico.

As leis das proporcOes definidas (Proust) e das proporcoes mdltiplas (Dalton):
—Dois ou mais elementos se combinam para formar um composto, essa
combinacdo sempre se da em proporcOes bem definidas de peso.
—Quando o mesmo par de elementos pode dar origem a mais de um
composto, 0s pesos de um deles que se combinam com um peso fixo do outro
para formar compostos diferentes estio entre si em razdes dadas por numeros
Inteiros pequenos

A lel das proporcdes volumetricas (Gay-Lussac): Os volumes de gases que se
combinam em igualdade de condi¢Oes de temperatura e pressao guardam entre
si proporcOes simples, dadas por numeros inteiros pequenos.

A hipotese de Avogadro: (i) As particulas constituintes de um gas simples nao
sS40 necessariamente formadas por um Unico atomo, mas podem conter um
certo numero de atomos ligados entre si; (i) Nas mesmas condicOes de
temperatura e pressao, volumes iguais de todos 0s gases contém o mesmo

numero de particulas. LucyV.C.Assali



Teoria Cinética dos Gases: Modelo Molecular
de um Gas Ideal

Para desenvolver um modelo molecular microscopico para descre-
ver um gas ideal, contido em um recipiente, faremos as seqguintes
hipdteses, as quais sdo a base da teoria cinética dos gases:

1. O gas é considerado uma substancia pura, ou seja, todas as moléculas de
um gas sao idénticas.

2. O gas é constituido por um nimero extremamente grande de moléculas
idénticas (numero de Avogadro: N, = 6,023 X 1023 moléculas/mol).

3. O tamanho de uma molécula de gas e desprezivel comparada com a
distancia média entre as moléculas = as moléculas ocupam uma fracao
pequena do volume ocupado pelo gas.

4. As moléculas do gas obedecem as leis de movimento de Newton, estdo em
movimento constante em todas as direc0es (capacidade ilimitada de expan-
sa0), ocorrendo colisOes entre elas e com as paredes do recipiente.

5. As colisOes entre as moléculas sdo perfeitamente elasticas, assim como
entre as moléculas e a parede do recipiente gue as contém, ou seja, tanto a
energia cinética quanto 0 momento linear séo constantes (se conservam).
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Teoria Cinética dos Gases: Modelo Molecular
de um Gas Ideal

6. As forcas entre as moleculas sao despreziveis, exceto durante as colisdes, pois
as forcas entre as moléculas sao de curto alcance (muito menor que o espaca-
mento medio entre elas).

7. Devido as colisdes as direcdes das velocidades se distribuem ao acaso, ou se-
ja, uniformemente (qualquer molécula pode se mover em qualquer dire¢cdo com

igual probabilidade: isotropia da distribuicao de velocidades). Podemos imaginar
as moléculas como esferas rigidas, impenetraveis

(bolas de bilhar) e, como a duracdo de cada
processo de colisao é desprezivel, comparado com
0 Intervalo de tempo medio entre duas colisdes
consecutivas, uma molécula se move como uma
particula livre, em movimento retilineo e uniforme,
descrevendo uma trajetoria em ziguezague.
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Teoria Cinética da Pressdo: pressdo exercida
por um gds nas paredes do recipiente

Vamos derivar uma expressao para a pressao
de um gas ideal consistindo de N moléculas em
um recipiente de volume V. Para isso vamos y
considerar uma caixa cubica de aresta d con-
tendo este gas ideal, onde a molécula mostra-

da na figura tem massa m, move-se com ve- Z
|
|
|

locidade v e colide com a parede direita da
caixa. As componentes da velocidade sao
Vyx,Vy, Vz. COMo as colisbes sdo elasticas, /\
depois de a molécula colidir com a parede, a : x
componente x da velocidade muda de sentido,

enguanto que as componentes y e z perma-
necem inalteradas.

