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D. A. and Simon, J. D., Physical Chemistry: A Molecular Approach, 1997, Uni-
versity Science Books, e complementada com Levine, I. N., Physical Chemistry,
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Capitulo 1

Lei Zero da Termodinamica, Gases
ideais e reais

1.1 — Introducao

Nesta primeira parte, veremos definicdes gerais em Termodinamica, introdu-
zindo conceitos, alguns dos quais bastante familiares, de uma forma mais pre-
cisa; em seguida, enunciamos a Lei Zero da Termodinamica. Neste curso, sera
de fundamental importancia a nogao de gases ideais, assunto que sera apresen-
tado em sequéncia. Também é necessario estudar desvios da idealidade, onde
passaremos a considerar forcas intermoleculares para explicar o comportamento
de gases reais.

1.1.1 — Algumas definicoes importantes

Algumas defini¢cdes preliminares sdo importantes:

sistema e vizinhanca : sistema é a parte do universo que desejamos estudar e
que pode conter matéria (particulas com massa), radiacao eletromagnética
(fétons) ou ambos. O sistema € separado do universo por fronteiras cuja
forma é arbitraria (por nés definidas de acordo com nosso interesse) e que
podem ser fixas ou moveis. O resto do universo € chamado vizinhanga;

sistemas aberto, fechado e isolado : um sistema é dito aberto quando pode
trocar matéria com a vizinhanca. Um sistema é fechado quando isto nao
acontece. Embora um sistema fechado nao troque matéria com a vizi-
nhanca, ele ainda pode trocar energia (por exemplo, através da realizacao
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1.1 Introducao 2

de trabalho durante uma expansao). Por isso, defini-se também o sistema
isolado, que n&o troca matéria nem energia com a vizinhanga, ou seja, ele
nao interage de nenhuma forma com a vizinhanga.

1.1.2 — Propriedades microscépicas e macroscopicas

Para descrever as propriedades dos sistemas a serem estudados neste curso,
utilizaremos um conjunto de variaveis macroscoépicas, freqientemente tempera-
tura, pressao e volume, ou seja, a descricao sera feita em nivel macroscopico.

A Termodinamica Estatistica, por outro lado, descreve as propriedades do
sistema em nivel microscépico e mostra que, na verdade, os parametros ma-
croscépicos sao estatisticos em sua natureza e exibem flutuagcées que podem
ser calculadas e observadas em condigbes adequadas’.

Desta forma, as variaveis macroscépicas devem ser medidas em regides con-
tendo um “grande numero” de particulas, por um periodo de tempo “longo o bas-
tante”, para permitir um numero suficiente de interacées moleculares, e envolver
energias “muito grandes” em relagdo aos niveis quanticos individuais.

Neste curso, estaremos principalmente interessados nas propriedades ma-
croscépicas dos sistemas, enunciando as Leis da Termodinamica como obtidas
empiricamente (com base em observagdes experimentais). Apenas observamos
que elas podem também ser derivadas a partir de postulados elementares da
Termodinamica Estatistica.

1.1.3 — Equilibrio e equacoes de estado

A Termodinamica Classica estuda sistemas em equilibrio (tanto do ponto de
vista microscopico quanto macroscopico?). Quando um sistema esta em equili-
brio , suas propriedades termodindmicas ndo mudam com o tempo; dizemos que
o sistema estd num estado termodinamico definido. O niumero de variaveis ma-
croscépicas independentes que devem ser especificadas para caracterizar um
estado é determinado experimentalmente.

Podemos medir o valor destas variaveis, obtendo um conjunto de valores que
unicamente determinam o estado. Em outras palavras, para cada conjunto de va-
lores assumidos pelas variaveis macroscopicas, um tnico estado termodinamico

' uma excelente introdugéo a Fisica Estatistica pode ser encontrada em Reif, R., Fundamen-

tals of Statistical and Thermal Physics, 1965, McGraw-Hill.
2 Aqui, o termo “classico” é utilizado para distinguir o estudo de sistemas que n&o estdo em

equilibrio.
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1.1 Introducao 3

é definido. Isto significa que existe uma equacdo de estado bem determinada
que relaciona as variaveis pelas quais o sistema pode ser descrito.

Por exemplo, no caso de um fluido (que pode ser um gas ou um liquido, por
definigao de fluido), observa-se experimentalmente que as variaveis necessarias
para descrever o sistema sao pressao (p), volume (1), a quantidade de matéria
(n = numero de mols) e a temperatura (1), de modo que a equagéo de estado
que as relaciona é alguma funcao f que pode ser escrita na forma

fp,V,T,n)=0

Se um sistema esta em equilibrio, ele esta num estado que é unica e inteira-
mente definido - através da equacao de estado - pelas variaveis macroscopicas
de estado. Isto significa que a historia pregressa do sistema nao é importante no
sentido de que o estado ndo depende do modo como o sistema chegou a ele.

Esta secao pode parecer um pouco abstrata mas em algum momento seria
necessario definir mais precisamente do que estamos falando. As idéias ficardo
mais claras através do uso.

1.1.4 — Propriedades intensivas e extensivas

Seja Y uma das variaveis que descrevem o estado macroscépico de um sis-
tema homogéneo em equilibrio. Para facilitar, podemos pensar nesta variavel
como sendo o volume ou temperatura do sistema, que poderia ser, por exemplo,
um recipiente com uma quantidade fixa de um gas qualquer, cuja pressao, vo-
lume e temperatura ndo mudam com o passar do tempo, sendo constantes. Esta
situacao pode ser esquematizada simplesmente através da Figura 1.1.

Y

Figura 1.1: Vide texto.

Suponha que coloquemos uma particado que divide o sistema em duas par-
tes. Como se trata do mesmo gas, deduzimos diretamente que os dois novos
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1.1 Introducao 4

subsistemas também deverao ter um valor para esta variavel Y. Para distinguir o
valor que a variavel assume nos dois subsistemas, usamos os subindices 1 e 2,
de modo que a variavel Y do subsistema 1 assume o valor Y3, respectivamente
para Y;. Esta situacao esta esquematizada na Figura 1.2.

Figura 1.2: Vide texto.

Duas situagbes podem ocorrer:

a) Y1+ Y, =Y — dizemos que Y é uma propriedade extensiva

b) Y1 =Y, =Y — dizemos que Y é uma propriedade intensiva

Em palavras, isto quer dizer que um parametro extensivo depende do tama-
nho do sistema enquanto que uma propriedade (ou variavel) intensiva perma-
nece a mesma, nao dependendo do tamanho do sistema. lIsto fica claro com
alguns exemplos. Enquanto a massa, volume e energia do sistema dependem
de seu tamanho, sua temperatura e pressdo nao dependem. Assim, volume,
massa, energia, sdo parametros extensivos, enquanto temperatura e pressao
sao intensivos.

Note-se que a razdo de duas propriedades extensivas é uma propriedade
intensiva, que ndo mais depende do tamanho do sistema. Uma destas, que
usaremos bastante, é o volume molar (geralmente, quantidades molares séo in-
tensivas, justo porque sdo normalizadas pelo nimero de mols, passando, assim,
a serem independentes do tamanho do sistema). Este e outros exemplos s&o:

v
- volume molar: V,, = —
n

m
- densidade: p = —

ensidade: p v
- massa molar: M:T
n
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1.1 Introducao 5

1.1.5 — Temperatura

Nos é familiar a nogdo qualitativa de que a temperatura de um corpo esta
associada ao “quao quente” esta este corpo. Cientificamente, entretanto, pre-
cisamos de uma definicdo quantitativa e precisa de temperatura, o que néao é
uma tarefa simples, tanto que a Lei “Zero” da Termodinamica, embora deva ser
apresentada antes por uma questao didatica, s6 foi formulada apds a Primeira,
Segunda e Terceira Leis.

Esta dificuldade surge porque uma defini¢cdo precisa de temperatura esta re-
lacionada também a nogbes como calor e entropia, que serdo abordados adi-
ante. Para nossos propdésitos, diremos que a temperatura 7' € uma propriedade
que nos indica o sentido do fluxo de energia (calor) entre dois sistemas A e B.
A energia flui do corpo de mais alta temperatura para o corpo de menor tem-
peratura. Chamamos este processo de interagdo térmica (em contraposicao a
interacdo mecanica, que também pode ocorrer através da realizacao de traba-
Iho, como veremos em breve).

Fronteiras diatérmica e adiabatica

Um fronteira diatérmica é aquela que conduz calor, permitindo que dois sis-
temas A e B interajam termicamente quando colocados em contato. Isto quer
dizer que os estados termodinamicos que A e B tém inicialmente, modificam-se
apods os sistemas entrarem em contato.

Uma parede adiabatica, ao contrario, ndo permite a interacdo térmica, de
modo que os sistemas A e B estdo termicamente isolados e nao podem mudar
seus estados iniciais atraveés de interacao térmica.

1.1.6 — Equilibrio térmico e Lei Zero da Termodinamica

Quando dois sistemas A e B sao colocados em contato através de uma pa-
rede diatérmica, seus estados termodinamicos iniciais tendem a evoluir até que
a temperatura seja a mesma para ambos, o que acontece quando o estado ter-
modinamico de ambos ndo muda mais com o tempo. Dizemos, entdo, que A e
B estao em equilibrio térmico entre si e possuem a mesma temperatura. Se nao
houver mudanca nos estados iniciais, € porque ambos ja estavam a uma mesma
temperatura.
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1.1 Introducao 6

A Lei Zero da Termodinamica afirma que:

se dois sistemas estao em equilibrio térmico com um terceiro, entao eles
também estdo em equilibrio térmico um com o outro.

Como ilustra a Figura 1.3a, ndo ha razao, a priori, que permita concluir se
A e B estao equilibrio térmico apenas sabendo de sua relacao de equilibrio tér-
mico com um terceiro sistema C. Entretanto, o conteudo da Lei Zero, obtido da
experiéncia, nos permite saber o que acontece, conforme ilustra a Figura 1.3b.

? Lei Zero => Equilibrio térmico
A| «————~ B
A B
B e
Eq’uilit.)rio Equilibrio Equilibrio Equilibrio
térmico térmico térmico tarrAicE

(a) Sabe-se que A e B estdo em equilibrio (b) Da Lei Zero, A e B também estdo em
térmico com C. equilibrio térmico entre si.

Figura 1.3: A Lei Zero da Termodinamica.

1.1.7 — TermOometros e escalas de temperatura

A Lei Zero da Termodinamica torna possivel o uso de sistemas de teste -
os termbémetros, aparelhos que permitem saber se dois sistemas estardo em
equilibrio térmico quando colocados em contato. Um termémetro € um sistema
que deve ter duas caracteristicas essenciais:

1. uma das variaveis termodinamicas que caracterizam o sistema deve variar
apreciavelmente quando o termdémetro é colocado em contato com os sis-
temas a serem testados. E o chamado pardmetro termométrico, que pode
ser simplesmente a pressao do sistema, um comprimento, sua resisténcia
elétrica, etc.;

2. como o objetivo € medir a temperatura de um sistema, o préprio termémetro
(que também é um sistema) deve ser muito menor que o sistema a ser tes-
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tado, de forma a evitar perturbagdes, conservando o estado termodinamico
do sistema a ser testado.

Apés o termdmetro atingir o equilibrio térmico com um dado sistema A, o pa-
rametro termométrico (que caracteriza o estado termodinamico do termémetro)
assume um valor bem determinado. Por definicdo, esta é a temperatura de A
com respeito ao parametro termométrico do termémetro.

Se agora colocamos o termémetro em contato com um outro sistema B, te-
remos a temperatura de B também com respeito a0 mesmo parametro termo-
métrico. Se os valores obtidos quando colocamos o termémetro em contato com
A e B forem o mesmo, entao saberemos que, pela Lei Zero, os sistemas A e B
permanecerdao em equilibrio térmico se colocados em contato.

Definida desta maneira, a temperatura € um conceito bastante arbitrario, ja
que seu valor depende essencialmente de propriedades particulares do termoé-
metro utilizado. Porém, a pressdo de um gas pode ser usada como parametro
termométrico para construir a chamada escala de temperatura do gas perfeito,
que ndo depende da natureza do gas utilizado. Esta escala coincide com a
escala termodindmica (ou escala Kelvin), que prevé um limite inferior para a
temperatura de um sistema, o zero absoluto. Conquanto tenhamos estas no-
cbes em mente, ndo € nosso objetivo aqui nos aprofundar neste assunto, uma
vez que estas informacdes sao suficientes para nossos propésitos. Apenas vale
complementar lembrando a relacéo entre a temperatura em graus kelvin (7)) e a
temperatura em graus celsius (6):

T =60+273,15, unidades: [T] =K, [0] =" C

1.1.8 — Pressao

Um fluido, em contraste com um sélido, € uma substancia que pode fluir e as-
sumir a forma do recipiente que a contém. Os fluidos compreendem basicamente
0s gases e os liquidos.

O fluido exerce uma forca média nas paredes do recipiente que o contém, e
que é resultado de inumeras colisdes entre as moléculas que o compdem e as
paredes do recipiente. A pressao média sobre as paredes, parametro macrosco-
pico que chamaremos simplesmente presséo, é definida como a forga média por
unidade de area da parede do recipiente:
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1.2 Gas ideal (ou gas perfeito) 8

|

N
p=—, unidades: [p] = — = Pa (Pascal)
m

A pressdo de 1 x 10° Pa, que equivale a 1 bar, € um padrao para medicdo de

muitas propriedades e recebe um simbolo especial: P°. Veremos sua utilidade
no decorrer do curso.

1.2 — Gas ideal (ou gas perfeito)

1.2.1 — Definicao de gas ideal

Por definicdo, um gas ideal (também chamado gas perfeito) € aquele onde
a energia de interacdo entre as moléculas é desprezivel. Uma boa aproxima-
cao para esta situacao é atingida fazendo com que a separacdo média entre as
moléculas seja tdo grande que se possa negligenciar a interacao entre elas. Na
pratica, obtém-se este efeito a pressées muito baixas, onde o nimero de molé-
culas por unidade de volume € suficientemente pequeno.

1.2.2 — A equacao de estado de um gas ideal

Vimos acima que a equacgao de estado de um gas pode ser escrita como

f(p,V,T,n)=0

No caso de um gas perfeito, a funcdo f que relacionada as variaveis termodi-
namicas p, V, T, n apresenta uma forma muito simples, de modo que a aquacéo
de estado do gas ideal é:

J
K - mol (1.1)

R, chamada constante dos gases perfeitos, € determinada experimental-
mente. A equacao 1.1 é muitas vezes chamada Lei dos gases ideais.

Para uma quantidade fixa de gas (indicada por n = ng), vemos rapidamente
que uma das trés variaveis pode ser colocada em fungédo das outras duas. Ou

pV =nRT, onde R=28,31

seja, a equacao 1.1 limita os possiveis valores que a pressao, por exemplo, pode
assumir dados dois valores de V e T'. E interessante observar que forma tem a
superficie que representa esta funcéo, que esta ilustrada na Figura 1.4.
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Surface
of possible
states

Pressure,p ——

Figura 1.4: Vide texto.

A seguir, apresenta-se alguns casos particulares de aplicagao desta equacao.
Historicamente, entretanto, o estudo destes casos particulares foram fundamen-
tais para a deducao empirica da equacao 1.1.

Lei de Boyle

O volume de uma quantidade fixa de gas, numa temperatura fixa, é
inversamente proporcional a pressao.

Esta afirmativa, a Lei de Boyle, pode ser entendida tanto intuitivamente
quanto se utilizarmos a equacéo 1.1 com n e T constantes (n = ng, T = Ty).
Neste caso, o0 membro direito da equacao torna-se uma constante e podemos

escrever que:

te.
pV =noR1Ty = cte., ou p= % (1.2)

o que significa que, diminuindo o volume, aumentamos a presséo®, conforme
observado por Boyle no século XVII (ano de 1.662).

3 microscopicamente, isto pode ser entendido lembrando que, se diminuirmos o volume do
recipiente que contém o gés, aumentamos o numero de colisées entre as moléculas do gas e as
paredes do recipiente, que diminuem de area.
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Lei de Charles

Esta Lei, também conhecida como Lei de Gay-Lussac, afirma que, para uma
quantidade fixa de gas, mantida a uma pressao constante, o volume ocupado é
diretamente proporcional a temperatura. Podemos ver isto também a partir da
equacao 1.1, com n e p constantes:

poV =ngRT = V=ctee.xT ou V xT (n,p constantes) (1.3)

De forma equivalente, podemos obter uma versao alternativa fazendo n e V/
constantes:

pVo=noRT = p=cte/xT ou pxT (n,V constantes) (1.4)

As Leis de Boyle e Charles estao ilustradas na Figura 1.5.

Bovle's Law

If a gasis held at a constant
temperature, the volume is
inwersely proportional to the
pressure, Commpressing a gas
ta half of its initial valume
doubles its pressure,

Campressing
the gas

Volume in liters

Pressure in kilograms per square centimeter

Charles’ Law

) Increasing
If agasis held at a constant the
pressure, the volume is temperatyre

directly propartional to the
absolute termperature, Heating
agas to double its ariginal
temperature doubles its :
volume, Wi (o

M B - R -

(P RS - =

Volurme in liters

1

1} 100 200 200 400
Termperature in keluins

ncarka Encyclopedia,

Figura 1.5: Leis de Boyle e Charles. Adptada de Encarta Encyclopedia.

Principio de Avogadro

Este principio diz que volumes iguais de gases a uma mesma temperatura
e pressdo contém o mesmo numero de particulas. Fazendo a temperatura e
pressao constantes na Lei dos Gases Perfeitos, equacao 1.1, vemos que:
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pV =nRTy, = V=cte.xn ou Vxn (p, T constantes) (1.5)

Isotermas, isObaras e isométricas de um gas ideal

Como foi dito acima, no caso de um gas ideal, se atribuirmos valores arbi-
trarios a quaisquer duas das trés variaveis p, V e T, a terceira variavel ficara
automaticamente determinada uma vez que seu valor estd “amarrado” ao das
outras duas pela equacao de estado do gas ideal, equagéao 1.1. Olhando a Fi-
gura 1.4, que descreve a superficie gerada por este processo, podemos imaginar
como ficam as curvas em cima desta superficie, que correspondem aos casos
em que fazemos a temperatura ou a presséo constantes, sempre mantendo fixa
a quantidade de gas.

O caso em que a temperatura € constante, da origem a hipérboles no plano
px V', conforme ilustra a Figura 1.6. Note que estas hipérboles sdo uma represen-
tacdo matematica da propria Lei de Boyle. As curvas de temperatura constante
sdo chamadas isotermas.

Q.
g Increasing
2 temperature, T
o
o
0
0 Volume, V

Figura 1.6: Vide texto.

No caso em que mantemos a pressao constante, temos uma isdbara e,
quando o volume é que € constante, as curvas chamam-se isométricas. Po-
demos pensar que, ao definir isotermas e is6baras, nada mais estamos fazendo
que “fatiar” a superficie em sentidos diferentes, idéia que esta ilustrada na Fi-
gura 1.7.
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p, Visotherm

V o T isobar

Pressure, p ———

Figura 1.7: Vide texto.

1.2.3 — Lei de Dalton das pressoes parciais

Pela prépria definicdo, num gas ideal a interagdo entre as moléculas é des-
prezivel. Suponha que fagamos uma mistura de dois gases ideais. Se a pressao
for suficientemente baixa (poucas moléculas por unidade de volume), esperamos
gue a interacdo entre as moléculas dos dois gases continuem a ser desprezivel.
Isto quer dizer que a forca total exercida pela mistura dos dois gases nas pa-
redes do recipiente que os contém sera a soma das forcas produzidas pelo im-
pacto dos dois grupos de moléculas em separado. Em outras palavras, cada gas
exerce uma pressao sobre as paredes da mesma forma que exerceria se 0 outro
gas nao estivesse presente; novamente, isto s6 € assim porque nao ha interacao
molecular nem entre as moléculas de um dos gases nem entre moléculas de

tipos diferentes.
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Este é, essencialmente, o conteldo da Lei de Dalton, que pode ser enunciada
assim:

a pressao exercida por uma mistura de gases perfeitos é a soma das pressdes
que cada um deles exerceria individualmente se ocupasse 0 mesmo volume
sozinho

Podemos formalizar esta idéia aplicando a Lei dos Gases ideais a cada gas
presente na mistura. Tenha em mente que o volume e a temperatura sdo sem-
pre os mesmos no que segue. Chamando de A e B os dois gases, se cada
gas estivesse sozinho num mesmo volume V' e numa mesma temperatura 7', as
pressoes exercidas individualmente seriam:

naRT o __nBRT
% Pp ="y

pa = (1.6)

Pela Lei de Dalton, se colocarmos os dois gases neste mesmo recipiente de
volume V, a pressao total p serd a soma das pressdes dadas na expressao 1.6:

naRT N npRT RT  nRT

v = (atne) =

pP=Dpa+pp=

No caso em que mais de dois gases estao presentes, podemos usar o mesmo
raciocinio para concluir que

RT  nRT
p:pA+pB+pc+...:(nA+nB+nc+...)7:7 (1.7)

Fracoes molares e pressoes parciais

Fracdes molares e pressdes parciais serdo ferramentas muito Uteis mais adi-
ante. Suponha uma mistura dos gases A, B, C, .... Para nos referirmos generi-
camente a um dos gases na mistura, utilizaremos aletra J (J=A, B, C, ...);0
namero total de mols na mistura serdn = ny+np+nc +.... Definimos a fracdo
molar de um gas J qualquer presente na mistura como sendo sua propor¢ao na
mistura:

ny

Evidentemente, a soma de todas as fracbes molares deve serigual a 1, o que
vemos matematicamente calculando:

n n n nga+ng+nec—+... n
n n n n n
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1.3 Gases reais 14

Para todo gas na mistura, podemos definir também uma quantidade muito
util, a presséo parcial do gas na mistura:

by=xjp (1 -9)

onde p é a pressao total exercida pelos gases nas paredes do recipiente que con-
tém a mistura. Com isto, a presséao total exercida pela mistura esta relacionada
com as pressodes parciais da seguinte forma:

pa+pp+pc+t--- =xaptapptacpt- - = (xat+aptrc+...)p=1xp=p (1.10)

E importante observar que as relagdes 1.8 até 1.10 valem tanto para gases
ideias como para gases reais (que serdo estudados na sequiéncia). Entretanto,
no caso de gases ideais, a Lei de Dalton nos diz que a presséao parcial exercida
pelo gas ideal J numa mistura de gases ideais pode ser calculada diretamente a
partir da expressao (veja equacao 1.6)

. nJRT
Vv
Podemos aplicar a definicdo de presséao parcial, expressao 1.9, a uma mistura

D (1.11)

de gases ideais. Se os gases forem ideiais, podemos calcular a pressao total p
através da equacéao 1.7, chegando ao seguinte resultado:

(nRT) ny (nRT) nyRT
br=2xjp =25\ —— Z(—> =

V n V V
onde a segunda igualdade vale devido a Lei de Dalton.
Em suma, no caso de um gas ideal, a pressao parcial do gas ideal, definida
pela equacao 1.9 equivale a equacao 1.11, pela Lei de Dalton.

1.3 — Gases reais

1.3.1 — Desvios da Lei dos gases ideais

A Lei dos Gases ldeais, embora muito Gtil, ndo explica alguns fatos que acon-
tecem com gases reais, aqueles onde a interagao entre as moléculas nao € des-
prezivel. Vejamos a seguir que problemas sao estes para, mais adiante, ver
como leva-los em conta.

A primeira deficiéncia 6bvia da Lei dos Gases Ideiais, equacéo 1.1,

nRT
p

pV =nRT ou V=
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1.3 Gases reais 15

€ que ela prevé (para pressoes finitas) que o volume ocupado por um gas seja
zero quando a temperatura aproxima-se do zero absoluto de temperatura. Isto
esta em desacordo com a experiéncia, ja que sabemos que, conforme vamos
abaixando a temperatura, 0s gases reais nao apenas nao ocupam um volume
nulo mas se liquefazem e depois tornam-se sélidos (lembre-se, por exemplo, do
gelo seco, CO,, ou do nitrogénio liquido).

Outro ponto muito importante a ser considerado surge quando compararmos
as isotermas de um gas ideal (secao 1.2.2, pag. 11) as isotermas de um gas real,
ambas representadas na Figura 1.8. No momento, notemos da Figura 1.8 que,

140 -
120 -
100 -
40°C
F
80 -
% 31.04°C (T,)
Q 3
g Increasing 60 -
3
% temperature, T
DL. 40 L
20 - 0°C
0 | | |
5 0 0.2 0.4 0.6
0 Volume, V V../(L mol™)
(a) (b)

Figura 1.8: Vide texto.

no caso do gas ideal, apenas hipérboles sao previstas (secdo 1.2.2, pag. 11). Ja
no caso de um gas real, este comportamento apenas se observa a temperaturas

mais altas.
Estes fatos nos impelem a estudar mais de perto os motivos por traz destes

desvios.
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1.3.2 - Z, o fator de compressibilidade

Primeiramente, é necessario definir um parametro que nos dé uma medida
do desvio da idealidade. Fazemos isto definindo 7, o fator de compressibilidade
de um determinado gas:

Vin
ideal
Vm

onde V,, = V/n é o volume molar do gas em questdo e Videal = yrideal /- Y/ & o

Z = (1.12)

volume que o gés ocupa na verdade e Vil = nRT/p é o volume previsto pela
Lei dos Gases Ideais. Com isto, podemos escrever que

Z — - = = =
Vet yrideat g RT

(1.13)

n np

E facil notar que, com esta definicdo, o fator de compressibilidade de um
gas ideal é sempre igual a 1, sob quaisquer condi¢cdes. Além disso, perceba
que os desvios da idealidade sdo levados em conta medindo o volume real que
0 gas ocupa e comparando-o aquele que um gas ideal ocuparia nas mesmas
condicoes. Se Z for muito perto de 1, € porque a equacao de estado do gas ideal
pode ser usada para explicar o comportamento do gas nas condicdes em que
0 gas esta. Se Z comegcar a divergir da unidade, significa que a Lei dos Gases
ldeais ja ndo explica tdo bem o comportamento do gas nestas novas condicoes.

Note que a expressao 1.13 nos diz que o fator de compressibilidade depende
das condi¢des em que esta o gas, ou seja, Z = Z(T,p) € uma funcdo tanto da
pressédo quanto da temperatura em que esta o gas. Podemos averiguar esta de-
pendéncia graficando Z contra a pressdo a uma dada temperatura. Um exemplo
é dado na Figura 1.9.

Note que a pressdes muito baixas, todos os gases tem um fator de compres-
sibilidade perto de 1, Z ~ 1, comportando-se praticamente como um gas ideal.
A pressées altas, todos eles tem Z > 1, o que indica que ocupam um volume
molar maior do que ocuparia um gas ideal. A pressées intermedidrias, alguns
gases tém Z > 1 e outros tém Z < 1. Além disso, quanto mais perto do ponto de
liquefacao estiver o gas, maior o desvio da idealidade.

Conforme comentamos acima, Z depende também da temperatura em que
esta 0 gas. Um exemplo é dado na Figura 1.10, que mostra como o fator de com-
pressibilidade do gas metano varia com a pressao para algumas temperaturas
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Figura 1.9: Vide texto.
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Figura 1.10: Vide texto.

1.3.3 — Interacoes moleculares: forcas atrativas e repulsivas

Num gas ideal, as moléculas se movem independentemente umas das ou-
tras, sem sofrer nenhuma interacdo intermolecular, hipétese que falha a pres-
sbes mais altas, como vimos acima (Figuras 1.9 e 1.10). Em outras palavras,
as moléculas de um gas real interagem entre si, 0 que nos forca a estender o
modelo de gas ideal de modo a levar em conta as forcas atrativas e repulsivas
existentes.
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A Figura 1.11 representa, de uma forma simplificada, a energia potencial de
interagdo entre duas moléculas em funcao da distancia entre elas. A grandes
distancias, ndao ha interacao entre as moléculas. A curtas distancias, a intera-
cao é fortemente repulsiva. A distancias intermediarias, predominam interacdes
atrativas. Em outras palavras, interagdes repulsivas decorrem de forgas de curto
alcance enquanto interagdes atrativas sdo de maior alcance (varios diametros

moleculares).

3]
8
= >
Q 12
S| | o 3
2 o
o @
© =
= =
% r:? Repulsion
o Overall
potential
energy of
= interaction
2 s _ Distance
5 cé) eparation 0 |
T2
2]
C
3]
0 .
=] Attractions
& dominant
oc
Attraction
(a) (b)

Figura 1.11: Vide texto.

Com isto, a baixas pressdes, onde a distancia entre as moléculas é grande,
podemos desprezar as interacdes intermoleculares. Nesta situagdo, o gas
comporta-se essencialmente como gas ideal. A altas pressdes, predominam for-
cas repulsivas e o gas tende a ser menos compressivel que o gas ideal. A pres-
soes intermediarias, forcas de atracao e repulsdao competem ao mesmo tempo,
nao sendo possivel, sem dados experimentais, prever qual seria 0 comporta-
mento do gas.

A pressoes intermediarias, se a temperatura for tal que o gas tende a se
liquefazer com maior facilidade, entdo V,, < Vida ou seja, Z = V,,/Vidal <
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1. Se o gas nao mostra esta tendéncia, é porque as forgas repulsivas ainda
superam as forgas atratativas, de modo que V,, > Vida g 7 =V /V/ideal > 1

Outros aspectos interessantes podem ser vistos a partir da Figura 1.10. Nas
regides de média pressao, as moléculas se movem mais devagar quando a tem-
peratura € menor, sofrendo maior influéncia das forgas de atragédo, fazendo com
gue haja uma tendéncia a que elas estejam mais prdéximas, portanto, diminuindo
o volume molar ocupado (V;,) em relacdo ao volume molar de um gas ideal
(Videal) @ fazendo com que Z seja menor que 1. O efeito das forgas atrativas
também aparece na Figura 1.9, manifestando-se na regido do gas C'H, onde
Z < 1.

Quando a temperatura aumenta, as moléculas se movem mais rapidamente
e a energia potencial atrativa acaba sendo bem menor que a energia cinética
relativa ao movimento molecular, de modo que o efeito das forcas atrativas passa
a ser menos importante*. Ao mesmo tempo, aumenta a probabilidade de que
ocorram colisdes as quais estdo associadas for¢as repulsivas, que tornam-se,
entdo, mais importantes. Em outras palavras, quanto a temperatura aumenta,
ha uma tendéncia de que o gas ocupe um volume molar maior e, portanto, que
tenha valores 7 > 1.

1.3.4 — A Equacao de van der Waals

Para que gases reais possam ser descritos, for¢as atrativas e repulsivas de-
vem ser levadas em conta, como vimos acima.

Lembremos que a equagao dos gases ideais explica o0 comportamento de ga-
ses reais no limite de baixas pressodes. Isto nos faz supor que, provavelmente,
seja possivel “estender” seu dominio de aplicagdo através de algumas altera-
coes. Deste modo, teriamos uma equacgéao aplicavel a um maior niumero de ca-
s0s, que se reduziria a pV = nRT no limite em que o comportamento ideal fosse
exibido pelo gas.

Dentro os véarios modelos para gases reais, a Equacdo de van der Waals,
além de ser uma das mais conhecidas, é suficiente para que vejamos como as
forgas intermoleculares podem ser levadas em conta de uma forma relativamente
simples. Outro ponto interessante é ver como 0s novos parametros macroscépi-

4 um paralelo pode ser feito com o movimento dos astros em torno da Terra. Por exemplo, um
cometa pode ser ou ndo capturado pela gravidade terrestre, 0 que dependera do balango entre
sua energia cinética e a energia potencial gravitacional do planeta.
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cos que serdo introduzidos (a e b) refletem o mundo microscopico®.
A Equagéo de van der Waals, introduzida em 1.873 por Johannes Diderik van
der Waals, pode ser escrita em mais de uma forma util, todas equivalentes:

nRT n\ 2
p_V—nb_“(V) (1.14)
RT a
(p+ V_> (Vi —b) = RT (1.16)

onde V,, = V/n € o volume molar do gas em questédo e onde a e b séo constan-
tes positivas. Devemos ter em mente que as constantes a e b sdo parametros
determinados empiricamente e que dependem da natureza do gas em questao.
Seus valores podem ser encontrados em tabelas (ou calculados a partir de outras
grandezas equivalente e também tabeladas).

A seguir, estudaremos melhor esta equacao.

Interpretacao da constante v da Equacao de van der Waals

A primeira deficiéncia notada na equacao de estado de um géas perfeito foi
a falta de um limite para volume ocupado quando a temperatura tendia ao zero
absoluto. Isto se devia a falta de imposicdo de um tamanho minimo para as
moléculas. Nos gases ideais, todas as interacdes eram desprezadas e nao havia
como impor um volume molecular minimo, ou seja, as moléculas de um gas ideal
sao representadas por pontos sem dimensao.

No caso de um gas real, existe uma limitacdo fisica para o volume que as
moléculas podem ocupar. Quando impomos um tamanho minimo, indiretamente,
estamos dizendo que as moléculas sao impenetraveis, o que implica a existéncia
de alguma forga de repulsdo. Para levar isto em conta, foi introduzido o fator b
na Equacdo. Se olharmos a forma 1.14, veremos imediatamente que o volume
disponivel para as moléculas diminuiu, sendo agora menor que antes: V' — nb.
Assim, o parametro b reflete forcas microscépicas de repulsdo. Mais que isso,
b deve estar relacionado ao volume molar do liquido ou sélido em que o gas se
transforma quando abaixamos a temperatura.

5 Das muitas formas de apresentar o assunto, escolhemos a que segue. Uma exposicéo
dedutiva interessante pode ser encontrada em Castellan, G., Fundamentos de Fisico-Quimica,
2a. Ed., 1986, LTC - Livros Técnicos e Cientificos Ltda., dado na bibliografia do curso.
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Note também que, se alterdssemos a equacao dos gases ideais apenas
usando o termo que contém b, j& teriamos resolvido o problema do limite quanto
T — 0. Isto pode ser visto ignorando o termo que contém a e observando que,
neste caso, a equacao 1.14 ficaria
Vn}—H?;b ou V=nb+ %
que tende a b quando 7" — 0.

p:

Outro ponto interessante é que a introducao do parametro b ja é suficiente
para explicar os valores de Z maiores que 1. Procedendo da mesma forma,
usamos apenas o termo que contém b na Equacao de van der Waals. Primeiro
observamos que

nRT

V=nb+——
P

pode ser reescrito em termos de V,, como

RT
Vip=b+ —
D

Se multiplicarmos esta ultima expresséo por p/(RT'), obtemos

%:b_p+1
RT  RT

Se compararmos esta ultima a expressao 1.13 (definicdo de 7),

Vin PV
Z=—2_ Lm
Vnzldeal RT

ficamos com

bp
Z=14—
T RT

ou seja, no caso desta primeira aproximagao, Z > 1 para qualquer valor de p, 0
qgue nos leva a outra pergunta: como explicar os casosemque Z <1 ?

Interpretacao da constante « da Equacao de van der Waals

Uma vez que o efeito do tamanho ndo consegue explicar o desvio da ide-
alidade em regides de mais baixa pressao, algum outro efeito deve ser o res-
ponsavel. Experimentalmente, observa-se que gases com Z < 1 em regides de
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pressao relativamente baixa sdo aqueles que tém maior facilidade de se lique-
fazer. Por exemplo, o metano (vide Figura 1.9). Isto significa que, se ha uma
tendéncia maior a liquefagéo, é porque forcas atrativas estao agindo.

Estas forcas agem no sentido de “puxar” as moléculas entre si. Macroscopi-
camente, isto implica em diminuir a forca média com que as moléculas atingem
as paredes do recipiente que contém o gas, resultando numa diminuigédo direta
da pressao. Nao é dificil deduzir que a for¢a de atracéo é proporcional ao qua-
drado da concentragdo molar da amostra (n/V) ou forca oc 1/V,2. Uma vez que
as forcas atrativas diminuem a pressao, um termo deve ser subtraido diretamente
da pressao, na equacgao dos gases perfeitos. Justamente € o segundo termo da
Equagéo de van der Waals (na forma da equagéo 1.15): a/V2.

A energia gasta para remover uma molécula de um liquido e coloca-la na
fase vapor esta relacionada a entalpia (ou calor) de vaporizacao deste liquido,
assunto que veremos adiante. Quanto maior o calor de vaporizagdo, mais dificil
remover uma molécula da fase liquida porque mais energia € necessaria. Assim,
a constante a deve ser aproximadamente proporcional a entalpia de vaporizagao
do liquido, ou seja, quanto maior a tendéncia que o gas tem de se liquefazer,
maiores as forgas atrativas, maior a constante a e maior o desvio da idealidade.

As forcas fracas de atracdo sdo chamadas forcas de van der Waals®.

Em seguida, veremos que as propriedades de um gas real determinam o
comportamento de Z a pressoes intermediarias.

A Equacao de van der Waals e o fator de compressibilidade

E interessante observar como a Equacéo de van der Waals relaciona-se com
o comportamento do fator de compressibilidade dos gases reais. Faremos isto
calculando Z para um gas que obedece a esta Equacao. Substituindo a Equacao
de van der Waals (forma 1.15) na expressao 1.13 para o o fator de compressibi-
lidade, temos

- Videal — RT V, —b  RTV,
A partir disto, pode-se mostrar que, para pressoes relativamente baixas, Z

pode ser expandido na seguinte série de poténcias (Apéndice A, pag. 198):

A

6 O termo “fraco” é usado em comparacéo as forgas envolvidas em ligagdes quimicas, que
sd0 muito maiores.
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Z:1+%(b—%)p%—ﬁ(%—%)ﬁ—l—m

Podemos calcular também a derivada desta ultima expressédo. Derivando a
série termo a termo, ficamos com:

(aa_f):%<b_%)+(;—$P<2b—%>p+... (1.17)

Agora, para simplificar a andlise, suponha uma pressdo muito baixa, perto
de zero, de modo que o segundo termo do segundo membro da derivada seja
desprezivel frente ao primeiro termo. Com isto, podemos aproximar a expressao
para

(8_2) _ L (b- =)
dp RT RT

Esta ultima expressdo nada mais é do que a derivada da funcdo Z perto
da origem e mostra que a derivada pode assumir tanto valores positivos quanto
negativos, dependendo do sinal de [b — a/(RT)]. Se b > a/(RT), a derivada é
positiva e os valores de Z s&o maiores que 1 préximo a origem. Se b < a/(RT),
a derivada é negativa e os valores de Z sao menores que 1 préximo a origem.

Voltando a Figura 1.9 e analisando a regido de médias pressdes, vemos agora
que as forcas atrativas (representadas pelo parametro a na Equacéao de van der
Waals) sado responsaveis pelo comportamento Z < 1 do metano, enquanto as
forgas repulsivas, associadas ao parametro b, dominam o comportamento do
nitrogénio, que tem Z > 1 na mesma regiao.

A Figura 1.9 mostra como o fator de compressibilidade do metano e outros ga-
ses varia com a pressao, a uma dada temperatura. Lembre-se que a temperatura
é fundamental nesta andlise. Em temperaturas diferentes, outros comportamen-
tos seriam observados. A Figura 1.10 mostra como o fator de compressibilidade
do metano varia com a pressdo em varias temperaturas fixas.

Na temperatura relativa a Figura 1.9, o metano se liquefaz mais facilmente
que o nitrogénio. Ou seja, nesta temperatura, devemos ter b < a/(RT), ja que
a/(RT) reflete as forgas atrativas, maiores que as forcas repulsivas refletidas no
parametro a. Exatamente por isso, no caso do metano (para esta dada tempera-
tura) temos

()=o)

dai o motivo pelo qual Z atinge o limite de pressao zero por valores negativos.
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Raciocinio analogo se faz para o nitrogénio, por exemplo. Neste caso, espe-
ramos b > a/(RT) = 0Z/0p > 0, 0 que explica Z atingindo o limite de presséao
zero por valores positivos.

A Figura 1.12 mostra outros exemplos e inclui uma vista aumentada da regiao
proxima a origem, mostrando como Z se comporta nesta regiao.

2.0

Perfect

I I
400 600 800

p/atm

1.0

Figura 1.12: Vide texto.

A temperatura de Boyle

Consideramos acima as situagdes em que 07/9dp é positiva ou negativa, oc-
corendo quando b > a/(RT) e b < a/(RT), respectivamente.

Agora, quando b = a/(RT), os efeitos das forgas atrativas e repulsivas se
compensam e o primeiro termo da derivada 0Z/0p se anula, de modo que deve-
mos verificar o segundo termo da expansao 1.17:

(g_i) :%(b—%)nL(;—;)?’(%—%)pwk..

