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O capitulo principia desenvolvendo o conceito de potencial quimico
a fim de mostrar que se trata de caso particular de uma classe de
grandezas denominadas grandezas parciais molares. Depois, a ex-
posigdo mostra como o potencial quimico de uma substdncia serve
para descrever as propriedades fisicas de uma mistura. O principio
fundomental subjacente a toda a exposigdo € o da igualdade do
potencial guimico de uma substdncia em todas as fases de um sis-
tema em equilibrio. Veremos como, com o apoio de duas observagdes
experimentais, a lei de Raoult e a lei de Henry, exprime-se o potenciol
quimico em termos da fragdo molar da substéncia numa mistura.
Com este resultado, calculamos o efeito que o soluto exerce sobre
certas propriedades termodindmicas da solugGo. Entre estas propri-
edades contam-se o abaixamento da pressdo de vapor do solvente,
a elevagdo do ponto de ebulicdo do solvente, o abaixamento do ponto
de congelagdo e a pressdo osmatica da solugdo. Finalmente veremos
como o potencial quimico de uma substdncia numa mistura qual-
quer pode ser expresso em termos de uma propriedade conhecida
como a atividade. Veremos como medir a atividade e terminamos a
exposi¢io mostrando resumidamente como definir os estados pa-
drdes de solutos e de solventes.

_

A quimica opera com misturas, entre as quais misturas de subs-
tancias que reagem umas com as outras. E indispensavel, por isso,
que saibamos tratar de sistemas constituidos por substincias
misturadas. Como primeiro passo para abordar, posteriormente,
as reagdes quimicas (que serdo vistas no Cap. 9), vamos analisar
em primeiro lugar as misturas de substancias que ndo reagem.
Trataremos principalmente de misturas binarias (misturas de dois
componentes, A e B). Muitas vezes as relagdes matematicas ob-
tidas serdo simplificadas pela equacio x, + x; = 1. Outra restri-
¢do vigente neste capitulo ¢ a da analise de solugdes de nio-ele-
trélitos, nas quais os solutos ndo estdo presentes na forma de ions.

A descricdo termodindmica das
misturas

Ja vimos como a pressio parcial, que ¢ a contribuicdo de um
componente a pressdo total de uma mistura de gases, serve para
discutir as propriedades da mistura. Para uma descricio geral da
termodindmica das misturas ¢ indispensavel introduzir outras
grandezas "parciais" semelhantes a pressdo parcial.

7.1 Grandezas parciais molares

A grandeza parcial molar mais facil de se visualizar é o volume
parcial molar, a contribui¢do que um componente faz ao volu-
me total de uma amostra.

(a) Volume parcial molar

Imaginemos um grande volume de dgua pura, a 25°C. Quando a
este volume se adiciona 1 mol de H,0, ha um aumento de 18 cm?,
¢ podemos dizer que 18 cm® mol~' é o volume molar da dgua
pura. Porém, se juntarmos | mol de H,0 a um grande volume de
etanol puro, o aumento de volume ¢é de somente 14 cm?, A razdo
da diferenca entre os dois aumentos de volume est4 no fato de o
volume ocupado por um certo nimero de moléculas de agua
depender da identidade das moléculas que as envolvem. No se-
gundo caso que mencionamos, uma vez que o nimero de molé-
culas de etanol presentes é muitissimo grande, cada molécula de
H,0 esta praticamente circundada por moléculas de etanol e o
agrupamento das moléculas faz com que o aumento de volume,
pela adigdo de H,0, seja de apenas 14 cm?. Esta grandeza, 14 cm?




Volume parcial molar da dgua, V (H,0)/(cm? mol-1)
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Volume parcial molar do etanol, V (C,HsOH)/{(cm? mol~")
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Fragao molar do etanol, x (C;H;OH)

Fig. 7.1 Volumes parciais molares da agqua e do etanol. Veja que as escalas verticais sio diferentes, a da agua  esquerda e a do etanol a direita.

mol~', é o volume parcial molar da 4gua no etanol puro. Em geral,
o volume parcial molar de uma substancia A numa mistura € a
variacio de volume da mistura provocada pela adicio de um mol
de A a um grande volume da mistura.

Os volumes parciais molares dos componentes de uma mistu-
ra variam com a composigao, pois as vizinhangas de cada tipo de
molécula se alteram a medida que a composi¢do passa da de A
puro para a de B puro. E esta modificagdo do ambiente de cada
molécula, e portanto das forgas que atuam entre as moléculas, a
responsavel pela variagéo das propriedades termodindmicas de
uma mistura em funcio da composicdo. Na Fig. 7.1 mostramos
os volumes parciais molares da dgua ¢ do etanol sobre toda faixa
de composigdes possiveis, a 25°C.