LucyV.C.As8ati



Teoria Cinética da Pressado

O efeito da colisdo de uma molécula com a parede é inverter o sentido da
componente da velocidade perpendicular a parede. A variacdo do momento de uma
molecula, na direcdo x, € Ap, = p;- p; =-mv,-mv, =-2mv,. Pelalei
de conservacao do momento, 0 momento transferido a parede pela colisdo é

Ap, = 2mu,

0 se F; é a magnitude da forca meédia exercida sobre a
parede, pela molécula, no intervalo de tempo At, entéo

Fi1At = Ap, = 2mu,

N Para que uma mesma molécula colida duas vezes com a
,/ mesma parede, é necessario que ela se deslogque, no
/ Intervalo de tempo At, uma distancia 2d, e temos que

2 2muy mu>

At = — | = =
Vo O 2d /vy d
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Teoria Cinética da Pressao

A forca total exercida sobre a parede, por todas as moléculas do gas, € encontrada
somando-se as contribui¢cdes das forcas individuais das N moléculas:

Nm
02y

m
Fzg [v§1+v§2+v§3+...+u§N] =

valor médio da velocidade ao quadrado,
na direcdo x, para N moleculas
2 2 2 2
<’U2> _ Vg, T Uy TV T v T Uy
v N

Escrevendo a velocidade das moléculas do gas em termos de suas componentes carte-
sianas e levando em consideracao a isotropia da distribuicao de velocidades, temos que

v? = vi —I—’Ug +’U§ — (712) = 12;> T (’U;ﬁ) + (’1)3)
2\
)

(v
(02) = (3 = (o) — (o2) = 5 (v

Y z x
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Teoria Cinética da Pressado
A forca total exercida sobre a parede, por todas as moléculas do gas, €
N [m (v?)
|

F =

Essa expressao nos permite encontrar a pressao total exercida sobre a parede do

recipiente: R 1N
P=—=—=-|—|m{)
A d 3|V
numero de moléculas Este resultado relaciona a pressdo,
por unidade de volume que € uma quantidade em escala
o TN 11 macroscopica, com o valor médio da
pP=C= [_] [_ m (02>] velocidade das moléculas, que € uma
3 V]2 quantidade em escala microscopica,
energia cinélica ranslacio estabelecendo uma ligagdo entre o
~al média da molécula mundo atomico e o mundo macros-

capico.
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Interpretagdao Molecular da
Temperatura

o [N 1 9 1 Gas ideal
P==>|=||zm @ PV =ZN|-m{@©*) | =nRT
3[V] [2m<v)]:> V 3 lzm(’v>] \T,Rm
n~

M
onde M € a massa molar da substancia expressa em unidades de g/mol. Por exemplo, a massa
molar do gas oxigénio € M(0,) = 32 g/mol e a massa de um mol de oxigénio € 32 g. O nU-

mero total N de moléculas pode ser escrito em fungdo de n e do nimero de Avogadro N,
(6,023 x 1023 moléculas/mol) de modo que n = N/N,,. Definindo

k=kg = E = 1,38x107%° ,J —> constante de Boltzmann
Ny molécula K
2 1 1 3
3V lim@?)] = NKT — §m(’02) = 5 kT

LucyV.C.As8ati



Interpretagdao Molecular da Temperatura

1 3
§m(’02)=§/€T

v

Esta equagdo fornece uma interpretacdo microscopica da temperatura
absoluta: a energia cinética média de translagdo das moléculas € 3/2 kT e,

por isso, € também chamada de energia de agitacdo térmica. Podemos,
ainda, concluir que a energia cinética media de translacdao das moleculas de
um gds e funcdo apenas da temperatura.

1
Como temos que (v2) = (v}) = (v7) — (v7) = 3 (v?) entdo

1 1 1 1
5 M (v?) = §l~cT, assim como 5 M (fvz) = §kT ¢ §m(vz) = §/<:T

Este resultado demonstra a equiparticdo da energia cinética de translacdo

das moléculas a mesma temperatura: cada grau de liberdade translacional

contribui com a mesma quantidade de energia para o gds = 1/2 kT
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A Lei dos Gases Perfeitos:
Temperatura e Energia Cinética Média

Exemplo: Qual é a energia cinética média, por molécula, a temperatura ambiente?