Prof. Ricardo Aparicio - IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010




1.3 Gases reais 25

Com o primeiro termo nulo, a derivada tera um valor apreciavel apenas a pres-
sbes mais altas. Em outras palavras, neste caso o gas real comporta-se como
ideal numa faixa mais ampla de pressdo. Uma vez que a, b € R sdo constantes, é
possivel obter este efeito mudando a temperatura do gas. A temperatura que faz
b = a/(RT) é chamada de temperatura de Boyle, T, que no caso da equacao
de van der Waals, assume a forma

a

Th = —
57 Rb

(1.18)

Na temperatura de Boyle, entdo, o gas real comporta-se como ideal numa
faixa mais ampla de pressao (é necessario uma pressao um pouquinho maior
para causar variagdes em 7). Note que, para um gas ideal, 0Z/0p = 0 (ja que,
neste caso, Z = 1, sempre constante), ou seja, se um gas real estd na tempera-
tura de Boyle, temos esta mesma situacao (0Z/0p = 0) e as propriedades do gas
real sdo parecidas com a de um gas ideal numa maior faixa de pressao. Estes
resultados estao ilustrados na Figura 1.13.

Higher
temperature

Boyle
temperature

Perfect

gas / _1

I
Pressure

Lower
temperature

(a) (b)

Figura 1.13: (a) o comportamento de Z na temperatura de Boyle; (b) ampliacao
da Figura (a) em torno da origem, evidenciando a maior faixa de pressao em que
0 gas se comporta como ideal quando esta na temperatura de Boyle.
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1.3.5 — As isotermas de um gas de van der Waals

Podemos ainda averiguar a confiabilidade da Equacao de van der Waals ve-
rificando a forma das isotermas que este modelo prevé. Vimos que as isotermas
obtidas com o modelo do gas ideal (Lei de Boyle, secdo 1.2.2, pag. 9) ndo se
aplicam a gases reais, uma vez que nao sao capazes de prever mudanga para o
estado liquido.

Antes de ver como séo as isotermas do modelo de van der Waals, precisamos
estudar em maior detalhe as isotermas de um gas real (vistas brevemente na
secdo 1.3.1, Figura 1.8, pag. 15).

As isotermas de um gas real

A Figura 1.14 mostra isotermas do didxido de carbono, um gés real, obtidas
experimentalmente, destacando-se os pontos A, B, C, D, E, F.

140
120
100

80

p/atm

60

40

20

0 0.2 0.4 0.6
V_/(L mol™)

Figura 1.14: Vide texto.

Comecando com o gas no ponto A (isoterma a 20°C) podemos comprimi-lo
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com um pistdo passando pelo ponto B e chegando ao ponto C. Neste estagio,
0 gas comeca a se condensar e, a partir dai, a pressdo ndo aumenta mais.
Também no ponto C, passa a existir uma superficie que divide a fase liquida
da fase gasosa. Esta situacdao mantém-se até o ponto E, quando todo o gas
esta na forma liquida. A partir dai, qualquer tentativa de diminuir o volume exige
altissimas pressoes, dai a posicdo do ponto F na Figura. Na regido CDE, a
pressao ndo muda e liquido e vapor convivem em equilibrio. Esta presséo é
chamada presséo de vapor do liquido naquela dada temperatura.

O ponto marcado com * refere-se a uma isoterma muito especial chamada
isoterma critica, que ocorre na temperatura critica T,. Se a compressao for feita
através de uma isoterma de temperatura menor que a 7., veremos 0S mesmos
efeitos que acabamos de estudar.

Numa compressao feita a partir da 7., ndo ha mais formacao da fase liquida
e teremos apenas a fase gasosa. E como se os pontos C e E da Figura se
unissem num unico ponto, chamado ponto critico do gas. Em outras palavras,
se quisermos liquefazer um gas, precisamos saber qual é sua 7.! Acima da
T., a fase Unica que preenche todo o recipiente pode ser muito densa, por isso
prefere-se chama-la de fluido supercritico ao invés de gas.

O ponto critico define uma pressao critica (p.) € um volume molar critico (V)
que, em conjunto com a temperatura critica 7. sdo chamados constantes criticas
do gas (valores que se encontram tabelados).

As isotermas previstas pelo modelo de van der Waals

A Figura 1.15 reune a superficie de estados e isotermas previstas pelo mo-
delo do gas ideal, pela Equacao de van der Waals, e as isotermas de um gas
real para comparacao. Vemos que as isotermas de van der Waals lembram as
isotermas de um gas real, melhorando consideravelmente o modelo de gas ideal.

A baixas pressbes, esperamos que o comportamento de um gas real
assemelhe-se ao do gas ideal. Em outras palavras, neste limite, o0 modelo de
van der Waals deve se aproximar do modelo de gas ideal. Isto é realmente o que
acontece. Note, na Figura 1.15 d, a presenca de hipérboles nesta regido (baixas
pressoes ou, de forma equivalente, grandes volumes molares).

Analiticamente, podemos ver este fato a partir da forma 1.15 da equacao de
van der Waals. Quando V;,, € muito grande, o segundo termo torna-se desprezi-
vel frente ao primeiro termo
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p, Visotherm
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equagao de estado do gas ideal. equagao de van der Waals.
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(c) isotermas do COs. (d) isotermas calculadas pela equacao de van der

Waals para varios valores T'/T..

Figura 1.15: O eixo horizontal no grafico (d) estd em escala log, com volume,
pressao e temperatura normalizados pelas constantes criticas do gas. Note as
oscilacbes nas isotermas abaixo de 7' = T..
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RT a RT
—— — p~
Vi—b vz Ty T
Ou seja, o modelo novamente prevé hipérboles nesta regido, qualquer que

p:

seja a temperatura. O que acontece neste caso é que a distancia média entre as
moléculas é grande o suficiente para tornar desprezivel a influéncia das forcas
intermoleculares, como haviamos comentado anteriormente.

O mesmo acontece a altas temperaturas. A pressoes intermediarias e tempe-
raturas suficientemente altas, o primeiro termo também se sobressai, o que ex-
plica as hipérboles observadas nesta segunda regidao do diagrama. Neste caso,
a energia cinética das moléculas supera em muito o potencial atrativo intermole-
cular ao mesmo tempo em que estamos longe da regiao de liquefagcédo do gas.

A equacao de van der Waals € uma equacao empirica que introduz duas
constantes a e b, que sdo obtidas ajustando-se as isotermas tedricas aquelas
medidas experimentalmente. Outro aspecto interessante € que estas constantes
estao diretamente relacionadas as constantes criticas do gas real sob estudo.
Para ver isto, notamos que o ponto critico previsto por esta equagao ocorre no
ponto de inflexao da isoterma T = T, ndo sendo dificil mostrar que

a 8a
27b? 27Rb

‘/:::3[) DPe

Deficiéncias do modelo de van der Waals

Apesar de muito melhor que o modelo do gas ideal, podemos notar uma de-
ficiéncia aparente nas isotermas de van deer Waals: as oscilagcdes abaixo da
isoterma critica ndo fazem sentido fisico uma vez que elas prevéem que aumen-
tos de pressdo podem levar a aumentos de volume. No caso de aplicarmos o
modelo de van der Waals a algum gas real, estas oscilagdes deveriam ser subs-
tituidas por retas obtidas por um balanco das areas acima e abaixo da oscilacao.

Ainda assim, a equacgao de van der Waals tem a grande vantagem de ser uma
expressao analitica bastante simples, que permite obter algumas conclusées ge-
rais sobre gases reais.

Devemos ter em mente que um trabalho mais preciso com gases exige o
uso de constantes medidas a varias temperaturas e uma analise computacional
do sistema sob estudo. Quando a equacao de van der Waals se mostra inade-
quada, podemos recorrer a outras equacgdes de estado obtidas empiricamente,
por exemplo, equagdes de Berthelot e Dieterici, dentre outras.
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1.3.6 — A equacao de estado virial

Enquanto a equagéo de van der Waals e outras formas analiticas s&o equa-
cbes empiricas (obtidas pela experiéncia), existe uma abordagem, a equacio
de estado virial, onde a equacao do gas ideal € considerada uma aproximacao
de primeira ordem numa expanséao do fator de compressibilidade Z em série de
poténcias’.

Sabemos que Z é uma medida do desvio da idealidade e, de sua definicao,
temos

PV, =RTZ

Quando Z = 1 estamos na situacao ideal e recuperamos a equacao de estado
do gas ideal:

PV, = RT

A idéia é pensar que esta Ultima equagao € uma primeira aproximacao para
a pressao de um gas real e que outros termos podem ser adicionados conforme
nos distanciamos da idealidade. Neste caso, um modo conveniente é escrever
o produto PV,, numa série de poténcias, o0 que fazemos de duas formas equiva-

lentes:
PV = RT [14+ B'(T)p+ C'(T)p* + D'(T)p* + ... ] (1.19)
expansao de Z numa série (;erpoténcias (forma de Berlin)
ou
B(T) ¢(T)  D(T)
Vin = RT 1 . 1.20
p LA R T (1.20)
expansao de Z numa série d:poténcias (forma de Leiden)
Os coeficientes B, C'... ou B’, (', ... sao chamados segundo, terceiro, ...,

coeficiente virial, e sao diferentes para cada gas que estejamos estudando. O
primeiro termo é constante e igual a 1. A ultima forma é conveniente em teoria
cinética dos gases pois permite calcular os coeficientes a partir dos potenciais

7 o termo “virial”, que é um substantivo e ndo um adjetivo, vem do plural da palavra “forca” em
Latim, lembrando vigor, robustez. Desta forma, a expressao “equacao virial” pode ser entendida
como “equagcao das forgas”. E interessante lembrar que em Mecanica Classica, existe 0 “Teorema
Virial”, que diz respeito a energia cinética média de um sistema de particulas, T = —1/2> F;-r;,
onde o termo —1/2>" F, - r; € chamado “Virial de Clausius”.
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intermoleculares. Como é dificil determinar quais sdo estes potenciais, os co-
eficientes sdo determinados experimentalmente. Mais um ponto interessante,
€ que os coeficientes B, C'... estdo relacionados a interagdes entre pares de
moléculas, tripletos e assim por diante. Além disso, note que os coeficientes
dependem da temperatura do gas e que os termos de menor ordem (0s primei-
ros da série) sdo responsaveis pelas maiores contribuigcdes (vide Apéndice A,
pag. 198).

Embora a equacao de estado de um gas real coincida, a baixas pressoes,
com a do gés ideal, suas propriedades podem nao coincidir. Como vimos no
caso de um gas de van der Waals, 0Z/0p depende das propriedades do gas, do
balanco entre forcas atrativas e repulsivas.

Também no caso da equacao virial, isto fica claro, ja que o valor da derivada
depende do segundo termo da série (o primeiro termo € igual a 1):

lim 22 — B
pg% dp

: 07
Vo BV D

No caso do gas ideal, uma vez que Z = 1 € constante, 0Z/0p = 0 sempre.
Uma vez que os coeficientes da expanséao virial sdo fungdes da temperatura,
podemos perguntar se existe uma temperatura onde o segundo coeficiente da
expansao seja zero. Esta nada mais sera que a temperatura de Boyle vista antes
(secdo 1.3.4, pag. 24) e, haviamos comentado, na temperatura de Boyle, o gas
real tem 0Z/0p = 0, ou seja, possui as mesmas propriedades que o gés ideal
numa faixa mais extensa de pressao.

Para finalizar, se pensarmos um pouco, devemos suspeitar que exista uma
relacdo entre os coeficientes da equacéo virial e os coeficientes das equacdes
empiricas, por ex., a € b no caso da equacao de van der Waals. De fato, isto
acontece e nao é dificil deduzir as relagcdes entre eles (basta exandir a equagao
empirica de interesse numa série de poténcias e igualar a expressao 1.20).

A Tabela 1.1 lista varias equacdes empiricas utilizadas no tratamento de ga-
ses reais, algumas de suas caracteristicas e forma do segundo coeficiente virial.
Maiores informacdes sobre o tratamento de gases reais podem ser encontradas
nas referéncias do curso e em livros mais especializados.
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Redlich-Kwong (1949)

p = nRT n’a
V—nb TV (V+nb)

a, b, ¢, Ag, By independetesde T, V
a, bindependetesde T', V

B=b-

Nome Forma geral Caracteristicas Segundo coeficiente
virial
van der Waals (1877) {}ffb — ”V—an a, bindependetes de 7', V B=b— 25
Dieterici (1899) M erp() a, bindependetes de T, V B=b- %
Berthelot (1907) {}}_fb — ;‘2;‘2 a, bindependetes de 7', V B=b- 5=
Keyes (1914) — ST — A 5 = BemalV; B=p3-%
a, B, 1, Aindependetesde T, V
Beattie-Bridgeman (1927) | p = ”RTV% ) (V +nB) — Ti—f A=A (1- 1), B = By — % — 5
B=5(1-%);
€= yr

_a_
RYT

Tabela 1.1: Vide texto. Tabela adaptada de Berry, R. S., Rice, S. A. and Ross, J., Physical Chemistry, 1980, John Wiley & Sons,

USA.
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1.4 - Lista de exercicios

QF431 - Lista 1
(2 paginas)
Atencao:

A numeragdo dos exercicios e problemas referem-se ao livro
Atkins, P. and Paula, J., Physical Chemistry, 7th edition, 2001, W. H. Freeman &
Company/Oxford University Press.

A numeracao e teor dos exercicios pode ter mudado na verséo traduzida,
portanto tenha como base a 7 edi¢ao original em Inglés.

Parte | - exercicios

1.1(b); 1.2(a); 1.5(a); 1.6(a); 1.7(b);
1.11(a); 1.12(a); 1.13(b); 1.14(a); 1.16(a);

1.18(a) 1.20(a); 1.22(b);
1.24(a); 1.26(b).

3 3
3 3

Exercicios avulsos

1. Uma bolha de diametro 1 ¢m no fundo de um lago onde a temperatura € de
5°C e a presséao é de 3 atm, sobe a superficie, passando a uma temperatura
de 25°C e 1 atm de pressao. Qual serd o novo didmetro da bolha? Suponha
que ha apenas ar dentro da bolha e que este possa ser tratado como gas
ideal.

2. A percentagem ponderal (em massa) do ar seco, ao nivel do mar, é, apro-
ximadamente, 75,5% de N,, 23,2% de O, e 1,3% de Ar. Qual é a pressao
parcial de cada componente quando a presséo total € igual a 1,00 atm?
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Parte Il - problemas

1.8, 1.9; 1.25.

Problemas avulsos

1. O fator de compressibilidade para o CO; a 0° e 100 atm de pressao é
0,2007. Calcule o volume ocupado por 0,1 mol do gas nestas condi¢cbes
tanto pela lei dos gases ideiais quanto fazendo uso do fator de compressibi-
lidade. Pode-se dizer que, nas condi¢des do problema, o CO, comporta-se
como um gas ideal?

2. Um gas hipotético tem uma equacéao de estado dada por:
RT _a

Vin—0b V,

onde a e b sao constantes (a # 0, b # 0).

p:

Pergunta-se:

(a) como vocé pode averiguar se ha um ponto critico para este gas?

(b) verifique se 0 gas tem um ponto critico. Em caso afirmativo, calcule as
constantes criticas (7., V., p.) em termos de a € b.
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Capitulo 2

Primeira Lei da Termodinamica

2.1 — Introducao

A Primeira Lei da Termodinamica trata da conservacao de energia em pro-
cessos que envolvem transferéncia de calor e realizagdo de trabalho. Veremos
que esta Lei reflete nossa experiéncia em muitas situagées do cotidiano, sendo
intuitivamente bastante plausivel.

Numa primeira parte, utilizaremos gas ideal como um modelo simples para
introduzir conceitos e introduzir a teoria. Numa segunda parte, veremos como
estendé-la e aplica-la ao estudo de reag¢des quimicas (Termoquimica).

2.2 — Trabalho e calor

Energia pode ser transferida entre um sistema e sua vizinhanga tanto devido
a uma diferenca de temperatura que possa existir quando devido a forgas' ndo
balanceadas que estejam atuando.

No primeiro caso, ndo ha equilibrio térmico e a energia transferida de tal
forma chama-se “calor”, ¢. No segundo caso, ndao ha equilibrio mecanico e a
transferéncia de energia ocorre através da realizacao de trabalho, w.

Se ¢ é transferido para dentro do sistema, ha um aumento da energia do
sistema e, por isso, ¢ sera considerado positivo (caso contrario, sera negativo).

Se a realizagado de trabalho aumentar a energia do sistema, entdo energia
foi transferida para o sistema e w sera considerado positivo. Também diremos

' Em Mecénica, forga é o agente fisico capaz de alterar o estado de um corpo em repouso ou
movimento. Podemos também entender forca como o agente fisico pelo qual sistemas trocam
energia em forma de trabalho.
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que w foi feito sobre o sistema. Caso contrario, w sera considerado negativo e
trabalho foi feito pelo sistema.

2.3 — Trabalho de um gas

Gostariamos de derivar uma expressao para o trabalho realizado durante a
expansao ou compressao de um gas ideal.

Isto pode ser feito de forma simplificada observando a Figura 2.1: em (a)
ocorre uma expansao e em (b) ocorre uma compressao. Vamos supor que tudo
ocorra a uma mesma temperatura. E importante notar que temperatura cons-
tante ndo implica que ndo haja troca de calor com a vizinhanga! Queremos
apenas dizer que a temperatura do sistema € mantida constante durante todo o
processo, por exemplo, através de um banho térmico. No caso de um gas ideal,
lembramos que os estados possiveis a uma dada temperatura encontram-se so-
bre hipérboles PV = cte. (Figura 1.6, pag. 11).

Voltando a Figura 2.1, temos que o pistdo exerce uma forca Mg sobre o
sistema (neste caso, o sistema sob estudo é o gas dentro do cilindro), onde
M = massa do pistdo. Dividindo esta forca pela area (A) do pistédo, obtemos a
pressao externa P.,; = Mg/A a qual o gas esta submetido.

|
pino— | = pino— = : =

 VR— | FOPURTR— |
estado inicial estado final estado inicial estado final
(a) expansao: P..; < p; (b) compressao: P..; > p;

Figura 2.1: Expansdo/compressao isotérmica de um gas ideal.

Em (a), quando o gas vai do estado inicial para o estado final, ele levanta
0 peso do pistdo. Lembramos que, para que ocorra a expansao, a pressao do
gas no estado inicial deve ser maior que P.,; . Na situagcdo mostrada, um pino é
usado para travar o pistao inicialmente. Depois é removido e, quando o estado
final é atingido, ha equilibro e a pressdo do gas P, sera igual a P.,;. Ao final do
processo, 0 gas tera realizado um trabalho dado, em médulo, por Mgh, onde h
€ o deslocamento vertical do pistdo. Uma vez que o deslocamento tem sentido
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contrario da forca (peso), este trabalho é negativo: —M gh.

Note os seguintes pontos. Primeiro, 0 gas despendeu uma energia M gh que
foi transferida para o pistdo em forma de energia potencial (que ganha +M gh em
energia potencial). Segundo, o sinal negativo do trabalho realizado pelo sistema
estd em acordo com a convengao adotada acima, significando que este traba-
lho foi realizado as custas de uma diminuicdo de sua energia (que diminui por
—Mgh). Terceiro, a soma da energia despendida pelo gas com a energia poten-
cial que o pistdo ganhou resulta em Mgh — Mgh = 0 (como se esperaria, neste
caso, impondo conservagao de energia).

Podemos escrever, entdo, que

M
w=—Mgh = —TgAh — P, AV (2.1)

onde AV é a variagéo de volume no sistema. Se P.,; nao for constante, pode-se
derivar uma expressao semelhante, dada por

Vy
w = —/ P, dV (2.2)
V;

que reduz-se a primeira quando P,,; € constante:

Vi
W= —Puy / AV = — Py (Vy = Vi) = — P AV

Vi
O caso (b) é analogo, com a diferenca de que, agora, o pistao perde energia
potencial ao comprimir o gas (houve realizacdo de trabalho pela forca gravita-
cional). Claro que isso sé é possivel se P.,; for maior que a pressdo do gas.
Esta energia foi tranferida ao sistema através da realizacdo de trabalho posi-
tivo sobre ele. Note que o volume do gas diminuiu e, pela equacgéo 2.1, temos
AV <0=w > 0.

2.3.1 — Exemplo 1

Considere um gas ideal que ocupe 1.0 dm? a pressdo de 2.00 bar (vide Fi-
gura 2.2). Se o gas é comprimido isotermicamente a uma pressao externa P,,;
constante até que o volume final seja 0.5 dm?, qual € o menor valor que P.,, pode
assumir? Com este valor de P.,; , calcule o trabalho realizado (Resolugcdo na
lousa).
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Figura 2.2: Vide texto.

2.4 — Funcoes de estado

Conforme vimos anteriormente (secao 1.1.3, pag. 2), dizemos que um sis-
tema estd num estado definido quando todas as variaveis necessarias para
descrevé-lo estao definidas (conhecemos os valores que elas assumem no dado
estado). Uma fungéo de estado € uma propriedade do sistema que depende
apenas de qual estado ele se encontra?. Por exemplo, volume e energia interna,
U (secao 2.5, pag. 42). A propriedade matematica mais importante de uma fun-
cao de estado é que ela é uma diferencial exata, ou seja, ela pode ser integrada
da maneira usual®:

2
/ AU = U, — Uy = AU (2.3)
1

Esta propriedade significa que - ndo interessa que caminhos o sistema tenha
percorrido entre o estado inicial 1 e 2 - AU sera o mesmo*. Por exemplo, mostra-
se que a energia interna de um gas ideal (secao 2.6, pag. 44) é uma funcao

2 Nao confundir fungdo de estado com equagéo de estado, definida na segéo 1.1.3, pag. 2.
3 Caso estivermos tratando de uma fungdo de uma Unica variavel, isto significa que existe

uma primitiva, que é uma outra fungdo que, quando derivada, origina U. Para fungbes de va-
rias variaveis, ha condicdes bem determinadas nas quais existe uma fungéo primitiva (Teorema
Fundamental do Calculo para integrais de linha), quando entdo dizemos que a fungdo U é uma

diferencial exata.
4 Um caso bem familiar é o da energial potencial gravitacional em Mecénica, onde n&o in-

teressa que caminho um avido tenha percorrido para chegar até uma determinada altura, sua
energia potencial sera sempre a mesma naquela dada altura.
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apenas de sua temperatura, quer dizer, sabendo a temperatura, sabemos qual
a energia interna do gés, sem interessar como o sistema tenha atingido a dada
temperatura.

Ao contréario da energia interna, o valor do trabalho de compressao ou expan-
sao de um gas varia, por exemplo, com a pressao externa utilizada. Quer dizer, o
trabalho para levar o sistema de um estado inicial para um estado final depende
de como isto é feito. Em outras palavras, trabalho € uma quantidade associada
ao processo utilizado e nao ao sistema. Isto quer dizer que w nao pode ser uma
funcdo de estado do sistema. Certamente, vocé nunca viu algo do tipo

Aw = wy — wy — ERRADO!

Uma expressao deste tipo significaria que existe uma funcao trabalho que depen-
desse apenas dos estados 1 e 2 do sistema e ndo do caminho e, como vimos,
isto ndo acontece!

Desta forma, se queremos calcular o trabalho w, que é intrinsicamente uma
quantidade associada ao processo, que depende do caminho, devemos escrever

/12 Sw = w (2.4)

Matematicamente, usaremos dw para significar uma quantidade diferencial
inexata, que “nao tem primitiva”, ou seja, ndo adianta procurar uma funcgao cuja
diferenca calculada entre dois pontos seja o valor procurado.

Consideragcdes analogas podem ser feitas sobre transferéncia de calor, de
modo que escrevemos

2
/ 0g =¢q
1

Em resumo, tanto o trabalho quanto o calor dependem de qual processo uti-
lizamos. Podemos levar um sistema de um estado a outro com diferentes quan-
tidades de calor e trabalho (varios exemplos disso serdo dados na secao 2.6,
pag. 44).

2.4.1 — Processos reversiveis

Apesar de as fungdes de estado conterem informag&o importante sobre o
sistema, que nao dependem do caminho, temos o maior interesse em saber que
rotas podem ser seguidas para levar o sistema de um estado a outro. Isto é
da maior importancia justo porque sao estas diferentes rotas que dizem quanto
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devemos gastar de energia na forma de calor e trabalho para alterar o estado do
sistemal

Uma definigdo mais precisa de caminho é a sequéncia de estados interme-
diarios pelos quais o sistema passa para ir de um estado inicial para um estado
final®. Ha duas categorias de processos: reversivel e irreversivel.

Vamos introduzir estas no¢des voltando ao exemplo do trabalho de compres-
sado de um gas ideal, dado por

Vy
w = —/ P, dV

Vi

Para que haja compressao, P.,; deve exceder a pressao do gas a cada ins-
tante. Vimos como fazer isso adotando um valor fixo. Entretanto, isto ndo leva ao
trabalho minimo possivel, que ocorria se, a cada momento, P.,; fosse apenas um
pouquinho maior (apenas um infinitésimo) que a pressao do gas (P.,; nao é mais
constante). Neste caso, o gas estara essencialmente em equilibrio durante todo
o tempo, desde o estado inicial até o final e, em cada ponto do caminho, o sis-
tema podera ser caracterizado pelo valor que as variaveis de estado assumirem,
fazendo sentido usar a equacgao de estado (se¢édo 1.1.3, pag. 2).

Além disso, como o estado do sistema é bem caracterizado em todos os
pontos do caminho, 0 processo inverso, em principio, também pode ser realizado.
Disto, dizemos que um tal processo é reversivel, o que é uma idealizagcdo®. Na
pratica, podemos alcancar uma situacao deste tipo realizando o processo “bem
devagar”’, de um modo quase-estatico. Por exemplo, poderiamos colocar em
cima do pistdo da Figura 2.1 uma caixa com pequenas bolinhas de chumbo. A
cada bolinha colocada ou removida da caixa, o pistdo faria um movimento bem
pequeno, quase imperceptivel.

E importante saber que, para realizar uma compressdo isotérmica, o menor
trabalho que podemos fazer é se utilizarmos um processo reversivel. Isto acon-
tece porque, da prépria definicdo de reversibilidade, deveremos ter, durante todo
0 processo, uma pressao externa infinitesimalmente proxima a do gas, conforme
ilustra a Figura 2.3.

Ja no caso de uma expansao isotérmica reversivel, durante todo o caminho

5 O processo operacional pelo qual ocorre a mudanga de estado estabelece, além do ca-
minho e dos estados inicial e final, as caracteristicas da fronteira e efeitos na vizinhanga. Por

simplicidade, usaremos os dois termos de forma intercambiavel.
8 Pode-se mostrar que um processo reversivel ciclico restaura as condigées iniciais ndo ape-

nas do sistema mas também da vizinhanca.
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Figura 2.3: Vide texto.

a pressao externa € infinitesimalmente menor que a pressédo do gas (se fosse
minimamente maior, ndo ocorreria expansao). Uma expansdo isotérmica rever-
sivel & a que requer o maior trabalho para ser realizada, o que estd ilustrado na
Figura 2.4.

p =nRT/V
Initial

/ pressure

Final
pressure

v, v,
Volume, V

Figura 2.4: Vide texto.

Se, durante todo o caminho, P,,; difere infinitesimalmente da pressao do géas
no equilibro, podemos escrever que F.,, = P,,;. Veja que sabemos como calcular
P,.s (Qque temos chamado simplesmente de p nas aulas passadas):

Prof. Ricardo Aparicio - IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010



2.5 A Primeira Lei da Termodinamica 42

2 2
T
Wrey = —/ PyoedV = —/ BT gy
1 1V

(2.5)

21 Vo
= —nRT —dV = —nRTIn —=
n /1V nR nv1

Conforme mencionado acima, ¢ e w sdo quantidades que dependem do pro-
cesso, que pode ser escolhido a nosso favor. Por exemplo, gastaremos menos
energia para comprimir um gas se escolhermos fazé-lo por um processo reversi-
vel.

Outro ponto importante € que o conceito de reversibilidade nao esté relacio-
nado a processos isotérmicos. Escolhemos um processo isotérmico para intro-
duzir o assunto apenas por questao de conveniéncia. Por exemplo, poderiamos
realizar o aquecimento de um gas (processo nao-isotérmico) de forma reversivel,
bastaria fazé-lo de forma quase-estatica.

2.4.2 — Exemplo 2

Mostre que se 0 mesmo sistema do exemplo 1 (segédo 2.3.1, pag. 37) for
levado ao estado final de forma reversivel, o trabalho ser4 menor que o anterior-
mente calculado.

2.5 — A Primeira Lei da Termodinamica

A energia interna U de um sistema é uma propriedade fisica que aumenta
tanto se calor é absorvido pelo sistema quanto se trabalho é realizado sobre o
sistema. Se, ao contrario, o sistema perde calor ou gasta energia realizando
trabalho, entdo U diminui. Veja que, se U aumentou, quem cedeu energia foi a
vizinhanga e que esta ganha energia no caso em que U diminui. Esta energia tro-
cada com a vizinhanca é representada por dq e dw (ou g e w), que se relacionam
com a energia interna do sistema segundo a Primeira Lei da Termodinamica:

dU = 0q + ow (forma diferencial) (2.6)

Se integrarmos os dois membros da equagéo, teremos

2 2 2
/dU:/5q+/ ow
1 1 1
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Lembrando que U é uma diferencial exata (f12 dU = U, — U; = AU), com
[2dg=qe [} dw=w podemos escrever

AU =q+w (forma integral) (2.7)

Fisicamente, a Primeira Lei € uma lei de conservacao de energia. Matemati-
camente, a soma de dq e dw, duas diferenciais inexatas, leva a uma diferencial
exata, dU.

Um comentério é importante. O trabalho feito pela vizinhanca sobre um sis-
tema é sempre o0 negativo do trabalho feito pelo sistema sobre ela. Ou seja, se
consideramos o trabalho feito pelo sistema, entdo devemos escrever a Primeira
Lei como dU = §q — dw ou AU = ¢ — w, como se faz em varios livros-textos.
Historicamente, esta outra forma da Primeira Lei foi importante no estudo de ma-
quinas a vapor, quando era fundamental calulcar quanto se gastava em energia
para alterar o estado termodinamico do sistema.

2.5.1 — llustracao 1

Um motor elétrico, a cada segundo, produz 15 kJ de energia na forma de
trabalho mecanico mas desperdica 2 kJ de calor para o ambiente (energia que
ele ndo consegue converter em trabalho). A variacdo de energia do motor, pela
Primeira Lei, é

AU =q4+w=-2kJ—-15kJ =-17kJ

2.5.2 — llustracao 2

Suponha que numa compressao isotérmica de um gas ideal, um trabalho de
100 kJ seja feito sobre o sistema e que, a0 mesmo tempo, o 20 kd escapem para
o ambiente em forma de calor. A variagdo da energia interna do gas é

AU =q+w=-20kJ +100 kJ =80 kJ

2.5.3 — Processos adiabaticos

Um processo adiabatico € aquele no qual ndo ha transferéncia de energia na
forma de calor. Para um tal processo, ¢ = 0 e, da Primeira Lei, podemos escrever
diretamente que
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dU = dw

Ou seja, a variagao da energia interna do sistema, neste caso, deve-se exclusi-
vamente a transferéncia de energia na forma de trabalho.

2.6 — Casos especiais de aplicacao da Primeira Lei

Nesta se¢do, veremos claramente que ¢ € w dependem do processo, ao con-
trario, por exemplo, da energia interna do sistema, U, que depende apenas dos
estados inicial e final do sistema. Para isso, novamente utilizaremos o modelo
do gas ideal, por ser muito simples e permitir obter expressées analiticas para
quantidades importantes como a propria energia interna e capacidade calorifica,
que sera definida em breve (secao 2.6.2, pag. page2.6.2).

A Figura 2.5 ilustra varios caminhos (processos) possiveis ligando diferentes
estados de um gas ideal. Utilizaremos o subindice rev para indicar quantidades
trabalho e calor num processo reversivel.

Desde ja, grave o seguinte: processo reversivel, processo isotérmico e pro-
cesso adiabatico sdo conceitos que ndo tém mantém nenhuma relagdo de im-
plicagéo entre si! Em palavras: um processo reversivel ndo necessariamente é
isotérmico ou adiabatico; um processo adiabatico ndo necessariamente € isotér-
mico ou reversivel; um processo isotérmico ndo necessariamente € adiabatico
ou reversivel. Os processos da Figura 2.5 claramente ilustram este ponto.

Ainda com respeito a Figura 2.5, no estado inicial, as variaveis termodinami-
cas que descrevem o sistema (gas ideal) assumem os valores p = P, v = V)
e T = T;. Note também que o estado (P, V3, 77) pode ser atingido através de
varios caminhos diferentes, por exemplo, o caminho A e o caminho (B+C). Que-
remos calcular as quantidades de trabalho e calor para levar o sistema do estado
inicial Py, Vi, T; ao estado final (P, V5, T1) através dos caminhos A e (B+C). Para
isto vamos introduzir alguns dados adicionais sobre gases ideais.

Através de Teoria Cinética dos Gases, mostra-se que a energia interna de um
gas ideal monoatémico (escreveremos U,,, para energia molar) é dada por

U 3 3

onde k é a constante de Boltzmann, relacionada com a constante dos gases
ideais por R = Nk, onde N, é o numero de Avogadro.
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(P1’ V2’ TS)

Figura 2.5: Vide texto.

» caminho A: expansao isotérmica reversivel;

« caminho B: expansdo adiabatica reversivel;

» caminho C: aquecimento reversivel a volume constante;
» caminho D: expansao reversivel a pressao constante;

» caminho E: resfriamento reversivel a volume constante.

Conforme a expressao acima, U de gas ideal s6 depende da temperatura,
sendo independente de quaisquer outras variaveis. Por exemplo,

ou

de modo que um variacdo de volume (ou pressao) nao afeta a energia interna
do gas ideal. Num gas real, devemos suspeitar que isto ndo ocorre, ja que exis-
tem forcas de interagcdo molecular que dependem da distancia média entre as
moléculas e, por isso, do volume molar do gas (ou pressao).
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2.6.1 — Expansao isotérmica reversivel

Voltando a Figura 2.5, no caminho isotérmico A, a temperatura do gas ideal
nao variou e, pela equacao 2.8, também nao houve variacdo de sua energia
interna:

2 3 3
1

Substituindo este resultado na Primeira Lei, temos

dU =0
dU :6(]7'6'0 + 6wrev

- 5(]7“511 + 5w7“ev =0

ou

5%"61} = - 6wrev

Com isto, é possivel calcular ¢ a partir de w. Como o processo € reversivel,
utilizando a equagéo 2.5, temos:

2 |%
Wrey :/ OWyepy = —MRT In 72 v
1 1 — Gep = +nRTIn —
Vi

2
Grev = / 0rey = —Wyey (vide equagao anterior)
1

Ou seja, vemos que no caso do processo A, ¢, > 0.

E importante notar que este resultado corresponde ao esperado. Para que
0 sistema pudesse se expandir contra a pressao externa, parte de sua energia
deveria ser despendida no trabalho de expansdo. Deveriamos esperar que sua
temperatura diminuisse nao fosse o calor transferido para dentro do sistema, de
modo a manter sua temperatura constante.

2.6.2 — Capacidade calorifica

A capacidade calorifica é a propriedade de um sistema que nos diz quanto
sua temperatura varia quando lhe fornecemos uma determinada quantidade de
calor. Mais rigorosamente, é a energia que devemos fornecer a um sistema para
que sua temperatura aumente 1 K.

Suponha que uma quantidade infinitesimal de calor d¢ seja adicionada ao
sistema enquanto um determinado parametro y (por exemplo, o volume ou a
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pressao) permanece fixo. Ocorrerd uma mudanga infinitesimal d7" que depende
das caracteristicas do proprio sistema e também de em qual estado este sistema
esteja quando realizamos a medida.

A capacidade calorifica se altera conforme as condi¢cdes em que é definida.
Por exemplo, seu valor é diferente se a definimos com volume ou pressao cons-
tante (secéo 2.7.1, pag. 54) e pode, por exemplo, variar com a temperatura (se-
cao 2.9, pag. 65). A capacidade calorifica também esta relacionada ao estado
fisico da substancia e a estrutura das moléculas que a compdem (graus de li-
berdade das moléculas). Por exemplo, a capacidade calorifica de um gas ideal
diatémico é diferente da capacidade calorifica de um gas ideal monoatémico.

Medidas de capacidade calorifica sdo feitas através de um calorimetro, apare-
Ilho onde calor € liberado para a amostra sob condi¢des controladas (usualmente
pressao constante ou volume constante). Capacidade calorifica, definida desta
forma, é uma propriedade extensiva. Para obter uma propriedade intensiva, que
nao dependa da massa do sistema, utilizamos a capacidade calorifica molar.

Matematicamente, a capacidade calorifica é definida pelo limite, quando d¢ —
0, da expressao abaixo:

Cy = (g—;) (2.10)

Em geral, as capacidades que mais utilizaremos sdo a capacidade calorifica
a volume constante (C,) e a capacidade calorifica a pressdo constante (C,).

No caso da capacidade calorifica a volume constante, ndo ha variacéo de
volume e o sistema nao realiza trabalho do tipo pV'. Deste modo, a Primeira Lei
implica que toda variacao de energia interna vém da transferéncia de calor:

dU = §q + 0w = 6q + 0 = dq (volume constante)

Com isto, a definicao 2.10 fica

0q ou
o= (ar),= (57), @1

Para um gas ideal, U = U(T), e a derivada parcial passa a ser a derivada
total da energia interna:
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ou dU
Co(T) = (a_T) =97
v
ol — gés ideal (2.12)
dU =C,dT

ou seja, podemos escrever a seguinte integral para a energia interna:

T T
AU = dU = Cyo(T)dT (gés ideal) (2.13)

Th Th
Esta formula nos diz como a energia interna de um gas ideal varia sob uma
mudanca de temperatura. E interessante notar que, no caso de um gds ideal,
a expressdo 2.12 indica que U e, portanto, C,, ndo dependem nem do volume
nem da pressao. Isto nos permite — para um gas ideal — utilizar C,, em calculos
mesmo quando dV # 0.

2.6.3 — Expansao adiabatica reversivel

Voltando a Figura 2.5, vemos que o caminho B+C liga os mesmos dois pontos
que A, porém, através de uma expansao adiabatica reversivel (caminho B) se-
guida de um aquecimento reversivel a volume constante (caminho C). Veremos
que os valores calculados para o calor e trabalho seréo diferentes que os obtidos
pelo caminho A, o que s6 é possivel porque ¢ € w dependem do processo, Como
dissemos anteriormente.

Para o caminho completo (B+C), esperamos que AU = 0, da mesma forma
que no caminho A, justo porque U apenas depende da temperatura, que nova-
mente é a mesma nos pontos inicial e final.

Entretanto, observando a Figura, verificamos que houve alteracdo de tem-
peratura entre o estado inicial (P, V1,T1) e o estado atingido pelo caminho B,
(P3, Va,Ty). Também no caso do caminho C, houve alteragdo de temperatura,
com o sistema indo de (P, V5, T,) para (P, Vs, T1). Neste ponto, ndo ha como
prosseguir se ndo soubermos como calor e temperatura se relacionam para este
sistema. Como veremos, é necessario ter em maos o valor da capacidade calo-
rifica a volume constante para um gas ideal monoatémico.

Em B, como dito, temos um processo adiabatico e reversivel (¢,., 5 = 0). Da
Primeria Lei e utilizando a equagéo 2.13, temos
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AUvB =Crev,B + Wyev,B = 0+ Wrev,B

Ts
Ty = Wrey,B = / CU(T)dT
AUB = CU (T)dT T

T

Para o processo C, o volume é constante e, portanto, w,., c = 0. Ndo havendo
qualquer outro tipo de trabalho sendo considerado, temos, de forma anéloga ao
caso B,

T

AUvC = Grev,C + Wrev,C = Yrev,C +0= / C’U<T)dT

T>
Somando as parcelas para o caminho total B+C, obtemos

T1 Tl

Qrev,B+C = Qrev,B + Qrev,C = 0+ Cv (T)dT - / Ov (T)dT

T2 T2

Ty T

C(T)dT + 0 = / C,(T)dT

Wrey,B+C = Wrev,B + Wrev,C = /
T

T

Isto confirma o esperado (observe os limites de integragéo):

Ts T

C,o(T)dT +/ Co(T) = 0

T

AUB+C = AUB + AUC = /

T

Além disso, veja que as quantidades de calor e trabalho em B+C sao diferen-
tes daquelas calculadas para o caminho A, que também liga os mesmos pontos.
Ou seja, calor e trabalho sédo fungdes do caminho e ndo do sistema, como foi
dito antes. Ao mesmo tempo, vemos que a variagdo da energia interna U foi a
mesma nos dois casos! Se nao fosse assim, teriamos cometido algum erro de
célculo, ja que U é uma funcéo de estado, depende apenas dos pontos inicial e
final e ndo do caminho pelo qual levamos o sistema de um ponto a outro.