A definigdo do volume parcial molar, V;, de uma substancia J
numa certa composigao é:

ov
VJ B (agnJ) pTa [1]

onde o indice n’ significa que os nimeros de moles das outras
substancias presentes sio constantes.' O volume parcial molar €
o coeficiente angular da curva do volume total da mistura em
funco dos moles de J, quando a pressdo, a temperatura, € 0s
numeros de moles dos outros componentes sdo constantes (Fig.
7.2). 0 valor do volume parcial molar depende da composigao,
como vimos no caso da agua e do etanol. Pela defini¢do da Eq. 1,
quando a composigao de uma mistura for alterada pela adigdo
de dn, moles de A e de dng moles de B, o volume total da mis-
tura se altera por

'A recomendacio da IUPAC é a de simbolizar uma grandeza parcial molar por X somente
quando houver possibilidade de confusao com a grandeza X. Por exemplo, 0 volume parcial
molar do NaCl em dgua pode escrever-se ¥ (NaCl, aqg) para distinguir-se do volume da so-
lugao, V (NaCl, aq).

dv =V, dn, + Vg dng )

Uma vez sejam conhecidos os volumes parciais molares dos dois
componentes de uma mistura binria, na composic¢ao (e na tem-
peratura) objeto da observagao, podemos dizer que o volume total
da mistura, V, € dado por

V = nAVA ‘l‘ nBVB (3)

Volume, V

‘a b
0 Composigao, Ny

Fig. 7.2 O volume parcial molar de uma substancia é o coeficiente angular da
curva do volume da amostra contra a composigao. Em geral, as grandezas parciais
molares variam com a composi¢io, como mostram as tangentes diferentes nos
pontos de composicdo ae b. O volume parcial molar em b é negativo: o volume
total da amostra diminui com 3 adicdo de A.
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Justificacdo 7.1

Imaginemos uma amostra muito grande de uma mistura com
a composicao bem determinada. Entdo, quando se junta um
certo nimero n, de moles de A & mistura, a composigio per-
manece, praticamente, inalterada; o volume parcial molar V.
¢ constante e o volume da amostra se modifica por n, V,. Quan-
do se juntam n, moles de B, o volume se altera por ngVy, pela
mesma razao. A variagdo total de volume ¢é, portanto, n,V, +
ngVp. A amostra ocupa volume maior do que o inicial, mas as
propor¢des dos componentes é praticamente igual 3 inicial.
Imaginemos, agora, que se retira da amostra o volume acres-
cido, com n, moles de A e n; moles de B; este volume é de
1V + nyVy. Ora, como V é uma funcio de estado, a mesma
amostra final poderia ter sido preparada pela simples mistura
de n, moles de A e n; moles de B. O que justifica a Eg. 3.

Os volumes parciais molares (e as grandezas parciais mola-
res, em geral) podem ser medidas de muitas maneiras. Um mé-
todo € o de medir a dependéncia entre o volume e a composi-
¢do e ajustar o volume observado a uma funcio do numero de
moles de um dos componentes, por qualquer método de ajus-
tamento de dados (isto ¢, da determinaciio dos pardmetros e
da forma de uma funcio que melhor se ajuste aos dados expe-
rimentais). Uma vez encontrada a funcio, o coeficiente angu-
lar pode ser calculado em qualgquer ponto, por simples deriva-
¢do. Por exemplo, suponhamos que o volume de uma mistura
se descreve pela fungio

S V=A+4Bna+C(ri-1)

com os parametros A, B e C conhecidos. Entdo, o volume parcial
molar de A em qualquer composigdo pode ser calculado por

oV
Ony p.Tng

0 volume parcial molar do segundo componente se obtém pela

Eg. 3 reordenando-a apropriadamente:

V—nVy A—-(m+1)C
ng B ng

VB:

Hustracdo

0 volume total de uma solugéo de etanol contendo 1,000 kg de
agua, a 25°C, é dado pela expressio

V/mL = 1002,93 + 54,6664b — 0,36394b% 4 0,0282565°

onde b € o valor numérico da molalidade. Como o namero de
moles de CH,CH,0H ¢ igual ao valor numérico da molalidade
(moles por quilograma de agua), podemos escrever o volume
parcial molar do etanol, Vg, como

Vi/(mL mol~") = (%Vf{bﬂ ):

= 54,6664 — 2(0,36394)b + 3(0,028256)b?