Tomando T = 22 °C = 295 K, temos que a energia de agitacao térmica é

1 3 3
5 m (V) = S kT =2 (1,38 x 107)(295) =

6,11 x 10721 J=0,04 eV

— 1eV =1,612x10717J

1
— kT = 0= 0,025eV para 1 = 295K
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Teorema da Equiparti¢ao da Energia

A energia cinética translacional total de um gas contendo /N moléculas € simplesmente a energia
cinética média, por molécula, multiplicada por N

1 3

3
Eirons = N [§m(v2)] = §NkT = §NRT =) energia interna U(T)

Teorema da Equiparticdo da Energia: cada grau de liberdade contribui
com 1/2 kT para a energia do gds

A magnitude média da velocidade das moléculas, dada pela velocidade quadratica média, pode

ser obtida de
I3 kT
qu — -
m

Este resultado demonstra que, a mesma temperatura, moléculas mais

pesadas se movem, em média, mais lentamente do que moléculas mais
leves.

LucyV.C.As8ati



Calores Especificos e Equiparti¢do de Energia

1. Gds Ideal Monoatomico
A capacidade molar a volume constante (calor especifico por mol) de um gas ideal é

AUmo 3 .
Cy = e L ¢ como U(T) = §RT , entao
3 , A
Cy = 5 R (gés monoatomico)
C
Como Cp=Cy + R e 7:—P
Cy

5 5
Cp = 5 R e ~= 3 (gds monoatomico)

Utilizando R = 8,33 J/(mol K) = C, = 12,5 J/(mol K) e Cp = 20,8 J/(mol K),
enquanto y = 1,67

LucyV.C.As8ati



Calores Especificos e Equiparti¢do de Energia

Capacidade molar (— C;TlK) para 1" = 300K, exceto para a agua

Substancia Cp Cyv Cp—Cy Y= CP/CV

Gases Monoatomicos

He 20,8 12)5 8,33 1,67_- teoria em excelente
Ar 20.8 19.5 333 167 acordo com valores
Ne 208 127 8,12 .64 [ eXperimentais = so
Ky 20’8 12’3 8’49 1’69 energia cinética de

’ ’ ’ " — translacdo

Gases Diatomicos

H, 288 20,4 8,33 1,41 |

N, 29.1 20,8 8,33 1,40

0, 294 21,1 8,33 1,40 + ?

CO 293 21,0 8,33 1,40

Cl, 347 257 8,96 1,35

Gases Poliatomicos

CO, 37.0 285 8,50 1,30 |

SO, 404 314 9,00 120 9

H,0 354 27,0 8,37 1,30 0

CH, 355 271 8,41 1,31
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Calores Especificos e Equiparti¢do de Energia

2. Teorema da Equiparticao de Energia

Como observado, para gases poliatomicos C,, > 3R/2 e vy < 1,67, indicando
que a estrutura interna das moléculas deve contribuir para o calor especifico molar,
ou seja, além da energia cinética de translacdo devemos considerar as energias de
rotacdo e vibracdo das moléculas, pois 0s movimentos (internos) de rotacdo e
vibracdo das moleculas podem ser ativados pelas colisdes.

Moléculas diatomicas:

z Movimento de translagdao: O centro de
massa da molécula pode transladar nas trés
direcOes: x,ye z (trés graus de liberdade) =
energia cinética de translacdo da molécula

CM

O Ttrans:§M_)(2]M:§M(X2+Y2—|—ZQ)
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Calores Especificos e Equiparti¢cdo de Energia

Movimento de rotagao: Se a distancia
entre os atomos da molécula permanece fixa, a
molécula se comporta como um haltere e ela
pode ter movimento de rotagcao em torno dos
dois eixos perpendiculares, pois podemos
desprezar a rotacdo em torno do seu proprio
eixo, uma vez que o momento de inercia /e a
energia rotacional em torno desse eixo sao
despreziveis quando comparados com aqueles
em torno dos eixos x e z (se 0s atomos forem
tratados como particulas puntiformes entdo
temos que 1, € nulo). Estes dois graus de liber-

I

X | y

dade internos devem ser associados a energia cinética de rotacao da molécula;

1 1
Trot — §I:cw§_|_§

2
I, w;
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Calores Especificos e Equiparti¢cdo de Energia

Movimento de vibracdo: Em geral, a distancia interatdmica pode variar e
um modelo bastante bom para descrever os movimentos vibratorios da
molécula e supor que 0s atomos estdo conectados por molas, descrevendo o
sistema como um OHS, para pequenos deslocamentos em torno da distancia de
equilibrio r . Desse modo, existem dois graus de liberdade internos que estao
associados a energia cinética e a energia potencial _de vibracdo da molécula:

1 1
Evib:Tvib+Uvib:§N’f'2‘|‘§K’r2 (@

[t = massa reduzida

K — constante de forca associada a vibracao

Obs. : Todas as contribuicbes a energia das moléculas sdo funcfes quadra-
ticas de velocidades e coordenadas (lineares ou angulares).