2.6.4 — Mais sobre expansao adiabatica reversivel

Para um processo adiabatico, ¢ = 0 por definicdo, e podemos escrever

dU = 6q + dw = dw

ou seja, além de a mudancga na energia interna depender apenas da realizacao
de trabalho pelo sistema ou sobre o sistema, o trabalho passa a ser uma diferen-
cial exata (ja que, neste caso, ele € o mesmo que a prépria fungéo de estado U),
dai a mudanga dw — dw
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Se a expansao foi adiabatica, necessariamente o sistema utilizou parte de
sua energia para realizar o trabalho de expansado e, necessariamente, houve
uma diminuicdo de sua temperatura. Veremos a seguir que € possivel obter
expressoes que relacionam pressao, volume e temperatura de um gas ideal que
sofre um processo adiabatico.

Se um gas ideal sofre um processo adiabatico reversivel, onde dq = 0, apli-
cando a Primeira Lei, com jw = dw = —pdV, temos

nRT

Co(T)AT = AU = 0+ bw = dw = ———dV

onde deixamos de utilizar o subincie rev para simplificar a notagéo.

Nesta deducdo, é importante ter em mente que a temperatura esta variando
ao mesmo tempo que o volume, nem 7" nem V' sdo constantes!

Integrando, chegamos a

G, (T) 1 Vs
o 2dT = — —dV = —nRln— 2.14
/Tl T nR/V1 v n nv1 ( )

Admitindo que C, é independente da temperatura ao menos na faixa onde

calculamos a integral, o membro esquerdo da equacao pode ser escrito como:

= C,(T) = T,
Sl gr = ~dT = C,In =2 21
/Tl ! Ov/Tl T =Cln (2.15)

lgualando 2.14 e 2.15,

Definindo m = C,/ (nR) e usando propriedades de logaritmos, obtemos

In E m—lnE
T.) W

L\" W
-2 . 2.1
(Tl) Vo (2.16)

Para um gas ideal monoatémico,

ou dU d (3 3

de onde podemos escrever que m = C,/(nR) = 3/2. Substituindo este resultado
na expressao anterior, temos

ou
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3/2
<%) = % (2.17)

Esperamos que o gas se resfrie numa expanséo adiabética reversivel, ja que
parte de sua energia é gasta durante a expansdo mas nao é reposta pois nao ha
entrada de calor no sistema. A expressao acima confirma este fato se lembrar-
mos que, numa expansao, V; < V;, ou V;/V, < 1:

\*"? w T,
— =—<1l= =<1 T, < T;
(Tl) Vs T, S otrs

Uma relacdo equivalente a 2.16 pode ser obtida usando pV = nRT para

(pﬂ/é)m _ Vi
j% Va

Elevando a ultima expresséo a 1/m e rearranjando os termos, obtemos

1+1
()= (%) 18

A razao entre as capacidades calorificas recebe um nome especial:

eliminar 77 e T5:

Na segdo 2.7.1, pag. 54, veremos que, para qualquer substéancia, C, > Cy e,
portanto, v > 1. Veremos também que, para um gas ideal, vale a relacao
C,—Cy =nR (2.20)

Substituindo esta ultima relacao na expressao anterior, obtemos

_ Cy+nR m @
- C, C,
Lembrando a definigdo m = C,/(nR), esta ultima expresséo pode ser escrita
como:

7_1+% (2.21)

Desta forma, a equagéo 2.18 escreve-se como

pz) _ (VY Vg =pVy VY =t 2.22
)=\ = D2Vy =p1Vy ou pv = = ce. (2.22)
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Esta expressédo € equivalente a 2.16, ambas vélidas para uma variagao de
pressao de um gas perfeito provocada por uma expansao adiabatica reversivel.

E interessante notar que a forma pV? = cte lembra a Lei de Boyle,
pV =nogRTy = cte (secao 1.2.2, pag. 9), valida para um processo isotérmico.
Veja que, no caso de um processo adiabatico, ndo temos mais as hipérboles
pV = cte mas sim uma curva dada por pV'? = cte, onde a pressdo diminui mais
rapidamente com a temperatura do que num processo isotérmico.

Da equacao 2.21, confirmamos que v > 1, de modo que

1
v —
pV —cte:>pocv7

gue cai mais rapidamente do que 1/V ja que v > 1.

2.7 — Entalpia

Para um processo reversivel onde haja apenas trabalho do tipo pV/, podemos
escrever a Primeira Lei da Termodinamica como:

dU = dq + dw = 6q — pdV

Para processos a volume constante, dV = 0. Utilizando o subescrito V' para
enfatizar que o processo ocorre a volume constante, a Primeira Lei fica

(dU)y, = dqyv + 0 = 6qy = AU = gy (2.23)

em palavras: se medirmos o calor transferido pelo sistema, a volume constante,
podemos medir a variagdo da energia interna do sistema.
Outra relagédo pode ser obtida lembrando a definicdo 2.11 para C,:

0q ou B
C, = (d—T)V - (8_T)V = (dU), = C,dT (2.24)

Esta ultima expresséao vale para qualquer sistema desde que estejamos tra-
tando de um processo a volume constante’.

Processos que ocorrem a presséo constante (por exemplo, a pressdo atmos-
férica) sdo particularmente importantes em Quimica e gostariamos de averiguar
se existe uma relagdo analogamente simples para processos deste tipo. A forma

7 No caso de um gas ideal, entretanto, como U = U(T), ela tem validade geral, mesmo que o
volume tenha variado (conforme comentario ao final da segéo 2.6.2, pag. 46).
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de fazer isto € procurar uma fungao analoga a U de modo que possamos escre-
ver uma relacéo parecida com 2.23.
Se p = cte. (processo indicado pelo subescrito p), temos, da Primeira Lei,

Va 1%}
AU:q+w:q—/ pdV:q—p/ dV = ¢, = AU + pAV (2.25)

Vi Vi
Ou seja, se num processo a volume constante ¢,y = AU, para um processo a
presséo constante q, = AU+pAV. Além disso, vemos que a fungéo que estamos
buscando, num processo a pressao constante, deve dar origem a uma variacao
igual ao membro direito, AU + pAV. Esta nova funcdo é chamada entalpia.
Entalpia é simbolizada por H e € definida (qualquer que seja o sistema) como:

H=U+pV (2.26)

Se a pressao é constante, temos

(dH), = (dU 4+ pdV), = AH = AU + pAV (2.27)
Se compararmos a 2.25, vemos que
¢ =AH ou dg, = (dH),

Alguns comentarios sdo pertinentes. Nesta secédo, todas as relagdes valem
para qualquer sistema, ndo apenas gas ideal. Na definicdo de entalpia, expres-
sdo 2.26 (H = U+pV), o termo pV n&o tem nenhuma relagdo com a equacgao de
estado do gas ideal; a expressao apenas define a entalpia de um sistema como
a soma de sua energia interna ao produto de sua pressao por seu volume.

Aplicando a definicdo de capacidade calorifica (eq. 2.10) para um processo a
pressao constante, obtemos a capacidade calorifica a pressao constante:

oq
— (= 2.2
A partir disto, podemos derivar para a entalpia uma expresséo de C, analoga
a2.24:

dq
o (22) —mcar ) oom
: = (5r).
dgp = (dH), (2.29)
€
(dH), =C,dT
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2.7.1 — Relacao entre C, e C,

Suponha que demos a um sistema uma quantidade de calor ¢q. Num ex-
perimento a volume constante, nenhum trabalho do tipo pV é feito, o calor é
totalmente transformado em energia interna. Se o calor for transferido a pres-
sdo constante, entretanto, parte deste calor é usada para realizar trabalho, de
modo que a energia interna do sistema aumenta menos que no primeiro caso:
(AU), < (AU)y.

Como a energia interna aumenta proporcionalmente com a temperatura
(quanto maior a temperatura, maior a energia cinética com que os atomos ou
moléculas se movimentam), podemos escrever que (AT), < (AT)y, ou seja,
para uma mesma quantidade dq de calor, C}, > Cy. Em resumo:

(AU), < (AU)y = (AT), < (AT)y = (3;) > <§—§>V = C, > Cy

Veja que, fisicamente, isto é intuitivo. No caso de um processo a pressao
constante, onde o volume pode variar, 0 mesmo dq que seria fornecido num pro-
cesso a volume constante, agora deve suprir a energia necessaria nao apenas
para um aumento na temperatura mas também para realizar trabalho. Desta
forma, uma quantidade relativamente maior de calor é necesséria para elevar a
temperatura de 1 K, o que deve fazer com que C, seja maior que Cy.

No caso de um gas ideal, podemos obter facilmente a relagéo entre C, e Cy:

o-c=(57), - (7).
-5, @),
~(ar),-[%ar'],~(o7),

_ [M]

al

or

onde o primeiro e o terceiro termos se cancelam porque, no caso do gas ideal, U
é uma fungéo apenas da temperatura (U(T') = 3kT), ou seja, ndo depende nem
de p nem de V, de modo que (57), = (57)-

Para o gas ideal, pV = nRT, 0 que nos leva a
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el

Note que nR é positivo e C,, > Cy,, como esperado.

2.7.2 — Exemplo ilustrativo: comparacao de AH com AU

Sao necessarios 6,01 kd para derreter 1 mol de gelo a 0°C e pressao de 1
atm. Ou seja, podemos escrever que ¢, = 6,01k.J - mol~'. Entéo, neste processo,
a entalpia molar sera

AH,, = q, = 6,01kJ - mol ™"

Como AH = H,, s5ua — Hpmgelo = AU + pAV, temos que

AU, = AH,, — pAV,,

AV, é avariagao de volume (por mol) da agua na forma sdélida para a agua na
forma liquida. Podemos calcular seu valor sabendo que V}, ge1o = 0,0196L - mol ™"
€ Vinagua = 0,0180L - mol™":

AV, = Vindgua — Vingelo = (0,0180 — 0,0196) L - mol ™" = 1,60 - 10 7L - mol ™!

Substituindo na expresséao para AU,, e acertando unidades temos:

AU,, = (6,01 — 1,60 - 10"*)kJ - mol ' =~ 6,01kJ - mol "

ou seja, neste exemplo, a diferenca entre AH,, e AU,, é desprezivel. Em geral,
pode-se ignorar a diferenga entre entalpia e energia interna de fases condensa-
das (que nao envolvem gases), exceto em pressdes muito elevadas, quando o
produto pV nao é desprezivel.

No caso da vaporizagdo da &gua, para o qual V,,vapor = 30,6L - mol™!, a
situacao é diferente j& que ha uma variagdo de volume muito maior durante a
mudanca de fase:
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AVp = Vivapor — Vindigua = (30,6 — 0,0180)L - mol~* & 30, 6L - mol

O calor necessario para vaporizar 1 mol de agua é ¢, = 40,7kJ, ou seja,
AH,, = g, = 40,7k.J -mol~' no processo de vaporizagao. Substituindo os valores
e convertendo unidades, encontramos:

AU, = (40,7 —3,1) - kJ - mol™' = 37,6kJ - mol ™!

Veja que, agora, a diferenca de ~ 8% entre o valor de AH,, e AU,, ndo pode
ser desprezada.

E importante notar que, como seria esperado, houve aumento da energia
interna e da entalpia do sistema tanto na fusao quanto na vaporizacao da agua.

2.8 — Mudancas de entalpia em reacoes quimicas e
Termoquimica

Neste ponto, sabemos como a energia interna e entalpia de um sistema se
alteram num processo que envolve trocas de energia em forma de calor e traba-
lho. Sabemos que a entalpia é importante porque esta diretamente relacionada
a processos que ocorrem a pressdo constante, fundamentais em Quimica. Ve-
remos como aplicar os conceitos introduzidos até aqui no estudo das trocas de
energia em forma de calor que ocorrem nas reag¢des quimicas, area denominada
Termoquimica.

Inicialmente, alguns pontos devem ser destacados. Primeiro, a partir da de-
finicdo 2.26 (H = U + pV), vemos que a entalpia de um sistema € uma funcao
de estado, podendo ser calculada independentemente do modo como reagentes
se transformaram em produtos, ou seja, estamos interessados apenas no estado
inicial e final do sistema. Segundo, se entendermos energia como a capacidade
de realizar trabalho, intuitivamente nao é dificil admitir que a entalpia total de
um sistema é a soma das entalpias dos componentes individuais. Terceiro, um
conjunto de condigdes é adotado para definir o valor da entalpia. Deste modo,

* numa reagao quimica, a entalpia inicial (reagentes, H,.,,) é calculada com
reagentes puros e separados, num determinado estado bem definido;

* a entalpia final (produtos, H,,.q) € calculada a partir das entalpias dos pro-
dutos puros e separados, num determinado estado bem definido.

Prof. Ricardo Aparicio - IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010



2.8 Mudancas de entalpia em reacoes quimicas e Termoquimica 57

Procedendo desta forma, podemos calcular a mudanca de entalpia numa re-
acao quimica (A, H) subtraindo a entalpia dos reagentes (estado inicial) da en-
talpia dos produtos (estado final):

A.H = Hprod - Hreag (230)

Reagbes que liberam calor sdo chamadas exotérmicas e reagdes que ab-
sorvem calor sdo chamadas endotérmicas. Numa reacao exotérmica, o sis-
tema perde calor, ou seja Hyoq < Hypeay = AH < 0. Se a reagdo for en-
dotérmica, o sistema tera aborvido calor da vizinhanga e por isto a entalpia
dos produtos devera ser maior que a entalpia dos reagentes, de modo que

Hyroa < Hyeqg = AH > 0. A Figura 2.6 resume estes dois casos.
o
Reastanisz
Frodocts
"JI:I"'\-.
= A, H<D
i A, D
Products Eeacianis
(&) {b)

Figura 2.6: Vide texto.

2.8.1 — Entalpia padrao

Como veremos abaixo (secao 2.8.2, pag. 60), a entalpia de uma reagéo pode
ser obtida a partir da entalpia de outras reacbes. Este fato pode ser usado a
nosso favor, de modo que podemos medir e tabelar a entalpia de um numero
limitado de rea¢des quimicas, a partir das quais podemos calcular a entalpia de
reacoes mais complexas.

As entalpias devem ser medidas com o sistema num estado bem determi-
nado. Definimos, assim, a entalpia padrdo de reacdo A,.H° como a mudanca
de entalpia num processo onde reagentes e produtos estdo em seus estados
padréo:

O estado padrao de uma substancia numa determinada temperatura é a forma
pura desta substancia a 1 bar de pressao.
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Como exemplo, o estado padrao do etanol a 298 K é o etanol liquido e puro a
298 K a uma pressao de 1 bar. O estado padrao do ferro a 500 K € o ferro puro
e sblido a 500 K a uma pressao de 1 bar. Note que o estado padréo — indicado
pelo simbolo ° — depende da temperatura em que é definido.

E importante chamar a atencéo para a notacdo utilizada. Por exemplo, con-
sidere a reacdo de combustao do metano escrita através da equacédo termoqui-
mica (uma equacao quimica com a mudanca de entropia padrao correspondente)

CHy(g) +205(g) — COy(g) +2H,O(1)  AH°(298 K) = —890 k.J
Esta equacao implica no seguinte:

+ AH° é a mudancga na entalpia quando reagentes em seus estados padrao
transformam-se nos produtos em seus estados padrao:

reagentes puros, nao misturados, em seus estados padrao

l

produtos puros, nao misturados, em seus estados padrao

* mudancas de entalpia devido a mistura dos componentes nao estao inclu-
sas na entalpia reportada®

* 890 kJ sao liberados quando 1 mol de C'H, puro, na forma gasosa a 1 bar
de pressao, reage com 2 mol de oxigénio gasoso, puro, a 1 bar de pres-
sao, produzindo 1 mol de diéxido de carbono gasoso, puro, e 2 mol de
agua liquida, pura, ambos a 1 bar de pressao. O valor da entalpia padrao
reportado refere-se a temperatura de 298 K.

» com isto, se multiplicamos os coeficientes estequiométricos por algum fator,
a entalpia deve ser multiplicada por este mesmo fator

Outro modo como podemos escrever a reacao € utilizando A, H°, uma gran-
deza intensiva

CHy(g) +205(g9) — CO4(g) + 2H20(1) A, H° = —890 k.J - mol ™"

8 Se nao houver reacdes idnicas entre os componentes em solucéo, a entalpia decorrente da
mistura e separagao geralmente € insignificante perto da entalpia da reagao em si.
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Neste caso, “por mol” em A, H° significa “por mol de reacao”, ou seja, por 1
mol de C'H,(g), por 2 mols de O(g), etc.
De acordo com a definicdo 2.30, podemos escrever, de forma geral, que

ATHO :H]C;’r‘od - H:eag
=Y v =Y v, (&30
prod reag

onde H? sdo as entalpias molares padrao das espécies envolvidas e v 0s res-
pectivos coeficientes estequiométricos. Por exemplo, na reagcédo genérica

2A+B—3C+D

a entalpia padrao de reacao € relacionada com as entalpias molares das espé-
cies A, B,C, D por

o __ gyo o
ATH _Hprod - Hreag
= E vH, — E vH,
prod reag

=[3x H°(C)+1x H(D)] —[2x HS(A) + 1 x H(B)]

Uma equacao quimica pode indicar, por exemplo, uma mudanca quimica
como a combustdo, ou uma mudancga fisica, como a vaporizagdo. Para espe-
cificar estes processos, utilizamos em A, H subescritos especificos ao invés de
r. Alguns destes estdo dados na Tabela 3.1.

Reacéao Processo Simbolo
reacao genérica reagentes—produtos AH
formacgéo elementos — composto ArH
combustao composto (s,1,9) +O0,(g) — COy(g), H2O(l,g) A.H
fusao s—l ApusH
vaporizacao l—g AyopH
sublimagéo s—g AgnH
transicao fase a — fase 3 Ay H

Tabela 2.1: Vide texto.
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2.8.2 — Lei de Hess

O fato de a entalpia ser uma funcao de estado significa que, se um processo
é dividido em etapas intermediarias, a entalpia final pode ser calculada como a
soma das entalpias intermediarias. A partir da propriedade aditiva da entalpia,
obtemos a Lei de Hess: a entalpia da reacao total € a soma das entalpias de
reacao dos passos nos quais a reagao pode ser dividida.

A Lei de Hess pode ser melhor entendida através de um exemplo:

C(s) + %Og(g) — CO(g) AH(1) =—110,5 kJ

CO(g) + %Og(g) — COy(g) AH(2) = — 283,0 kJ
O(s) + Os(g) — COs(g)  AH(3) = AH(L) + A H(2) = — 393,5 kJ

Note que a ultima reagéo foi dividia nos passos intermediarios representados
pelas reages (1) e (2).

Outra consequéncia da Lei de Hess é que se invertermos o sentido de uma
reacao, devemos inverter o sinal de A,.H, o que é facil de ver através deste
exemplo:

C(s) + O2(g) — COs(g) A H(1)
COs(g) — C(s) + Os(g) A H(2)
C(s) + O2(g) + COs(g) — C(s) + Oa(g) + CO2(g9) AH(3) =0

—393,5 kJ

?

Aplicando a Lei de Hess, temos

0=AH(3)=AH(1) +AHE2) = AHE2) = ~AH(1)

~
+393,5 kJ

A Figura 2.7 ilustra a Lei de Hess.

2.8.3 — Exemplo

Vamos calcular A, H para a reacao

PCly(1) + Cla(g) — PCls(s)

através da Lei de Hess e das reacdes intermediarias
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Figura 2.7: Vide texto.

2P(s) + 3Cly(g) — 2PCls(I) A H(1) = —640 k.J
2P(s) + 5Clay(g) — 2PCls(s) A H(2) = —887 kJ

A reacéao de interesse pode ser obtida invertendo a equacéao (1) e somando o
resultado a equacao (2):

2P(s) + 5Cly(g) — 2PCls(s) AH(2) =— 887 kJ
2PCl(1) + 2C1y(g) — 2PCls(s) A H = +640 kJ — 887 kJ = — 247 k.J

Vemos, porém, que ainda ndo obtemos o valor desejado, pois a mudanca de
entalpia refere-se ao dobro de mols (ou o dobro de massa...) que aquele da
equacao interesse. Desta forma, temos

 —UTkJ

PCl(I) + Cly(g) — PCls(s)  AH = 124 kJ

2.8.4 — Entalpia padrao de formacao

A entalpia padrgo de formagéo (A;H°) € muito importante porque nos da a
entalpia padrao de reagado para a formacao de um mol de uma substancia a
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partir dos elementos quimicos que a constituem, em seus estados de referéncia.
O estado de referéncia de um elemento quimico é a forma mais estavel a 1 bar de
pressao, numa dada temperatura. Por exemplo, a 298 K, o estado de referéncia
do nitrogénio € um gas composto por moléculas N,, o estado de referéncia do
mercurio é o mercurio liquido e o do carbono é o grafite.

Note que A;H*° depende do estado fisico da substancia. Note também que
as entalpias padrao de formacgao referem-se a formacao de 1 mol da substancia,
de modo que devemos considerar a reagao balanceada adequadamente, por
exemplo,

Hy(g) + %Oz(g) — H,0(1)

Convenciona-se que A;H° = 0 para um elemento puro em sua forma esta-
vel a pressao de 1 bar na temperatura de interesse (ou seja, pode-se encontrar
valores diferentes conforme a temperatura, embora procure-se adotar 298,15 K
como padrédo). Veremos adiante como a entalpia depende da temperatura e
como abordar este problema (se¢éo 2.10, pag. 67).

2.8.5 — Exemplo

A reacao para producao de acetileno a partir de carbono e hidrogénio

20(s) + Ha(g) — C2Ha(g)

leva também a outros hidrocarbonetos, como CyH,, Cy Hg, etc.

Com isto, ndo conseguimos medir a entalpia padrdo de reagéo diretamente.
Entretanto, A, H° pode ser calculada indiretamente. Uma vez que as trés es-
pécies sofrem reacdo de combustado, vamos utilizar calores de combustdo A.H°
tabelados para calcular a entalpia para esta reacao através da Lei de Hess.

Note, ainda, que esta é a reacado de formacao de acetileno gasoso a partir
de seus elementos constituintes. Utilizaremos valores tabelados a 298 K, onde o
estado de referéncia do carbono é o grafite e o do hidrogénio é o gas H,. Assim,
obteremos também A;H°[CyH(g)] = A, H° a 298 K.

Podemos utilizar as trés reagdes abaixo para calcular A, H° da reacdo de
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interesse:
C(s) + O(g) — CO4(g) A H°(1) = —393,5 kJ - mol ™!
Hy(g) + %OQ(g) — Hy0(1) A H(2) = —285,8 k.J - mol ™
CoHa(g) + gog@ . 2C0s(g) + HaO(l) AH(3) = — 1.299, 6 kJ - mol~"

A reacao total pode ser obtida da seguinte forma: somamos a equacgao (2) a
equacao (3) invertida e a equacgao (1) multiplicada por 2:

20(s) +204(g) — 2004(g)
Hi(g) + 50:(9) — H200)

200,(g) + H0(1) — Colho(g) + 20(9)
2C(s) + Ha(g) — CoHa(g) AH® =7

Utilizando a Lei de Hess e substituindo os valores, temos
AH° =2AH°(1)+ A H°(2) — A H°(3)
=(2)(—393,5kJ - mol™') + (—285,8 kJ - mol ') — (—1.299,5 kJ - mol ™)
= +226,7 kJ - mol™*
Conforme comentado acima, esta reacao também representa a formacao de

1 mol de CyH,(g) a partir de seus elementos constituintes, de modo que podemos
escrever

ApH°[CyHy(g)] = +226,7 kJ -mol™" (298 K)

2.8.6 — Calculo da entalpia de reacao a partir de entalpias de
formacao

Considere uma equagao quimica genérica:

aA+bB —yY + 27

com a, b, y, z sendo o numero de mols das espécies A, B,Y, Z.

Podemos obter A, H° para esta reacao se a dividirmos em dois passos.

Para isto, vamos observar que podemos escrever a reacdo de formacao de
1 mol das espécies A e B a partir de seus elementos constituintes em seus es-
tados de referéncia, numa determinada temperatura, digamos 298 K, de modo
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a obter as entalpias padrdo de formagéo A;H°[A] e AyH°[B], respectivamente.
Da mesma forma, podemos escrever as reagdes inversas, ou seja, de decompo-
sicdo de a mol da espécie A e b mol B em seus elementos constituintes, obtendo
0 negativo das entalpias de formacéo.

A entalpia total relativa a este primeiro passo, pode entdo ser escrita como

AHO(1) = — (aA;H[A] + bA H°(B])

De forma semelhante, o segundo passo consiste em calcular a entalpia total
para formagéao de y mol da espécie Y e z mol da espécie Z a partir dos mesmos
elementos que constituem A e B:

AH(2) = (yApHOY] + 20 HO[Z))

Utilizando a Lei de Hess, podemos somar estas duas etapas para obter:

AH® = (yAsHOY + 2ArH°[Z]) — (aApH°[A] + bAH°[B]) (2.32)
A idéia por traz deste método esta representada na Figura 2.8

A
Elements

1

Reactants

AH® '

Products

Enthalpy, H

Figura 2.8: Vide texto.

De forma geral, podemos escrever que

AH®° =Y vAH; - vAH; (2.33)

prod reag

onde as entalpias de formacao das espécies envolvidas, AH¢, sdo multiplicadas
pelos respectivos coeficientes estequiométricos v.
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Exemplo
A, H° para a reagao
5)
CoHz(g) + 502(g) — 2C0x(9) + H0(D)

pode ser determinado através das entalpias de formagéao das espécies envolvi-
das

AH = (Z)AfHO[COz(g)H(l)AfH"[HzO(l)]—(1)AfH°[Csz(g)]—(g)AfH°[Oz(g)]

Substituindo valores encontrados em tabelas (para 298 K), temos

AH® = (2)(—393,51 kJ - mol™") + (1)(—285,83 kJ - mol ")
5
— (1)(+226,73 kJ - mol ™) — (5)(0 kJ - mol ™)
= —1.299,58 k.J - mol ™"

Note que, por convengéo, A;H° = 0 para um elemento puro em sua forma
estavel a pressao de 1 bar na temperatura de interesse.

2.9 — Dependéncia da entalpia de reacao com a tem-
peratura

Da definicédo de capacidade calorifica a pressao constante, expresséo 2.28,

haviamos obtido
([ 9q _ (OH
= (@), o= (57),

Ou seja, mantendo a pressao constante, podemos escrever

dH = C,dT

Integrando esta Ultima expressao, vem que

H(T») Ts
/ dH =H(T) - H(T) = [ C,(T)dT (2.34)

H(T1) T

Caso haja uma transicao de fase entre 7} e Ty, precisamos calcular o calor
extra necessario para esta mudanca. Por exemplo, no caso de uma transicao
sélido-liquido,
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1>
Co(T)dT + AyusH + / CH(T)dT

Trus

Tfus

H(TQ)—H(Tl):/

T

onde

AfusH = HZ(TfUS) - HS(TfUS>

Uma expressao empirica util para a variagcao da capacidade calorifica é

Com = a+bT + — (2.35)
T

De forma semelhante, pode-se também utilizar poténcias de 7"

Cpm = d' + VT + T? (2.36)

2.9.1 — Exemplos

Exemplo 1

Para a prata, a capacidade calorifica a pressao constante, por mol, ndo é
constante com a temperatura, variando de acordo com

Cpm = 23,43 +0,00628T J - K 'mol ™"

No caso em que 3 mols de prata sdo aquecidos de 25°C até 961 °C, que é o
ponto de fusdo da prata, a pressao constante de 1 atm, a variacdao de entalpia
relativa a este processo pode ser calculada usando a equagéao 2.34:

HT) - HT) = | ¢ @)ar

T

Ty
_ /T (23,43+0,000257)dT (2.37)

1
=23,43(Ty — T}) + 5(0, 00628)(Ty — TZ) J-mol™!
=26,4 kJ-mol™!

Para 3 mols, H (15) — H (T1) = 79,9 kJ.

Exemplo 2

Qual a variacao de entalpia molar do N, aquecido de 25°C até 100°C? Use a
formula 2.35 coma = 28,58,b =3,77- 102Kt e c = —0,5010° K 2.
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/H(TQ) dH = H (Ty) — H (T)

H(Ty)
T c
= / (a + 0T + —) dT
e T
1 1

1
:a(T2—T1)+§b(T22—T12)_C(E_ﬁ)

Substituindo os valores e usando a temperatura em K, temos

H (Ty) — H (Ty) = H (373K) — H (298K) = 2,2k.J - mol "
= H (373K) = H (298K) + 2,2 kJ - mol "

2.10 — Lei de Kirchhoff

Na secao 2.8.4, pag. 61, haviamos postergado o problema de calcular ental-
pias em temperaturas diferentes das tabeladas. Veremos isto agora.
Dada uma reacao genérica

aA+bB —yY + 27

com a, b, y, z sendo o numero de mols das espécies A, B,Y, Z, a Lei de Kirchhoff
nos diz como calcular a entalpia de reacao a temperaturas diferentes daquelas
tabeladas e é dada pela férmula abaixo:

Ty
AH (Ty) = AH (Th) —1—/ AC, (T)dT
. (2.38)
=AH(Ty) + / [C,, (produtos) — C,, (reagentes)| dT’

T

Com relacdo a equacao quimica acima, AC, (T') é dado por

ACp (T) = pr,y(T) + Zcpyz(T) - CLOp’A(T) — bOp,B(T)

Desta forma, se conhecemos A, H a uma temperatura qualquer 7}, por exem-
plo, 25°C, podemos calcular seu valor a qualquer outra temperatura! E impor-
tante dizer que assumiu-se que ndo ha mudanca de fase entre 17 e T5.
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2.10.1 — Deducao da Lei de Kirchhoff

Lembrando a expressao 2.30,
A'rH - Hp'rod - Hreag

o calor de reagcao A, H, para duas temperaturas diferentes 7, e T;, pode ser
escrito como

ATH(TQ) = yHy(TQ) + ZHz(TQ) — GHA(TQ) — bHB(TQ)
ATH<T1) = yHy(Tl) + ZH2<T1) — CLHA(Tl) — bHB(T1>

Se subtrairmos a segunda equacao da primeira, obtemos a relacao

AH(Ty) — A H(Ty) = y[Hy (Ty) — Hy (Th)] + 2[Hz(T2) — Hz(T)]
— alHa(T2) — Ha(Th)] = b[Hp(T3) — Hp(T1))

Para cada espécie A, B, X, Y, podemos usar a férmula 2.34

/H(B) dH = H (Ty) — H (T}) = /T2 C, (T)dT (2.39)

H(Tl) T

obtendo a Lei de Kirchhoff:

T>

AH(Ty) — AH(T)) = / WChy (T) + 2Cy 2(T) — aCy a(T) — bCy 5(T)]

— [ "Ac,(T)dr

T

obtendo a expressao desejada.

2.10.2 — Exemplo

A entalpia padréo de formagéo do NH; é A;H® = —46,11 kJ - mol™*, a 25°C.
Sabe-se também que, para 298 K < T' < 1500/ K, valem as expressoes

Co(Hy) =29,07 —(0,837-107° K~ ")T +(2,012- 107 K*)T* J - K~ - mol ™
Co(Na) = 26,98+ (5,912-107° K~ 1)T — (0,338-107° K~*)T* J - K~' - mol ™"
CP(NHs) = 25,80+ (32,58 -107° K~ )T — (3,046 - 107 ° K~*)T% J - K~' - mol ™"

Com base nestas informacgdes, calcule o calor molar padrao de formacéao para
0 NH; a 1000 K.
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Resolucéao
Utilizando a formula 2.38, temos

1000 K
A, H° (1000 K) = A, H° (298 K) + / ACS (T)dT

298 K
Para calcular AC}, € necessario escrevermos a reagao quimica em questao.

Para formacao de um mol de N H; a partir H, € N,, temos

ENa(g) + 2 Halg) — NHy(o)

que identificamos com a definicao geral (sem uma quarta espécie 7)

AC, (T) = yCpy(T) — aCya(T) — bC,, 5(T)

Acertando os coeficientes estequiométricos na férmula de AC; e utilizando
os dados do problema, vem que

AC, (T) = (1)Cp vy, (T) = (1/2)C, 5, (T') = (3/2)Cy y, (T)
= —31,21+ (30,8810 K )T — (5,895 - 10 K 2)T? J- K~ ' -mol™*

Fazendo a integracdo obtemos
A, H° (1000 K) = A H° (298 K) — 9,75 kJ - mol ™"

= —46,11 kJ -mol™* — 9,75 kJ - mol™*
= —55,86k.J - mol ™

2.11 — VariacoOes da energia interna e entalpia

2.11.1 — VariacOes da energia interna

Utilizando relagées matematicas cujo significado € dado na Figura 2.9 abaixo,
considerando U = U(V,T'), podemos escrever,

oU oU
_ (& ) ar
v (aV)Td”(aT)V

O coeficiente de dT" nada mais € do que C, (lembrando a definicdo de C,,
equacdo 2.11). Ja a derivada (0U/0V')., chamada pressé&o interna (justo porque
tem dimensdes de pressao), indica como a energia interna de uma substancia
varia em funcéo do volume para uma dada temperatura.
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Internal
energy,
U

Internal
energy,

U+ (a_u) av u U+ (au) a7
T Vv

Volume, V

Internal
energy, U+(au) dV+(aUJ dT
U T v

Volume, V

(©)

Figura 2.9: Vide texto.

Prof. Ricardo Aparicio - IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010



2.11 Variacoes da energia interna e entalpia 71

Definindo a presséao interna como

= (2
TT\av ),

temos

ou ou
= (== — ) dT = T
dU (8V)Tdv+ (8T)Vd — dU = mpdV + Cyd

No gas ideal, sabemos que U = U(T'), de modo que

oUu
(av),
Ou seja, para um gas ideal 7 = 0, ja que a energia interna nao depende do

volume.

2.11.2 — Efeito Joule

James Joule imaginou uma experiéncia na tentativa de medir a derivada nr
para um gas. A Figura 2.10 ilustra este experimento e mostra dois recipientes
conectados por uma torneira, um a esquerda e outro a direita. O conjunto esta

Thermometer

I
High
pressure
gas

Vacuum

Figura 2.10: Vide texto.

imerso num grande banho de agua sob agitacao para assegurar que o equilibrio
térmico seja atingido mais rapidamente.

No inicio, existe gas apenas no bulbo esquerdo, o bulbo direito esta em vacuo
e 0 0 aparato esta em equilibrio térmico com o banho. A torneira é aberta e
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0 gas sofre uma expansao livre. Em seguida, aguarda-se algum tempo para
assegurar que o sistema novamente atinja o equilibrio térmico com o banho,
guando, entao, mede-se novamente a temperatura da agua. Neste experimento,
caso houvesse alguma variacao na temperatura da agua, necessariamente ela
deveria ter origem na expansao do gas.

Podemos ver que implicacdes isto tem, a partir da Primeira Lei da Termodi-
namica. Como o gas expande-se contra o vacuo (pressao externa nula), ndo ha
realizacao de trabalho e w = 0 (porém, ha variacao de volume), de modo que

dU = dq

Isto indica que, em ndo havendo realizacdo de trabalho, a Unica forma de
mudar a temperatura da agua seria através de uma transferéncia de calor para a
agua, advinda da expansao do gas as custas de uma mudanga em sua energia
interna. Medindo a diferenga de temperatura, teriamos, assim, uma medida de
como a energia interna do gas depende de seu volume.

Entretanto, Joule ndo observou nenhuma alteracao na temperatura da agua.
De acordo com o raciocinio acima, isto implica que nao houve, entao, transferén-
cia de calor, levando a g = 0

Em conseqliencia, este experimento parece indicar que a energia interna do
gas nao depende do volume, ja que

dU =dq+ ow =10

dT =0 i(g—‘% 0
=Y av+ (YY) ar !
S \oV ), or ),

Para um gas ideal, sabemos que U nao depende de V (apenas de T) e
(%%), = 0 como mencionado acima. Entretanto, para um gas real, isto ndo é
verdade a menos que estejamos a pressdes muito baixas, quando o gas real
comporta-se como gas ideal.

O problema é que o aparato utilizado por Joule nao tinha precisao suficiente,
principalmente porque a pequena alteragdo de temperatura durante a expansao
era mascarada pelo banho, que absorvia todo o calor devido a alta capacidade
calorifica. Mesmo assim, Joule concluiu que 7 = 0 mas sabemos que esta é

uma situacéao limite que nao tem validade geral para gases reais.
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2.11.3 — VariacOes da energia interna a pressao constante

No caso em que a pressao € constante, a energia interna varia com a tempe-

) =m (Z) v
or),” "\or), T

0 que pode ser visto se fizermos U = U[V (p,T), T7:

U\ _ (9UN (VY  (0U
or), \ov /) \or), \oT),
T aV v

A derivada (9V/0T), diz como o volume varia com a temperatura. Se for
grande, significa que variagdes de temperatura levam a grandes variagbes de

ratura de acordo com

volume. Defini-se, por isso, o coeficiente de expansao térmica o como

= (v) (o),

Com isto, podemos escrever que

ou
(8_T>p = O./TI'TV + Cv

2.11.4 — VariacOes da entalpia

De forma semelhante a energia interna, podemos ver como a entalpia se
comporta sob mudanca de variaveis importantes. Por exemplo, considerando

H = H(p,T), temos
0OH 0H
H=|— — | dT
o=(5), 0 () ¢

cujo significado matematico esta ilustrado na Figura 2.11
Lembrando a definicdo de C,, equagéo 2.29, temos

op
No experimento de Joule, o objetivo era verificar como a energia interna de

dH = <8—H) dp + C,dT
T

um gas depende do volume. Uma abordagem anéloga e de suma importancia em
problemas de engenharia relacionados a liquefacao de gases, é verificar como a
entalpia de um gas varia com a pressao.
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P

'

Enthalpy, H (aH )
.

Pressure, p

Figura 2.11: Vide texto.

Introduzindo o coeficiente de Joule-Thomson, y,

0OH
(a—p)T = —Cyp (2.40)

2.11.5 — Efeito Joule-Thomson

Nesta secao, faremos uma descri¢cdo resumida de um famoso experimento
realizado por Joule e Thomson (Lord Kelvin) na primeira metade do século XIX.
A idéia agora era obter uma medida de como a temperatura varia em fungao da
pressao do gas (sistema isolado: paredes adiabaticas e massa constante).

Veremos que, neste novo experimento, a entalpia permanece constante, de
modo que podemos medir i = (07'/0p)y. A partir disto e da relacdo 2.40, temos
informacédo sobre como a entalpia de um gas varia com a pressao. Utilizando
relagcdes matematicas adicionais (que ndao veremos aqui), isto também nos per-
mite saber como a energia interna do gas varia com o volume a temperatura
constante.

Ao contrario do experimento de expansao livre (segédo 2.11.2, pag. 71), um
método muito mais sensivel e elaborado foi idealizado (Figura 2.12). Um fluxo
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estacionario de gas passa através de um obstaculo®, havendo uma queda de
pressdo de um lado para o outro (um numero menor de moléculas consegue
atravessar o obstaculo).

Gas at
low pressure

Thermocouples

Porous Gas at
barrier high pressure

Figura 2.12: Vide texto.

O fenémeno termodinamico esta ilustrado na Figura 2.13. A idéia € analisar o
que acontece com um volume fixo de gas ao passar pela obstrucdo. O gas atras
empurra 0 gas que esté a frente como se fosse um pistao.

Upstream Downstream

piressure Throttle press|ure

pi" ’: ps pi y ol Pi - LT "
b v Tl T — 4 ]

Figura 2.13: Vide texto.

A partir da Figura 2.13, temos que, o trabalho realizado durante a passagem
do gas € a soma das parcelas de compressao por p; = cte. € de expansao contra
py = cte.:

9 um disco poroso ou diafragma com um pequeno furo, por exemplo. No experimento original
foi utilizado um lenco de seda!
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AV =0-V, = -V, = w = —p; AV} = p;Vj (compressao)
AVo=V; = 0=V = wy = —psAVa = —p;V; (expansao)

O trabalho total do gas serd, entao,

w=w; +wy =p;V; —p;Vs

Uma vez que as fronteiras s&o adiabdticas, j¢ = 0 e a Primeira Lei fica dU =
dw (segdo 2.5.3, pag. 43), o que também pode ser escrito como:

AU =Uy = U; =w = p;V; — psVy

Se rearranjamos 0s termos, vemos claramente que

Up+pVy=Ui+pVi ou Hy=H, (entalpia constante)

Se medirmos a diferenca de temperatura sofrida pelo gas durante o processo,
para varios valores de p; e p;, estaremos medindo a derivada (07'/0p)u, que € o
coeficiente de Joule-Thomson introduzido acima:

()
H op ) .,

O coeficiente de Joule-Thomson € zero para um gés ideal. Gases reais tém
coeficientes diferentes de zero, o que reflete diretamente interagdes intermolecu-
lares. O coeficiente pode ser positivo ou negativo, dependendo da natureza do
gas, da pressao, temperatura e do balango entre as forcas atrativas e repulsivas.

Para a maioria dos gases, o coeficiente de Joule-Thomson é positivo na tem-
peratura ambiente, ou seja, se a pressdo abaixa, ha uma diminui¢cdo da tempe-
ratura do gas. Podemos observar isto quando, ao deixarmos um gas sair de um
tubo sob alta pressdo (um desodorante, por exemplo), notamos que o tubo se
resfria!