Exercicio proposto 7.1 A 25°C, a densidade de uma solucio a
50% ponderais de etanol em agua é 0,914 g cm=>. O volume

parcial molar da agua nesta solu¢do é 17,4 cm® mol™'. Qual o
volume parcial molar do etanol?
[56,3 cm® mol™']

Os volumes molares sdo sempre positivos, mas as grandezas
parciais molares ndo o sdo, necessariamente. Por exemplo, 0 vo-
lume parcial molar limite do MgS0, em agua (isto ¢, o volume
parcial molar quando a concentracdo tende a zero) é —[,4 cm3
mol~', o que significa que a adi¢io de 1 mol de MgSO, a um gran-
de volume de agua provoca diminuigdo de 1,4 cm® no volume
total. A contragdo € provocada pelo rompimento, causado pelo
sal, da estrutura aberta da agua no processo de hidratagio dos
ions, o que leva a ligeira contragio da solucéo.

(b) Energia de Gibbs parcial molar

0 conceito de grandeza parcial molar pode ser aplicado a qual-
quer funcdo de estado extensiva. Para uma substancia pura, o
potencial quimico € apenas um outro nome da energia de Gibbs
molar. Para uma substancia numa mistura, o potencial quimico
se define como a energia de Gibbs parcial molar:

_(%
Hy = anJ Tt [4]

Ou seja, o potencial quimico € o coeficiente angular da curva da
energia de Gibbs contra o niimero de moles do componente J,
com a pressdo e a temperatura constantes (e também os niime-
ros de moles dos outros componentes da mistura) (Fig. 7.3). Pelo
mesmo raciocinio que nos levou a Eq. 3, a energia de Gibbs (to-
tal) de uma mistura binaria é

G = nppp + ngpg )

onde u, € uy s30 0s potenciais quimicos na composicdo da mis-
tura. Isto ¢, o potencial quimico de uma substincia numa mistu-
ra ¢ a contribuicdo desta substincia 4 energia de Gibbs total da
mistura. Num sistema aberto, de composi¢do constante, a ener-
gia de Gibbs depende da composigio, da pressio e da tempera-
tura. Assim, G pode se alterar quando p, T ou a composicio se

Energia de Gibbs, G

Ea b

0 Composigao, n,

Fig. 7.3 O potencial quimico de uma substéncia é o coeficiente angular da curva
da energia de Gibbs total da mistura em funcio dos moles da substancia na mis-
tura. Em geral o potencial quimico varia com a composigio, como mostram as
duas tangentes nos pontos de composicio a e b. Nos dois casos, os potenciais
quimicos sdo positivos.



alteram, e para um sistema com os componentes A, B,..., a equa-
€30 dG = Vdp — SdT fica

dG= Vdp — SdT + p, dns + g dng + - - - (6)

Esta expressio é a equacdo fundamental da termodinamica
quimica. Neste e nos trés capitulos seguintes iremos analisar seus
resultados e conseqiiéncias.

A pressdo e temperatura constantes, a Eq. 6 simplifica-se para

dG = pp dny + pgdng + - - ™

Vimos, na Segio 4.6¢, que, nas condigtes mencionadas, dG = dw, g
Portanto, a temperatura e pressdo constantes,

AWe mgx = Updns + py dng + - -- (8)

Isto &, o trabalho diferente do de expansdo provém da alteragio
da composicio do sistema. Por exemplo, numa pilha eletroqui-
mica, monta-se um dispositivo tal que ¢ possivel a ocorréncia de
reagdo quimica em dois sitios distintos (os eletrodos). O trabalho
elétrico da pilha pode ser atribuido a modificacdo da composi-
¢do @ medida que os produtos se formam a custa dos reagentes.