LucyV.C.As8ati



Calores Especificos e Equiparti¢do de Energia

Teorema da Equiparticdo de Energia: E um teorema fundamental da
mecanica estatistica classica e mostra que em uma situacao de equilibrio térmico
a temperatura T, a energia media, do sistema, associada a cada termo quadratico
na expressdo da energia total (cada grau de liberdade) € igual a Y.kT por
molécula. Assim, para um gas composto por moléculas diatbmicas temos

<frtrans>=%M<X2>+%M<Y2>+1M<ZQ>_3M
1 2 1 2
<7_rot> — 5 Ia: <w$> + 5 Iz (wz) = kT
1 2 1 2
(Evib>:<TV1b>+<Um'b>: M<T’ >—|—§K<T‘ >=kT

LucyV.C.As8ati



Calores Especificos e Equiparti¢do de Energia

—Utilizando o modelo do haltere rigido para descrever um gas composto por mo-
léculas diatdmicas (sem vibracdes) temos

3

Cv = 5 R=20,8

J
mol K

7

Cp=5R=291

J 7
= — =1.40
mol K 7 H ’

—Levando em consideracdo a possibilidade de vibracdo, temos para um gas com-
posto por moléculas diatdbmicas

7

2

Cy =~-R=291

J
mol K

Cp

9

— “R=374

2

o
mol K 7_7

— 1,29

—Para um gas composto por moléculas poliatbmicas, tratando-as como um corpo
rigido, existem 6 graus de liberdade (3 translacionais e 3 rotacionais), levando a

Cy >3R

Cp>4R

_
=3

Neste caso existem diversos modos normais de vibracdo que devem ser levados

em conta

LucyV.C.As8ati



Calores Especificos e Equiparti¢cdo de Energia

Capacidade molar (

J

mol K

) para T = 300K

Gases Diatomicos Cp Cv Cp —Cvy v=Cp/Cy (Cp—Cyv)/R
H- 28,8 20.4 3,33 1,41 1,00
N5 29,1 20,8 3,33 1,40 1,01
O 294 21,1 833 1,40 1,00
CO 29,3 21,0 8,33 1,40 1,00
Cl, 347 257 896 1.35 1.08

Podemos perceber que para os gases H,, N,, O, e CO os valores experimentais
estdo de acordo com 0 modelo do haltere rigido (sem vibracdes). Ja para o Cl, 0s
valores experimentais sdo intermediarios, indicando que, alem da rotacédo, a
molécula do gas também deve vibrar, mas sem atingir mais um grau de liberdade.
Os valores da tabela sdo todos a temperatura ambiente e, enquanto 0 gas se
comportar como ideal, deveriam ser independentes da temperatura. A experiéncia
mostra que isto ndo acontece. Vamos analisar o grafico de C,, em fungdo da

temperatura para 0 H, sabendo que ele se liqguefaza T = 20 K.
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Calores Especificos e Equiparti¢do de Energia

Para T < 100K, Cy/R = 3/2, a temperatura ambiente C;,,/R = 5/2 e acima de
3200K (quando o hidrogénio se dissocia) C,/R — 7/2 . E como se as moléculas de
H, pudessem girar e vibrar a temperaturas elevadas e as vibragoes passassem a ficar
“‘congeladas” para temperaturas abaixo de ~900K. Abaixo de ~100K as rotagoes
também se “congelam” e as moléeculas se comportam como um ponto material. Este
comportamento, inteiramente incompreensivel pelas leis da mecanica classica, €
chamado de congelamento dos graus de liberdade e é observado para outros gases.