A partir do efeito Joule-Thomson , € possivel fabricar um refrigerador ou li-
quefazer gases. Maiores informagdes sobre 0 assunto podem ser encontradas
nas referéncias do curso ou livros mais especializados.
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2.12 — Lista de exercicios

QF431 - Lista 2
(1 pagina)

Observagédo: a numeragédo dos exercicios e problemas refere-se ao capitulo 1l
do Atkins 7a. Ed., dado na bibliografia do curso. Se nada for dito, admita que
todos os gases comportem-se como gas ideal e que os dados termoquimicos
referem-se a temperatura de 298,15 K.

Parte | - exercicios

2.2(a); 2.2(b); 2.3(a); 2.5(b); 2.7(b);

2.9(a); 2.10(b); 2.13(a);

2.16(a); 2.17(a); 2.19(b); 2.21(a); 2.22(a);
2.28(b); 2.29(b); 2.32(b);

2.35(a); 2.37(b); 2.39(a); 2.43(b).

Exercicios avulsos

1. Para um processo a presséo constante, AH = g,. Pode-se concluir que,
neste caso, ¢, € uma fungdo de estado? Por qué?

2. Por que C, é maior que C, para um gas ideal? D& uma explicagdo em nivel
molecular.

3. Por que entalpia é uma quantidade util?

4. Qual a relagao entre a Lei de Hess e o fato de que a entalpia € uma funcao
de estado?

Parte Il - problemas

2.5; 2.25; 2.27;
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2.13 — Lista de exercicios

QF431 - Lista 3

Obs.: a numeracgéo refere-se ao capitulo |l do Atkins 7a. Ed.

Parte | - exercicios

3.1(a); 3.1(b); 3.2(a); 3.10(a); 3.11(a); 3.11(b); 3.12(b); 3.13(a); 3.15(a);
3.16(a).

Exercicios avulsos

1.

Para a aménia, 7 = 840Pa, a 300 K e 1,0 bar. Calcule, aproximada-
mente, a variagao da energia interna molar da aménia quando é aquecida
por 2,0 K e comprimida de 100 cm?.

Mostre que o coeficiente de expansao de um gés ideal € o« = 1/T

Calcule o coeficiente de expansao « para um gas que segue a equacao de

estado
nRT

V —nb
Usando a regra dp/9T)y (01/0V'),(0V/0p)r = —1, mostre que

oH\ QL
(a—T)V‘ (1‘5) C

Mostre que, para um gas perfeito, kr = 1/p

p:

A compressibilidade isotérmica da agua, a 20°C e 1 atm, € igual a 4,96 -
107° atm~". Qual é a variacdo de volume que ocorre guando uma amostra
de agua, com 50 cm? é sujeita a um acréscimo de pressio de 1000 atm?
Considere a temperatura constante no processo.

. Uma amostra de cobre, com volume de 50 cm?, € sujeita a um acréscimo

de pressao de 100 atm e a uma elevacao de temperatura de 5,0 K. Estime
a variacao total de volume.

Parte Il - problemas

3.8; 3.16; 3.21; 3.22; 3.29.
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Capitulo 3

Segunda Lei da Termodinamica

3.1 — Introducao

A Primeira Lei da Termodinamica € uma lei de conservacao de energia e to-
dos os processos em que estejamos interessados devem respeita-la. Porém,
ndo ha nada na Primeira Lei que nos diga em que direcdo um sistema tende
a evoluir. Nesta parte do curso, veremos que essa informacao esta contida na
Segunda Lei da Termodinamica, onde uma nova fungéo de estado sera introdu-
zida — a entropia. Veremos também como a Segunda Lei pode ser aplicada a
casos de interesse pratico em Quimica através de uma forma mais adequada, a
Energia Livre de Gibbs.

3.2 — O que determina a direcao de um
processo espontaneo?

No caso da mecanica, sistemas tendem a evoluir de modo a minimizar sua
energia, por exemplo um péndulo. Por isso, durante muito tempo, acreditou-se
que o critério para decidir se uma reagao quimica ocorreria esponteneamente ou
nao, também fosse que a energia total final (produtos) fosse menor que energia
total inicial (reagentes), ou seja, reacdes exotérmicas seriam espontaneas.

Entretanto, isto n&o € tado simples assim. Por exemplo, as Figuras 3.1 e 3.2
representam processos que acontecem em apenas uma direcdo, nunca tendo
sido observado o processo contrario. Em ambos os casos, AU = 0e AH =0,
ou seja, nao foi a busca de um minimo de energia que motivou a espontaneidade
do processo.
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Figura 3.2: Vide texto.

Além disto, ha demonstracdes mais contundentes de que algo mais, além da
minimizagao de energia, é necessario para dizer a dire¢do de um processo. Por
exemplo, no caso de reagdes endotérmicas que ocorram espontaneamente, a
direcdo natural sera aquela onde ha aumento da energia final do sistema. Um
exemplo corriqueiro ocorre quando um cubo de gelo derrete a temperatura am-
biente; este € um processo espontaneo com Ay, H® = +6,0k.J - mol ™', ou seja,
h& um aumento da energia do sistema quando ele vai do estado inicial ao estado
final.

Outro exemplo surpreendente é a reacao espontdnea entre hidréxido de bario

! este exemplo mostra que um processo pode ser espontaneo mesmo se houver aumento da
energia final do sistema, ou seja, ndo é apenas a diminuigao da energia do sistema a responsavel
por provocar um processo espontaneo. O processo inverso (formagéo de gelo) também ocorre
espontaneamente se abaixarmos a temperatura; neste caso havera uma dimuicdo da desordem
acompanhada de uma diminuigdo da energia do sistema.
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e nitrato de amoénio
BCL(OH)Q(S) + 2NH4N03(5> — BCL(NOg)Q(S) + 2H20(l) + 2NH3(CLq>

Se realizada num recipiente de teste, ela pode absorver energia da vizinhanca
capaz de abaixar a temperatura do recipiente até —20°C! Esta é uma reagéo for-
temente endotérmica e, mesmo assim, espontdnea. Note que os produtos (pre-
sentes também no estado liquido) estdo mais desordenados que os reagentes,
presentes no estado soélido.

Pergunta:

Algum destes processos contraria a Primeira Lei da Termodinamica? A res-
posta € ndo! Mais ainda, qualquer um dos processos mencionados acima pode-
ria ocorrer em ambas as diregcdes sem contrariar a Primeira Lei! Concluimos que
a Primeira Lei € uma lei de conservacao de energia mas néo é suficiente para
nos dizer porque um processo ocorre espontaneamente numa direcao mas nao
ocorre espontaneamente na outra.

3.3 — Entropia

Para tentar entender o que determina a diregdo na qual um processo ocorre
com espontaneidade, vamos verificar o que € semelhante nos processos menci-
onados acima.

expansao do gas na Figura 3.1: observe que, apds o sistema entrar em equili-
brio, a mesma quantidade de gas ocupa o dobro de volume, o que significa
que € duas vezes mais dificil saber onde esta uma determinada molécula,
ou seja, o sistema esta mais desordenado do que antes;

mistura de gases da Figura 3.2: neste caso, os gases ndo apenas passam a
ocupar o dobro de volume como também se misturam. Aqui também ocorre
um aumento na desordem do sistema;

um cubo de gelo que derrete: o gelo é representado por atomos num arranjo
ordenado. Quando o gelo derrete e a agua torna-se liquida, claramente
esta ordem se perdeu, as moléculas agora estdo mais aleatoriamente dis-
tribuidas no volume. Novamente, houve um aumento da desordem do sis-
tema.
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Estes e outros exemplos mostram que, a0 mesmo tempo em que procuram
minimizar sua energia, os sistemas tendem a aumentar sua desordem. No caso
de um sistema mecéanico simples, com poucos graus de liberdade, a energia € o
fator chave e um processo espontaneo é aquele que minimiza a energia. No caso
de um sistema termodinamico complexo ou quando nao é a energia o responsa-
vel por determinar a diregdo na qual o processo € espontaneo (por exemplo, no
caso dos gases acima, AU = 0), o fator chave passa a ser maximizar a desor-
dem. O préximo passo € tentar achar uma base quantitativa para expressar estas
idéias que, até o momento, foram discutidas apenas do ponto de vista qualitativo.

Dado um sistema, queremos saber em que direcao ele deve evoluir com o
tempo. Precisamos de uma fungdo de estado cujo valor independa da histéria
do sistema. Deste modo, se soubermos o estado inicial e final de um sistema,
poderemos calcula-la e dizer se 0 processo € ou nao espontaneo.

A tranferéncia de energia para um sistema em forma de calor é capaz de au-
mentar sua desordem. Porém, o calor em si ndo seria um candidato pois, como
sabemos, seu valor depende do processo utilizado, ndo sendo uma propriedade
do sistema. Porém, continuando a considerar a influéncia da transferéncia de ca-
lor para o aumento da desordem de um sistema, procuraremos uma fungao mais
adequada que simplesmente ¢. Por simplicidade, considere a transferéncia de
calor num processo reversivel sofrido por um gas ideal. Da Primeira Lei, temos

0Grey = AU — 0wy = Cy (T) AT + pdV
nRT (3.1)

O passo chave é aqui. Sabemos que dq,., ndo € uma diferencial exata
(lembre-se que, mesmo dq,., depende do caminho...). Sabemos, também, que a
transferéncia deste dq,., para o sistema pode provocar mudanga em seu estado
de desordem. Por ultimo, procuramos uma fungcéo que esteja relacionada a de-
sordem e seja uma funcao de estado. Com isto em mente, o caminho a seguir
é tentar encontrar, a partir de d¢,., (equacgao 3.1), alguma funcédo que seja uma
diferencial exata, que possa ser escrita como a derivada de alguma funcéo de T
eV.

Como Cy(T') depende apenas da temperatura, podemos identificar o primeiro
termo do lado direito da equacao 3.1 com a diferencial de uma funcao exata:

Cy (T)dT =d VOV (T)dT + cte.

Prof. Ricardo Aparicio - IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010



3.4 Entropia, equilibrio e irreversibilidade 83

Entretanto, T pode variar com o volume durante o processo, de forma que o
segundo termo na equagéao 3.1 € tal que

—”RTdv £d { / BTy e }

O modo mais Obvio de resolver o problema € eliminar 7' deste termo,
dividindo-o por T'. Isto torna este termo uma diferencial exata (ja que nR/VdV é
uma diferencial exata) e nos permite escrever

5%"61} o Cv (T) dT nR
i R
Agora, com os dois termos do lado direito sendo diferenciais exatas, temos

5(]7:%_(1{/0 /—+cte]

Em outras palavras, o membro esquerdo (d¢..,/T’) € a diferencial de uma fun-
cao de estado. Esta nova fungéo de estado é chamada entropia e designada por
S. Podemos calcular a variacdo de entropia num processo utilizando a relagao

5(]7“511
T

E importante notar que esta ultima expresséo significa que sempre devemos
utilizar um processo reversivel (6q,.,) para calcular dsS.

dS =

(3.2)

Como a entropia € uma funcédo de estado, se o sistema volta para 0 mesmo
lugar de onde saiu (um processo ciclico), AS = 0. Matematicamente, a integral
fechada de dS é nula (0 que é um modo equivalente de dizer que ela é uma

5QT€’U_
j{dS—O ou j{ T =0

3.4 — Entropia, equilibrio e irreversibilidade

diferencial exata):

Vamos, agora, ver qual papel a entropia desempenha na determinacéo da
direcdo na qual um processo ocorre espontaneamente. Consideremos um caso
particular que é facil. Sabemos que calor flui espontaneamente de um sistema de
mais alta para um sistema de mais baixa temperatura. Suponha o caso abaixo
(Figura 3.3), onde os subsistemas A e B podem trocar calor mas o sistema
total A + B é isolado, ndo podendo trocar matéria ou energia com a vizinhanga.
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Por definicdo, um sistema isolado (secéo 1.1.1, pag. 1) nao interage de forma
nenhuma com a vizinhanga, seja por transferéncia de energia na forma de calor,
seja através da realizacao de qualquer tipo de trabalho (tanto do tipo PV quanto
o realizado por outras forcas, como trabalho elétrico, por ex.). Em resumo, se o
sistema esta isolado, ndo ha meios de vocé alterar seu estado termodinamico?.

YT Y
3
3

4

Y T T YT Y T YT T
Adas.

Figura 3.3: Vide texto.

O sistema é caracterizado pelas equacgdes:

Us+ Up =cte. = dU, +dUp = 0 = dU, = —dUp
Vi = cte.

{ Vg = cte.

S=54+S5B

Destas condi¢des, utilizando a definicao dS = dq,.,/T’, averiguamos que, para
cada sistema em separado,

AU = 0qrep + OWpey = Ta dS4 (0Wrey =0 pois dV4 = 0)
dUp = 0¢yep + OWpey = Tp dSp (0Wyey =0 pois dVp = 0)

dS = dS4 + dSp
dU dU

_ U4 dUs
T's Tg

1 1
— s <T—B‘T—A)

2 Esta afirmacao, feita aqui para simplificar nossa exposigao, é passivel de discussdo. Uma
passagem sobre o assunto pode ser encontrada, por ex., em Moore, W. J., Fisico-Quimica Vol.
1, 4%d., 1976, Editora Edgard Blucher, USP/S&o Paulo, se¢édo 3.11.
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Esta ultima expressao relaciona a entropia e energia totais com a diferenca de
temperatura dos subsistemas A e B, que determina a diregdo na qual o processo
ocorre espontaneamente. Sua analise nos diz o seguinte:

1
T >T4=dUsg<0=dS >0 (———<0>

Tp <Ty=dUg >0=dS >0 (i—i>0>
T Ty
Tp =Ty = equilibrio = dS =0

Em palavras, o fluxo espontdneo de energia na forma de calor é governado
pela condicao de que dS > 0 (a ndo ser que os dois sistemas ja estejam em
equilibrio térmico).

De forma mais geral, este caso particular nos mostrou que, num sistema iso-
lado onde a energia permanece constante, um processo espontaneo é aquele
em que a entropia aumenta.

Seja, agora, um processo espontaneo qualquer, onde pode haver transferén-
cia de calor e realizacao de trabalho (por ex., suponha que as paredes da Figura
3.3 sejam moveis). Para investigar apenas a contribuicdo da entropia na direcéo
do processo, supomos novamente o sistema isolado, com AU = 0. Com base
no caso particular estudado acima e nas observacdes experimentais anteriores,
podemos admitir que, de forma geral, um processo espontaneo sofrido por um
sistema isolado deve levar a um aumento da entropia.: dS > 0.

Isto pode parecer estranho. Como um sistema isolado pode criar entropia?
Bem, ao contrario de energia, entropia nao precisa ser conservada: ela aumenta
sempre que um processo espontaneo ocorre. Ela continua a aumentar até que
o sistema isolado entre em equilibrio. Em outras palavras, quando o sistema
isolado atinge o equilibrio, a entropia ndo aumenta mais, sendo constante:

dsS =0 equilibrio
A Figura 3.4, que refere-se a um sistema isolado, é um esquema daquilo que
deduzimos até aqui:

dS > 0 — sistema isolado que sofre um processo espontaneo (3.3)

dS = 0 — sistema isolado em equilibrio (processo reversivel)
E interessante lembrar que, no caso de um processo reversivel, onde o sis-
tema permanece essencialmente em equilibrio durante todo o processo, também

temos dS = 0 a cada passo de modo que, em todo o processo, dS = 0.

Prof. Ricardo Aparicio - IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010



3.5 A Desigualdade de Clausius e a Segunda Lei da Termodinamica 86

|
Snax Equilibrinm

Sponianenns AL

5 procesies

/

Figura 3.4: Comportamento da entropia num sistema isolado. Vide texto para

mais informacaoes.

Antes de prosseguir, cabe uma observacdo. Os processos que ocorrem na-
turalmente sao irreversiveis, ou seja, na natureza, em geral, ndao ocorrem pro-
cessos reversiveis. Por isso, de agora em diante, passaremos a utilizar o termo
“irreversivel” como equivalente a “espontaneo”.

3.5 — A Desigualdade de Clausius e a
Segunda Lei da Termodinamica

Até o momento, vimos como a entropia nos da um critério para averiguar se
um sistema isolado encontra-se em equilibrio. Procuramos introduzir o assunto
de forma intuitiva, através de um caso particular. Queremos, agora, entender
0 que acontece com a entropia de um sistema que interage com a vizinhanga,
podendo trocar energia tanto na forma de calor como através da realizacao de
trabalho. Ao contrario do que possa parecer, este € um assunto cuja apresen-
tacdo de forma rigorosa envolve detalhes sutis, argumentos por vezes bastante
elaborados ou de dificil compreensdo. Uma exposicéo rigorosa e cuidadosa-
mente detalhada deste tema pode ser encontrada, por ex., em Berry, Rice &
Ross, referéncia dada no Prefacio (pag. vii) destas notas. Para nossos proposi-
tos, vamos aqui enunciar um resultado que, em si mesmo, constitui a Segunda
Lei da Termodindmica: a Desigualdade de Clausius.

Suponha que um sistema interaja com a vizinhancga, sofrendo um processo
onde haja uma troca infinitesimal de calor §¢, Sempre podemos calcular a quan-
tidade d¢/T. Clausius mostrou que a variagdo da entropia do sistema esta rela-
cionada a esta quantidade através da seguinte desigualdade:

0q 0q
> = > = 4
ds ou AS (3.4)
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onde a igualdade vale apenas se o processo for reversivel. Ou seja, no caso de
um processo reversivel, a variagao de entropia do sistema sera dada por

ds

1) rev ) rev ’
= qT ou AS = / qT (processo reversivel)

onde T é a temperatura do sistema. Note que este resultado concorda com
0 método que introduzimos antes para calcular a variacdo de entropia de um
sistema, através da definicéo 3.2.

Também pela Desigualdade de Clausius, se o processo for irreversivel, a va-
riacao de entropia do sistema devera ser tal que

ds > (%q ou AS > / (;_q (processo irreversivel)

Se o sistema for isolado, dg = 0 e a desigualdade 3.4 fica

dsS >0 ou AS >0 (3.5)

ou seja, recuperamos o resultado 3.3 (pag. 85):

dS > 0 — sistema isolado que sofre um processo espontaneo

dS = 0 — sistema isolado em equilibrio (processo reversivel)

3.5.1 — A entropia de um sistema isolado
aumenta num processo irreversivel

A prépria Desigualdade de Clausius € um enunciado da Segunda Lei da Ter-
modinamica. Um outro enunciado bastante conhecido sera derivado a partir da
Desigualdade, como segue.

Gostariamos de mostrar que a entropia de um sistema isolado sempre au-
menta num processo irreversivel. Este resultado foi derivado acima para um
caso particular (expressdes 3.3, pag. 85). Aqui, veremos como obter 0 mesmo
resultado de forma mais rigorosa, aplicando a Desigualdade de Clausius ao pro-
cesso ilustrado na Figura 3.5. Note que o processo é ciclico (AS = 0) e, no total,
é irreversivel porque contém uma parte irreversivel. Além disso, entre 1 e 2 o sis-
tema é isolado, de modo que d¢;.-«vers = 0. Para voltar de 2 para 1, ao contrario,
deixa-se que ele interaja com a vizinhanca através de processo reversivel.

A idéia é calcular [ %q e compara-la com a mudanga de entropia para o pro-
cesso total, usando a desigualdade de Clausius. Primeiramente, observamos
que esta integral tem duas parcelas
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Irreversivel, isolado

Reversivel, nao isolada

Figura 3.5: Vide texto.

59 2 5Qir7’evers ! 6(:17’61}
0g=19 irrevers ) rev = —_— = —_—
R

Depois, vemos que, para voltar de 2 para 1, o sistema interage com a vi-
zinhanca através de um processo reversivel e, por definicdo, a entropia nesta

parte do caminho sera®
1 1 é‘q
dsS=5—-5 :/ -
L 1 2 ) T

Substituindo esta dltima na integral anterior e lembrando que, para irde 1 a

2, 0qirrevers = 0 pOrque o sistema € isolado, ficamos com

6(] o 2 5qir‘rever‘s ! (SQTev o
[ L

Agora, (S, — S1), por definigéo, € a variagdo de entropia da ida de 1 para 2:

ASiy =5 -5

de modo que podemos escrever, com base nestas ultimas observagdes, que

2 — _AS,_
T Sl2

Agora estamos prontos para aplicar a Desigualdade de Clausius para o pro-
cesso ciclico total. Como, no total, o processo é irreversivel (ja que contém uma
parte irreversivel), a Desigualdade diz que

oq
T
O fato de o processo que estamos tratando ser ciclico, nos leva a

AS, caminho completo >

AScaminho completo = 0 SUbStituindo os valores calculados na Desigualdade acima,
obtemos:

3 Uma vez que no caminho entre os estados 2 e 1 o sistema ndo esta isolado, ndo podemos
dizer que dS = 0 neste processo, embora ele seja reversivel.
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o
0= AScaminho completo Tq = —Asl_q

ou, trocando os membros,

ASl_Q >0

Concluimos, assim, que a entropia de um sistema isolado aumenta quando
este vai de um estado 1 para um estado 2 por um processo irreversivel. Podemos,
entdo, formular a Segunda Lei da Termodinamica como:

“a entropia de um sistema isolado aumenta durante uma mudanca
espontanea”.

Como o universo pode ser considerado um sistema isolado e todos os proces-
s0s que ocorrem naturalmente séo irreversiveis, pode-se dizer que a entropia do
universo sempre aumenta.

3.5.2 — Sistema e vizinhanca

De modo simplificado, podemos considerar o universo como constituido pela
soma de duas parcelas, aquilo que definimos ser nosso sistema e a vizinhanca
de nosso sistema (tudo que nao estiver contido no sistema). Quando o sistema
sofre um processo, pode haver alteracao tanto em sua entropia quanto na entro-
pia da vizinhanga, de modo que a variacao total de entropia sera

ASTotaul = ASsistema + ASvizinhanga

Se considerarmos o universo como um sistema isolado, os resultados até aqui
nos permitem dizer que, quando um processo acontece, duas situagcées podem
ocorrer:

ASTotal = ASsistema + ASyizinhanca > 0 — processo reversivel (equilibrio)

ASTotal = ASsistema + ASvizinhamga Z 0— processo esponténeo

Para calcular a entropia da vizinhanga, faremos um simplificagdo. Em ge-
ral, vamos estudar sistemas muito pequenos em comparagao com o resto do
universo, que tomaremos como sendo a vizinhanga. Neste caso, as alteracdes
sofridas por nosso sistema sao incapazes de provocar mudancas consideraveis
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na vizinhanca. Consideraremos que a vizinhanca seja um reservatério de ca-
lor, mantendo-se em equilibrio interno qualquer que seja o processo sofrido por
Nosso sistema.

Isto implica em dizer que, em relagdo a vizinhanca, qualquer quantidade de
trabalho que seja feita nao altera seu volume e qualquer quantidade de calor que
seja transferida ndo altera sua temperatura. Deste modo, qualquer transferéncia
de calor pode ser considerada um infinitésimo diante da vizinhanga e, sendo um
infinitésimo, estariamos muito préoximos do estado de equilibrio inicial, podendo
reverter o processo. Em resumo, qualquer quantidade de calor transferida para
a vizinhanga pode ser considerada como tendo sido transferida de forma rever-
sivel.

Com estas simplificacdes, podemos calcular a variacao de entropia da vizi-
nhanca de um forma simples. Aplicando a equacgao 3.2 a vizinhancga, conside-
rando o calor como sendo transferido reversivelmente e tomando a temperatura
da vizinhanga como constante, teremos:

5QTev Viz 1 Quiz
ASUiZ = : = o rev,viz —
/ Tm‘z Tviz / ¢ ’ Tviz

onde qui: = —qsistema- VEremos um exemplo de aplicagdo deste método na se-

cao 3.7.1, pag. 95, que sera utilizado também nos exercicios dados ao final deste
Capitulo.

3.6 — A entropia é uma funcao de estado

Na secédo 2.6, pag. 44, utilizamos diferentes processos de um gés ideal para
mostrar que trabalho e calor nao eram fungdes de estado. Aqui, de forma se-
melhante, vamos utilizar a Figura 3.6 e calcular a entropia em dois processos
diferentes (os caminhos A e B+C) que ligam o mesmo estado inicial e final. Uma
vez que a entropia € uma fungéo de estado, esperamos que os resultados sejam
idénticos.

U =U(T) — dU =0
T=cte. — 5(:27‘6’1) _|‘ 5wrw = O = 5q'r'e'u7A = _5wT€U7A

dU :5qrev + 5wrev (3-6)

ou

RT
5QT6U,A = anV
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(P1’ V2’ TS)

Figura 3.6: reproducéo da Figura 2.5.

» caminho A: expanséo isotérmica reversivel;

« caminho B: expansdo adiabatica reversivel;

« caminho C: aquecimento reversivel a volume constante;
» caminho D: expansao reversivel a pressao constante;

» caminho E: resfriamento reversivel a volume constante.

Para o caminho A, uma expanséo isotérmica reversivel de um gas ideal, te-
mos, da Primeira Lei,

O caminho B é uma expansao adiabatica reversivel e o caminho C é um
aquecimento do gas a volume constante, também reversivel. Assim, temos:

5Q7‘€”U,B =0
5QT'6U,C = C’V (T> dT

Vamos calcular a variagao de entropia para os caminhos A e B+C a partir da
equacao 3.2 (pag. 83)
2 6Q’I’€U
as— [0
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Da expresséo 3.6 acima,

RT
5(]7"61),14 = anV

temos, para o caminho A

2 0Gren A V2 1 nRT V2 qv Vs
A _ rev,A - dv = - In == 3.7
Sa /1 —7 /V1 T v 1% nR/V1 7 nR nv1 (3.7)

Note AS, > 0 (j&A que V, > V;), 0 que seria esperado em virtude de um
aumento da desordem causado pela expansao.
Para o caminho B, 6¢,c, 5 =0 €

2 0Grev, B
AS :/ 22—
B ! T

Para o caminho C, d¢,.,c = Cyv (T") dT', 0 que nos da

2 $ren.c e, (T) LC,(T)
_ rev,C v — v dT
aso= [ /T o /T T

Para calcular esta ultima integral, lembramos da relagao obtida para a expan-

sdo adiabatica de um gas ideal* (secdo 2.6.4, equacio 2.14, pag. 50):

T Va
/ C. (T) dT = —nR/ ldV = —nRn E
T T Vi V ‘/1

ou seja, v
ASc =nRln 72

1
Assim, a variacao total de entropia pelo processo (B+C) é
V3

v
ASpic = ASp+ ASc =0+ nRIn— =nRIn—
Vi Vi

Vemos que, como esperado, este valor € o mesmo que o calculado para AS 4,

ASy = ann%

1

em acordo com o fato de a entropia ser uma funcao de estado.

4 Para evitar ma interpretagdo, note que uma integral definida (com limites de integracéo
estabelecidos) tem um Unico valor numérico. Se ja o calculamos uma vez em outra ocasiao, seu
valor ndo muda se ndo mudarmos os limites de integragdo. Aqui, apenas percebemos que a
integral de interesse é o negativo de uma integral ja calculada antes. Nao importa se este valor
foi obtido para um processo diferente daquele em que estamos interessados.
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3.7 — Calculos de entropia

Suponha que um sistema seja levado de um estado inicial i, ao qual corres-
ponde um valor de entropia S; até um estado final f, ao qual corresponde um
certo valor Sy. Assim como outras fungbes de estado, a entropia depende ape-
nas dos estados inicial e final do sistema, ou seja, ndo depende do processo. Por
este motivo, AS = Sy — S, serd 0 mesmo, ndo importando o processo (reversivel
ou irreversivel) pelo qual o sistema foi levado de um estado ao outro.

A equacédo 3.2 (pag. 83) nos fornece uma ferramenta a partir da qual podemos
calcular a variacao de entropia de um sistema que € levado do estado inicial i ao
estado final f através de um processo reversivel:

f f
AS:Sf—SZ:/dS:/éq—{fU

Caso o processo que tenha acontecido na realidade seja irreversivel, deve-
mos imaginar um processo reversivel ligando o mesmo ponto inicial € mesmo
ponto final que o processo “real”, de modo a podermos utilizar esta ultima ex-
pressédo. Ao desenharmos os pontos inicial e final num diagrama pV/, podemos
imaginar infinitos caminhos ligando os dois pontos, qualquer destes caminhos
pode ser feito de forma reversivel (basta que conduzamos o processo de forma
quase-estatica).

Vamos dar um exemplo repetindo a Figura 3.1 (pag. 80), reproduzida abaixo,
que ilustra a expansao adiabatica de um gas ideal contra o vacuo, que vai de
um volume V; para um volume V,. No caso deste exemplo, o sistema esta iso-
lado através de paredes adiabaticas, ou seja, ndo ha transferéncia de calor. Isto
resulta no seguinte:

Figura 3.7: reproducao da Figura 3.1 (pag. 80).
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dU =6¢rep + 6Wrep = 0
= q Uy =U;
Ty =T, — U = U(T) para gés ideal
(3.8)

dq =0 (processo adiabdtico)

dw =0 (vicuo = P.,; = 0)

ou seja, a temperatura inicial e final do gas € a mesma.

Notamos também que este processo é irreversivel, ja que as condi¢des para
o equilibro ndo séo satisfeitas durante o processo. Para calcular a variacdo de
entropia do sistema, devemos imaginar um processo reversivel que leve o gas do
mesmo estado inicial ao mesmo estado final que o processo de expansao livre
que ocorre na realidade.

Vejamos como identificar os estados inicial e final do processo de expansao
livre. Nele, o gas ideal expande-se de um volume V; (e uma certa P;) até um
volume V; (correspondente a uma certa P) e, conforme deduzimos acima, sa-
bemos que Ty = T;. Em outras palavras, o gas se expande indo de um estado
inicial caracterizado pelas variaveis (P, Vi, T}) para um estado final (P, V5, T}).

Podemos aproveitar a Figura 3.6 para ilustrar estes dois estados e verificar
que ha varias possibilidades de ligar estes dois pontos através de caminhos que
correspondem a processos reversiveis, por exemplo, combinando uma expan-
sdo reversivel a pressdo constante (caminho D na Figura 3.6) seguida de um
resfriamento reversivel a volume constante (caminho E na Figura 3.6), ou outros
caminhos como o caminho A e o caminho B+C. Conforme calculamos na se-
cao 3.6, na pag. 92, qualquer que seja nossa escolha, teremos que a variacao
de entropia entre os pontos em questao sera

T 8q Vs
A — rTev — 1 4
S /l T nR1n v

Uma vez que a entropia é uma funcao de estado, o valor assim obtido é o
mesmo que para o processo da expansao livre irreversivel. Note, mais uma vez,
que o argumento do logaritmo é maior que 1 pois V> > V; (expansao), ou seja, a
variacao de entropia do sistema é maior que zero (tanto no processo irreversivel
quanto no processo reversivel). Isto é esperado porque a desordem do sistema
aumenta em ambos 0S processos (expansao).
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3.7.1 — Processos reversiveis x processos irreversiveis

Se podemos calcular a entropia de um sistema usando processos reversiveis
mesmo que o processo real tenha sido feito de forma irreversivel, qual é, entao,
a diferenca entre os dois processos? Para responder esta pergunta, utilizaremos
as hipoteses descritas na se¢éo 3.5.2, pag. 89.

Primeiro, a variacao de entropia do sistema deve ser a mesma nos dois pro-
cessos pois € uma funcao de estado. Entdo, para o sistema, ASgsiema SE€MA O
mesmo. A diferenca, entdo, s6 pode estar na variagao de entropia total (sistema
+ vizinhanga), o que nos leva a averiguar a variacdo de entropia da vizinhanga.
Vamos ver a diferenga entre AS,i,innanca Calculada para o processo reversivel e
para o processo irreversivel, ambos isotérmicos.

Na expanséo isotérmica reversivel de um gas ideal, AU =0, e

Grev = —Wrey = nRT In 2
1

ou seja, como ja haviamos comentado anteriormente (segédo 2.6.1, pag. 46),
o sistema deve absorver carlor e, para isso, necessariamente ndo pode estar
isolado. Como o sistema absorve calor da vizinhaga (a vizinhanga perde g,..,
que, portanto, tem sinal negativo em relacéo a ela), esperamos que a desordem
da vizinhanga diminua. Em acordo com esta idéia, o calculo abaixo nos mostra
que (T = cte.)

rev Vz
ASvizinhan(;a = _qT = —nRIn vj

A desigualdade de Clausius aplicada a soma (sistema + vizinhanga), que
sofreu, neste caso, um processo inteiramente reversivel, nos diz que a entropia
fotal deve ser zero, em concordancia com a conta abaixo:

AStutat = ASssma + ASuiinhanga = nRIn 22 — nRIn 22 =
Vi Vi

Na expansao livre irreversivel, o sistema nao realiza trabalho porque P.,; = 0,
OU S€ja, Wirrevers = 0. Vimos, também, que dU = 0 (expressao 3.8). Aplicando
a Primeira Lei, temos ¢irevers = —Wirrevers = 0, 0 Que diz que o sistema nao
perdeu energia em forma de calor para a vizinhanga e, por isso, esperamos que
a entropia da vizinhanga nao tenha sido alterada.

Para calcular ASiiinhanca NO processo irreversivel, observamos que

Wirrevers = 0 == AU = @irrevers, OU S€jA, NEste caso particular, gi.revers Passa a
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ser uma funcao de estado (o valor seria 0 mesmo tanto num processo irreversi-
vel quanto num processo reversivel®). Por este motivo, podemos escrever

2
AS. - 5qrev7vizinhan§a .
vizinhanca — T =0
1

Obtemos, entao,

V V
ASTotad = ASsistema + ASvizinhamga =nRln 2 +0=nRIn 2
% i

Note que este resultado esta de acordo com o esperado (secao 3.5.2,
pag. 89). Se pensarmos que 0 universo = sistema + vizinhanga constitui um
sistema isolado, ASt.. > 0 indica que o processo, como um todo, é irreversivel.

3.8 — Como a entropia varia com a temperatura

Para um processo reversivel, a Primeira Lei da Termodinamica fica

dU = 5QTev + 5wrev

Usando as definices

5Qrev =TdS
OWpey = —PAV

obtemos uma combinag&o da Primeira com a Segunda Lei:

dU = TdS — PdV (3.9)

Mais adiante, veremos que varias relagdes importantes entre grandezas ter-
modinamicas podem ser obtidas usando as Leis e o fato de as fun¢des de estado
serem diferenciais exatas, como no caso a seguir.

Considerando U = U(T,V), conforme ilustrado na Figura 2.9, pag. 70, a
derivada total de U(T,V) &

ouU U
(=) ar+ (=) av
v (8T>Vd +(8V)Td

Igualando a equacgao 3.9 a esta ultima e equacionando os termos, temos

5 esta afirmacao é analoga aquela que fizemos na segéo 3.5.2, pag. 89.
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1 [oU 1 ou
5= 1 () o [re (22) o

Por defini¢ao, (0U/0T) = Cy, 0 que nos leva a

ds = CVdT+l {P+ (a—U> ]dv
T

T T ov
Agora, considerando S = S(T,V), sua derivada total &
oS S
dS=|— ) dT — | dV A
s=(ar), 7+ (), 819
Comparando estas duas ultimas expressdes, concluimos que
S Cy
=) == A1
(or), = 7 o1

oS 1 ou
- = — |P + ([ —
ov), T ov ).
A equacédo 3.11 nos diz como a entropia varia com a temperatura a volume
constante. Integrando em 7', com volume constante, temos

AS = S(Ty) — S(Th) = /T2 GOAT e (3.12)

T T
que nos permite calcular AS se soubermos a dependéncia de Cy(T') com a tem-
peratura. Além disso, note que, como C'y € uma quantidade positiva (assim como
T), a entropia aumenta com a temperatura (como seria esperado, ja que um au-
mento de temperatura provoca um aumento na desordem).

Uma relacédo semelhante a 3.11, para pressao constante, pode ser derivada
lembrandoque H =U + PV e

dH = d(U + PV) = dU + PdV + VdP

Se substituirmos dU da equagédo 3.9 nesta ultima e equacionarmos os termos,
obtemos

dH =T7dS +VdP

Considerando H = H(T, P) e procedendo de maneira analoga ao primeiro
caso, veremos que
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orT

(), = 71(5r), -]

Continuando a analogia, a partir de 3.13, podemos escrever

(8—5) _Cr (3.13)
P

as = sry) s = [ O

A equacao 3.14 é muito importante porque a maioria dos processos em que
estaremos interessados ocorre a pressao constante e, através dela, podemos
calcular AS se soubermos a dependéncia de Cp(T") com a temperatura.

(P cte.) (3.14)

Colocando 77 = 0 K na equagao 3.14, saberemos quanto € a entropia de
uma substancia em outra temperatura se soubermos S(0 K) e Cp(7):

S(T) = S(0 K) + / D OMAT (3.15)

0K T

3.9 — A Terceira Lei da Termodinamica

Na Primeira Lei da Termodinamica, introduzimos a funcéao de estado ener-
gia interna U. Na Segunda, introduzimos uma nova fungéo de estado, a entro-
pia S. Na Terceira Lei (assim como a Lei Zero) ndo sera introduzida nenhuma
nova grandeza. Como veremos, ela diz respeito ao comportamento da entropia
quando a temperatura absoluta (K) tende a zero, dando-nos o valor de S(0 K) e
estabelecendo uma escala numérica para a entropia.

Ha vérios enunciados da Terceira Lei. Algumas vezes, ela é chamada “Postu-
lado de Nernst” ou “Teorema de Nernst”. O quimico alemao estudou uma grande
quantidade de reagdes quimicas e observou que a variagdo de entropia destas
reacdes tendia a zero quando abaixava mais e mais a temperatura da reacao:

A.S — 0 quando T—0

Este resultado esta de acordo com o que esperamos intuitivamente: uma
diminuicdo da temperatura leva a uma diminuicdo da desordem. A novidade é
que existe um limite inferior para o valor que a entropia pode assumir.

Em alguns casos excepcionais, quando a temperatura tende a zero, a entro-
pia tende a um valor limite acima de zero. Este fato paradoxal pode ser muito
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melhor entendido através de um tratamento mais rigoroso baseado em Fisica-
estatistica e que nio faremos aqui®. Ao invés disso, aceitaremos a Terceira Lei
como enunciada a seguir:

“Toda substancia tem uma entropia positiva e finita e, a zero kelvin, a
entropia pode ser zero. No caso de um cristal perfeito a entropia é zero a
zero kelvin.”

Considerando S(0 K) = 0 paraT = 0, a equagao 3.15 sera escrita, de agora
em diante, como’

T op(T)dr
S(T) = /0 T (Pete) (3.16)

3.9.1 — Exemplo 1

Calcule a mudanca de entropia quando um mol de O(g) é aquecido, a pres-
sao constante, de 300 K para 1200 K.

Dados: a capacidade calorifica molar do O,(g) na faixa de temperatura entre
300 K e 1200 K é dada por

Com = [25,72+ (12,98 - 107* K™1)T — (38,62- 107" K *)T? J-K 'mol™*

Resolucéao
Encontramos um processo reversivel que nos permita calcular a entropia atra-
vés de
og
dS — rev
T

Lembrando a definicdo de C, (relagbes 2.29, pag. 53) e que o0 processo €
reversivel, podemos escrever §¢,., = C,.,(1')dT, obtendo

6 de forma simples, o que acontece é que, mesmo com a temperatura se aproximando de

zero, ainda pode haver alguma desordem no sistema.
7 Muitas vezes, para evitar confusdo entre o limite de integracdo superior T e a variavel de

integracdo, que é uma variavel figurativa (dummy variable), podemos escrever
T Cp(T)ar’
S(T) = /0 % (P cte.)

Posto isto, permitimo-nos ndo adotar este uso para evitar sobrecarga na notagdo embora deva-
mos ter claramente o significado implicado.
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T
AS,, = / o) g
7 T

expressdo analoga a deduzida anteriormente (equagéo 3.14).
Substituindo a formula de C,,,,, dada no enunciado, temos que a varia¢do de
entropia por mol sera

1200
AS,, (J-K—l-mol—l)z/ EINERVY
300 T
N /1200 (12,98 -1073 K—H)T
300 T
/1200 (38,62 1077 K—2)1"
300 T

dT

dT

— 44,73

Para 1 mol, AS = 44,73 J - K~'. Note que a entropia aumentou, refletindo a
desordem térmica provocada pelo aquecimento.
Se a capacidade calorifica pudesse ser considerada constante na faixa de
temperatura do problema, teriamos
AS = S(Ty) — S(Ty) = C, /T2 I omle
n T T
havendo uma expressao analoga (utilizando-se Cy/) se o processo fosse a vo-
lume constante.

3.9.2 — Exemplo 2

No exemplo 1, vimos que, a pressao constante, ndao havendo realizagédo de
trabalho do tipo pV' (expansao/compressao), foi possivel escrever (retirando o
subescrito m de molar)

6(]7‘61) - Op (T) dT

AS = S(Ty) — S(T)) = /TQ ST 4

n T
Se o aquecimento for a volume constante, 6¢,., = Cy(7T)dT, e temos uma
expressao similar para a variagao de entropia,

AS = S(Ty) — S(Ty) = / " ov() ar

T
Ty
como também ja obtido antes por outros métodos (equacao 3.12).
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3.10 — Transicao de fase

Na equacdo 3.16 que acabamos de derivar, ndo levamos em conta que di-
ferentes fases de uma mesma substancia podem ter entropias diferentes. Este
€ 0 caso da agua em forma de gelo e em forma liquida, a primeira tendo menor
entropia ja que é mais ordenada que a segunda.

Assim, se entre os limites de integracdo de 0 a 7" houver uma transi¢ao de
fase numa temperatura 7;,, calculamos a entropia extra advinda desta mudanca
usando

2 2
5 rev 1 rev
Atrss = / d = / 5q7‘61) = d
1 7jtrs Ers 1 ﬂrs

Note que uma transicdo de fase ocorre numa temperatura 7;,, que é fixa.
Lembrando que AH = ¢p, utilizando os valores de entalpia de transicao tabela-
dos, podemos escrever

AtrsH
Ttrs
Suponha que haja transicées de fase na faixa de temperatura em que inte-

AtrsS =

(3.17)

gramos a equacao 3.16. Neste caso, devemos levar em conta a mudancga de
entropia durante a transigéo®:

Trus O3 us Tor OL(TYAT — AypH [T CH(T)AT
S(T>:/ Co(T)AT | Al | Co(M)dT | Ayl Cp(T)
0

T Tfus Tfus T T’Uap Tvap T

Nesta ultima expressao, os indices s, [, g dizem respeito as capacidades ca-
lorificas das fases soélida, liqlida e gasosa, nesta ordem, com Ay, H e A, H
sendo as entalpias de fusdo e vaporizacao, respectivamente. A interpretacao
gréfica desta ultima equacao esta ilustrada na Figura 3.8, onde a entropia cor-
responde & area da curva abaixo do grafico de Cp(T).

3.10.1 — Exemplo

Calcule a variagao de entropia molar da agua quando ela se liquefaz e quando
ela se vaporiza a pressao de latm. Dados: Ay, H = 6,01 kJ-mol~! a 273,15 K,
AvapmH = 40,7 kJ -mol~ a 373,15 K

8 n&o consideramos abaixo haver uma transigéo sélido-sélido, como por exemplo, mudanca
de estrutura cristalina.
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3| 3
C/T =2 o
=
© >~
©
=
o) >
™
g
o)
=
O
Solid J | Gas
: Ty T
S
AvapS
AfusS
S(0)
0 T: T, T

Figura 3.8: Vide texto.

Resolucéao

Temos do problema que T, = 273,15 K e T,,, = 373,15 K, além das respec-
tivas entalpias. Para calcular as entropias pedidas, usamos a expresséo 3.17,
obtendo

6,01 kJ - mol™* . 1
ApysmS = IEREN A 22,0 J- K -mol
e
40,7 kJ - mol™!
vapmS = — =109,1J- K ' mol™*
ApapmS 3315 K 09,1J mo

Neste problema, é interessante ver que A, »S € bem maior que Ay, S.
Por qué?
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3.11 — A aproximacao de Debye

Através de uma teoria mais elaborada, pode-se mostrar que, para a maioria
dos sélidos cristalinos nao metalicos,

Cy(T) — T3 quando T—0

O comportamento 7% para C3(T) é obtido através da aproximagéo de Debye®
e as vezes chamada “Lei T2 de Debye” ou “extrapolacdo de Debye”, que esta
representada na Figura 3.8.

Esta informacao é muito util porque é dificil medir com precisdo capacidades
calorificas a temperaturas muito baixas, perto de 7" = 0. Como a aproximacao
vale entre 0 K e 15 K, aproximadamente, mede-se C'» em temperatura tdo baixa
quanto possivel e estima-se Cp a temperaturas ainda mais baixas como se ele
se dependesse exatamente proporcional a 7.

3.11.1 — Exemplo

A capacidade calorifica de um certo sélido cristalino ndo metalico a 10 K €
0,43 J - K~'-mol~t. Qual é sua entropia molar nesta temperatura?

Resolucéao

Nesta temperatura, podemos usar a aproximacao de Debye que, matemati-
camente, equivale a dizer que

CP,m(T) = CLT3

onde a é uma constante.
Considerando S(0 K) = 0 e usando a equacao 3.16,

[T Cp(T)dT
S = / T

temos:

sy = [

T 1
:a/ T%dT = ~aT®
0 3

9 onde o solido é tratado como um meio elastico continuo. Além disso, a restricdo a cristais
nao metalicos deve-se ao fato de que, no caso dos metais, os elétrons sao responsavels por uma
contribuicao importante a capacidade calorifica
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O valor da constante a pode ser obtido se tivermos alguma medida da capaci-
dade calorifica a uma temperatura muito baixa. Neste caso, experimentalmente,
sabe-se que Cp,,(10 K) = 0,43 J - K~ - mol~'. Com isto, temos:

S(T) = %(aTg) = %Cp,m(T) = Sn(l0K)=0,14J - K" -mol ™"

3.12 — Entropia padrao

As entropias calculadas assumindo que S(0 K) = 0 sdo chamadas “entropias
de Terceira Lei”. Quando a substancia esta em seu estado padrao (definido
na sec¢ao 2.8.1, pag. 57), numa dada temperatura 7', a entropia padrao (que
passaremos a chamar simplesmente de entropia) é simbolizada por S°. Damos
como exemplo, a Tabela 3.1, que mostra a entropia molar do nitrogénio obtida
através de medidas calorimétricas e calculos onde foram utilizadas as equacétes
expostas até aqui.

Processo Se (J-K~t-mol™)
Debyede 0a 10 K 1,92
Integracédo de 10,00 K a 35,61 K 25,25
Transicao solido-sélido a 35,61 K 6,43
Integracéo de 35,61 Ka 63,14 K 23,38
Fusédo a 63,14 K 11,42
Integracédo de 63,14 Ka 77,32 K 11,41
Vaporizagdo a 77,32 K 72,13
Integragdo de 77,32 Ka 298,15 K 39,20
correcao para nao-idealidade do gas 0,92
Total 192,06

Tabela 3.1: A entropia padrao do nitrogénio gasoso calculada até 298,15 K.

Graficamente, o processo da Tabela 3.1 esta ilustrado na Figura 3.9. A en-
tropia sofre saltos, sendo descontinua nas temperaturas onde ha transicao de
fase.
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Figura 3.9: Vide texto.

3.13 — Entropia padrao de reacao

Lembrando que a entropia € uma funcao de estado, podemos calcular entro-
pias de reagdo de forma similar ao que fizemos no caso do calculo da entalpia
de reacao a partir de entalpias de formacao (secéo 2.8.6, pag. 63). Novamente,
consideremos uma reacao genérica

aA+bB —yY + 27
Para esta reacao, a variacao de entropia pode ser calculada se subtrairmos a
entropia total dos reagentes daquela resultante apos a reacao:

A,S° = yS°[Y] + 25°[Z] — aS°[A] — bS°[B] (3.18)

3.13.1 — Exemplo

Vamos calcular a entropia padrao de reagao para a combustdo de um mol de
Hs(g), quando reagentes e produtos estdo em seus estados padrao:

Hy(g) + 503(g) — H:0()

Utilizando a formula 3.18 e valores tabelados para as entropias padroes de
reagentes e produtos, temos
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A5 =()STHO0)] ~ (VS°HaA9)] — (5)5°0x(0)]
=(1)(70,0 J - K~' - mol™)
— (1)(130,7 J - K~ -mol ™) — (%)(205,2 J- K -mol™)
=-163,3J- K -mol™*

A entropia negativa significa que os produtos estdo menos desordenadas que
os reagentes. Isto pode ser entendido observando que os reagentes sdo gases
e o0 produto é um liquido, e lembrando que, no caso de um gas, as moléculas
estao mais desordenadas quando comparadas as de um liquido.

3.14 — Equilibrio em sistemas nao isolados

Como vimos até aqui, a distingdo entre um processo espontaneo e um pro-
cesso reversivel (ou se um sistema esta ou ndo em equilibrio) se faz verificando
a variagao da entropia ndo apenas do sistema mas também da vizinhancga. Vere-
mMos a seguir que € possivel fazer isto olhando apenas propriedades do sistema.
Mais do que isto, nosso foco agora sera obter critérios que nos permitam dizer
se um sistema esta ou ndo em equilibrio.

Basicamente, o que faremos é um rearranjo de idéias, combinando a Pri-
meira e Segunda Leis da Termodinamica, e introduzindo duas novas func¢des de
estado, a energia de Helmholtz e a energia de Gibbs'®. Em algumas passa-
gens, adotaremos o raciocinio desenvolvido por Levine (Levine, I. N., Physical
Chemistry, 5th. Ed., 2002, McGraw-Hill).

Estas funcdes fornecem critérios de equilibrio para casos que, embora sejam
particulares, envolvem a grande maioria dos problemas do dia-a-dia: sistemas
ndo isolados que sofrem processos isotérmicos ou a pressdo constante ou a
volume constante.

10 Pode-se encontrar outras designagdes para estas fungées. A energia de Helmholtz pode ser
encontrada com o nome de energia livre de Helmholtz, fungdo de Helmholtz, fungao conteudo
maximo de trabalho e outros. A energia de Gibbs € muito comumente chamada de energia livre
de Gibbs, também designada funcao de Gibbs.
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3.14.1 — Um olhar mais atento sobre o conceito de equilibrio

O conceito de equilibrio foi introduzido na segdo 1.1.3, pag. 2'!, onde obser-
vamos que a Termodinamica Classica, objeto de nosso estudo, tem como foco
o estudo de sistemas em equilibrio. Estados de equilibrio podem ser bem ca-
racterizados, o que nao acontece fora do equilibrio. Por exemplo, durante um
processo irreversivel o sistema passa por estados de nao-equilibrio onde ha di-
ficuldade para dizer, por exemplo, quanto vale a pressao do sistema no sentido
que vimos utilizando.

Vamos rever mais atentamente o conceito de equilibrio. No caso de
um sistema isolado, diremos que o sistema esta em equilibrio termodinamico
quando suas propriedades macroscopicas ndo mudam com o tempo.

Um sistema néo isolado pode interagir com a vizinhanga, sendo importante
dividir o conceito de equilibrio em trés partes:

equilibrio mecéanico: quando nao ha forcas desbalanceadas agindo sobre o
sistema ou dentro do sistema. Neste caso, a presséo interna (do sistema)
é uniforme (ndo ha turbuléncia) e igual a pressao externa;

equilibrio térmico: quando, ao se permitir que o sistema troque calor com a
vizinhanga, ndo haja mudanca em suas propriedades (nem nas da vizi-
nhancga). Uma condicao para isto é que a temperatura seja uniforme dentro
do sistema (ndo ha diferenca de temperatura entre diferentes partes do
sistema) e igual a da vizinhanga;

equilibrio material: quando ndo ha reagdes quimicas ocorrendo dentro do sis-
tema nem transferéncia de matéria entre diferentes por¢des do sistema, ou
entre o sistema e a vizinhanca. As concentracdes das espécies quimicas
em diferentes porcdes do sistema ndo mudam com o tempo.

Dizemos que um sistema né&o isolado estd em equilibrio termodindmico
quando os trés tipos de equilibrio ocorrem ao mesmo tempo.

Uma fase é uma porcéo do sistema homogénea em sua composi¢cao quimica
e estado fisico, de modo que, para haver equilibrio material, dois requisitos de-
vem ser atendidos:

equilibrio de reacao (“equilibrio quimico”): ndo ha conversdao de uma espé-
cie quimica em outra, o numero de mols de cada substancia presente no

" sugerimos uma releitura da referida segéo.
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sistema ndo muda com o tempo. Diferentes espécies quimicas podem ou
nao estar presentes numa mesma fase;

equilibrio de fases: ndo ha transferéncia de matéria entre diferentes fases do
sistema (sem que haja conversdo de uma espécie quimica em outra). A
mesma espécie quimica pode estar presente em diferentes fases.

3.14.2 — Hipoteses:
sistema fechado em equilibrio mecéanico e térmico

Naquilo que segue, admitiremos que o sistema nao ¢é isolado mas € fechado
(ndo ha troca de massa com a vizinhanca), e que esta em equilibrio mecanico e
em equilibrio térmico com a vizinhanca:

P... = P = pressao do sistema

T..: =T = temperatura do sistema

A partir disso, veremos quais sao as condicoes para este sistema esteja tam-
bém em equilibrio material.

3.14.3 — Primeira e Segunda Leis combinadas

Suponha que um sistema nas condi¢des acima sofra um processo infinitesi-
mal. Este processo deve respeitar, ao mesmo tempo, a Primeira e Segunda Leis
da Termodinamica. Assim, da Primeira Lei (secao 2.5, pag. 42), temos

dU = dq + ow

Da Segunda Lei, na forma da Desigualdade de Clausius (se¢éo 3.5, pag. 86),
temos
dq
dS > -5 = 0g < TdS

Substituindo §¢ < T'dS na Primeira Lei, podemos escrever

dU = 6q + dw < TdS + dw

que pode ser reescrita como

AU — TdS < sw (3.19)
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onde a igualdade vale se o processo for reversivel (condicdo em que o sistema
esta em equilibrio) e o sinal de menor vale se houve uma mudanca irreversivel.

3.14.4 — Trabalho que nao seja do tipo PV

Até este momento, temos estudado processos onde ocorre apenas trabalho
do tipo PV, envolvendo mudancgas de pressao e volume dos sistemas. Essen-
cialmente, este tipo de trabalho resulta do balanceamento de forcas mecanicas
durante o processo.

Devemos ter em mente que um sistema pode fornecer energia a partir de ou-
tros tipos de trabalho, por exemplo, o trabalho elétrico numa pilha. E importante
entender que o trabalho considerado quando escrevemos a Primeira Lei da Ter-
modinamica é a soma de todos os trabalhos que possam ter sido realizados pelo
sistema. Vamos, assim, dividir o trabalho do sistema em duas partes:

ow = — extdv + 5wemtra

onde a primeira parcela refere-se exclusivamente ao trabalho a que estamos
acostumados, do tipo PV, e a segunda parcela é o trabalho extra que incluir
todos os outros tipos de trabalho (por exemplo, o que resulta de uma reacao de
eletrdlise).

Se admitirmos equilibrio mecéanico (P.,; = P), podemos escrever

0w = —PdV + 0Wezsrq  (equilibrio mecanico) (3.20)

3.14.5 — O trabalho maximo que um sistema pode fornecer

A equagao 3.19 nos permite saber qual € 0 maximo trabalho total (no sentido
da relagao 3.20) que um sistema pode nos fornecer.

Como estamos interessados em estudar a extracdo de energia do sistema
na forma de trabalho, vamos admitir que o trabalho do sistema seja negativo
(dw < 0; segundo nossa convencao, o trabalho realizado pelo sistema tem sinal
negativo). Quanto mais negativo for o trabalho, mais energia o sistema esta nos
fornecendo.

Durante o processo infinitesimal em que este trabalho foi realizado, exis-
tiu uma mudanga dU e uma mudanca 7'dS, de modo que podemos calcular a
quantidade dU — T'dS e coloca-la num grafico esquematico, como o ilustrado na
Figura 3.10.
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W,

0_7

Figura 3.10: num processo infinitesimal, o maximo trabalho realido pelo sistema
esta limitado a quantidade dU — T'dS.

Reescrevendo a equacgéo 3.19 como
ow >dU — TdS

vemos que o maximo trabalho negativo devera ser igual a dU — 7'dS e, como a
igualdade ocorre num processo reversivel, podemos escrever

Smas = OWyen = AU — TdS (3.21)

ou seja, o maximo trabalho total que podemos retirar do sistema é igual a
dU — T'dS e ocorre quando realizamos o processo de forma reversivel. Se, em
alguma parte, o processo nao for reversivel, apenas poderemos extrair do sis-
tema um trabalho menor do que este limite maximo.

Um ponto interessante e importante € que a quantidade de trabalho realizado
pelo sistema pode ser maior que a variagao de sua energia interna. Isto pode
ocorrer porque podemos ter 7'dS > 0 num processo onde a entropia do sistema
aumenta devido a calor absorvido da vizinhanga e disponibilizado para realizagao
de trabalho pelo sistema. Vide maiores detalhes a este respeito numa passagem
de Atkins (Cap. 4), referéncia dada no Prefacio destas notas.
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3.15 — Volume e temperatura constantes:
a energia de Helmholtz

Suponha que nosso sistema fechado, em equilibrio mecanico e térmico, so-
fra um processo infinitesimal onde seu volume e temperatura foram mantidos
constantes. Vamos também admitir que o sistema possa apenas realizar tra-
balho do tipo PV (dwewtre = 0). Neste caso, pela equagdo 3.20, vemos que
dV =0 = dw = 0, de modo que a desigualdade 3.19 nos leva a

dU —TdS <0 (V constante, dwezirq = 0) (3.22)

Introduzimos agora uma nova fungdo de estado, a energia de Helmholtz'2:

A=U—-TS (3.23)

A diferencial total desta funcéo é

dA = d(U = TS) = dU — d(TS) = dU — (SdT + Td5S)

Se a temperatura for constante (d7" = 0), temos

dA=dU —TdS (T constante) (3.24)

Comparando esta ultima a expressao 3.22 e lembrando as condi¢des de vali-
dade de ambas, obtemos:

dA <0 (T, V constantes, dwezrq = 0) (3.25)

Esta é a condicao para equilibrio material num sistema mantido a temperatura
e volume constantes e capaz de realizar apenas trabalho do tipo PV (considera-
mos o sistema fechado, em equilibrio térmico e mecéanico'®).

Se, num processo infinitesimal onde o sistema pode interagir com a vizi-
nhanga, o sistema ja estiver em equilibrio material, entdo, neste processo de-
veremos ter dA = 0. Se o sistema nao estiver em equilibrio material, € por-
que mudancas irreversiveis estdo ocorrendo, de modo a respeitar dA < 0. Ou

2 Em alguns textos, a energia de Helmholtz é designada pela letra F
13 isto ndo quer dizer que a pressdo ndo possa variar. E possivel que a pressao varie devagar,

de modo que o equilibrio seja mantido. O mesmo vale para a temperatura. Entretanto, no caso
presente, impomos a condicao de que a temperatura fique constante com o tempo.
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seja, com o passar do tempo, A ndo pode aumentar, apenas diminiur até que
o equilibrio seja atingido, quando ndo mais varia (dA = 0). Estas idéias estao
esquematizadas na Figura 3.11.

S :
by RN FEE R PR E YT

PEOCOERRE

Eguilibriwny

A=k

Figura 3.11: Critério de equilibrio material para um sistema nao isolado, fechado,
mantido a temperatura e volume constante, em equilibrio térmico e mecanico, e
capaz de realizar apenas trabalho do tipo PV'.

Se integrarmos a diferencial dA no caso em que a temperatura é constante
(equacéo 3.24),
AA = /dA = /(dU —TdS) = AU —TAS (T constante)

usando a condicdo 3.25, obtemos

AA=AU —-TAS <0 (T, V constantes, 0Weyzsrq = 0) (3.26)

3.15.1 — Interpretacao fisica da energia de Helmholtz:
maximo trabalho a temperatura constante

Para temperatura constante, a expressao de dA € (equagéo 3.24)

dA =dU —TdS (T constante)

Lembrando a expressdo para o maximo trabalho possivel de um sistema,
equagao 3.21, vemos que

OWmae = dA (T constante, processo reversivel) (3.27)

Isto significa que a mudanca na energia de Helmholtz a temperatura cons-
tante é igual ao trabalho maximo que o sistema pode realizar. Por isso, ela
também é chama energia livre de Helmholtz.
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3.16 — Pressao e temperatura constantes:
a energia de Gibbs

De modo andlogo ao que fizemos acima, suponha que nosso sistema

fechado, em equilibrio mecanico e térmico, sofra um processo infinitesimal

onde sua pressao e temperatura sejam mantidas constantes. Novamente, va-

mos também admitir que o sistema possa apenas realizar trabalho do tipo

PV (6wezira = 0), de modo que a equagao 3.20 nos leva a

Sw=—PdV  (SWestra = 0)

Subsituindo este resultado na desigualdade 3.19, obtemos

dU = TdS < —PdV  (6wWeztra = 0)

ou, apos rearranjar os termos,

AU + PAV —=TdS <0 (§weptra = 0)

Vamos definir uma nova funcao de estado, a energia de Gibbs,
G=H-TS
onde H = U + PV é a entalpia do sistema, cuja diferencial total é

dG =d(H — TS)
—d(U + PV — TS)
—dU + d(PV) — d(TS)
—dU + (PAV + VdP) — (SdT + TdS)

(3.28)

(3.29)

(3.30)

Se a temperatura e pressao forem mantidas constantes durante o processo,

teremos d7'=0e dP = 0, 0o que nos leva a

dG =dU + PdV —TdS (T, P constantes)

Susbstituindo esta ultima expressao em ( 3.28), e levando em conta as hip6-

teses feitas, obtemos

dG <0 (T, P constantes, 0Weyzsrq = 0)

(3.31)
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Esta é a condicao para equilibrio material num sistema mantido a temperatura
e pressao constantes e capaz de realizar apenas trabalho do tipo PV.

Consideremos um sistema fechado em equilibrio mecéanico e térmico, capaz
de realizar apenas trabalho do tipo PV, e que sofra um processo infinitesimal
onde a temperatura e pressao nao se alteram. Nesta situacao, se o sistema ja
estiver em equilibrio material, entdo dG = 0. Se ndo, processos irreversiveis nos
quais dG < 0 ocorrerdo espontaneamente até que o sistema entre em equilibrio
material, ou seja, a funcdo de Gibbs sera minima quando o sistema estiver em
equilibrio material, conforme procura ilustrar a Figura 3.12.

G
s :
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min
dG=0

¢

Figura 3.12: Critério de equilibrio material para um sistema n&o isolado, fechado,
mantido a temperatura e pressao constantes, em equilibrio térmico e mecanico,
e capaz de realizar apenas trabalho do tipo PV'.

3.16.1 — Interpretacao fisica da energia de Gibbs:
maximo trabalho extra a temperatura
e pressao constantes

Vimos acima (seg¢ao 3.15.1, pag. 112), que a mudanca na energia de
Helmholtz a temperatura constante € igual ao trabalho maximo total que o sis-
tema pode realizar (dado pela expressao 3.20). Veremos que a energia de Gibbs
tem uma interpretacdo semelhante, porém, descontando-se a parcela que o sis-
tema gasta na realizagédo de trabalho do tipo PV'.

Um modo simples de verificar esta afirmacao é notar que a energia de Gibbs
pode ser escrita como

G=H-TS=U+PV)-TS=(U-TS)+PV =A+PV

onde utilizamos as definicées 3.23 e 3.29.
Diferenciando esta ultima expressao, temos
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dG = dA + d(PV) = dA + PAV + VdP

que, para pressao constante, fica

dG =dA+ PdV (P constante)

Se o processo for reversivel e isotérmico, vale a relagédo 3.27, que pode, entao
ser substituida na ultima expresséo:

dG = 0wper + PAV (T, P constantes, processo reversivel) (3.32)

Na secdo 3.14.4 (pag. 109), dividimos o trabalho total do sistema em duas
parcelas (expressao 3.20):

0w = —PdV + 0Weztrq  (equilibrio mecanico)

Este trabalho serd o maximo possivel quando realizado de forma reversivel
(secao 3.14.5, pag. 109), de modo que podemos escrever

MWpaz = —PAV + 0Westramar  (equilibrio mecéanico, processo reversivel)

Substituindo esté Gltima expresséo na expresséo 3.32, obtemos'*

dG =0wee + PAV
:(_Pdv + 5wextra,max) + PdV (333)

=0Wertramar (1, P constantes, processo reversivel)

Esta ultima expreséo significa que a variacdo da energia de Gibbs é igual ao
maximo trabalho de ndo expansao que um sistema pode realizar durante um pro-
cesso a temperatura e pressao constantes. Embora esta possa ser uma situagéo
inatingivel (pois o trabalho adicional maximo apenas seria conseguido de forma
reversivel), temos na relagdo 3.33 um limite maximo para estimar quanto traba-
Iho de ndo expansdo um sistema pode nos fornecer a temperatura e pressao
constantes.

14 como j& estamos considerando sistemas em equilibrio mecanico, nao é necessario explicitar
esta condicao.
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3.17 — Sumario

A Figura 3.13 ilustra os trés critérios que estudamos e que nos permitem
dizer, em diferentes situagdes, se um sistema encontra-se ou ndo em equilibrio
material, representados pelas relagdes 3.5 (pag. 87), 3.25 (pag. 111) e 3.31

(pag. 113):

dS >0 —— sistema isolado
dA <0 — T, V constantes, apenas w do tipo PV
dG <0 — T, P constantes, apenas w do tipo PV

onde a igualdade vale na situacao de equilibrio.

E importante dizer que ambas as energias de Helmholtz e Gibbs sdo funcdes
de estado e tém unidade de energia (J no S.l.). Entretanto, elas ndo sédo ener-
gias no sentido se serem conservadas, ou seja, Ayt + Aviz € Gsist + Gy NAO
precisam ser conservados num processo; o significado fisico destas grandezas
foi abordado nas se¢bes 3.15.1 (pag. 112) e 3.16.1 (pag. 114), respectivamente.

Além disso, deve-se ter em mente os critérios apresentados indicam se existe
ou nao equilibrio e se um determinado processo pode ou ndo ocorrer. Eles nao
dizem nada a respeito da velocidade com que estes processos ocorrerao.

3.18 — Energia de Gibbs padrao de reacao e
energia de Gibbs padrao de formacao

De forma analoga ao modo como definimos entalpia padrao de reacao (se-
cao 2.8.1, pag. 57), definimos a energia de Gibbs padrao de reacdo. A partir da
definicdo 3.29 da energia de Gibbs, obtemos

dG =dH —TdS = AG =AH —TAS (T, P constantes)

de modo que podemos definir a energia de Gibbs padrao de reacao combinando
a entalpia padrao de reacao (se¢ao 2.8.1, pag. 57), e a entropia padrao de reagao
(secédo 3.13, pag. 105):

AG°=AH° —TA,S°

onde A,G° é a diferenca entre as energias dos produtos e reagentes, na tempe-
ratura especificada para a reacao.
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(a) Sistema isolado: se o sistema nao estiver em equi-
librio termodindmico, processos irreversiveis ocorrem
espontaneamente até que o equilibrio seja atingido,
quando, entdo, a entropia (.S) do sistema sera maxima.
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(b) Sistema néo isolado: critério de equilibrio material
para um sistema nao isolado, fechado, mantido a tem-
peratura e volume constante, em equilibrio térmico e me-
céanico, e capaz de realizar apenas trabalho do tipo PV
(A — energia de Helmholtz).

G
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(c) Sistema nao isolado: critério de equilibrio material
para um sistema nao isolado, fechado, mantido a tempe-
ratura e pressdo constantes, em equilibrio térmico e me-
canico, e capaz de realizar apenas trabalho do tipo PV
(G — energia de Gibbs).

Figura 3.13: Critérios de equilibrio. Assumimos que os sistemas nao isolados sdo
fechados, estdo em equilibrio mecanico e térmico, e sdo capazes de realizar apenas
trabalho do tipo PV.
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Também de modo similar a entalpia padrdo de formacdo (secdo 2.8.4,
pag. 61), definimos a energia de Gibbs padrao de formagéo, A;G°, como sendo
a energia de Gibbs padrao de reacao para a formacao de um mol de uma subs-
tancia a partir dos elementos quimicos que a constituem, em seus estados de
referéncia.

Ainda de maneira semelhante a entalpia padrao de reagao, podemos calcular
a energia de Gibbs de reacao a partir das energias de Gibbs padrao de formacgéao
das espécies envolvidas, que encontram-se tabeladas:

Reagao genérica: aA+bB —yY + 27
Célculo de A, G° : AG° = yArG°lY] + 2A¢G°[Z] — aAfG°[A] — bA;G°[B]

Vale comentar que energias de Gibbs podem ser obtidas a partir de dados
calorimétricos (entalpia e entropia a partir de capacidades calorificas), a partir
de constantes de equilibrio em reacbes quimicas e medidas eletroquimicas, e a
partir de dados de espectroscopia no caso de gases.

3.19 — Exemplos

3.19.1 -

Seja a reacao abaixo, ocorrendo a 298,15 K e 1 bar de pressao:

NH;(g)+ HCl(g) — NH,CI(s)

Para temperatura e pressao constantes, usando valores tabelados para A, H
e A, S, a variacado da energia de Gibbs &

AG=AH—-TA.S=—-176,2 kJ — 298,15 K x (—0,285 kJ - K~ ') = —91,21 kJ

O valor negativo de A,G indica que esta reagdo deve acontecer espon-
taneamente nas condi¢cOes dadas. Veja que o valor de ALH = —176,2 kJ
indica uma reacao exotérmica e contribui como uma parcela negativa para
A, G. Por outro lado, veja que os reagentes eram gases e o produto é um soé-
lido, de modo que espera-se que a entropia diminua (como comprova o valor
A,S = —0,285 kJ - K~1), competindo com o termo de energia. No total, A,.G é
negativa e a reacao € espontanea nas condi¢cdes dadas no problema.

Prof. Ricardo Aparicio - IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010



3.19 Exemplos 119

3.19.2 -

Calcule a energia de Gibbs padrao de reacao a 298 K para a reacao

CO(g) + %02(9) — COs(9)

Solucao

A, =(1) x AG7O0s(g)] — (1) x A,G°I00(9)] — 3 8,G°[0u(0)]
= —394,4 kJ - mol ™" — (1) x (=137,2 kJ - mol ") — % x (0)

=—257,2 kJ -mol™?

3.19.3 -

Considere a vaporizacdo de um liquido a temperatura igual a seu ponto nor-
mal de ebulicdo, por exemplo, vaporizagdo da agua a 373.15 K e pressao de

1 atm:

HyO(l) — H20(g)
A energia de Gibbs molar de vaporizacao sera:

ANyopGrm =G [H20(g)] — G [H2O(1)]
:AvapHm - TAmszm
=40,65 kJ -mol ™t — T x (108,9 kJ - K~' - mol ™)
Para T = 373.15 K,

AyapGon = 40,65 kJ - mol ™" — 373.15 K x (108,9 kJ - K~ -mol™") =0

Isto significa que, no ponto de ebulicdo normal (pressao de 1 atm), liquido e
vapor de agua estao em equilibrio. Lembre-se que o critério de espontaneidade
a temperatura e pressao constantes € dG < 0, sendo dG = 0 quando o sistema
atinge o equilibrio, caso em que G,,.(1) = G..(9g).

Se considerarmos uma temperatura um pouquinho acima de 373.15 K,
AqpGr seré ligeiramente menor que zero, indicando que a vaporizacdo sera
um processo espontaneo (como esperamos, ja que estamos acima do ponto de
ebulicéo).
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Se, por outro lado, a temperatura for um pouquinho menor que 373.15 K,
AqpGr Seré positivo indicando que n&o havera vaporizagao de forma esponta-
nea (o que também esperamos intuitivamente). Neste caso, ocorre 0 processo
no sentido contrario, ou seja, ha tranferéncia de matéria da fase vapor para a
fase liquida.

Um caso analogo ocorre com o processo de fusdo do gelo, onde sélido e
liquido estao em equilibrio.

3.19.4 -

Considere a queima de glicose a 298 K:

C(;H1206(S) + 602(9) —>6COQ(Q) + 6H20(l)
A U° =—2808 k.J - mol~!
NS =+182,4J- Kt mol™

Responda:

(A) a partir desta reacdo, quanto poderia ser extraido na forma de calor se a
pressao fosse constante?

(B) a partir desta reacéo, quanto poderia ser extraido na forma de trabalho (T
constante)?

Solugéo
(A)

Lembramos que a entalpia é calor transferido a pressao constante. Uma vez
que a energia é que é dada no problema, precisamos saber quanto vale a ental-
pia. Por definicdo, H = U + PV e, se a pressao for constante (como vimos ha
varias aulas atras)

AH =AU +pAV =g,

Como vimos em outros exemplos, a variacao de volume entre produtos e re-
agentes é significativa quando ha gases envolvidos. No caso presente, 0 mesmo
nuamero de mols total de gases dos reagentes e produtos € o0 mesmo e podemos
desprezar a variacdo de volume, de modo que

g =AH =AU +pAV ~AU = AH°=AU°=-2808kJ -mol”"
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Ou seja, a quantidade de energia que pode ser extraida na forma de calor
durante a queima da glicose nesta temperatura é 2808 k.J - mol 1.

(B) O méaximo trabalho que poderia ser extraido a temperatura constante é igual a
variacao da energia de Helmholtz do sistema (secao 3.15.1, pag. 112), que pode
ser calculada usando-se a equagéo 3.26, pag. 112:

AA° =AU —TA,S° = —2862 kJ - mol ™!

Ou seja, o trabalho maximo que se pode extrair € maior que a prépria variacao
da energia interna do sistema (vide comentario na seg¢édo 3.14.5, pag. 109). Uma
vez que a entropia do sistema aumenta (em parte devido a quebra de moléculas
grandes em moléculas menores), ele é capaz de retirar calor da vizinhanca (di-
minuindo a entropia da mesma) e torna-lo disponivel para realizacao de trabalho.

3.19.5 -

Este exemplo mostra o calculo do méaximo trabalho de ndo expansdo numa
reacdo: quanto é o maximo trabalho de ndo expanséo para a reagédo acima se
realizada a 310 K e a pressao constante?

Solugéo
Utilizaremos A,.S° = +182,4 J - K~ -mol~! (como no problema anterior) para
calcular A, G°:

A,G° =N\ H° — TA,S°
= — 2808 kJ -mol™' — (310 K) x (182,4 J - K~ -mol™") = —2.865 k.J - mol "

ou seja, 2.865 kJ de trabalho que nao seja de expansao pode ser extraido da
queima de 1 mol de glicose.

Esta é a quantidade de energia que o corpo humano tem para sustentar ativi-
dade dos musculos e nervos se queimar 1 mol de glicose. Note que, em nossos
célculos, ignoramos a variacao de entalpia devida a temperatura. A entalpia uti-
lizada esta tabelada a 298 K e o problema refere-se a 310 K.
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3.20 — Relacoes de Maxwell

Até agora vimos exemplos de fun¢des termodindmicas que nao podemos me-
dir diretamente. Por exemplo, calculamos entalpias através de dados de calori-
metria. O fato de as principais fungdes termodinamicas serem diferenciais exatas
(ou funcdes de estado) significa que elas possuem propriedades matematicas
muito uteis, que podem ser usadas a nosso favor (por exemplo, € mais facil man-
ter constante a temperatura do que a entropia de um sistema). No que segue,
veremos varias relacdes que podem ser usadas em situacoes diversas, iniciando
pelas Relagcbes de Maxwell.

3.20.1 = dU =7TdS — PdV

Se aplicarmos a Primeira Lei a um processo reversivel, da definicdo de entro-

pia, temos:
dU = dq + ow
OGrery = T'dS = dU =TdS — PdV  (processo reversivel)
OWyey = —PAV

Isto ja foi feito varias vezes atras (mas usavamos desigualdades) e esta co-
locado aqui porque sera usado constantemente. Sabemos, por outro lado, que
U é uma funcédo de estado cujo valor s6 depende dos pontos inicial e final do
processo. Desta forma, podemos usar a expressao acima qualquer que seja o
processo:

U( funcao de estado) = dU = T'dS — PdV  (processo reversivel ou irreversivel)

3.20.2 — Comportamento da funcao de Helmholtz

Da definicdo termodindmica da funcao de Helmholtz, sua diferencial total
pode ser escrita como

dA =d(U — TS)
—=dU — TdS — SdT
—=(TdS — PAV) — TdS — SAT
— — PdV — SdT
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Se considerarmos A = A(V,T)), a diferencial total sera (esta é uma operacao
puramente matematica):

0A 0A
dA = <W)Tdv+ (E)_T)VdT

Se compararmos o0 que obtivemos da Termodindmica com o0 que obtivemos
matematicamente, concluiremos que, necessariamente,

dA =— PdV — SdT

_ (aA) . (aA) S
o4 __p . (24) —_
dA:(%> dV+(%) ar oV )r )y

T 14

oV aT
(3.34)

Agora, sabemos do Calculo, que as derivadas mistas devem ser iguais:

PAN\ [ PA
orov ) \ovor

Isto nos sugere calcula-las:

PAN_ 0 (04N _ 0 (0P
oTov ) 0Ty \oV ), 0Ty - \oT ),

PAN_ 9 (04 _ 0 o (08
ovor) ovp\oT ), OVr - \av /),

Impondo a igualdade das derivadas mistas, ficamos com

3),-(3),

que é chamada uma Relacdo de Maxwell. Esta, em particular, é util porque

nos permite determinar como a entropia de uma substancia muda com o volume
((0S/0V)r) se conhecermos sua equagao de estado (em outras palavras, a de-
pendéncia (0P/9T)y)'®:

Vo
AS = . (g—i)vdv (T constante)

Outras relacées de Maxwell sdo obtidas de forma semelhante a esta e vere-
mos mais uma no decorrer do assunto.

15(08/0V ) significa que a derivada é medida com temperatura constante. Embora (0P/0T)y
seja integrada em dV, a igualdade 3.35 implica que a integragcao também seja feita mantendo T
constante. Isto se repetird em outras situacoes.
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3.21 — Equacao de estado termodinamica

Suponha que queiramos saber como a energia interna de uma substancia
varia com o volume a temperatura constante. Nao é possivel medir isto dire-
tamente mas é possivel saber o valor procurado através de outras quantidades
que sao prontamente mensuraveis no laboratério. Considerando a temperatura
constante, derivamos a energia de Helmholtz com respeito a V:

0A oU a5
A=U-T5= (W>T_ (W)T‘T(WL

Usando as equacdes 3.34 e 3.35, isto nos leva a

0A
(W)T = F oU op
(85) _(ap) ﬁ(W)T:T(a—T)V—P (3.36)
ov ), or ).,
Esta equacao é chamada de uma equacao de estado termodindmica porque
relaciona uma funcéo termodinamica (U, no caso) com funcdes de P, V,T. Se

vocé se lembra, (0U/0V'), é a press&o interna definida atras e indica como a
energia interna de uma substancia varia em funcao do volume para uma dada

L
TT\av ),
No caso de um gas ideal,

oP nR oU nRkR
il IR e N ™ _p_p_p=y
<8T>V v (8V>T v

temperatura:

3.22 — Cp — Cy para liquidos e sélidos

Na secao 2.7.1, pag. 54, estudamos a relagao entre as capacidades calorifi-
cas a volume e presséo constantes e concluimos que C, > (. Avangamos aqui,
utilizando métodos matematicos como feito acima, para mostrar que as capaci-
dades calorificas a pressao constante e a volume constante estdo relacionadas

OV\?> [OP
or-cr=1 (37, ()
Py ar ), \av ),
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Lembrando a definicdo da compressibilidade isotérmica « e do coeficiente de
expansao térmica «, e substituindo-os, ficamos com

_ 1 (V)]
K_VﬁpT

()
v\ar), |

Veja que, agora, podemos saber a diferenca entre as capacidades calorificas

TV

:>CP—CV:

através de quantidades cujos valores s&o encontrados em tabelas ou facilmente
mensuraveis para qualquer substancia. Como 7', V, a, k sdo sempre todos positi-
vos, sempre teremos Cp > Cy.

3.23 — Comportamento da energia de Gibbs com a
pressao e temperatura

Se substituirmos

dU =TdS — PdV

na diferencial de G calculada de sua definicdo termodinamica, ficaremos com

dG =d(H — TS)
—dH — d(TS)
=d(U + PV) — d(TS)
—dU + d(PV) — d(TS)
—(TdS — PAV) + (PAV + VdAP) — (TdS + SdT)
— — 8dT + VdP

Colocando G = G(T, P), sua diferencial total sera

oG oG
dG = (8_T>PdT+ <8_P)po

Comparando as duas ultimas expressdes, vemos que
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dG:—;§T+VdP . :>(8_G> L e (8_G> L
dG = (—) dr + (—) dP o) p OP ) 1
oT ) » oP ),
(3.37)

Como a entropia € sempre um numero positivo, (0G/0T)p = —S nos diz que
a energia de Gibbs diminui com a temperatura (presséao constante). Como o vo-
lume também & um numero positivo, (0G/0P)r = V nos diz que se aumentarmos
a pressao, a energia de Gibbs também deve aumentar (temperatura constante).
Este comportamento esté ilustrado na Figura 3.14.

(e;rlwt;?gsy Slope =V
G Slope = -S

Figura 3.14: Vide texto.