T T TIT00T T T T TITT T T T TTTT]
30 — 7
H, SR
o 25— Vibragdo| — i
) S i S |
© .
g . Rotacao
= 15 3
D | e—Tge— R
L 10— —
S L Translagéo i
0 N NN AN N N
10 20 50 100 200 500 1000 2000 5000 10,000

Temperatura (K)
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Calores Especificos e Equiparti¢do de Energia

A explicacdo destes resultados s6 veio a ser fornecida pela mecanica gquantica,
com a quantizacao da energia. A energia de translacido das moléculas pode variar
continuamente, mas a energia associada aos graus de liberdade internos so
assume valores discretos, 0 que se aplica as energias rotacionais, vibracionais e
eletronicas = 0s atomos que constituem as moléculas ndo sdo pontos materiais,
mas tém eles proprios uma estrutura interna, formada pelos nlcleos e os elétrons
e, estes Ultimos deveriam, também, contribuir para a energia interna das moléculas.

T T TIT00T T T T TITT T T T TTTT]
30 — 7
H, SR
o 25— Vibragdo| — i
) S i S |
© .
g . Rotacao
= 15 3
D | e—Tge— R
L 10— —
S L Translagéo i
0 N NN AN N N
10 20 50 100 200 500 1000 2000 5000 10,000

Temperatura (K)
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Calores Especificos e Equiparti¢cdo de Energia

A medida que se eleva a temperatura, a energia cinética das moléculas aumenta.
Entretanto, para que essa energia possa ser transferida como energia interna, numa colisao,
€ necessario que haja uma transicao quéntica entre niveis discretos de energia interna. Para
ISs0, € preciso fornecer uma energia minima. Enquanto a energia cinética média
(temperatura) ndo atinge esse valor, 0 grau de liberdade correspondente permanece
“congelado”. Isso explica os degraus observados no grafico: a temperaturas suficientemente
baixas, sO se observa a energia cinética de translacdo. Graus de liberdade rotacionais
comegam a ser excitados, para o gas de moléculas de H,, a temperaturas T = 60K. Os
graus de liberdade vibracionais, neste caso, s6 comegam a ser excitados para T = 700K.

[ T T TTTTIT [T T TTTTII [ T TTTTII

Cy (J/mol.K)
7

Translagao

0 L L 1 il N L1 [ L1l
10 20 50 100 200 500 1000 2000 5000 10,000

Temperatura (K)
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Calores Especificos e Equiparti¢cdo de Energia

Para excitar graus de liberdade eletronicos seria preciso atingir temperaturas bem mais
elevadas do que as temperaturas de liquefacdo dos gases. Entretanto, estes graus de
liberdade eletronicos sdo observados em solidos. Por exemplo, nos sélidos metalicos 0s
elétrons sdo praticamente livres e se comportam como Sse constituissem um gas e,
experimentalmente, contribuem para o calor especifico. Quando utilizamos o teorema de
equiparticdo de energia, esta contribuicdo nunca € levada em consideracdo, pois
classicamente 0s atomos sdo considerados como esferas rigidas.

O calor especifico de solidos mostra uma dependéncia marcante com a temperatura, e
decresce néo linearmente com o decréscimo da temperatura e tende a zero quando a
temperatura tende para o zero absoluto. A altas temperaturas (acima de ~300K), o calor
especifico molar vale 3R (~ 25 J/(mol K)), resultado este conhecido como lei de Dulong-
Petit.

LucyV.C.As8ati



Calores Especificos e Equipartigdo
de Energia: Solidos

A figura mostra a dependéncia de C,, com a temperatura para dois materiais semicondutores.
Podemos explicar o valor de C,, dos solidos para temperaturas altas usando o teorema de
equiparticdo de energia. Para pequenos deslocamentos em torno da posicao de equilibrio,
cada atomo executa um MHS em torno das direcfes x,y e z. Associando dois graus de
liberdade de vibracdo para cada direcdo, temos 6 graus de liberdade, cada um contribuindo
com ¥%2kT, levando a C, = 3R, de acordo com a lei de Dulong-Petit. Uma explicacdo para
as discrepancias, para baixas temperaturas, so veio a ser fornecida pela mecanica quantica,
com a quantizacao da energia dos OH (fonons).

N
&
|

Germanio

= ND
o <o

Cy (J/mol K)
=

| | |
0 100 200 300

Temperatura (K)

S O

LucyV.C.As8ati



Livre Caminho Médio

Apesar da v, das moleculas de um gas ser da

ordem de centenas de m/s, devido as colisdes

entre as moléculas, a trajetoria tipica de uma

molécula no gas € um caminho tortuoso, em

zigue-zague, onde as moleculas se movem em

MRU entre duas colisdes consecutivas, fazendo

com que suas velocidades médias efetivas sejam

muito menores. A distancia percorrida pelas mo-

leculas, entre suas colisdes, flutua ao longo de

suas trajetorias, e 0 gue nos interessa € o valor

médio dessas distancias chamado livre caminho medio (£). Se tratarmos as mo-
leculas como esferas rigidas de diametro d, é de se esperar que £ seja tanto
maior quanto menor for d (se particulas puntiformes d = 0e £ — o0). Assim,
nesta descricdo, o ¢ esta relacionado com d e com a densidade n, do gas
(quanto mais rarefeito, menor a frequéncia de colisoes).
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Livre Caminho Médio

Assumindo que as moléculas sejam esferas rigidas de diametro d, nao existe colisao
entre duas moléculas a nao ser que seus centros distam de d quando elas se aproxi-
mam, como mostra a figura (a). Uma descrigdo equivalente das colisdes é imaginar
que uma molécula tem diametro 2d e todas as outras sao pontos geométricos, como
na figura (b).

L
g colisdo
\ | equivalente
NS
d colisdo
P a{ real 2d
(a) (b)
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Livre Caminho Médio

No tempo ¢, uma molécula com velocidade média v, percorre uma distancia vt. Nesse
mesmo intervalo de tempo, a molécula equivalente de diametro 2d, varre o volume
de um cilindro de drea transversal wd? e comprimento ot.

94 < = | Se o numero de moléculas por unidade de volume
|‘7 q - | /| for ny, entao o nimero de moléculas no cilindro é
(wd?Tt) ny e a molécula equivalente de didAmetro
2 2d colide com todas as moléculas contidas no
cilindro no intervalo de tempo ¢ = numero de

— colisbes no tempo t é (wd?vt) ny .

Y

o =md?> — secdo de choque
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Livre Caminho Médio

O livre caminho médio ¢, que é a distancia média entre duas colisoes, é a distancia
média percorrida vt, no intervalo de tempo ¢, dividida pelo nimero de colisoes que
ocorrem nesse mesmo intervalo de tempo:

o1
- (wd2Tt)ny  wd2ny

e o nimero de colisoes por unidade de tempo f, ou frequéncia média de colisao, é:

f=nd’vny

Na andlise feita assumimos que todas as moléculas dentro do cilindro eram esta-
cionarias em relacao ao movimento da molécula equivalente. Se levarmos em conta
o movimento das outras moléculas, as expressoes corretas para a frequéncia média
de colisao e o caminho livre médio sao:

1
- 2rd? ny

l

f=Vord*vny =— e | ¢

~| <

inversamente proporcional a n, e aumenta a medida que d diminui
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Livre Caminho Médio

Exemplo: O diametro molecular efetivo de uma molécula tipica de ar (N, ou
O,)édaordemde 3,7 x 10 ~19m, de modo que

oc=nd*=4,2x 10" m?

Nas CNTP, um mol de qualquer gas ocupa um volume V = 22,4/ e¢ contém
Ny = 6 x 10?3 moléculas, de modo que o niimero médio de moléculas por
unidade de volume é

~ 6x10%
T 9 94 % 102

= 2,68 x 10°° moléculas/m>

e 0 livre caminho médio é

1 1
(= = =6 x 10 °m
V2no  V/2(2,68 x 1025)(4,2 x 10~19)

O volume médio ocupado por uma molécula é

1 _
~ =37%x107%" m3 ~ §°
’I?V

onde § é o espacamento médio entre as moléculas. Assim, § ~ 3 x 1077 m

6~ 120d

> E>d 0T
¢~ 200
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Livre Caminho Médio

O valor £ ~ 6 x 1078 m, representa uma distancia microscépica, e a trajetéria de uma
molécula passa por um numero imenso de colisdes antes de cobrir uma distancia
macroscopica. Tomando vV = v,,, = 485 m/s para o ar nas CNTP, a frequéncia média de
colisdo é

v 48,5
I=777%

e o intervalo de tempo médio entre duas colisdes sucessivas €

x 10%s71 ~ 8 x 10Y colisdes/s

1
—~1,2x1071%¢
f

Para um dado gas (o dado), £ so depende (inversamente) da densidade n; das moléculas e,
portanto, € inversamente proporcional a pressao. Entdo se a pressao passar de 1 atm (760 mm
de Hg) para 1 mmde Hg = € =~ 4,6 x 10~>m ~0,05 mm.