Também é possivel ver o seguinte. Quanto maior a entropia, mais rapido a
energia de Gibbs decresce: (0G/0T)p = —S. Como a entropia molar de um
gas € maior que a de liquidos e sélidos, a energia de Gibbs dos gases é mais
sensivel a mudancas de temperatura. Por outro lado, como o volume molar dos
gases é muito maior que o de liquidos e sélidos, a energia de Gibbs € mais
sensivel a pressdo no caso de gases: (0G/0P)r = V Estes comportamentos
estao ilustrados na Figura 3.15.
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'y Gas
O]
4 O]
a =
5] o
3 g
@G 2
o 3
o O]
L
Liquid
- Solid
Temperatura, T Pressure, p
(@) (b)

Figura 3.15: Vide texto.

Procedendo como anteriormente, podemos calcular as derivadas mistas de G-

FGN_0 (9G\ _ 0 o (0S
OPOT ) oPp \OT ), OPr ~ \oP),

PG\ _0 (0GY _ D, (OV
ororP) 0Ip \OP), 90Tp  ~ \OT ),
Impondo a igualdade das derivadas parciais, obtemos uma nova relagao de

9*°G 9°G oS ov
(opor) = Goram) = ~(5p),=(5r),  ©

Esta relacdo, nos permite calcular a dependéncia da entropia com a pres-
sao de um gas a partir de dados tabelados a baixas pressdes, onde o gas se

Maxwell:

comporta como ideal:

P rov
AS = — /Pl (8_T)Pdp (T constante)

No caso de um gas ideal, obtemos

P ap P,
AS = —nR — = —nRIn= (T constante)
b P P

Lembrando da equagéo dos gases ideais, vemos que

P qp P, Vs
AS = — Y L RMZ2 —Rm2
S nR/P1 7 anP1 anv1

quantidade que ja nos € familiar.
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3.24 — Variaveis independentes naturais

As fungdes (U, G, S, etc.) e variaveis (T, V, P, etc.) termodinamicas sao inter-
relacionadas como temos visto. Isto nos permite expressa-las de diversas for-
mas. Porém, ha certas escolhas que transformam expressdes complicadas em
expressdes muito simples. Comecemos considerando U = U(S, V):

dU :TdaSU— PdV . . <8_U> . e (G_U) .
dU = <—) ds + <—) dv 95 )y V) s
08 ), oV )

Vemos que as derivadas parciais que sdo os coeficientes de dS e dV tém
formas muito simples (7" e —P). Por isso diz-se que as variaveis naturais de U
sdo S e V (porque as derivadas parcias com respeito a .S e com respeito a V' séo
funcdes termodindmicas muito simples). Apenas para comparar, considerando
U =U(V,T) e usando a equacao 3.36, temos:

oP
oT
U=U(S,V):  dU=TdS — PdV

U=UWV,T): dU:[T( )V—Pl dV + CydT

Outro exemplo pode ser obtido prontamente. Considerando S=S(U,V) e ob-
servando que

dU =TdS — PdV = dS = %dU—I— ;dV

temos

1 P
dS = =d —d
S TU+TV

:(05) 1 (as P
(9 as av), "1 ¢ \av),~ T
dS—(aU>VdU+<8V)UdV

sugerindo que U e V sdo as variaveis naturais da entropia.
Sem mais aprofundamento, na Tabela 3.2 sdo dadas as principais relacdes
utilizadas.
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Fungao Diferencial Relago de Maxwell
U  dU=TdS - PdV (3—5)5 - (g_P)v
Ho an=ras+var (55)¢= (%5)p
A dA=-8dT — PdV (%)T — (g_P)v
G d¢=-sar+var (55),.=— (%),

Tabela 3.2: Vide texto.

3.25 — A equacao de Gibbs-Helmholtz:
dependéncia da energia de Gibbs
com a temperatura

Vimos expressao 3.37 acima como a energia de Gibbs varia com a tempera-
tura em fungéo da entropia do sistema:

oG
(a—T)P =0

Embora esta relagdo tenha um significado importante fisicamente, seria me-
lhor se pudéssemos saber como a energia de Gibbs varia em fungédo de outra
variavel mais facil de se medir. Uma resposta é dada pela equacdo de Gibbs-
Helmholtz, que derivaremos agora.

Vamos reescrever a definicdo de G da forma seguinte:

G H

Agora, mantendo a pressao constante, vamos derivar a ultima expressao com
respeito a temperatura (basta apenas aplicarmos a regra simples de derivacao):

29, - (9= 5-2) -4, 5),
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Com base no que vimos em nosso estudo do comportamento da entropia com
a temperatura (secéo 3.8, equacao 3.13, pag. 98), temos a seguinte igualdade

(ar), =7 =7 (a7),

ou seja, os dois ultimos termos do lado direito da equacao 3.39 se cancelam e

ficamos com:

J(G/T H

{ (aé )_L --x (3.40)
Veja que temos, agora, uma relacé@o entre (G/T') e a entalpia do sistema, ela
€ chamada equacéo de Gibbs-Helmholtz. Em outras palavras, se soubermos a
entalpia do sistema, saberemos como a razdo (G/T') varia com a temperatura.
Talvez este tipo de equacao nao seja tdo familiar mas nos dé informacao sobre
a variacao de GG com a temperatura em fungdo de uma quantidade que podemos

obter através de calorimetria.
Podemos estender a equacao para aplica-la a mudancas de estado fisico ou

reacdes quimicas, onde

AG:GQ—Gl
AH =Hy, — H,

Para nao haver confusdo, veja o seguinte. Se o sistema vai de um estado
1 para um estado 2, a diferenca AG = G, — GG; é também uma fungdo. Em
consequéncia, esta diferenca também deve variar se variarmos a temperatura.
Desta forma, podemos estender a equacao 3.40 para a variagao da diferenca:

I(AG/T)] = AH
or |,
Esta equacao é importante no estudo do equilibrio quimico, por exemplo.
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3.26 — Lista de exercicios

QF431 - Lista 4

Obs.: a numeracgao refere-se aos exercicios e problemas propostos no capitulo
IV do Atkins 7a. Ed., dado na bibliografia do curso.

Parte | - exercicios

4.8(a); 4.10(b); 4.13(b); 4.16(a); 4.18(a);
4.19(a); 4.20(a); 4.22(a); 4.23(a); 4.24(a);
4.25(a).

Exercicios avulsos
1. Para quais dos casos abaixo temos AS = AH/T ?

a) um processo para o qual Ang,s = 0;
b) um processo para o qual ACp = 0;

(a)
(b)
(c) um processo a temperatura constante;
(d) um processo adiabatico;

(e)

e) uma transicao de fase reversivel, a pressdo constante.

2. Qual é a expressdao matematica para a variagcdo de entropia nos casos
abaixo?

a) expansao livre de um mol de um gés ideal indo de V; para V5;

(a)
(b) transicao de fase isotérmica e reversivel;

(c) expanséao adiabatica reversivel de um mol de gas ideal entre V; e V5;
(d)

d) expansao isotérmica reversivel de um mol de gas ideal entre V; e V5;

3. Para um certo gas, a capacidade calorifica molar a volume constante é
Cym = a+bT + cT?, onde a, b, ¢ sdo constantes. Quando o gas sofre uma
mudanca de estado entre (7;, V;) e (T, V;), qual é a variagéo de entropia
sabendo que o gas atende a equagéo de estado dada por P(V,, —«a) = RT,
onde o = cte. ?
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Parte Il - problemas

44; 438; 4.16; 4.23.

Problemas avulsos

1. (a) Mostre que pode-se escrever dH = TdS + Vdp;
(b) Calcule a derivada total de H considerando-a como funcéo de T' e P;

(c) Equacione estes resultados para dH e mostre que

R S ORI COR

2. Mostre que, se um mol de gas ideal para o qual Cy,, é independente da
temperatura, vai de (73, V1) para (15, V3), a variagdo de entropia é dada por

LoV
AS, =Cy,,In—+ Rln —
vt Y
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3.27 — Lista de exercicios

QF431 - Lista 5

Obs.: a numeragéo refere-se aos exercicios e problemas propostos no capitulo V
do Atkins 7a. Ed., dado na bibliografia do curso. Se nada for dito no enunciado,
assuma que todos os gases sao perfeitos e T=298,15 K.

Parte | - exercicios

5.4(a); 5.4(b); 5.5(a); 5.6(a); 5.7(a);
5.8(a); 5.14(a); 5.14(b).

Parte Il - problemas

5.20; 5.21; 5.22; 5.33.

Observacoes:

1. Problema 5.20.
Enunciado correto: S = S(T,V)

2. Problema 5.33.

p € 0 “excesso” de pressdo: p = p' — p*. Assim, integre entre p* e p’. A
resposta do livro, G’ = G +p*Vy(1 —e P/?") mistura as trés variaveis p, p*, p'

“ @' ” refere-se a G(p'), “G” refere-se a G(p*) e a exponencial é dada em
fungdo de p = p’ — p*.

Problemas avulsos

1. Nas notas de aula comentou-se que, se considerarmos U = U(V,T), a
expressao de dU tem uma forma mais complicada do que se considerarmos

U=U(S,V):
oP
U=UV,T): dU=|T(%) —P|dV+CydT
ar ),
U=U(S,V):  dU =TdS — PdV
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Deduza a primeira equagéo (com U = U(V,T')) através dos passos abaixo.

(a) Partindode A =U — TS, derive A com respeito a V' (T constante).

(b) Na aula mostrou-se que

(3, « (),
(), (5,

Use estas equagbes para substituir (0A/0V)r e (0S/0V)r no resul-
tado do item (a), o que deve levar a

oU oP
(W>T—T(a—T)V‘P

(c) Considerando U = U(V,T), calcule matematicamente sua derivada
total dU. Substituindo o resultado do item (b) e a definicdo de Cy,
vocé deve obter o resultado final desejado.

e também que

2. A equacao de Gibbs-Helmholtz pode ser derivada de um modo diferente do
que foi feito na aula. Para isto, siga os passos abaixo.

(a) Use arelacdo obtida em aula

0G
(a—T)p =

para substituir S em G = H — T'S. Rearranje os termos, obtendo

Logy G H
T\oT), T* T?

(b) Calcule, matematicamente, a derivada

1)

A resposta deve ser exatamente o lado esquerdo da equacéo anterior,
mostrando que

oT T2
que é a equacao de Gibbs-Helmholtz.

{8<G/T>] "
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Capitulo 4

Equilibrio de fases e solucoes

Observacao:

A cada versao destas notas de aula, erros vém sendo corrigidos, imprecisdes
aclaradas e novas abordagens ou raciocinios introduzidos. Esta ultima parte,
entretanto, esta sendo entregue sem as alteracdes planejadas para esta versao,
que deverao ser incorporadas futuramente.

4.1 — Diagrama de fases de substancias puras

Serao estudadas nesta parte transformacdes fisicas de sistemas onde ndo ha
alteracao da composi¢ao quimica. Exemplos sdo vaporizacao, fusao, mudancas
de fase solido-sélido (como entre grafite e diamante ou entre as varios formas
sélidas da agua) , etc.

Como vimos anteriormente, a temperatura e pressdo constantes, reagdes
quimicas sao espontaneas na direcdo em que haja decréscimo na energia de
Gibbs. Veremos que a energia de Gibbs e uma nova quantidade, o potencial
quimico, desempenham papel fundamental no estudo de transi¢des de fase.

Algumas defini¢des preliminares:

» fase: a fase de uma substancia é um estado da matéria uniforme em sua
composigao quimica e estado fisico

» fase condensada e fluido: as vezes usa-se o termo fase condensada para
designar liquidos e soélidos (que tém densidade alta quando comparada a
dos gases); usa-se fluido para designar um liquido ou um gas (em contrapo-
sicdo a um solido onde as moléculas tém menos liberdade de movimento)
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4.1 Diagrama de fases de substancias puras 136

« transicao de fase: é a conversao espontanea de uma fase em outra, que
ocorre a uma temperatura caracteristica para uma dada pressao. A tempe-
ratura de transicao (7;,;) € a temperatura na qual as duas fases estao em
equilibrio (dG = 0).

- diagrama de fase: O diagrama de fase de uma substancia mostra as re-
gibes de temperatura e pressdo onde cada fase € termodinamicamente
estavel (Figura 4.1). Estas regides sdo separadas por linhas chamadas
curvas de equilibrio.

Critical
point

Pressure, p

i T,
Temperature, T

Figura 4.1: Vide texto.

» pressao de vapor e pressao de vapor de sublimacao: Considere uma
substancia pura ligtiida num recipiente fechado, inicialmente em vacuo (Fi-
gura 4.2). Uma porcdo do liquido vai evaporar e exercer uma pressao.
Quando o sistema entra em equilibrio numa dada temperatura, a presséao
que o gas exerce é chamada de pressado de vapor do liquido, que € uma
propriedade da substancia em questao. Caso analogo € quando um soélido
esta em equilibrio com seu vapor. Neste caso, a pressédo do gas é chamada
presséo de vapor de sublimag&o. Desta forma, a curva de equilibrio liquido-
vapor no digrama de fase nos diz como a presséao de vapor do liquido varia
com a temperatura (analogo € o caso da pressao de vapor de sublimacao)

» pontos de ebulicao: Na pressao de vapor numa dada temperatura, o li-
quido esta em equilibrio com o vapor. Se a pressao externa for igual a
pressao de vapor nesta temperatura, todo o liquido pode expandir-se livre-
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Vapour,
pressure, p

Liquid
or solid
(@) (b) ()
(a) llustragéo da pressao de va- (b) llustragao do ponto critico.

por.

Figura 4.2: Vide texto.

mente. Isto é chamado ebulicdo A temperatura na qual pressdo de vapor
do liquido é igual a pressao externa € chamada temperatura de ebuli¢do:

— ponto de ebulicao normal: definido quando a pressao externa é

1 atm

— ponto de ebulicao padrao: definido quando a pressao externa é 1 bar

 ponto critico: No caso em que um liquido é aquecido em recipiente fe-
chado, ndo ocorre abulicdo. Na realidade, a pressao e densidade do vapor
vao aumentando e a densidade do liquido diminui como resultado de sua
expansdo com a temperatura até que a densidade do liquido e do vapor
sejam iguais e ndo haja mais fronteira entre eles. A temperatura na qual
a superficie (menisco) que divide liquido e vapor desaparece, é chamada
temperatura critica (7., que vimos antes no estudo de gases ideais). A
pressao correspondente é chamada presséo critica (p.). A partir de T, esta
Unica fase € a que esta presente e € chamada fluido supercritico

» pontos de fusao: A temperatura na qual liquido e sélido estao em equili-
brio (numa dada pressao) € chamada temperatura de fusdo (ou tempera-
tura de congelamento):

— ponto de fusao normal: temperatura de fusdo definida quando a
pressao externa é 1 atm
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— ponto de fusao padrao: temperatura de fusdo definida quando a
pressdo externa é 1 bar

* ponto triplo: é um ponto do diagrama de fases onde as curvas de equilibrio
entre trés fases diferentes se encontram. O ponto ocorre numa temperatura
e pressao definidas e invariantes.

4.2 — Diagramas importantes

4.2.1 — Dioxido de carbono

Um diagrama de fases tipico € o do C'O,, ilustrado na Figura 4.3. Neste caso
particular, podemos notar:

Solid Critical

point

p/atm

67

511 ............. :
| Triple .
/. point

100 Gas

194.7‘216.8 298.15 304.2
Te)  (T3) (7o)
Temperature, T/K

Figura 4.3: Vide texto.

» o diagrama sumariza como a pressao de vapor e a temperatura de ebuligcdo
varia com a pressao (ebulicdo ocorre quando a pressao de vapor € igual a
pressao externa, no caso, a pressao atmosférica)

+ a temperatura de fusdo é dada pela curva que separa as regides de fase
sélida das regides de fase liquida. Note que a inclinagao é quase vertical,
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de modo que grandes alteragdes da pressao trazem mudancgas pequenas
na temperatura de fusao

* inclinagcédo positiva da curva de equilibrio sélido-liquido, indicando que a
temperatura de fusdo sobe quando a temperatura aumenta

» atemperatura ambiente, ndo ha fase liquida e o s6lido sublima (“gelo seco”)
(nos tanques de C'O,, a temperatura ambiente, deve haver uma presséo
minima de 67 atm se liquido e vapor estiverem em equilibrio; quando o gas
sai desta pressao alta para 1 atm, ele se resfria pelo efeito Joule-Thomson
e, a 1tm e baixa temperatura, condensa-se numa fina camada)

4.2.2 — Agua

O gelo comum possui uma estrutura “aberta”, onde as moléculas de H,O
arranjam-se formando pontes de hidrogénio. Esta estrutura parcialmente se des-
faz quando o gelo derrete. Este € o motivo pelo qual o gelo comum ocupa um
volume maior que a agua liquida. Isto provoca mudancas atipicas no diagrama
de fase da agua. Além das caracteristicas gerais do diagrama anterior, ha outras
particulares:

+ existem varias fases sélidas (varios tipos de gelo), que levam a mais 5 pon-
tos triplos além daquele onde liquido, vapor e gelo comum sédo encontrados
em equilibrio

« ainclinagéo da curva na curva de equilibrio slido-liquido é negativa’.

4.3 — Potencial Quimico e condicao de equilibrio de
fases

Se considerarmos uma substancia pura, onde duas fases « e 3 estao pre-
sentes, da propria definicdo G = H — T'S, sabemos que a energia de Gibbs de
uma fase é diferente da energia de Gibbs da outra fase. Além disso, a energia
de Gibbs total pode ser escrita como a soma

T Antiménio e bismuto sdo duas outras substancias que se expandem durante o congela-
mento. Este comportamento similar ao da 4gua € uma excessdo: a maioria das substancias se
contraem neste processo.
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8000

6000

p/atm

4000

2000
Critical
point —/
2
freezing
Ice |
Vapour
il IERRIRIE L BTSRRI e Normal (Steam)
Triple ! i boiling
point : : point
0.006 |...... e . | . | »
200 4 300 :400 500 600 ;700
273.15 273.16 373.15 647.30
(Ty) (Ts) (To) Temperature, T/K (To)

Figura 4.4: Vide texto.

G(T, P,n*,n") = G*(T, P,n*) + G*(T, P,n")

onde n* e n” sdo o nimero de mols da substancia em cada fase.

Se considerarmos, por exemplo, uma fase vapor e uma fase liquida, onde
dn mols sdo transferidos da fase liquida para a fase vapor (com 7', P mantidas
constantes), a mudanca infinitesimal na energia de Gibbs neste processo sera

g l
dG = (%) dn? + (8_67’[) dn'
ong P,T on PT

Note, também, que o numero de mols é conservado:

dada por

n' +n9 =cte. = dn' + dn? = 0 = dn! = —dn?,
0 que nos permite escrever
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dn?

g l
dG = <8£> dn? + (8—6’1) dn'
oI ) pr on' ) pr = dG =

dn! = — dn?

oy (o
on9 P,T on! P,T
(4.1)

As novas derivadas parciais desempenham um papel central e recebem um
nome especial: potencial quimico?:

dGY IG"
g pum l pu— —_—
a (8n9 )RT ¢ a (8nl >P,T (4-2)

Pode-se mostrar que (vide secdo 4.6.7, pag. 155) que para um sistema de
um unico componente, o potencial quimico é simplesmente a energia de Gibbs
molar:

N(Tv P) = Gm(Tv P)

Utilizando a definicao de potencial quimico, a equacéo 4.1 fica

dG = (u? — ph)dn? (P, T constantes) (4.3)

Lembrando que estamos considerando um processo infinitesimal, onde dn #
0, se as duas fases estdo em equilibrio, a equagdo 4.3 implica que ambas as
fases devem ter o mesmo potencial quimico:

p*(T, P) = pi’(T, P) (condicao de equilibrio entre fases) (4.4)

Esta idéia esta ilustrada na Figura 4.5.
Sabemos também que mudancas espontaneas acontecem na dire¢cao em que
dG < 0. A partir da equacao 4.3, vemos que:

g l g . ~
w! > p e dn? <0 — liquefacao
dG = (pf — ph)dn? < 0 <=
pt > p? e dn? > 0 — vaporizacio
ou seja, as mudangas espontaneas ocorrem do maior para o menor potencial e
a fase mais estavel serd aquela com o menor potencial quimico.

2 0 nome “potencial quimico” traz em si a lembranca de energia potencial, a capacidade de
provocar mudancgas na diregdo do menor potencial.
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N

— Same
chemical

potential

Figura 4.5: Vide texto.

4.4 — Potencial quimico: dependéncia com a tempe-
ratura e pressao

A partir da discussao iniciada na secao 3.23, pag. 125, e do fato de que
w(T, P) = G,(T, P) para um sistema de um unico componente, vemos que

oy
(ﬁ)P -

A Figura 4.6 (que é similar a Figura 3.15) mostra como o potencial quimico
varia com a temperatura a pressao constante e as regides onde as fases sélida,
liquida e gasosa sao estaveis. Note que as mudancas de fase indicadas pelas
temperaturas de fuso (7) e ebuligéo (1;), ocorrem quando os potenciais quimi-
cos das fases em questdo sdo iguais, ou seja, numa transicao de fase, as fases
encontram-se em equilibrio, como mencionado antes.

o
(a—P)T —

ou seja, como mostra a Figura 4.7, mudancgas de pressao mudam a temperatura
na qual ocorre a transicao de fase.

Temos também que
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Figura 4.6: Vide texto.

High

High
pressure

pressure

Low

Chemical potential, 1
Chemical potential, u

. pressuzre
oW T
Temperature, T Temperature, T
(a) Vsélido < Vh’quido (b) Vsélido > Vh’quido

Figura 4.7: llustragdo do efeito da pressdo na temperatura de fusdo de uma
substancia. A situacao (a) acontece para a maioria das substancias, onde um
aumento da pressao provoca um aumento da temperatura de fusdo. A situagao
(b) ilustra o caso da agua, antiménio e bismuto, por exemplo, onde o efeito con-
trario acontece: um aumento da pressao faz com que a temperatura de fusao
diminua.
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4.5 — Localizacao das curvas de equilibrio

4.5.1 — A equacao de Clapeyron

Podemos derivar equagbes aproximadas para as curvas de equilibrio num
diagrama de fases a partir da condigéo de equilibrio,

p(T, P) = p°(T, P) (condicao de equilibrio entre fases)

Calculando a diferencial de ambos 0s membros da igualdade, obtemos

o o o’ ou”
P T=|— P —_— T 4.
(57), a7+ (5r), 7= (55),0r+ (37) o @9

Também podemos escrever

oG 0G
(a—P)T—V ¢ (a—T)P—‘S

em termos de potenciais quimicos:

o\ _ (G _y, . o\ _ (G _ g
or), \orP ), " or), \or ), "

Substituindo estas ultimas derivadas na equacao 4.5, temos

Vedp — SedT = VAdpP — SPdT
Equacionando os termos e resolvendo para dP/dT, obtemos a
equacao de Clapeyron:

dP S8 — 5% AySm
dT B Vrg — V#’i B Atrs‘/m

(4.6)

A equacéo de Clapeyron é uma equacao diferencial. Podemos resolver esta
equagao e obter a fungdo P(T') que representa a curva de equilibrio entre duas
fases num diagrama de fases. Veremos como fazer isto para equilibrios sélido-
liquido, liquido-vapor e sélido-vapor.

4.5.2 — Curva de equilibrio sélido-liquido

Podemos obter esta curva aplicando a equacéao de Clapeyron:

dr o Atrssm o Afusjv{m
dT - Atmvm n TAfust

(4.7)
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Além de vérias aplicagdes, pode-se mostrar que, em primeira aproximagao
esta ultima equacéao leva a uma reta. Vamos integra-la:

P T
ArsH,, dT
/ dp = —fustm bl

onde T™* é a temperatura de fusdo numa dada pressao P*.

Neste ponto, assumimos que a faixa de temperatura e pressao em que es-
tamos interessados seja pequena (T* ~ T), de modo que podemos assumir
Ay, H,, constante no intervalo de integracdo. Outro ponto a considerar € que,
numa transi¢do solido-liquido, vamos considerar que a mudanca em Ay, V,, seja
desprezivel quando mudamos a temperatura e pressdao. Com isso, podemos
tratar Ay, H,, € Ay,sV,,, como constantes durante a integragao:

P
ApusHp T
AP = P — P ~ Sfuslim ) ©
/* AgusVin T

Serda util agora, termos em maos a seguinte expansao em série de Taylor
(Apéndice A, pag. 198):

1 1
1n(1+m):x—§x2—l—§a:3+---%a7 se |z] <1
Uma vez que a aproximacéo para A, H,, € Ay, V,, constantes é aceitavel se
T* ~ T (ou seja, se mudarmos a temperatura apenas um pouquinho), podemos
reescrever o logaritmo In(7'/7*) numa forma que nos permita considerar apenas

o termo de primeira ordem na série acima:

A condigéo |(T'—T*)/T*| < 1 = |T — T*| < |T*| significa que a aproximacao
é valida numa regiao muito préxima a 7*. Por exemplo, se T* = 273,15 K,
podemos considerar a aproximacao de primeira ordem como sendo boa para um
pequeno intervalo em torno deste valor, por exemplo, para 272 K < T < 274 K.

Com isto, em primeira ordem, para sélidos e liquidos para os quais sabemos
que Ay, H,, € AV, N@o devem variar muito na faixa de temperatura e pressdo
consideradas, a curva de equilibrio é dada pela reta de equacéao

AfusI{m
T*A s Vi
conforme ilustra a Figura 4.8 (A sV, > 0).

P=P+ (T —T%)

Note que, se Ay,;V;, < 0, como acontece no caso da agua, a inclinacdo da
reta € negativa, conforme haviamos observado no diagrama de fase respectivo.
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Solid

Pressure, p

Liquid

Temperature, T

Figura 4.8: Vide texto.

4.5.3 — Curva de equilibrio liquido-vapor e solido-vapor: equa-
cao de Clausius-Clapeyron

A equacéao de Clapeyron (equacao 4.6) pode também ser aplicada para de-
terminar a equacéao da curva de equilibrio liquido-vapor num diagrama de fases.
Em outras palavras, veremos como obter uma equagéo que nos d4 o comporta-
mento da pressdo de vapor de uma substancia com a temperatura. A principal
diferenga € que, no caso, ndo podemos dizer que A,,,V,, € aproximadamente
constante com a temperatura e pressao. Isto porque, se estivermos suficiente-
mente longe do ponto critico, V,yepor > Vliaido @ AV, ~ V¥arer - A variagdo de
volume é muito maior que no caso anterior, o que faz com que dP/dT seja menor
e d7'/dP seja maior que no caso anterior, ou seja, a temperatura de ebulicdo é
mais sensivel a pressao.

Se atribuirmos, entdo, toda a variagcdo de volume a V,’**°" e o aproximarmos
por um gas ideal (longe do ponto critico, podemos assumir pressdes baixas, de
modo que VyP°r ~ RT'/P), teremos:

dp o AtrsSm o Avap-[{m o Avap[{m o Avap[{m - PAvapHm

AT~ AysVye TAwV T(RT/P) RIT?/P  RI?
ou
ld_P . Ava,p-[{m
PdT  RT?

Observando que
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d 1dP
— 0 - —
ar ) = par
obtemos a Equacao de Clausius-Clapeyron, que vale para determinar tanto a
curva de equilibrio liquido-vapor quanto sélido-vapor e que também nos diz como

a pressao de vapor varia com a temperatura:

d ApanH
— (InP) = vaptdm
a7 10 P)

(4.8)

RT?

Pressure, p
Pressure, p

Temperature, T Temperature, T
(a) (b)
Figura 4.9: Vide texto.

Ha varios casos onde se pode aplicar esta ultima equacao. Por exemplo, se
Aoy Hy, @0 depende da temperatura na faixa de interesse, podemos integra-la
prontamente, para obter:

o prop [Pt (1 1Y)

0 que nos leva a dependéncia exponencial ilustradada na Figura 4.9a.

Curva de equilibrio solido-vapor

No caso em que estivermos lidando com transigées solido-vapor, valem as
mesmas equacgdes, porém usando A, H,. Note que A,,H,, > AgpH,,, O
que da inclinacdes diferentes para as curvas de equilibrio liquido-vapor e sélido-
vapor, conforme mostra a Figura 4.9b.
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4.6 — Solucoes simples

Vimos como utilizar o potencial quimico para estudar diagramas de fases de
um sistema de um unico componente. Nesta parte, veremos o0 que acontece
qguando temos uma mistura de varias substancias. Por simplicidade, trataremos,
sempre que possivel, de misturas de apenas duas substancias. Além disso, trata-
remos de solug¢des simples, ou seja, onde ndo haja reagdes quimicas ocorrendo
entre os componentes.

A principal diferenca é que, agora, devemos sempre nos preocupar sobre
como a energia de Gibbs muda com a composi¢cdo do sistema. Matematica-
mente, ha uma pequena novidade. Uma vez que as propriedades dependem da
composic¢ao, deveremos calcular derivadas parciais com respeito a variagdes de
massa (dn;) que possam ocorrer.

Para simplificar, iniciamos com solucdées homogéneas, onde cada substan-
cia esta presente numa Unica fase. Para tratar o problema geral de misturas de
varios componentes que estejam presentes em varias fases, precisamos da re-
gra das fases, de Gibbs, assunto a ser tratado oportunamente. Aqui, estaremos
restritos a casos particulares, que possam servir como introducdo ao assunto.
O desenvolvimento segue naturalmente até o ponto em que definimos solugéo
ideal, vendo as Leis de Raoult e Henry. Uma parte interessante sera entender as
propriedades coligativas destas misturas. Por fim, o tratamento de solucdes reais
saira naturalmente das equacgdes deduzidas para solucdes ideais ao definirmos
uma nova quantidade, a atividade dos componentes.

4.6.1 — Grandezas parciais molares

Como temos visto, propriedades termodindmicas de grande interesse sao
grandezas extensivas, ou seja, que dependem do tamanho do sistema3. Assim,
estas funcdes dependem nado apenas de 7' e P mas do tamanho do sistema, em
outras palavras, das quantidades n; e n, das duas substancias presentes numa
mistura de dois componentes*.

3 Quando usamos grandezas molares, eliminamos a dependéncia do tamanho do sistema,

obtendo propriedades intensivas.
4 Observe atentamente que, se as substancias 1 e 2 estiverem presentes em mais de uma

fase, isto modifica a dependéncia do volume da mistura. Por exemplo, se 1 e 2 estiverem presen-
tes tanto na forma liquida quanto na forma de vapor, deveremos levar em conta as quantidades
(n3°, ni") e (n3°!, n5°?). Quando isto acontecer, ficard evidenciado. No momento, iniciaremos
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Para ficar claro, exemplificamos com o volume do sistema mas tenha em
mente que as definicoes e propriedades sao idénticas para as outras gran-
dezas de interesse, como H, S e G, por exemplo.

Dada uma mistura binaria, o volume V' do sistema necessariamente depende,
além da temperatura e da pressao, da quantidade de cada substancia presente,
ou seja, V =V (T, P,ni,ns). Se mudarmos a temperatura, a pressao ou a quan-
tidade de um dos componentes, o volume deve mudar. Por isso, a derivada total
de V agora deve levar em conta ndo apenas as variagdes d7" e dP mantendo
a composicao constante (com o que ja estamos acostumados), mas também as
variagcbes dn; e dn, mantendo 7, P constantes:

av - <3_V) dT+(a—v> dP+(a—v) dn1+(a—v) dn,
8T Pni,na ap Tn1,n2 anl T,Pmna an2 T,Pmny

As duas ultimas derivadas parciais, com respeito a dn; e dn,, sdo novidade
e ha mais de uma notacao para designa-las. Tendo em mente que elas sao
quantidades intensivas (por definicdo, sdo quantidades por mol) e que estaremos
estudando diferentes componentes em uma mistura, vamos adotar a notagdo®

(), ()
o T,Pnoa ona TP

onde V; é o volume parcial molar do componente 1 na mistura (analogamente,
define-se V; para o componente 2).

O significado do volume parcial molar esta ilustrado na Figura 4.10. Note
que, além de ser definido como uma derivada, o volume parcial molar depende
da composicao do sistema.

Vale um pequeno exemplo. Se vocé misturar 50 mL de etanol com 50 mL
de &gua, vocé nao obtera um volume final de 100 mL. Apenas a partir do co-
nhecimento dos volumes parciais molares do etanol e da agua, para uma dada
composicao, vocé sera capaz de calcular quanto sera o volume da mistura. O
volume parcial molar depende das interacoes moleculares entre as diferentes
substancias da mistura.

4.6.2 — Generalizacao para & componentes

Tudo o que for feito para uma mistura de dois componentes pode ser feito
para uma mistura de varios componentes. Basta lembrar que o volume serd uma

estudando misturas homogéneas, conforme dito na introdugéo.
5 A notagéo recomendada pela IUPAC seria, por exemplo, V',
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Volume, V

?a b
0 Amount of A, n,

Figura 4.10: Vide texto.

funcdo das quantidades de todos os componentes na mistura, da temperatura
e pressao: V = V(T, P,ny,ns,ne,--- ,ng) (para uma mistura de k substancias).
Neste caso, a derivada total de V' pode ter uma expressao longa € o0 que nos
interessa é que o volume parcial molar de uma dada componente j, € definido

da mesma forma que antes:
ov
V= (o) 49)
8”3 T,P,ni;ﬁj

onde a notacgéo n,,; significa que a derivada € calculada mantendo constantes
todos os componentes i diferentes do componente j, além da pressao e tem-
peratura ou, de forma equivalente, mantendo a quantidade de todos os outros
componentes constantes. Veja que, se houver apenas dois componentes, esta
definicdo mais abrangente reduz-se a anterior.

Esta notacao traz maior generalidade para as definicbes e, embora estejamos
preocupados neste momento mais com sistemas de apenas dois componentes,
vamos utiliza-la de forma intercambiavel quando conveniente.

4.6.3 — Teorema de Euler para funcées homogéneas

Em um instante, veremos que este teorema simples € fundamental para
nosso estudo.
Uma funcao é chamada homogénea quando:
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f()\.Tl,)\.flfg,"' ,/\.Z’m) :)\f(xbm?a"' 7$m) (410)

Para funcdes que exibem esta propriedade, o teorema nos diz que:

of of of

x’xj...’ajm :x_+aj_+.+xm_
f(l 2 ) 1$ 2 amm

Em palavras, isto quer dizer que, se conhecemos as derivadas parciais de
f(z1, 29, -+, 2,,) (0 gradiente da fungao), podemos calcular seu valor em qual-
quer conjunto de coordenadas (x1,zs, - ,z,,) da forma indicada pelo teorema

(4.11)

(produto escalar do gradiente de f pelo vetor de coordenadas (1, s, - , Tm))-

4.6.4 — Homogeneidade x funcdes termodinamicas extensivas

Tome como exemplo o volume total de uma solugdo onde estdao presentes
n; mols do componente 1 (por exemplo, agua) e n, mols do componente 2 (por
exemplo, etanol). Suponha que, no inicio, vocé tenha preparado 1,0 L desta
solugéo. Se vocé preparar mais meio litro nas mesmas proporgées e adicionar ao
1,0 L que vocé ja tinha, o volume total aumentara para 1,5 L. Matematicamente,
0 que vocé fez foi:

1. preparou 1,0 L na propor¢ao ;=

2. apos ter preparado o outro meio litro e ter adicionado ao 1,0 L que ja es-
tava pronto, vocé obteve 1,5 L no total. Uma vez que vocé usou a mesma
proporgao nas duas misturas, o niumero de mols no total de 1,5 L seré:

].,Oan 0,5><n1_1,5><n1
1,0xny 0,5xny 1,5xny

3. veja que o volume passou de 1,0 L para 1,5 L, ou seja,
V(l, 5711, 1, 5712) = 1, 5V(n1,n2)

4. Isto nos permite dizer que, qualquer que fosse o fator de multiplicagdo (1),
teriamos

V()\?’Ll,/\ng) = )\V(?’Ll,ng) (412)

ou seja, o volume é uma fungdo homogénea.

Importante: se vocé nao tivesse usado proporgdes iguais no preparo do
outro meio litro, teriamos que saber os volumes parciais molares do alcool e
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da agua para calcular o volume total resultante. Note que apenas obtivemos
o resultado 1,5 L porque a solugao adicionada era a mesma.

Veja que, assim como o volume, U, H, S, A e G também dependem do tama-
nho do sistema, séo variaveis extensivas que mudam com a massa da mesma
forma que o volume. Ou seja, U, H, S, A e G também atendem ao Teorema de
Euler para fungdes homogéneas.

4.6.5 — Consequeéncias do teorema para funcoes homogéneas

Note que, T' e P s&o variaveis intensivas (se subdividimos um sistema em
equilibrio, os subsistemas resultantes estardo na mesma temperatura e pressao
que o sistema total antes da divisao). Isto significa que, se mudarmos apenas
o numero de mols dos componentes, mantendo 7' e P constantes, o Teorema
pode ser aplicado desprezando-se estas variaveis.

Por exemplo, aplicando o Teorema de Euler para o volume, obtemos,

V(Ang, Ang, -+, Ang) = AV (ng, ng, -+, nyy) (4.13)

oV oV oV

V(nlan%'”)nm):nl a +n2 a_ ++nm a_
ony T,Pnis ons T,Pniso O, T\Pnitm
(4.14)

Lembrando que o volume parcial molar da componente j é definido por

ov
V= (_)
an] T,P,nz‘#j

podemos escrever a Ultima equagdo como:

V(i ng, - ) =mVi Vo + - 4 np Vi = Y niVi (4.15)
i=1

Determinamos, assim, como o volume pode ser escrito em funcdo da compo-
sicao da mistura e dos volumes parciais molares.
No caso de dois componentes, esta expressao resume-se a

V=nVi +nps (4.16)

Voltando ao pequeno exemplo de uma mistura de agua e etanol (se¢éo 4.6.1,
pag. 148), podemos calcular o volume final de uma mistura entre eles a partir
desta ultima expresséo, se tivermos em maos 74eua € Viguas € Netanol € Vetanol-
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4.6.6 — Equacao fundamental da Termodinamica Quimica

Considere uma solucado contendo n; mols do componente 1 e n, mols do
componente 2. De forma analoga ao volume, a energia de Gibbs do sistema
serd G = G(T, P,ny,ny) e sua derivada total sera

oG oG oG oG
= (Z -~ AP+ (2= d il d
dG (8T > Pni,na a " <8P) Tn1,n2 " (anl ) T,Pno e (an? ) T,Pmny "

(4.17)
Em aulas anteriores, no estudo de sistemas homogéneos (sé uma fase pre-
sente) de um componente, haviamos visto que

dG:_§;T+VdP . :(6_6‘) . e (8_6‘) L
4G = (—) dr + (—) 4P o) p OP ) r
T ) p oP ).,
Podemos estender estas equacdes para o caso presente da mesma forma
que temos feito, considerando S, V' como dependentes também da composicao
do sistema. Assim, temos

oG
<8_T) — = _S(T7 P7 ni, n2)

oG
(#),,,,, = Vs

Haviamos visto, também, que, para um sistema de um sbé componente, o
potencial quimico era a energia de Gibbs molar do sistema. Estendemos esta
idéia para um sistema de varios componentes definindo o potencial quimico dos
componentes 1 e 2 na mistura como sendo:

oG oG
p = (T, Pyny,mg) = ((9_nl> e po= (T, P,ny,ny) = ((9_nz>
T,Pna T,Pny

(4.18)
Substituindo estas ultimas expressoes na derivada total de G (equacéo 4.17)
para um sistema binério, ficamos com:

oG oG oG oG
dG (8T> Pmni,ng 4 " (ap) Tn1,n2 4 " (anl ) T,Pna dnl " (an2 ) T,Pmny dn?

= — SdT + VAP + pydng + podny
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Esta é a equacéo fundamental da Termodinamica Quimica para um sistema
de dois componentes.

Equacao fundamental para uma mistura de £ componentes

No caso em que temos varias componentes, definimos o potencial quimico
para cada componente de forma andloga ao que fizemos com o volume (equa-
cao 4.9). Temos, entdo, que o componente j da mistura tera um potencial qui-
mico definido por

pi = (T, Piny,ng, -+ ,ng) = <§%) (4.19)
3/ TPz

O mesmo raciocinio de antes nos permite escrever a equacao fundamental

da Termodindamica Quimica como

dG = — SdT + VdP + Mldnl + Mgdng + ,ngdTlg + -+ ,ukdnk

K (4.20)
=— SAT+ VAP + ) pdn

=1

Desta ultima equacao sao deduzidas importantes relacdes no estudo de equi-
librio quimico.

4.6.7 — Equacao de Gibbs-Duhem

G é uma funcao homogénea da composicao

Como haviamos mencionado acima, G comporta-se exatamente como o vo-
lume quando mudamos a composi¢ao de uma mistura e podemos escrever equa-
coes andlogas a 4.13 e 4.14, para T, P constantes:

G(Ang, Ang, -+, Ang,) = AG(ny,ng, -+, Muy) (4.21)

oG oG oG

G(ni,ng, - npy) =m B +n2 E Tt Ny I
) T P "2/ T Pmiss m /) T Pnism
(4.22)

Lembrando a definicdo de potencial quimico de um componente numa mis-
tura (equacéo 4.19),
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oG
= :U“j(Tapanlan%" : ank) = (%)
) T,P,ni?g]'

podemos escrever a equagao 4.22 como

G(ni,ng, -+ M) =Napy + Noflg + -+ + N fly, = an’,ui (4.23)
i=1

que é analoga a expressao 4.15 para o volume da mistura.

Observacao

Esta Ultima equacao é uma forma de comprovar o que foi dito antes sobre po-
tencial quimico para um sistema de um unico componente. Neste caso, haveria
apenas n = n; mols de um Unico componente € G = nu, ou seja, i = G/n = G,
a energia molar do sistema. Interessante observar que isto se deve ao fato de
que G € uma propriedade extensiva e mais, uma funcdo homogénea.

Derivando a Equacao de Gibbs-Duhem

No caso em que uma mudanga de composicao seja feita a presséo e tem-
peratura constantes, a equacao fundamental da Termodinamica Quimica (equa-
cao 4.20) nos diz que

k
dG =Y wdn,
i=1

Além disso, da propriedade de homogeneidade da energia de Gibbs, obtive-
mos a equacao 4.23:

m
G(ni,ng, -+ M) = Nafy + Noflo + -+ + Nl = Znilh‘
i=1

Como vimos, o potencial quimico depende da composicao do sistema, ou
seja, se mudarmos a composi¢cao devemos esperar uma mudanga nos potenci-
ais dos componentes. Desta forma, a diferencial total de G = Zle niu; (equa-
cao 4.23), deve levar isto em conta:

k k
=1 =1

Assim, obtivemos duas expressdes para a diferencial total de G. A primeira,
cuja origem é a equacao fundamental da Termodinamica Quimica (equacgéao 4.20
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para T, P constantes) e esta ultima, que se verifica a partir do fato de que G
€ uma funcao extensiva e tem a propriedade matematica de ser homogénea
(equacdes 4.21 a 4.23 ). As duas expressdes para a mesma diferencial dG ne-
cessariamente devem ser iguais:

k k k
Z pidn; = dG = Z pidn; + Z nid i
i=1 i=1 1=1

Disto, obtemos a equacio de Gibbs-Duhem:

k
> nidu; =0 (4.24)
i=1

Se nédo tivéessemos considerado 7, P constantes, teriamos obtido, pelo
mesmo caminho®,

k

SAT — VAP + ) nydp; =0

=1

4.6.8 — Equacao de Gibbs-Duhem para sistema binario

Para fixar, vamos fazer novamente esta deducdo no caso de um sistema de
duas componentes. Comegamos da mesma forma:

G = nip1 + Nafts = dG = /Jqdnl + /Lgdnz + nldul + nzdﬂg

Para T, P constantes, tinhamos, da termodinamica, que

dG = ,quﬂl + Mgdng

Substituindo esta dltima na pendltima equacdo, temos a equacdo de
Gibbs-Duhem para um sistema de dois componentes:

TL1d,LL1 + nngQ =0 (425)

6 o leitor atento devera notar que deduzimos as equacdes 4.21 a 4.23 sob a condicdo 7', P
constantes. Entretanto, como ambas sao variaveis intensivas, a propriedade de homogenei-
dade pode ser reescrita como G(T, P, Any, A\ng, -+, Any,) = AG(T, P,ny,ng, -+ ,ny). Mostra-
se facilmente que, mesmo T, P nado sendo constantes, permanece valida a relagao 4.23. Ha,
inclusive, uma forma mais elegante de obté-la usando-se a definicdo de energia de Gibbs a
partir da energia interna do sistema (que também é uma fungcdo homogénea), escrita como
E=E(S, V, ni,ne, -+ ,n,) (vide Reif, R., Fundamentals of Statistical and Thermal Physics,
1965, McGraw-Hill).
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4.6.9 — Significado da Equacao de Gibbs-Duhem

A equacao de Gibbs-Duhem coloca uma restricao (vinculo matematico) sobre
as mudancgas que podem ocorrer nas variaveis do sistema. Em particular, isto
significa que o potencial quimico de um componente ndo pode variar de qualquer
jeito. Ele esta “amarrado” ao potencial quimico dos outros componentes através
da equacao 4.24.

Vejamos o exemplo de um sistema binario. Neste caso, ha dois componentes,
1 e 2, cujas fracGes molares respeitam as seguintes relacoes:

nq N9 n1+n2
Ty = ;T = = T+ T =
ny + N9 n1 + No n1 + No

=l=>a=1—12

de modo que podemos escrever a Equacao de Gibbs-Duhem como (basta dividir
a equagao 4.25 por n; + ns):

nidpy + nodpg = rdpy + xodps =0

ou, substituindo x5 =1 — x4,

l‘ld/ﬁl + (1 — l‘l)d/,bz =0

Isto mostra claramente que, com a temperatura e pressdo constantes, se mu-
darmos a composigao (alterarmos n; ou n,), a mudanc¢a no potencial quimico do
componente 2 nao é independente da mudanca nopotencial quimico do compo-
nente 1, devendo respeitar a equacao acima.

Também vemos que

-n
nidpy +nodps = 0 = dps = (n_1> dp
2

0 que significa que se o potencial quimico de um componente aumenta, o do
outro componente deve necessariamente diminuir. Além disso, a razdo —** da a
magnitude com a qual as mudancas nos potenciais quimicos estarao relaciona-
das.

4.6.10 — Equacao de Gibbs-Duhem para outras grandezas

Para todas as grandezas parciais molares (V, U, H, S, A, G, etc. ) pode-se
derivar uma equacao do tipo Gibbs-Duhem. Basta seguir o raciocionio exposto
acima.
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No caso do volume de uma solug¢ao binaria numa dada pressao e tempera-
tura, por exemplo, diferenciando a expressao 4.16 (V (T, P,ny,ns) = n1 Vi +nyVs),
temos

dV = ndVi + nadVs + Vidng + Vadng

Para T, P constantes, podemos também escrever que

T,Pna T,Pny

8_711 8712

lgualando as duas ultimas expressoées, temos

Vidng + Vodng = dV = nidV; + nadVs + Vidng + Vadng

que resulta na expressao desejada

nldVl + nzd‘/g =0

cuja interpretacéo € analoga a de antes.

A Figura 4.11 exemplifica esta ultima expressdo. Se variarmos o volume par-
cial molar de um componente, a variacao do volume parcial molar do outro com-
ponente estara determinada automaticamente.

Partial molar volume of water, V(H»O)/(cm® mol™)

(,-loW ¢W2)/(HOSHED)A ‘|oUBIS JO BWIN|OA Jejow [eied

1 1 1 1
0 0.2 0.4 0.6 0.8 1
Mole fraction of ethanol, x(CoH5OH)

Figura 4.11: Vide texto.
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Além disso, também vale

dV, = <—_n1) dv;

no

Note, na Figura 4.11 que, enquanto o volume parcial molar de um compo-
nente aumenta, o do outro componente diminui, conforme requerido pelo sinal
negativo na expressédo acima. Além disso, observe que a razdo de crescimento
do volume parcial molar muda conforme mudamos a razdo molar da mistura, e
que, quando o volume de um componente se altera mais rapidamente, o do outro
componente se altera mais vagarosamente. Verifique isto na Figura e interprete
de acordo com a expressao acima.

4.7 — Mistura de gases ideais

Nosso objetivo € tratar misturas quaisquer. Esta passagem é fundamental,
entretanto, por duas razdes. Primeiro porque utiliza o familiar conceito de gas
ideal para introduzir um tratamento matematico novo e que seré estendido a ou-
tros casos posteriormente. Segundo, porque o conceito de mistura ideal, que
aparece de forma natural, sera usado adiante para introduzir o conceito de solu-
cdo ideal’.

4.7.1 — Gas ideal puro: variacao da energia de Gibbs com a
pressao e pressao padrao

Como vimos anteriormente, a variagdo da energia de Gibbs com a pressao,
a temperatura constante, € dada por

oG
(a—P>T =V

Se soubermos como V' se comporta com a pressao, para uma temperatura
fixa, poderemos integrar esta equacéo para obter

dG =VdP
Py

G2
=AG = / dG =G(T,R,) — G(T, P,) = / VdpP (T constante)
G1 Pl

7 podendo também ser usado para definir mistura ideal de sélidos.
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Se fizermos P, = P°, com P° sendo a presséo padrdo de 1 bar, e P, = P
(uma pressao qualquer), podemos escrever que

P
G(T,P)=G(T,P°) + / VdpP (T constante)

o

Para um gas ideal puro, temos

P nRT P P
/o TdP —TLRT/O ﬁdP:nRTln (F)

=G(T,P)=G(T,P°) +nRTIn ( P ) (T constante)

Pe

ou, de forma simplificada,

P
G =G°+nRTn (F) (T constante)

onde G° é a energia de Gibbs quando a pressao € igual a pressao padrao P°
(que, por definicdo, € 1 bar). Uma vez que P° = 1 bar, se a pressao P for
expressa na unidade bar, pode-se escrever apenas P ao invés de P/(1 bar).
Vocé deve ficar atento quando encontrar este tipo de notacéo.

Uma equacao idéntica pode ser escrita para a energia de Gibbs molar:

Gn =G, + Rl (;) (T constante) (4.26)

4.7.2 — Gas ideal numa mistura:
variacao do potencial quimico com a pressao

Uma vez que, para uma substancia pura, o potencial quimico nada mais é
que a energia de Gibbs molar (. = G,,), podemos reescrever diretamente a
equacao 4.26 como

P
pw=p’+ RTIn (ﬁ) (T, P constantes) (4.27)

onde p° € chamado potencial quimico padrao, cujo valor é definido quando
P =P°=1bar.

Queremos estudar o que acontece com o potencial quimico dos componen-
tes de uma mistura de gases ideais. A Lei de Daton (secdo 1.2.3, pag. 12) afirma
que a pressao exercida por uma mistura de gases perfeitos € a soma das pres-
sOes que cada um deles exerceria individualmente se ocupasse 0 mesmo volume
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sozinho. A presséo parcial de cada gas é P, = z; P, onde z; é a fragdo molar do
gas na mistura e P a pressao total da mistura.

Com isto, cada gas ideal na mistura de gases ideais, deve respeitar, indivi-
dualmente, a equacao 4.27 com a pressao sendo a respectiva pressao parcial
do gas na mistura. De forma geral, para o gas de numero 5 numa mistura de &
gases ideais, escrevemos:

P
p; = p; + RTIn (P—i) (4.28)

Observe que trocamos a pressao total do sistema por P;, a presséo parcial
do gas na mistura. Esta equacao pode ser escrita de outra forma se usarmos a
Lei de Dalton (pela qual a presséo parcial do gas ideal € P; = =, P) para substituir
P;:

G

P
p; =4S+ RTIn (5”];—) (4.29)

4.7.3 — Mistura ideal

Queremos estudar mudancas de composicao que ocorrem enquanto a pres-
séo e temperatura sdo constantes. Em outras palavras, estamos interessados
em ver como as propriedades do sistema se alteram diante de mudancgas ape-
nas na composicao: queremos separar o efeito de mudancas na pressao do
efeito de mudangas na composigéao.

No estudo de misturas, também é conveniente utilizarmos uma nova refe-
réncia para o potencial quimico dos componentes. Esta nova referéncia sera
o potencial quimico da substancia quando pura. A equacao 4.29 é valida para
z; € [0, 1], 0 que nos permite mudar de ;. para esta nova referéncia.

No caso de dois componentes, =, = 1 — z; e, quando z; = 1, significa que
x9 = 0, Ou seja, temos o gas 1 puro. Nesta condi¢cao, quando x; = 1, definimos o
potencial quimico do gas puro por:

Po
Se houver varios gases ideais misturados, para cada um deles, podemos
definir 1 de forma analoga:

P P
i =pi(ry =1) =pj + RTIn (xl—) =p;+ RTIn (F) (4.30)

P
W = py(a; = 1) = 5+ BT (P_) (4.31)
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Assim sendo, temos duas defini¢des:

o x;P
p; =p; + RT'In (#)

P
w; =p; + RTIn (ﬁ)
Veja que isto nos permite eliminar x; subtraindo a segunda equagao da pri-
meira:

. x; P P x;PP°
pj — p; = RT {ln (#) —1In (ﬁ)] :RTln( ;Dop ) =Rl

Desta forma chegamos a importante relagao:

pj = p; + RT Inx; (mistura ideal) (4.32)

Observe que foi feito o seguinte. Antes, sabiamos quanto era ;. numa de-
terminada pressdo com base em seu valor na pressao padrdo. Agora, apenas
trocamos a referéncia: sabemos como calcular o potencial quimico de um com-
ponente numa mistura a partir do valor que ele teria se 0 componente estivesse
purod.

Além disso, a expressao 4.32 é também utilizada para definir uma mistura
ideal: misturas cujos potenciais quimicos podem ser escritos desta forma sdo
ditas ideais. Voltaremos a este ponto adiante.

4.7.4 — Termodinamica da mistura de dois gases ideais

Quando misturamos dois gases ideais (vide Figura abaixo), podemos calcular
AnizG € AnieS (além de outras quantidades como A,,;.V ou A,,.;. H, por exem-
plo).

Utilizando as expressoes 4.23 e 4.32, podemos calcular a energia de Gibbs
de uma mistura®:

G(T, P,n1,ng) =nipi1 + naply
=ny(p] + RT Inxy) + no(puy + RT Inxy)

8 Veja que continuamos a depender de 1.° implicitamente através da equagéo 4.31, que define
o proprio n*. Entretanto, a vantagem é que, agora, temos uma forma mais adequada para o

estudo de solugdes, como veremos.
% lembre-se que G = G(T, P,n1,ns), dependendo destas variaveis implicitamente através de

*

Hj-
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Figura 4.12: reproducéo da Figura 3.2, pag. 80

No estado inicial (cuja energia de Gibbs é G;), temos 0s gases puros e sepa-
rados, de modo que, tanto z; quanto z, séo iguais a 1. Apos a mistura (estado
final, correspondente a Gy), teremos n = ny + ng, 11 = n1/(ng + ny) = ny/n e
x1 =ny/(n1 + n2) = ny/n. Aplicando a dltima equacao aos estados inicial e final,
temos:

Gy =ni(p; + RT Inzy) + no(ps + RT In o)

AmmG = Gf — Gl :anT h’ll’l —+ ngRT In i)

=nRT(x1Inx; + xoInxs)

Note que, como z; e z, sdo fragdes molares (ambas menores que 1 numa
mistura), A,.;..G < 0 para quaisquer quantidades n; e n, que forem misturadas,
ou seja, a mistura acontece espontaneamente a pressao e temperatura constan-
tes (se dois gases a mesma temperatura e pressdo sao colocados juntos, um
vai se difundir espontaneamente no outro até que a mistura figue homogénea).
Veja, também, A,,;.G depende também da temperatura.

Podemos, também, calcular facilmente a variacao de entropia neste processo,

0G
(ﬁ)p =0

Podemos aplicar diretamente esta relacao a A,,;.G (0 que € equivalente a

lembrando que

aplicar a relacéo a todos os passos) para obter:

oT

AmwS = Sf — SZ = ( > = —TLR(ZL'l 1111‘1 + Z9 1HZE2)
Pmni,na
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Veja que, ao contrario A,.;.G, A,.;.S € positivo para quaisquer quantidades
misturadas. Isto é esperado porque, apds a mistura, o sistema fica mais desor-
denado.

Por dltimo, note que a variagdo na energia de Gibbs e na entropia eviden-
temente deveria depender das quantidades que sdo misturadas. Ambas as ex-
pressoes confirmam isto. Um gréfico da dependéncia destas variacbes com n; e
ny € mostrado na Figura 4.13 (lembre que basta analisar x4, ja que z2 = 1 — x7).

0 0.8
-0.2r 0.6
~
< S
& -0.4r 3 04F
£ £
B <
-0.6 0.2
-0.8 . 0 :
0 0.5 1 0 0.5 1
Mole fraction of A, x, Mole fraction of A, x,,

(a) (b)
Figura 4.13: Vide texto.

4.8 — Solucoes: condicao de equilibrio e potencial
quimico de liquidos

E possivel aproveitar o tratamento para gases ideais visto acima para solu-
cdes envolvendo liquidos e soélidos.

4.8.1 — Condicao de equilibrio

De forma semelhante a condicdo de equilibrio entre as fases de um unico
componente (secao 4.3, pag. 139), para que uma mistura de varios componen-
tes esteja em equilibrio, além de a temperatura e pressao serem constantes,
mostra-se que, para cada componente, duas fases quaisquer devem ter o mesmo
potencial quimico (esta é a condicédo de equilibrio de fases para misturas).
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Considere um componente j de uma solugdo que esteja presente tanto na
fase vapor (abreviada por vap) desta solugao quanto na fase liquida (abreviada
por sin). Se a solucao estiver em equilibrio, necessariamente os potenciais qui-
micos deste componente nestas duas fases deverdo ser iguais:

pj(vap) = p;(sin) (4.33)

Isto significa que o potencial de cada componente na fase liquida da solucao
pode ser medido através do potencial quimico do componente na fase vapor da
solucao, quando a solugao estiver em equilibrio.

4.8.2 — Potencial quimico de liquidos

Vimos acima que o potencial quimico de um gas ideal numa mistura de gases
ideais é (equacao 4.28):

o P
p; = p; + RTIn (P—i>

onde, da definigdo 4.27, n; € o potencial quimico do vapor do componente j,
calculado na pressao padrao P° =1 bar.
Vamos aproximar a fase vapor da solugdo como sendo um gas ideal. Esta ndo
é uma m4 aproximacao'® ja que a magnitude da pressdo de vapor de solugbes
normalmente € baixa (por ex., a pressao de vapor da agua a 293 K ~ 0,02 atm).
Considerando a fase vapor como um gas ideal, podemos igualar a ultima
expressao a equacao 4.33 para obter

P
pj(sln) = pj(vap) = p; + RT In (FZ’) (4.34)

onde P; é a pressdo de vapor parcial do componente na fase vapor da solugéo.
O que fizemos, assim, foi obter o potencial quimico de um componente na
fase liquida da solucéo através do potencial quimico que este componente tem
na fase vapor da solugéo em equilibrio.
Para que as equacdes fiquem numa forma mais adequada ao estudo de so-
lugbes, vamos eliminar p5 (Que € referente a fase gasosa, néo a fase liquida de
Jj) procedendo de forma parecida com o que fizemos no caso de uma mistura de

10 Uma descrigdo mais proxima da realidade, entretanto, seria obtida utilizando-se o conceito
de fugacidade ao invés de pressao (pode-se dizer, de forma simplificada, que a fugacidade seja
uma espécie de “pressao efetiva”). Veremos em breve, porém, que desvios da idealidade serao
levados em conta quando introduzirmos o conceito de atividade.
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gases ideais, introduzindo x(l): potencial quimico do componente j quando ele
esta puro e liquido''. Para defini-lo, usamos novamente a equagéo 4.33:

p;(1) = pj(vap)
Lembramos, ainda, que a equacao 4.28 nos da o potencial quimico do gas
ideal de nUmero j numa mistura de gases ideais:

o P
p; = p + RTIn (P—i>

Como estamos interessados em % (vap), devemos usar nesta Ultima equagao
a pressao P}, que significa a pressao de vapor do componente liquido j se ele
estivesse puro:

* (e} P]*
i (vap) = p; + RT In Bo
Desta forma, ficamos com

P*
pi(l) = pi(vap) = p; + RTIn (P—]O) (4.35)

Note que obtivemos duas equacgdes ( 4.34 e 4.35):
0 P
pi(sln) = p5 + RT In (P_]O>
P*
pi(l) = p; + RTIn (P_]°>

Se subtrairmos a segunda da primeira, ficamos com

(1) — L AV By i
pj(sln) — pi(l) = RT {ln <F) —1In (E)] = RTIn (P;‘PO = RTIn P—;

e, em consequléncia,

pi(sln) = pj(l) + RTIn (%) (4.36)

Veja que eliminamos 1 e passamos nossa referéncia para y:;(1).
Sumarizando a notagao:

" Veja que esta condigdo vem simplesmente do fato de estarmos tratando do caso de uma
solugdo. Para distinguir quando este componente esta puro na forma liquida de quando esta em
solucdo, trocamos sin por | na equagao que segue.
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* 1;(sln): potencial quimico do componente j na fase liquida da solugéo;

* u;(l): potencial quimico do componente j em sua forma liquida, se ele
estivesse puro;

+ P;: pressé&o parcial que o componente j da solugdo tem na fase vapor da
solucao;

* P pressao de vapor que o componente j da solugao teria se ele estivesse
puro.

4.9 — Solucao ideal: Lei de Raoult

Sabemos que uma mistura de gases ideais obedece a Lei de Dalton. Ve-
remos agora um critério que define uma “solugéo ideal”, uma classe especial
de solugdes, cujas propriedades permitem um tratamento matematico mais sim-
ples. No caso de gases ideais, assumimos que nao ha interacdo nenhuma entre
as moléculas dos gases. No caso de solugdes, ao contrario, ha interacdes entre
as moléculas da fase liquida. Portanto, uma solucao ideal ndo pode ser definida
como aquela onde nao haja interagdo entre as moléculas.

Considere uma solucao de apenas dois componentes 1 e 2. Uma vez que ha
interacdo molecular, buscamos um critério que simplifique o tipo de interacao que
ocorre. Podemos, entao, pensar que uma solugéo ideal é aquela em que as mo-
léculas dos dois componentes estdo aleatoriamente distribuidas na fase liquida
da solugdo. Isto deve ocorrer se 0 tamanho das moléculas de ambos os com-
ponentes for parecido e se as interagdes moleculares de cada componente puro
forem similares as interagées quando os componentes estdo misturados. Esque-
maticamente, podemos dizer que, na média, as intera¢des do tipo 1 — 1 e do tipo
2—2 sdo iguais a interagdes 1—2 que ocorrem quando misturamos o componente
1 e 2. Intuitivamente, espera-se que isto ocorra em solugbes de componentes
quimicamente similares. Por exemplo, benzeno+tolueno, hexano+heptano, etc.

Estudando solugées de liquidos quimicamente similares, Raoult verificou que
a pressao de vapor parcial que cada componente exerce na solugao € direta-
mente proporcional a pressao de vapor que ele tem quando esta puro, e que a
constante de proporcionalidade é simplesmente sua fragdo molar. Em simbolos,

P =x;P; (Lei de Raoult, solugao ideal) (4.37)
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onde, novamente, P; é a pressdo de vapor do componente liquido na solugéo,
P; é a presséo de vapor que este componente liquido tem quando esta puro e
z; é sua fragdo molar na solugdo'?. Quando os componentes de uma solugéo
apresentam este comportamento em toda a faixa de composi¢do, dizemos que
ela é uma solugéo ideal.

A equacao 4.36

P
pi(sln) = (1) + RT In (—i)
Pj
é valida para qualquer solugdo’. No caso especial de solugdes ideais, que res-
peitam a Lei de Raoult, esta equacao fica

pj(sin) = pi(l) + RT Inz; (4.38)

Veja que esta expressao € muito similar a definicdo 4.32 para misturas ideais.
De fato, ela as vezes € utilizada como definicdo de solucao ideal.

Para solucao ideais, podemos definir a pressdo de vapor total da solucao
simplesmente como a soma das pressdes de vapor parciais. Para uma solucéao
ideal binéria, temos, por exemplo:

Piotal =P1 + P
=11 P + 2o Py
=01 P+ (1—x1)Py
=P} +2,(P; — P;)

(4.39)

de forma que, num diagrama P, X x1, a pressao total é representada por uma
reta, conforme mostra a Figura 4.14(a). Também sao retas as pressoes parciais
P; = x;P;. Os valores P/ e Py podem ser lidos diretamente do grafico (fazendo
x1 = 1 e xzy = 1, respectivamente). A Figura 4.14(b) ilustra uma solucdo que
essencialmente comporta-se como ideal.

4.10 — Termodinamica de uma solucao ideal

Podemos facilmente calcular a variacdo da energia de Gibbs A,,;.G quando
misturamos dois componentes liquidos, de forma similar ao que fizemos no caso
da mistura de dois gases ideais (se¢ao 4.7.4, pag. 162).

12 N&o confunda isto com a Lei de Dalton para gases ideais!
13 Note que, para derivar a equacdo 4.36, assumimos que a fase vapor da solugéo é ideal mas

nao fizemos nenhuma restricdo para a fase liquida.
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Ps Total pressure 60 -
e - Total
S~
. =
o Pa g 40 - Benzene
2 2
2 g
21 Partial o
pressure 20 -
of A Methylbenzene
Partial K
pressure 0
s : Mole fraction of
0 Mole fraction of A, x, L methylbenzene, x(CsH;CH,)
(a) (b)

Figura 4.14: Vide texto.

Para isto, usamos a equacéao 4.38

pi(sin) = pi(l) + RT In x;

para calcular G; e Gy, a energia de Gibbs dos componentes separados e apos
serem misturados, respectivamente. Note que, antes da mistura, os dois compo-
nentes estdo puros e os potenciais quimicos dos componentes 1 e 2 sdo dados
simplesmente por pi(l) e ui(l), com a energia de Gibbs inicial sendo

Gi = n1pi(l) 4+ naps(l)

Apés feita a solucéo, a energia de Gibbs final pode ser calculada aplicando a
equagdo 4.38ale2:

pi(sin) = pi(l) + RT Inxy
pe(sin) = p5(l) + RT In xo

-~

Gy =nip(sin) + napa(sin)
=ny[p;(1) + RT Inxy] + no[us (1) + RT Inzy)

Subtraindo G; de G, ficamos com
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Gy =ni[p;(l) + RT Inxq] + nofps(l) + RT In xy]
Gy =ny (1) + nopy(l) (4.40)
AnizG =Gy — G = RT Inxy + noRT In g = nRT (21 In 2y + 25 In 29)

Como z; e x5 sao fracbes molares menores que 1, A,,;,G < 0 para quaisquer
quantidades n; e ny que forem misturadas, ou seja, uma solucédo ideal forma-se
espontaneamente a partir dos componentes separados. Além disso, note que
A,i.G depende da temperatura mas nao depende da pressao total do sistema.

Este resultado € o mesmo que para uma mistura de gases ideais. Entretanto,
tenha em mente que, numa solucéo ideal, ha interacdo molecular, o que nao
acontece no caso de gases ideais. A semelhancga surge do fato de que, em
ambos 0s casos, as moléculas na solucao estdo misturadas aleatoriamente. A
variacao de entropia no processo € dada por

A, .
AmmS = Sf - Sz = — 0 msz = —TLR(l’l lnxl + o In Ig) (441)
or Pnina

AnizS € positivo para quaisquer quantidades misturadas ja que, ap6s a mis-
tura, o sistema fica mais desordenado.
Além disso, como A,,;.G ndo depende da pressao, vemos também que

OA i G
! ( op ) Tn1,n2

0 que nos leva a importante conclusdo de que o volume de uma solugéo ideal
nada mais € do que a soma dos volumes dos componentes em separado, antes
da mistura.

A variacdo de entalpia também pode ser calculada a partir das expressdes
440e 4.41:

0 que indica que nao ha troca de calor com a vizinhanga durante a formacao de
uma solucao ideal.

4.11 - A Lei de Henry

A maioria das solugbes nao € ideal. Veja, por exemplo, a Figura 4.15
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Figura 4.15: Vide texto.

Veremos a frente como levar isto em conta através do conceito de atividade.
Antes disto, vamos analisar o gréafico-exemplo da Figura 4.16, que contém um
diagrama de pressé&o de vapor para um determinada solugéo binaria ndo ideal'.
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g 400
]
[
Ll
d
[=9]
w <200
e
[=%
"
F -
0 i i i i N
oo 0.2 0.4 0.6 0.5 1.0

Xy

Figura 4.16: Vide texto.

Primeiro, as pressdes P, € P, ndo seguem as retas preditas pela Lei de Ra-
oult, o que mostra que esta solucéo nao é ideal, como dito.
Segundo, mesmo ndo sendo uma solugéo ideal, a Lei de Raoult acaba sendo

4 poderiamos igualmente usar o diagrama da Figura 4.15 mas a Figura 4.16 é mais adequada
didadicamente.
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respeitada quando z; tende a 1, conforme assinalado pela elipse no grafico da
Figura 4.16, que destaca o comportamento linear desta regidao do grafico:

P — x P quando 1 — 1

Terceiro, conforme acusa a reta pontilhada desenhada a esquerda da Fi-
gura 4.16,

P — x1kp, quando r1 — 0 (Lei de Henry) (4.42)

ou seja, a pressao de vapor do componente 1 apresenta um comportamento
linear quando z; tende a zero. O comportamento linear representado na ultima
expressdo, € chamado de Lei de Henry.

k1 € uma constante com dimensdes de pressdo determinada empiricamente
ajustando-se uma reta aos valores experimentais medidos para P;. Observe
que, no caso de uma solucéo ideal, a constante £y ; € 0 mesmo que a pressdo
de vapor do componente quando puro (P;). Além disso, lembre que o mesmo
acontece com o outro componente (para ver isto, basta vocé olhar o grafico e
fazer o mesmo raciocinio).

A Lei de Raoult reflete as interacdes intermoleculares do tipo 1 — 1 (ja que,
mesmo em solugdes ndo-ideais, ela é valida quando o componente 1 esta pra-
ticamente puro). A Lei de Henry reflete as interagdes intermoleculares do tipo
2 — 2, ja que ela é valida quando o componente 1 esta praticamente ausente.

Sumarizando, para um componente genérico j, qualquer que seja a solucéo,
temos

Py —  xP; quando zj— 1

(4.43)
P, —  xjkp, quando z; — 0 (Lei de Henry)
A Figura 4.17 ilustra uma solucao real e os comportamentos assintoticos da-
dos pelas leis de Raoult e Henry.

4.11.1 — Solucao diluida ideal, soluto e solvente

No caso de solucées onde um dos componentes esta presente em quantida-
des pequenas, este componente é chamado, geralmente, de soluto. Isto pode
acontecer, por exemplo, quando os componentes da mistura ndo sao misciveis
em qualquer proporcao. O componente presente em maior quantidade normal-
mente € chamado de solvente.
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Figura 4.17: Vide texto.

Vimos acima que, no caso de uma mistura binaria, se um dos componentes
estiver praticamente puro, ele deve obedecer a Lei de Raoult. Mas, quando isto
acontece, 0 outro componente esta presente numa quantidade muito pequena
e deve obedecer a Lei de Henry. Quando o solvente segue a Lei de Raoult e 0
soluto segue a Lei de Henry, a solucao ¢é dita solugdo diluida ideal.

Como as Leis de Raoult e Henry sao leis-limites atendidas por solucées reais,
pode-se dizer que solucdes reais suficientemente diluidas comportam-se como
uma solucéo diluida ideal.

4.12 — Solucoes nao ideais

A seguir, veremos como aproveitar as equagoes deduzidas até aqui para tra-
tar os casos reais que encontramos no laboratério. E conveniente e pratico que a
forma matematicamente simples das equacgdes seja mantida. Para isto, introduz-
se uma nova quantidade, a atividade.

A atividade, como ja ficara evidente, estd estreitamente ligada ao potencial
quimico. Se lembrarmos que o potencial quimico que vimos usando é definido
com base num potencial padrdo, imediatamente percebemos que a atividade
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também necessita de um sistema de referéncia para estar bem definida, de modo
que a exposicao é feita em duas partes.

4.12.1 — Atividade do solvente

O potencial quimico de um componente ;7 numa solucéo liquida é dado pela
equacao 4.36

pj(sln) = p5(1) + RT In (P—j*)

Esta equacéo é vélida também para solugdes que néo sdo ideais, nas quais
estamos interessados no momento. Para estas solucdes, saber o valor da razédo
P;/P; nao é tao simples quanto no caso ideal em que a Lei de Raoult, P;/P; =
x;, € respeitada. Para manter a forma simples da equagéo e, ao mesmo tempo,
resolver este problema, introduzimos uma nova quantidade chamada atividade,
que é definida através da seguinte equacao:

pi(sin) = pj(l) + RTIna; (definicdo da atividade do solvente) (4.44)

E importante ter em mente que, pela prépria definicdo, uma variagdo na ati-
vidade de uma substancia altera seu potencial quimico e, portanto, a atividade
€ uma grandeza central no estudo do equilibrio, equivalente, de certa forma, ao
potencial quimico.

Como vimos acima (equagbes 4.43), para qualquer solugado, P; — z;P;
quando z; — 1. Isto nos permite dizer que a equagéo 4.36, para qualquer so-
lugdo (mesmo que nao seja ideal), no limite em que z; — 1, pode ser escrita
como

pi(sin) = pi(l) + RT Inz; quando z; — 1

A equacao que define a atividade do solvente (equacao 4.44) é valida para
qualquer concentragdo do componente j, em particular, quando z; — 1. Por isso,
para o caso do solvente, podemos dizer que

_ b
aj; = E (4.45)
0 que significa que
a; — x; quando z; — 1 (4.46)
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Em palavras, para altas concentragdes do componente j, a atividade passa a ser
a prépria fragdo molar x; do componente na solu¢do. Em particular, a atividade
de um ligdido puro é igual a 1.

No caso de uma solugéo ideal, onde P;/ P; = z; para todas as concentragdes,
a equacdo 4.45 indica que a atividade do componente j € simplesmente a; = z;
em toda a faixa de composicao.

4.12.2 — Coeficiente de atividade

A equacao 4.46 sugere um modo pratico de medir o desvio da idealidade
através da razéo a;/z;. Definimos, assim, o coeficiente de atividade:
4

7= (4.47)

Lj
O coeficiente de atividade expressa o desvio do comportamento de solucao
ideal, o0 “quanto” a solugdo comporta-se como ideal.
No caso do solvente, a definicdo de atividade nos leva a conclusao de que,
quando z; — 1,

a
(r; = 1) = a

4.12.3 — Atividade do soluto

A atividade do soluto é definida de forma diferente da atividade do solvente.
Como o soluto esta presente em menores quantidades, é mais conveniente utili-
zar a Lei de Henry para definir sua atividade.

Procedemos de forma analoga ao caso anterior, iniciando pela equagéao 4.36:

pi(sln) = pj(l) + RT In (P_})
Como o soluto esté presente numa quantidade muito pequena, vale a Lei de

Henry (equacao 4.43):

P, —  xjkp, quando z; — 0 (Lei de Henry)

Neste limite, quando z; — 0, a equagéo 4.36 fica
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P

J

Feur
pi(sin) = pi(l) + RT In (M> (quando x; — 0)

que pode ser reescrita como

pi(sin) = pi(l) + RT In (kp

J

) + RTInz; (quando x; — 0) (4.48)

0 que nos sugere uma definicdo natural para a atividade do soluto, como segue.
Definimos a atividade de um soluto através da seguinte equacao:

) + RTIna; (definigao da atividade do soluto)

(4.49)
Como a equagéo 4.48 vale quando z; — 0, se a compararmos com esta

. kg
pi(sin) = (1) + RT In ( s

J

defini¢do para a atividade do soluto (que vale para qualquer z;), vemos que

Q.

= T quando x; — 0 (4.50)

Se definirmos um novo estado padréao /L} como sendo

k
T % H,
py = w;(l) + RT In ( Pj]) (4.51)
e compararmos esta definicdo com a equacéao 4.36 (considerando o componente

j como sendo o soluto)

pi(sln) = pj(l) + RTIn (P—i)

J
veremos que o estado /L;f» seria aquele em que o soluto puro tem uma presséo de
vapor de magnitude kg ;. Isto significa um estado onde o soluto esta puro mas
se comportando como se ainda obedecesse a Lei de Henry. Como esta situa-
cao pode nao existir na pratica, este estado padrdo é chamado estado padrdo
hipotético.
No caso do soluto, se fizermos

a; = i (4.52)
km j
teremos, usando a equagéao 4.49
* ku P;
pj(sin) = pi(l) + RT In ( ) + RT1In ( ) (4.53)
Py K
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que resume-se a equacao 4.36. Dessa forma, desvios da idealidade sao levados
em conta no caso do soluto.

O coeficiente de atividade continua a ser calculado através da definicao 4.47:
a;

7 = (4.54)

l‘,
J
com a diferenca de que, agora, a; — z; € 7, — 1 quando z; — 0 (e ndo z; — 1

como no caso do solvente):

a; —Tj

(2, — 0) = a
v == —1

Zj

4.12.4 — Sistemas de referéncia (ou estado padrao) para ativi-
dades

Note que as definicdes de atividade para soluto e solvente sédo diferentes, ou
seja, o valor medido para a atividade depende intrinsecamente de qual definicao
€ usada.

No caso de um solvente, usamos a atividade medida com base na Lei de
Raoult, definida pela equacao 4.44:

pi(sin) = pj(l) + RTIna; (definicao da atividade do solvente)

onde o estado de referéncia € (1)
No caso de um soluto, usamos a atividade medida com base na Lei de Henry,
definida pela equagéo 4.49:

ko
pi(sln) = [,uj(l) + RT1In ( ]ID{*J)] + RTIna; (definigao da atividade do soluto)
j

onde o termo entre colchetes € o estado de referéncia hipotético definido pela
equagao 4.51

ko s
T_ * HJ
uj—uj(l)—i-RTln( : )

4.12.5 — Molalidade e Molaridade

No que segue, trataremos solugdes binarias, onde o componente 1 sera o
solvente e 0 componente 2 sera o soluto, presente em pequenas quantidades.
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Temos usado fragdes molares para especificar a composi¢cao das solugdes.
No laboratério, entretanto, muitas vezes trabalhamos com solugdes diluidas onde
o soluto é um sélido, por exemplo. Na pratica, fracdes molares ndo sao conve-
nientes para fazer contas. Geralmente, € mais facil trabalhar em outras escalas.
Por exemplo, estamos acostumados a usar a molaridade ou concentragdo molar:

U
C =
1000 m L de solugao
Este € um modo de especificar a composicao equivalente ao uso de fracoes

(4.55)

molares. Isto significa que todas as definicdes e equacgdes para as atividades de
um soluto podem ser reescritas usando molaridade ao invés de fragdes molares.
Poderiamos fazer isto mas estamos mais interessados em outro tipo de escala.
A concentracdo molar tem as desvantagens de que o volume de uma solugéo
depende da temperatura e de que é definida com base no volume da solucéo.

A escala mais usada para especificar a composicao de solucdes é a molali-
dade, definida por:

1000 g de solvente
que nao depende da temperatura e € definida como o numero de mols do soluto

(4.56)

ma

presente em 1000 g de solvente.

A fracdo molar do soluto pode ser escrita em termos da molalidade. Comeca-
mos lembrando que o niumero de mols de solvente que 1000 g do préprio solvente
é n, = 1000 g/M;, onde M, é a massa molar do solvente (em g - mol~!). Assim,
podemos dizer que a molalidade do proéprio solvente é n; - kg=* de solvente. Co-
locando estes valores na definicdo da fragdo molar do soluto, temos

Noy Ny - kg™t
1‘2 = fry
nitnz (1000 ¢

M,

kg™l +ng - kgt
(4.57)

mao

1000 g - kg
M,

+m2

Note que, com isto, se a quantidade de soluto € muito pequena, ou seja, se a
solugéo for bem diluida, podemos aproximar z, por
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mo

(1000 g - kg=1 /M)

Ty

(4.58)

0 que significa que x5 torna-se proporcional a m, e a Lei de Henry para o soluto
pode ser escrita como P, = mskp,, (0 indice “2” refere-se ao soluto e m diz que
que ky ., € uma nova constante, desta vez determinada com base na escala de

molalidade). De forma similar a equacao 4.52

Py
a =
2m ]fH,m
com
Aom —M
(m - 0) = Aom
Yom =—— — 1

m
A Tabela 4.1 sumariza estes conceitos.

(4.59)

Solvente - estado padrao baseado na Lei de Raoult

Py

a; = p a; — rp quando z; — 1
1
" = % P, — 2, P} quando z; — 1 (Lei de Raoult)

Soluto - estado padrao baseado na Lei de Henry

Escala de fragdo molar

P
a2x _— kHQx an — ,',UQ quandO $2 — 0
Yo = %ﬂc Py — a9k, quando x, — 0 (Lei de Henry)

Escala de molalidade

P.
Aom = k’—2 A2, — My quando mo — 0
Hm
Yorm = ‘;7%&_7;1 Py — makp,, quando my — 0 (Lei de Henry)

Tabela 4.1: Vide texto.
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4.13 — Propriedades coligativas

As propriedades coligativas sdo propriedades que as solu¢des apresentam e
que sao independentes da natureza do soluto. O termo bem do Latim co-, junto,
ligare, ligar, para significar algo que depende do conjunto, da colecdo. Assim,
estas propriedades dependem apenas da relacdo numérica entre o numero de
moléculas do soluto e o niumero total de moléculas presentes na solugéao.