Em um recipiente em alto vacuo, onde P ~ 10~®mm de Hg = £ ~ 50 m, o que, usualmente,
e maior do que as dimensGes do recipiente, e o0 livre caminho médio € determinado somente
pelas colisbes com as paredes do recipiente (acelerador de particulas, para evitar colisdes
entre as particulas do feixe e as moléculas do gas residual).
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Gases Reais: A equag¢do de van der Waals

Em 1910, J. D. van der Waals ganhou o prémio Nobel por seus
estudos sobre a equacao de estado dos gases. Em seu dis-
curso, ele chamou a atencao para o fato de que a concordancia
qualitativa de sua teoria com dados experimentais foi uma vitoria
para a teoria atomistica da matéria. O modelo de van der Waals,
para um gas real, foi capaz de explicar, de modo simplificado,
as transicoes gas-liquido, que ndo eram contempladas pela teo-
ria dos gases ideais. Ele mostrou que a principal razéo da transformacao do gas em
um liquido, com o decréscimo da temperatura e (ou) 0 acréscimo da pressao, esta
em considerar as interacdes entre as moléculas. Neste modelo, ele acrescentou
dois ingredientes:

1) A atraclo fraca de longo alcance entre as moléculas: as forcas atrativas, de
longo alcance, entre as moleculas tendem a manté-las juntas e tém um efeito
equivalente a adicdo de uma compressao do gas

2) A repulsdo forte de curto alcance entre as moléculas: As moléculas podem ser
representadas como esferas rigidas, mas tem-se que P — oo quando as
moléculas tocam uma na outra
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Gases Reais: A equag¢do de van der Waals

Num gas real devemos levar em conta as interagdes entre as moléculas. A forca tipica
de interacao entre duas moleculas, cujos centros estdo separados por uma distancia r,
e chamada de forca de vdW e comporta-se como mostra a figura. Para distancias
menores que 2r, a forca é de curto alcance e fortemente repulsiva, e poderia ser
iImaginada como uma parede impenetravel, sendo praticamente nula para outras
distancias (como se fossem esferas rigidas de raio r,, ). Parar > 2r, a for¢a € atrativa
e de longo alcance, tendendo a zero para grandes valores de r. Em 1873, vdW
formulou uma equacéo de estado para descrever um gas real, levando em conta o
tamanho finito das moléculas (repulsdo) e o efeito da interacao atrativa entre elas.

un [ |
r

¢O¢¢ O0-<-0

F(n [

2ry r
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Gases Reais: A equag¢do de van der Waals

Acrescentando esses dois ingredientes na equacao dos gases ideais (PV = NkgT )
encontramos a equacao de van der Waals:

NZ2a
12

{P + ] [V — Nbl,= NkgT

repulsdo forte de curto alcance

atracdo fraca de longo alcance

onde a e b sao chamadas constantes de van der Waals (vdW) e dependem da
substancia. A constante b depende do volume ocupado pelas moléculas e seu valor
varia no intervalo 3,5 x 1072° - 1,7 x 1072% m3. A constante a depende da
interacdo intermolecular e seu valor varia no intervalo 8 x 107°1 -3 x 10748 Jm?,
bastante grande pois depende fortemente do tipo de moléculas do gas: polares (mais
forte) ou inertes (mais fraca).
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Gases Reais: A equag¢do de van der Waals

Unindo as duas correcbes (atracdo e repulsdo), a equacdo de estado de vdW,
para 1 mol de gas pode ser escrita, tambem, como:

P+ | V-t = RT

onde a (copressao) e b (covolume) sdo as constantes de vdW da substancia.