4.13.1 — Abaixamento da pressao de vapor

Vimos que o potencial quimico de um componente j numa solucéo ideal é
dado pela equacgéo 4.38

pi(sln) = pj(l) + RT In x;

Note que o significado disto € que o potencial quimico em solucao é menor
que o potencial quimico do liquido puro. Isto se deve ao abaixamento da pressao
de vapor (que, no caso ideal, € dado pela Lei de Raoult P, = z Py).

No que vamos apresentar, admitimos que o soluto é nao-volatil, ou seja, que
ele ndo esta presente na fase vapor (um soluto sélido aproxima bem esta condi-
cdo). Também admitivos que a fase sélida da solucdo contém apenas solvente
(ou seja, quando a solugao se solidifica, o soluto se separa do solvente).

Com estas hipéteses, o Unico potencial alterado pelo soluto € o do solvente
em sua fase liquida. Isto esta ilustrado na Figura 4.18, que mostra os efeitos
do abaixamento no ponto de congelamento (ou fusdo) e a elevagao do ponto de
ebulicdo da solugao provocados pela presencga do soluto.

4.13.2 — Abaixamento Crioscopico (abaixamento do ponto de
fusao do solvente)

Vamos considerar, agora, o equilibrio entre o solvente sélido e puro, e a fase
liguida da solucao contendo o soluto (0 que pode acontecer quando abaixamos
a temperatura até que a solugcdo comece a se solidificar). Em outras palavras,
estamos considerando o caso onde o soluto é insoluvel no solvente solido. Esta
situagéo esta ilustrada na Figura 4.18 (onde A = solvente € B = soluto).

Neste caso, a condicao de equilibrio requer

105 (Trus) = 13" (Trus)
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Pure liquid

ESqution

Chemical potential, u

VapoiLf;r

F T, i
Freezing point Boiling point
depression elevation

Figura 4.18: Vide texto.

)
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1 tall)
Equal at
equilibrium
As) T HAS)
./

Figura 4.19: Vide texto.

Da equacao 4.44,

pi(sin) = pi(l) + RT'Inay, (atividade do solvente)
temos

pi =" = pi(l) + RT Inay

Como estamos estudando o equilibrio entre a solucdo liquida e o solvente
puro sélido, vamos escrever (1) = 1} para facilitar a comparacdo com p:::
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H’i = lulfq + RT In ay
Resolvendo para In a;, obtemos

y
py — /Lllq

RT
Derivando esta ultima com respeito a temperatura, temos

Ina; =

Oma 0 [p ="\ 10l — pu”)/T]
o )p, — OTPa RT "R OTp 4,

Se lembrarmos da equagéo de Gibbs-Helmholtz (se¢ao 3.25, pag. 129),
[8(AG/T)} _ AH
P

oT
veremos que

Jlnay - AjusmH
or )p,  RIT?

Inicialmente, para o solvente puro e liquido, a; = 1. Depois, o valor de a;
muda, conforme ocorre mudanga de 77, até uma temperatura qualquer 7'. Inte-
grando nestes limites, ficamos com

T ApysmH
Ina; = / SJusm g (4.60)
" Jr,, BT

Para uma solucdo bem diluida, podemos fazer a aproximacao

Ina; =Inzy =In(l — x9) =~ —x9

Além disso, se considerarmos Ay,,.,H constante entre 7. eT, a Ultima
integral fica

 AguemH [T AT _Afus7mH< 1 1 )

R Jr. T° R Ti.  Trus
uo ! (4.61)

~ ApusmH Trus — T

R TrusTh,,
Como Ty, ~ T},,, podemos escrever
Afus mH Tfus - T;‘kus R<T;us)2

_ — ? = T* — T us — _— 462
L2 R (T;us)2 fus f Z2 Afus,mH ( )
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Se a solucgao for bem diluida, podemos aproximar z, por (equacao 4.58)

Mo Mim,
To =~ =

(1000 g - kg='/M;) (1000 g - kg—1)
Definindo a constante crioscépica como

LM R@)
T71000 g - kg™) AgusmH
a equacao 4.62 fica simplesmente

ATfus = T;us - Tfus == k‘fmg (463)

Da equagéo 4.62, podemos ver que, como z3 € Ay, ., s80 positivos, T}, <
T*

fus?

ou seja, a adicdo de um soluto abaixa o ponto de fusdo de uma solucéo.
N&o confunda esta afirmag¢do com o valor positivo de ATy,s na equagao 4.63.
Veja que podemos coloca-la na forma

Tfus = T}kus - kfmg (464)

de onde fica claro que Ty, < T7},,, ja que k; e my s@o positivos.

4.13.3 — Elevacao Ebulioscoépica (elevacao do ponto de ebuli-
¢ao)

A adicdo de um soluto ndo-volatil a uma solugéo eleva o ponto de ebulicdo
da solucao. Esta conclusao é obtida de maneira analoga ao que acabamos de
fazer. Neste caso, queremos estudar o equilibrio entre o vapor do solvente puro
(j& que consideramos o soluto nao-volatil) e a solucdo onde esta o solvente. Esta

situacao é ilustrada na Figura 4.20 (onde A = solvente € B = soluto).
A partir de consideractes similares as da secao anterior, obtém-se:
ATvap = Toap — Tpap = kyma = Tyap = Ty, + Ky (4.65)
onde k;, é a constante de elevacido do ponto de ebulicdo e tem a forma
M, R(T;,,)*
(1000 g - kg=1) ApapmH
Note que a equacédo 4.65 implica que o ponto de ebulicdo da solugédo € maior
que o ponto de ebulicdo do solvente puro.

ky =
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)

A(g)
— T HA, P)

Equal at
equilibrium

— 1 #all)

Figura 4.20: Vide texto.

Outra forma da equacgéao 4.65 pode ser obtida redefinindo a constante como

R(T;,,)*

Avap,mf[
caso em que a equacgao 4.65 assume a forma

k, =

Airvap = Tvap - T, k[/)x2 = Tvap =T + k’;ﬂfg (466)

vap — vap

4.14 — Lei da solubilidade ideal

E possivel ter uma estimativa da solubilidade de um soluto através das mes-
mas técnicas utilizadas até aqui. Note que ja ndo estamos mais falando sobre
propriedades coligativas.

Se formos adicionando um soluto sélido a um solvente, ele se dissolve até que
a solucao esteja saturada. Numa solucéo saturada, ha um estado de equilibrio
entre o soluto dissolvido na solugéo e o soluto sélido puro, que ndo se dissolveu,
como ilustra a Figura 4.21 (onde A = solvente € B = soluto).

A condicao de equilibrio € que os potenciais quimicos do soluto sélido puro
(113) e do soluto na solugéo (15") sejam iguais:

w5 = 3™ = ps(l) + RT Inay

Veja que, nesta equacgéao, ui(l) é o potencial quimico do soluto liquido puro.
Isto nos da uma pista de que chegaremos a uma equacao semelhante as anteri-
ores, e onde deve aparecer Ay, ., H.

De fato, a deducao é semelhante e a conclusao a que se chega é que
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)

B(dissolved in A)

—— Ug(solution)

Equal at
equilibrium

Bls) — [ Hsl)

Figura 4.21: Vide texto.

A H 1 1
Inzy = f“;ém <T* _T> (4.67)
fus

onde Ay, H € a entapia de fusao do soluto puro, T}, seu ponto de fuséo e x,
(a fracdo molar do soluto numa solucao saturada, ou, a solubilidade do soluto).

Esta relacao é chamada algumas vezes de Lei da solubilidade ideal. Como o
proprio nome diz, sua dedugéo depende de vérias aproximagdes, incluindo com-
portamento ideal da solugdo. Com isto, ela € apenas aproximada. Por exemplo,
ela prediz que a solubilidade de uma substancia € a mesma em qualquer sol-
vente (note que a férmula nao traz nenhuma dependéncia do solvente), o que
nao se verifica experimentalmente. Além disso, ela é mais precisa quanto mais
T esteja perto de T7,,.

O comportamento da equagéo 4.67 é ilustrado na Figura 4.22, que mostra a
variacao da solubilidade (dada pela fragdo molar do soluto numa solug¢ao satu-
rada) com a temperatura da solugdo. Nesta Figura, T* € a temperatura de fusédo
do soluto e os valores dados nas curvas referem-se a razdo Ay, H/(RT™*).
Solutos com grandes entalpias de fusao e altos pontos de ebulicdo sdo menos
soluveis a temperaturas normais.

4.15 — Complementos

Vejamos, agora, informacdes complementares a respeito da teoria apresen-
tada até aqui.
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Figura 4.22: Vide texto.

4.15.1 — Lei de Raoult, entropia e propriedades coligativas

A origem das propriedades coligativas é devida, fundamentalmente, ao abai-
xamento da pressao de vapor de um solvente quando se adiciona um solvente
nao-volatil. Vimos que o potencial quimico da fase liquida de um solvente diminui
quando um soluto n&o-volatil é adicionado (Figura 4.18, se¢édo 4.13.1, pag. 180).

Como estamos interessados em estudar o efeito de um soluto presente em
pequenas quantidades, podemos aplicar a Lei de Raoult ao solvente. Ao dizer
isto, estamos tacitamente dizendo que, quando o soluto for misturado, o solvente
nao tera mais a pressao de vapor P; que ele tinha quando estava puro. Agora,
sua pressao sera dada por

Pllepl*

Isto quer dizer que sua pressao vai diminuir, ja que z; < 1. Outro modo de ver
iss0, € escrevendo a mesma expressao como

P1:(1—$2)PFZ>P1:P1*—.’L'2P1*

que mostra que a adi¢ao do soluto (cuja fracdo molar é x,) faz com que a pres-
s&o de vapor do solvente diminua pela parcela =, P;. Lembre-se que estamos
fazendo duas hipéteses: (1) o solvente nao € volatil, o que significa que ele nao
esta na fase vapor da solucao; (2) o solvente ndo esta presente na fase sélida
da solucdo. Com isto, as curvas de equilibrio sélido-vapor e liquido-vapor da so-
lucdo mudam em relagdo ao solvente puro. Estas idéias estdo esquematizadas
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nas Figuras 4.23a e 4.23b.

lamp————————— — — ———

AP] lakn

A
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Figura 4.23: Vide texto.

Como mostra a Figura 4.23a, a pressao de vapor diminui, sendo necessaria
uma temperatura maior para atingir uma mesma pressao que o solvente tinha
quando estava puro. Outro ponto importante que pode ser visto na Figura 4.23a
€ que o efeito provocado no ponto de congelamento é maior que o provocado no
ponto de ebuli¢ao.

Isto acontece porque

oG\ o\ (9G.\
<8_T>p‘_5 ¢ <6T)p‘<aT>P‘ o

ou seja, a diferenca na inclinagdo das curvas de potencial contra temperatura
para uma transicao soélido-liquido é menor que a diferenga para uma transicao
liquido-gas, o que esta ilustrado na Figura 4.18, secédo 4.13.1, pag. 180. Estes
fatos refletem-se, também, nas equagdes derivadas na secéo 4.13, pag. 180,
para a elevagdo do ponto de ebulicdo e abaixamento do ponto de fusado, cuja
magnitude é diferente.

A Figura 4.23b mostra, aproximadamente, como se altera o diagrama de fase
de uma solugé@o em relagédo ao diagrama do solvente puro.

Note mais uma vez que o efeito de abaixamento da pressao de vapor medi-
ante a adicao de um soluto ndo depende da natureza quimica do soluto, apenas
da quantidade presente. E interessante observar que o abaixamento da pres-
sdo de vapor ocorre mesmo se a solucao for ideal. Neste caso, sabemos que
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AnizH =0 e que A,,;.S > 0 (secédo 4.10, pag. 168). Sendo assim, a origem fi-
sica do fenbmeno necessariamente esta relacionada a um aumento de entropia.

A pressao de vapor reflete a tendéncia de que as moléculas passem da fase
liquida para a fase vapor, na qual estdo mais desordenadas. Bem, a adi¢do
de um soluto por si sé ja aumenta a desordem do sistema, fazendo com que a
diferenca de entropia entre a fase liquida e gasosa diminua. Isto faz diminuir a
tendéncia que o solvente tem de escapar da fase liquida (de modo a ficar mais
desordenado na fase vapor). Como esta tendéncia é representada pela pressao
de vapor, é natural que a pressao de vapor do solvente em solugédo diminua em
relagdo a quando ele esta puro. A Figura 4.24 ilustra este efeito.

Solvent Solution

Figura 4.24: Vide texto.

4.15.2 — Efeito que uma pressao aplicada tem sobre a pressao
de vapor

Considere uma situacao em que um liquido puro esteja em equilibrio com
seu vapor numa dada temperatura. Suponha que seja possivel alterar apenas
a pressao sobre o liquido, exercendo uma pressao adicional sobre a superficie
do liquido. Por exemplo, isto pode ser feito através de um pistdo ou introduzindo
um gas inerte e insoluvel acima do liquido (Figura 4.25). Esta pressao adicional
sobre o liquido aumenta a tendéncia que as moléculas tém de escapar da fase
liguida e passar para a fase vapor.

No que segue, p* € a pressao de vapor do liquido na auséncia de qualquer
pressao extra aplicada e AP é a pressao adicional que sera aplicada. Vamos
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Figura 4.25: Vide texto.

também utilizar os indices [ € g para nos referirmos as pressoes da fase liquida
e da fase vapor. Assim, o liquido serd mantido a uma pressao total P! diferente
da pressao P? do vapor:

Pl =p*+ AP

Queremos saber quanto vale P9 mediante a aplicacdo da pressao extra AP.
Note que P vai mudar de acordo com o quanto de pressao adicional é exercida
sobre o liquido. Isto equivale a dizer que P¢ é uma fungao de P':

Pr = f(P)

Se o sistema esta em equilibrio apds a aplicacdo da pressao adicional, os
potenciais quimicos do vapor e do liquido devem continuar iguais:

Mg(Tu PQ) - ,ul(Ta Pl)

Para saber como P? depende de P', derivamos os dois membros da primeira
equacdo com respeito a P!, mantendo a temperatura constante:

o\ (0P _ (0m
oPs ) \oP ), \OP'),
Sabemos que

G\ o\ (0G.\
(a_P)T‘V ¢ (aP)T‘(aP)T‘V’“
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de modo que podemos reescrever a penultima equagdo como

opP’ opPI |
Vil—) =V! — ) ==
m(@Pl>T T (aPl)T Vi
Com a temperatura constante, podemos dizer que

aps — Vogp
Vi
Esta equagéo diz que um aumento da pressio total sobre o liquido dP' pro-
voca um aumento dP? na pressao da fase vapor, ou seja, a pressao de vapor
aumenta se aplicarmos uma pressao extra. Observe que este aumento é muito
pequeno uma vez que V! é muito menor que V¢. Se tratarmos o vapor como

gés ideal, temos V¢ = RT/P? e

T Pgina Plina
vedps — viap = Hapo —yiapt o [ L gpe [T g
P I P!

inicial inicial

No inicio, quando nao ha pressao extra aplicada, o liquido esta em equilibrio
com seu vapor na pressao de vapor p*, ou seja, tanto a pressao da fase vapor

guanto a pressado a qual o liquido esta sujeito sdo a mesma: P’

inicial
Pl
inicial

= p*. No final, apés aplicarmos a pressao adicional AP e o equilibrio ser
atingido, a pressao na fase vapor sera P{

final

(que queremos saber quanto vale)

e a pressao sobre o liquido sera P} p* + AP. Com isto, a integral fica

inal —
Py *+AP
final dPg P
RT / - = / Vidp
p* P P
Considerando que V!, néo varia na faixa de pressdo considerada, ficamos
com:

*

ry

RTIn (ﬂ) =VLAP
p

Nao havendo mais confusédo, podemos simplesmente dizer que a pressao de

vapor é relacionada com a pressao adicional aplicada (A P) por

RT In <£> —VIAP  ou  p=preVmAP/RT
p

Se arazdo V! AP/RT for bem pequena (V! AP/RT < 1), podemos expandir
a exponencial em primeira ordem. Lembrando que

1
¢ =ltatoittomltr,  ser<l
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temos

by (1+ V&AP)
RT
A mudanca percentual pode ser calculada, entdo, como
p—p° VIAP
p*  RT
Por exemplo, para a agua a 25°C sob uma pressao adicional de 10 atm, 0

aumento na pressao de vapor é de ~ 0, 7%.

4.15.3 — Aplicacoes importantes da Equacao de Gibbs-Duhem

Além das aplicacdes ja vistas, a equacao de Gibbs-Duhem (secédo 4.6.7,
pag. 154) tem conseqiiéncias importantes no estudo dos potenciais quimicos,
solucao ideal e solugéo diluida ideal. A seguir, alguns destes aspectos séo apre-
sentados.

Numa solucéao binaria, se um dos potenciais é conhecido, o outro fica de-
terminado

Numa solugao bindria entre os componentes 1 e 2, se soubermos como o
potencial quimico de um dos componentes se comporta, poderemos calcular
o potencial quimico do outro componente. Por exemplo, a equagédo de Gibbs-
Duhem implica que

se g = s+ RTInzy (0 <9 < 1),
entdo g = pj + RT'lnz; (0<z; <1)

Para ver isto, partimos da equacgao de Gibbs-Duhem para um sistema binario,
equacao 4.25:

nld,ul + HQd,uz =0

que, dividindo por n; + n; fica

vidpy + 2odps =0 = dpy = —?dm (4.68)
1

Tomando a diferencial da relagéo s = p3 + RT Inxs, com respeito a x», obte-
mos'™ du, = RT'd(Inz,). Substituindo nesta Gltima equagdo, vem

15 uma vez que, com a temperatura, pressdo e composigao constantes, x5 € uma constante.
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1 d
dpy = —?d/@ - —RT%d(ln s) = —RT2 (—dxg) — _RT2
1 1

1 \ T2 X1
O fato de que x; + x5, = 1 implica a relagao dz; + dzy = 0 ou dzy = —dx,. Isto
nos leva a
dpy = _prd®2 _ ppdn
x1 x1
Como 0 <z, <1eux + 2y =1, também devemos ter 0 < z; < 1. Integrando
os dois lados entre z; = 1 (que equivale a u; = pj, quando o componente esta
puro) até um x; e u, arbitrarios, temos

m % o1 d.?fl
dpy = py — pf = RT — = RT(Inzy —Inl) = RT Inz4
75 z1=1 L1

gue nos da o potencial quimico do outro componente, como queriamos demons-
trar:

pr=p;+ RTlnx; (0< 2 <1)

Numa solucao binaria, se um componente se comporta de acordo com a
Lei de Raoult, o outro também

O potencial quimico do componente 1 numa solugcao binaria é escrito como
(equacao 4.36)
pi(sin) = pi(l) + RT In <%)
Se o componente 1 obedece a Lei de Raoult P, = z, P} (equacdo 4.37) em
toda a faixa de composicéo, podemos escrever (equacao 4.38)

pi(sin) = pi(l) + RTInz; (0<z; <1) (4.69)

A demonstracdo feita na secdo anterior nos permite dizer que, se a equa-
cao 4.69 é respeitada pelo componente 1, 0 mesmo deve acontecer para o com-
ponente 2 em toda a faixa de composicao:

pa(sin) = p5(l) + RTInzy (0 < a9 < 1)
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ou seja, se um componente da solucao respeita a Lei de Raoult em toda a faixa
de composicdo, entdo o outro componente também respeita. Se os dois com-
ponentes repeitam a Lei de Raoult em toda a faixa de composic&o, por defini-
¢ao, a solucao é ideal. Estas observagdes explicam de forma mais abrangente
a Figura 4.14(a), que ilustra o comportamento dos dois componentes de uma
solucéo ideal.

Numa solucao diluida ideal, a Lei de Henry é conseqiiéncia da Lei de Raoult

Na secdo 4.11.1, pag. 172, afirmamos que se um dos componentes estiver
praticamente puro numa mistura binaria, ele deve obedecer a Lei de Raoult e o
outro componente, que estara presente numa quantidade muito pequena, deve
obedecer a Lei de Henry. Isto acontece numa solucdo muito diluida (solugco
diluida ideal), comportamento que, na pratica, pode ser conseguido se diluirmos
muito uma solucéo real.

E possivel utilizar a equagdo de Gibbs-Duhem para demonstrar isto. Nova-
mente, a chave é o vinculo entre 0s potenciais quimicos dos componentes 1 (sol-
vente) e 2 (soluto). Os potenciais quimicos dos componentes 1 e 2 na solucao
binaria podem ser escritos através'® da equacgéo 4.34:

P
pj(sin) = pj(vap) = pj + RT'In (P—J>

Diferenciando cada potencial com respeito a sua fragdo molar respectiva, te-
mos

P dIn P
p(sln) =ps + RT In (—1) — dpy = RT ( - 1) dzy
e Oy T,P

P Oln P,
pa(sin) =ps + RT In (—2> — dps = RT ( " 2) dzsy
Pe aZL'Q TP

onde usamos o fato de que P° = 1 bar para simplificar a notagao e escrever'’
P /P° = Py /(1 bar) = P,.

Com estas expressdes para du; € dus, a equagao de Gibbs-Duhem (equa-
cao 4.68) fica

16 Poderiamos usar a equagao 4.36 como fizemos acima mas € mais conveniniente aqui usar a
equacao 4.34 para clareza de notacao. Lembre, da secao 4.8.2, pag. 165, que a as duas diferem

basicamente devido ao referencial usado para calcular o potencial quimico: x5 ou u3 (1)
7 a0 usarmos este tipo de simplificacdo, é necessario lembrar de expressar as pressoes P; e

P, na unidade bar.

Prof. Ricardo Aparicio - IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010



4.15 Complementos 194

Oln P Jln P
r1dpy + xodpy = x4 ( 81;1 1) dzi + 2o ( (;;2 2) dzy =0
T,P T.P

Como antes, dr; = —dx, porque dx; + dzy = 0 (Que vem porque z; + x2 = 1).

" 8111P1 — 81nP2
! (9x1 T,P— 2 81‘2 TP

Suponha, agora, que o componente 1 obedeca a Lei de Raoult quando x; —

Substituindo, temos

P - P quando 1 — 1

Entao, para lado esquerdo da penultima equacao podemos escrever que

. Jln P, — 1 —ahl(xlpl) =1 1 P’ =1 quando xy — 1
or1 ) p 0z, TP v Py

Ora, isto quer dizer que o lado direito da equacéo tende a 1 quando z; — 1:

In P
To Oln 7, — 1 quando z; — 1
02 TP

ou seja, para T, P constantes,

d
d(In P) = % quando ry — 1
2

cuja integral nos leva a
InPy =Inxy + cte. quando 1 — 1

Se uma funcao é constante, o In desta funcao também é constante e podemos
escrever esta ultima relacdo como

InPy =Inxy +Inc = In(xrec) quando T, — 1

Tirando a exponencial dos dois lados, isto fica

Py, = x9¢  quando T — 1

Ou seja, neste limite, a pressao parcial do componente 2 é diretamente pro-
porcional, através de sua prépria fragdo molar, a uma constante com unidades
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de pressao, exatamente o conteudo da Lei de Henry. Se lembrarmos que z; — 1
€ 0 mesmo que z; — 0 e identificarmos a constante ¢ com ky -, a constante da
Lei de Henry, obtemos a Lei em sua forma apresentada antes:

P, —  xokpp quando x9 — 0 (Lei de Henry)

Com isto, mostramos que se o solvente (componente 1) comporta-se de
acordo com a Lei de Raoult quando z; — 1, entdo, necessariamente, 0 so-
luto (componente 2) deve obedecer a Lei de Henry nesta regido (que equivale
a r; — 0). Isto explica claramente o comportamento observado na Figura 4.16
da secao 4.11, pag. 170 (e também nas Figuras 4.15 e 4.17) onde, quando um
dos componentes atende a Lei de Raoult, o outro atende a Lei de Henry, numa
mesma regiao.
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4.16 — Lista de exercicios

QF431 - Lista 6

Observagoes:

* a numeracao refere-se aos exercicios e problemas propostos nos capitulos
VI e VIl do Atkins 7a. Ed., dado na bibliografia do curso;

« faga a lista integralmente;

* entenda o que vocé esta fazendo, ndo basta obter o resultado correto.

Capitulo VI (Atkins)

Parte | - exercicios

6.2(b); 6.4(a); 6.6(a); 6.8(a); 6.9(a); 6.10(a); 6.11(a).

Parte Il - problemas

6.1; 6.3; 6.4; 6.5, 6.6.

Problemas avulsos

1. A entalpia e entropia da transigéo de fase C(grafite) = C(dimante) a 25°C
sdo 1,89 kJmol~! e —3,25 JK'mol~!, respectivamente. Em qual direcéo
a reacao é espontancea? Qual direcao € favorecida por um aumento na
temperatura? Dica: utilize a equagédo de Gibbs-Helmholtz para responder
a este ultimo item.

2. Numa mistura gasosa, a umidade relativa é a razao entre a presséo parcial
do vapor de agua na mistura e a pressao de vapor da dgua pura na mesma
temperatura. Se no laboratério do exercicio 6.10(a), a umidade relativa do
ar fosse 70%, qual seria a pressao parcial do vapor de agua e a quantidade
de agua presente?
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Capitulo VIl (Atkins)

Parte | - exercicios

7.1(b); 7.2(b); 7.3(a); 7.4(0b); 7.6(a); 7.7(a); 7.10(a); 7.13(a);
7.13(b); 7.14(a); 7.15(a); 7.17(a); 7.18(b); 7.20(a); 7.20(b); 7.22(a).

Parte Il - problemas

7.1; 7.7, 7.8; 7.19.

Problemas avulsos

1. Um barman mistura 70 mL de agua com 30 mL de etanol (ambos a 25°C),
dizendo ao fregués que esta fazendo 100 mL de um determinado drink. Se
0 barman tivesse cursado QF431 e passado com nota dez, vocé poderia
dizer que ele é corrupto? Estime os dados necessarios da Figura 7.1, cap.
VI, Atkins 7a. Ed.

2. Use a equacao de Gibbs-Duhem para mostrar que, numa mistura binaria,

0lnP1 _ 81nP2
= al’l T.P - aZEQ TP

3. Suponha que a presséao de vapor dos componentes de uma solug¢ao binaria

sejam dadas por

* o2 * [Bz?
P1:ZE1P1€ 2 e PQZIQPQG 1

Utilize a relagé&o dada no item anterior para mostrar que « tem que ser igual

apg.
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Apéndice A
Apéndice: séries de poténcias

Algumas vezes € necessario expandir funcées em séries. Como exemplo,
veja 0 caso da equacgao de estado virial, secédo 1.3.6.

Fazemos aqui apenas uma exposicao pictorica sobre séries de poténcias,
nao rigorosa e muito menos formal. Procura-se apenas ilustrar a utilidade das
séries através de exemplos simples com funcdes seno e cosseno. Exatamente
da mesma forma que o seno e cosseno, podemos expandir outras fungdes, con-
forme tenhamos necessidade. Para maiores informagdes, consulte tdépicos sobre
séries de poténcias e série de Taylor nos livros de Calculo.

A.1 — Exemplo de aplicacao

Vocé ja parou para se perguntar como sua calculadora calcula o seno ou o
cosseno de um angulo qualquer? Sabemos como utilizar férmulas trigonomé-
tricas relativamente simples para alguns casos. Porém, e quando se trata de
calcular o seno de um angulo qualquer, por exemplo, 83,21°? Como fazer? A
resposta vira em um minuto.

Toda funcao “bem comportada” pode ser expandida em torno de um ponto,
digamos = = 0. Por exemplo, a fungéo sen(z) pode ser escrita como a seguinte
série de poténcias:

3 2 2

sen(m):x—a—kg—ﬁ—i—... (A1)

Similarmente, para o cosseno temos:

cos(x) =1— —4+———+... (A.2)
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E exatamente uma expressdo deste tipo que sua calculadora usa. Assim
como vocé, ela também ndo sabe calcular o seno ou cosseno de um angulo
qualquer a ndo ser usando estas séries, simplesmente porque nao existe como
fazer isso usando férmulas trigopnométricas! O jeito € utilizar expansdes como as
séries de poténcias A.1e A2

Vocé pode duvidar disto e fazer uma brincadeira com um valor conhecido,
digamos, x = 0,79, que é um valor aproximado de 7/4 (ou 45°)., Vocé sabe de
ante-mao que cos(w/4) = \/75 ~ 0,71. Vejamos qual é o resultado calculado a
partir da expansao A.2 quando vamos acrescentando novos termos a cada vez.
Apresentamos os resultados numa unica seqiéncia, substituindo = = 0, 79:

cos(0,79) =1

cos(0,79) =1 — 0’27'92 =1-0,31=0,69

c0s(0,79) = 1 — 0’27,92 + 0’47'94 ~1-0,31+0,02=0,71 A9
c0s(0,79) = 1 — 0’;92 + 0’47,94 - O’;QG —1-0,31+0,02—0,00 = 0,71

Este resultado merece alguns comentarios importantes:

1. obtivemos o valor esperado pela trigonometria basica a partir de uma ex-
pansao advinda do Calculo, a expansao da fungdo cosseno numa série de
poténcias;

2. dentro da precisdo de duas casas, o ultimo termo da expansdo ja deu
“zero”. Este termo, na verdade, leva a 0,00034, ja desprezivel perto dos
outros;

3. conforme fomos aumentando o numero de termos usados, o valor final cal-
culado foi melhorando, ficando cada vez mais proximo da “realidade”: com
um termo, este valor era 1; com dois termos passou para bem mais perto
(0,69) e com trés termos ja obtivemos o valor que esperavamos da trigono-
metria, com duas casas de precisao;

4. para x ndo muito grande, bastam poucos termos na série. Conforme o
valor de x vai se distanciando do zero, perdemos precisdao e mais termos
precisam ser levados em conta (faga o teste!).

Se vocé perceber, as expressdes A.1 e A.2, nada mais sao do que novas
fungdes polinomiais que aproximam o seno e o cosseno. No caso do cosseno,
por exemplo, de acordo com o numero de termos incluidos na série, obtemos
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cos(z) =1
2

cos(x) =1— %

2 gl (A.4)
cos(x) =1— — 4+ —

20 4!

N
cos(x)—l—a—kz—a

que sao polinbmios de grau zero, de segundo grau, de quarto e de sexto graus,
respectivamente.

Estes resultados podem ser prontamente visualisados na Figura A.1'.
Quando truncamos a série num polinémio de primeiro grau, dizemos ter usado
uma expansao de primeira ordem. Para um polindmio de segundo grau, uma ex-
panséo de segunda ordem, e assim por diante. Veja que, na Figura fica claro que,
quanto maior a ordem da expansao (quanto maior o nimero de termos que usa-
mos), melhor conseguimos reproduzir o comportamento da funcado numa faixa
mais larga de valores de z, para valores de = cada vez maiores.

A.2 — Exercicio 1

Vocé pode (e deve...) fazer a seguinte brincadeira, como fizemos acima. Seja
calcular o seno de 1.2 radiano (que equivale a ~ 68,76°) usando a série A.1
acima. Utilize a expressdo A.1 substituindo o valor z = 1.2 (lembrando que
x estd em radianos). Inicialmente, use apenas o primeiro termo da expansao:
sen(1.2) = 1.2 (um valor obviamente impossivel!). Em seguida, calcule a sequnda
parcela, —z3/3! some ao resultado anterior e anote o novo resultado. Proceda
assim, sucessivamente. Vocé vera que, a cada termo somado, o valor obtido
sera mais preciso. Confira, dentro de duas ou trés casas de precisdo, com o
valor dado por sua calculadora. Se vocé quiser ir além, tente um valor maior de
x (3 ou mais). Vocé vera que, quanto mais nos afastamos de = = 0, mais termos
S840 necessarios para manter a mesma precisao.

! atengdo: o numero n da figura reflete a grau do polindmio, e ndo o nimero de termos na
série. Se vocé esta se perguntando porque n = 0,2,4,6,8... para o cosseno e n = 1,3,5,7...
para o seno, lembre-se que o cosseno é uma fungdo par € o seno é uma fungdo impar, ou
seja, cos(x) = cos(—z) e, por isso, todas as poténcias de x na série devem ser fungdes pares!
Analogamente para o seno.
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y

A=Y B nE= SN P g = = )

n=2 n=6 n=10 n=14 a=18
(a) Expansao do cosseno

B =50 n = 9= 3=

n=3 n=7 n=11 n=15 n=19

(b) Expanséao do seno

Figura A.1: Exemplos de expansdes em séries de poténcias. Adaptado de Boyce.

A.3 — Exercicio 2

Procure em livros

de Célculo (ou apéndices de livros de Fisica, Engenha-

rias e Quimica) séries de poténcias para outras funcdes de uso corriqueiro. Por

exemplo, exp(z), In(x)

1
s oo etc..

Prof. Ricardo Aparicio

- IQ/Unicamp - aparicio@igm.unicamp.br QF431-1s/2010



	Título
	Conteúdo
	Prefácio
	1 Lei Zero da Termodinâmica, Gases ideais e reais
	1.1 Introdução
	1.1.1 Algumas definições importantes
	1.1.2 Propriedades microscópicas e macroscópicas
	1.1.3 Equilíbrio e equações de estado
	1.1.4 Propriedades intensivas e extensivas
	1.1.5 Temperatura
	1.1.6 Equilíbrio térmico e Lei Zero da Termodinâmica
	1.1.7 Termômetros e escalas de temperatura
	1.1.8 Pressão

	1.2 Gás ideal (ou gás perfeito)
	1.2.1 Definição de gás ideal
	1.2.2 A equação de estado de um gás ideal
	1.2.3 Lei de Dalton das pressões parciais

	1.3 Gases reais
	1.3.1 Desvios da Lei dos gases ideais
	1.3.2 Z, o fator de compressibilidade
	1.3.3 Interações moleculares: forças atrativas e repulsivas
	1.3.4 A Equação de van der Waals
	1.3.5 As isotermas de um gás de van der Waals
	1.3.6 A equação de estado virial

	1.4 Lista de exercícios

	2 Primeira Lei da Termodinâmica
	2.1 Introdução
	2.2 Trabalho e calor
	2.3 Trabalho de um gás
	2.3.1 Exemplo 1

	2.4 Funções de estado
	2.4.1 Processos reversíveis
	2.4.2 Exemplo 2

	2.5 A Primeira Lei da Termodinâmica
	2.5.1 Ilustração 1
	2.5.2 Ilustração 2
	2.5.3 Processos adiabáticos

	2.6 Casos especiais de aplicação da Primeira Lei
	2.6.1 Expansão isotérmica reversível
	2.6.2 Capacidade calorífica
	2.6.3 Expansão adiabática reversível
	2.6.4 Mais sobre expansão adiabática reversível

	2.7 Entalpia
	2.7.1 Relação entre Cp e Cv
	2.7.2 Exemplo ilustrativo: comparação de H com U 

	2.8 Mudanças de entalpia em reações químicas e Termoquímica
	2.8.1 Entalpia padrão
	2.8.2 Lei de Hess
	2.8.3 Exemplo
	2.8.4 Entalpia padrão de formação
	2.8.5 Exemplo
	2.8.6 Cálculo da entalpia de reação a partir de entalpias de formação

	2.9 Dependência da entalpia de reação com a temperatura
	2.9.1 Exemplos

	2.10 Lei de Kirchhoff
	2.10.1 Dedução da Lei de Kirchhoff
	2.10.2 Exemplo

	2.11 Variações da energia interna e entalpia
	2.11.1 Variações da energia interna
	2.11.2 Efeito Joule
	2.11.3 Variações da energia interna a pressão constante
	2.11.4 Variações da entalpia
	2.11.5 Efeito Joule-Thomson

	2.12 Lista de exercícios
	2.13 Lista de exercícios

	3 Segunda Lei da Termodinâmica
	3.1 Introdução
	3.2 O que determina a direção de um processo espontâneo?
	3.3 Entropia
	3.4 Entropia, equilíbrio e irreversibilidade
	3.5 A Desigualdade de Clausius e a Segunda Lei da Termodinâmica
	3.5.1 A entropia de um sistema isolado aumenta num processo irreversível
	3.5.2 Sistema e vizinhança

	3.6 A entropia é uma função de estado
	3.7 Cálculos de entropia
	3.7.1 Processos reversíveis  processos irreversíveis

	3.8 Como a entropia varia com a temperatura
	3.9 A Terceira Lei da Termodinâmica
	3.9.1 Exemplo 1
	3.9.2 Exemplo 2

	3.10 Transição de fase
	3.10.1 Exemplo

	3.11 A aproximação de Debye
	3.11.1 Exemplo

	3.12 Entropia padrão
	3.13 Entropia padrão de reação
	3.13.1 Exemplo

	3.14 Equilíbrio em sistemas não isolados
	3.14.1 Um olhar mais atento sobre o conceito de equilíbrio
	3.14.2 Hipóteses: sistema fechado em equilíbrio mecânico e térmico
	3.14.3 Primeira e Segunda Leis combinadas
	3.14.4 Trabalho que não seja do tipo PV
	3.14.5 O trabalho máximo que um sistema pode fornecer

	3.15 Volume e temperatura constantes: a energia de Helmholtz
	3.15.1 Interpretação física da energia de Helmholtz: máximo trabalho a temperatura constante

	3.16 Pressão e temperatura constantes: a energia de Gibbs
	3.16.1 Interpretação física da energia de Gibbs: máximo trabalho extra a temperatura  e pressão constantes

	3.17 Sumário
	3.18 Energia de Gibbs padrão de reação e energia de Gibbs padrão de formação
	3.19 Exemplos
	3.19.1 
	3.19.2 
	3.19.3 
	3.19.4 
	3.19.5 

	3.20 Relações de Maxwell
	3.20.1 dU=TdS-PdV
	3.20.2 Comportamento da função de Helmholtz

	3.21 Equação de estado termodinâmica
	3.22 CP-CV para líquidos e sólidos
	3.23 Comportamento da energia de Gibbs com a pressão e temperatura
	3.24 Variáveis independentes naturais
	3.25 A equação de Gibbs-Helmholtz
	3.26 Lista de exercícios
	3.27 Lista de exercícios

	4 Equilíbrio de fases e soluções
	4.1 Diagrama de fases de substâncias puras
	4.2 Diagramas importantes
	4.2.1 Dióxido de carbono
	4.2.2 Água

	4.3 Potencial Químico e condição de equilíbrio de fases
	4.4 Potencial químico: dependência com a temperatura e pressão
	4.5 Localização das curvas de equilíbrio
	4.5.1 A equação de Clapeyron
	4.5.2 Curva de equilíbrio sólido-líquido
	4.5.3 Curva de equilíbrio líquido-vapor e sólido-vapor: equação de Clausius-Clapeyron

	4.6 Soluções simples
	4.6.1 Grandezas parciais molares
	4.6.2 Generalização para k componentes
	4.6.3 Teorema de Euler para funções homogêneas
	4.6.4 Homogeneidade  funções termodinâmicas extensivas
	4.6.5 Conseqüências do teorema para funções homogêneas
	4.6.6 Equação fundamental da Termodinâmica Química
	4.6.7 Equação de Gibbs-Duhem
	4.6.8 Equação de Gibbs-Duhem para sistema binário
	4.6.9 Significado da Equação de Gibbs-Duhem
	4.6.10 Equação de Gibbs-Duhem para outras grandezas

	4.7 Mistura de gases ideais
	4.7.1 Gás ideal puro: variação da energia de Gibbs com a pressão e pressão padrão
	4.7.2 Gás ideal numa mistura:  variação do potencial químico com a pressão
	4.7.3 Mistura ideal
	4.7.4 Termodinâmica da mistura de dois gases ideais

	4.8 Soluções: condição de equilíbrio e potencial químico de líquidos
	4.8.1 Condição de equilíbrio
	4.8.2 Potencial químico de líquidos

	4.9 Solução ideal: Lei de Raoult
	4.10 Termodinâmica de uma solução ideal
	4.11 A Lei de Henry
	4.11.1 Solução diluída ideal, soluto e solvente

	4.12 Soluções não ideais
	4.12.1 Atividade do solvente
	4.12.2 Coeficiente de atividade
	4.12.3 Atividade do soluto
	4.12.4 Sistemas de referência (ou estado padrão) para atividades
	4.12.5 Molalidade e Molaridade

	4.13 Propriedades coligativas
	4.13.1 Abaixamento da pressão de vapor
	4.13.2 Abaixamento Crioscópico (abaixamento do ponto de fusão do solvente)
	4.13.3 Elevação Ebulioscópica (elevação do ponto de ebulição)

	4.14 Lei da solubilidade ideal
	4.15 Complementos
	4.15.1 Lei de Raoult, entropia e propriedades coligativas
	4.15.2 Efeito que uma pressão aplicada tem sobre a pressão de vapor
	4.15.3 Aplicações importantes da Equação de Gibbs-Duhem

	4.16 Lista de exercícios

	A Apêndice: séries de potências
	A.1 Exemplo de aplicação
	A.2 Exercício 1
	A.3 Exercício 2