Isotermas de Van der Waals

Para construirmos as isotermas de vdW, devemos utilizar a equacao de estado de
vdW. O termo que corrige 0 volume so desloca as assintotas das isotermas. A
correcdo no termo da pressdo significa que para cada ponto das hipérboles,
devemos acrescentar a correcdo AP = a/v2. Para temperaturas altas, a corre¢éo
e praticamente desprezivel e as curvas continuam sendo aproximadamente
hipérboles. Os desvios em relacdo ao comportamento de um gas ideal ocorrem,
principalmente, a temperaturas mais baixas ou volumes molares menores (gases
mais condensados). Para v suficientemente pequeno a subtracdo do termo a/v?

faz baixar as isotermas em relacéo as hipéerboles.
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Gases Reais: Isotermas de van der Waals

Para dados T e P, a equacdo de estado de vdW é uma equacéo de terceiro grau no
volume molar. Se T é suficientemente baixo, a equacéo tem 3 raizes reais (1,2 e 3), ou
seja, uma horizontal P = P; = constante corta a isoterma em trés pontos. A medida que
T sobe, esses trés pontos de interseccdo vao se aproximando, até que, para a tempera-

A tura T, chamada temperatura critica, as trés
F raizes se fundem em um Unico ponto. Para
T < T, cada isoterma passa por um mi-
nimo D e um maximo E, que para T = T,
eles se fundem em C, que € um ponto de
inflexdo. O lugar geometrico dos maximos e
minimos (curva BCD) é:

Pc
r>Te o—ﬁ— d [ R  a
Te Ay dV | V-b V2
P, T < T,
—
A\ %
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Gases Reais: Isotermas de van der Waals

,_dP _d[RT _a]__ _RT _|_2_a,__[P+ﬁ]_l_2_a,
Ay dv | V—-b V2| (V_b)2 V3¥ V-0 V3
{P%—VQ}[V—I)]:RT
Resolvendo, para P = P, obtemos:
a 2aV — 2ab a 2ab
Prye=—y Ty

As coordenadas do ponto C, que € um maximo desta curva, obtém-se de:

O_dPQ__Q_CL_@ 2&(
dy 1% ) Z B e

Substituindo este resultado na expressao para P,, encontramos que

3b— V) —>mv — 3b m

a 2ab a
P. = P. =
9bH? 27b3 27b?

~-
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Gases Reais: Isotermas de van der Waals

Utilizando estes resultados, podemos obter a temperatura T., que define a isoterma que
passa pelo ponto C, substituindo P e V. na equagao de estado de vdW, obtendo a chama-

da isoterma critica;

1 | 8a
1. = —= | —

R | 27b
Ao longo da porcao DE de uma isoterma de vdW,
comT < T., V cresce quando P aumenta. Usan-

do a definicdo do modulo de compressibilidade iso-

termica K.
1 [0
Kr=—— [ V]
T

V |OP
vemos que K;< 0 para a por¢gdo DE. Um sistema
em que Ky < 0 ndo pode existir em equilibrio
termico, pois é instavel, entrando em colapso, pois
quanto menor 0 volume, menor seria a pressao

necessaria para manté-lo em equilibrio. Isto indica

que as porcoes de isotermas em que P cresce com
V nao podem existir.
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Gases Reais: Isotermas de van der Waals

Partindo do ponto I, 0 gas segue a isoterma de vdW e,
atingindo o ponto 1, se o volume continua a diminuir, a
pressao deixa de aumentar e permanece constante (P,).
A diminuicdo do volume, a partir de 1, € acompanhada de
uma transicao de fase, em que ha condensacéo, ou seja,
0 sistema passa da fase gasosa para a fase liquida, a
pressdo constante P,. A proporcao liquido/gas vai
aumentando a medida que o volume vai diminuindo, até
que o sistema tenha passado, inteiramente, ao estado
Vs v, v liquido (ponto 3). A partir deste ponto, a isoterma de vdW
e retomada, onde, a partir deste ponto existe uma forte
variacao da pressao para uma pequena variacao do volu-
me, correspondendo ao forte carater incompressivel de um liquido. Assim, a procdo | —1 da
Isoterma representa a fase gasosa, a por¢do 3 —F a fase liquida e a porcdo horizontal 1 — 3
corresponde a coexisténcia das fases liquida e gasosa. A pressdo P = P, em que as fases
coexistem, a temperatura T, chama-se pressdo de vapor a temperatura T. Como determinar o
ponto 1 da isoterma de vdW? Regra proposta por Maxwell: segmento horizontal 1 — 3 deve
ser tracado de modo que as areas em azul sejam iguais (W = 0 em um ciclo termodinamico
reversivel).

areas
liquid Iguals
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