(c) Significado mais amplo do potencial quimico

O potencial quimico tem contetdo mais amplo do que o da va-
riagdo de G com a composicdo. Uma vez que se tem

G=U+pV TS

uma variacao infinitesimal de U para um sistema de composicio
varidvel pode ser escrita como:

dU = —pdV — Vdp + SdT + T.dS + dG
=-—pdV —Vdp+SdT +TdS +
+(Vdp—SdT+uAdnA+qunB+ )
=—pdV +TdS+ pydny + pg dng + - - -
Esta expressio é a generalizagio da Eq. 5.2 (que dizia dU = T'dS

— p dV) para sistemas de composicio variavel. A volume e
entropia constantes, vem

dUzuAdnA—l-,qunB-f--'-

- (&)
H On; s ©)

Portanto, nao apenas o potencial quimico mostra como G se al-
tera com a composicio, mas também como a energia interna se
altera com a composigio (porém em condigdes diferentes). Da
mesma forma ¢ facil demonstrar que

oH 0A
(a) #J - (a—nJ)S‘p,n’ (b) uJ = (a—n-') TV (10)

Vemos entdo que w, mostra como todas as grandezas termodi-
namicas extensivas U, H, A, e G dependem da composigio. Esta
a razdo de o potencial quimico ser tio importante na quimica.

e entio

(d) A equacdo de Gibbs-Duhem

Como a energia de Gibbs total de uma mistura & dada pela Eq. 5
€ como os potenciais quimicos dependem da composicao, a vari-
agdo de G num sistema bindrio, quando ha uma variacao infini-
tesimal de composicéo, é dada por

dG = py dny + ugdng + n, dpy + ngdug
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Ora, vimos que a pressio e temperatura constantes, a variagio
da energia de Gibbs é dada pela Eq. 7. Como G é uma fungio de
estado, as duas equagtes devem ser idénticas uma 4 outra e en-
tao, a pressdo e temperatura constantes devemos ter

npdps +ngdug =0 (11)
Esta equagdo ¢ um caso especial da equacgdo de Gibbs-Duhem:

Zn,dpi =0
7

O significado da equagio da Gibbs-Duhem ¢ evidente: o po-
tencial quimico de um componente numa mistura nio pode se
alterar independentemente dos potenciais quimicos dos outros
componentes. Numa mistura binaria, se um potencial quimico
aumentar, o outro deve diminuir:

(12)

(13)

Esta mesma conclusio vale para todas as grandezas parciais
molares nas misturas binarias. A Fig. 7.1 mostra, por exemplo,
que quando o volume parcial molar da agua aumenta, o do
etanol diminui. Além disso, como a Eq. 13 mostra, e como po-
demos ver da Fig. 7.1, uma pequena modificacdo do volume
parcial molar de A corresponde a uma grande modificagdo do
volume parcial molar de B, se a razio n,/ng for grande, mas o
0posto ocorre quando esta razdo é pequena. Na pratica, a equa-
¢do de Gibbs-Duhem é aproveitada para se determinar o volu-
me parcial molar de um componente de mistura binaria
mediante as medidas dos volumes parciais molares do outro
componente da mistura. :

n
dpp = ——2 dua
np

Exemplo 7.1 Apl@;éo da equacéo de Gibbs-Duhem

O valor experimental do volume parcial molar de K,SO, (aq) a 298
K € dado pela expressio

Vk,s0,/{cm’ mol™') = 32,280 + 18,2165'/2

onde b € o valor numérico da molalidade do K;50,. Com a equa-
¢do de Gibbs-Duhem deduza a equacdo do volume parcial molar
da dgua na solugdo. O volume molar da agua pura, a 298 K, ¢
18,079 cm® mol ",

Método Seja Ao K,SO,eB a H,0, 0 solvente. A equagio de Gibbs-
Duhem para os volumes parciais molares dos dois componentes é

"AdVA + anVB = 0

Esta relacio leva a
dVB = — nA dVA
- ng
Portanto, V; pode ser encontrado pela integragdo:
ng

A primeira providéncia para a integracdo ¢ passar da variavel V,
para a molalidade b para entio fazer a integracio entre os limi-
tes & = 0 (B puro) e b qualquer.
Resposta Com a expressio dada, vem que, com A = K,S0,,

dv, ~1/2
—= =9,108b
db
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Portanto, a integracio que se quer ¢

b
Ve = Vi — 9,108/ BA p=172 gp
0o "B
A molalidade b esta relacionada com os moles de A e de B por
__ A
B ngMpg

onde M, ¢ a massa molar da agua (em quilogramas por mol).
Portanto,

b
Vg =Vi — 9,108MB/ b2 db
0

= V5 — (9,108Mpb*?)
Vem entdo, pela simples substituicio dos dados, que
Vg/(cm>mol ') = 18,079 — 0,10945%/

Na Fig. 7.4 os volumes parciais molares estdo plotados em fun-
cdo de b.

Exercicio proposto 7.2 Repita os calculos anteriores para o caso
de um sal A para o qual V,/(cm® mol™") = 6,218 + 5,146b —
7,147h%.

[Va/(cm?® mol™') = 18,079 — 0,04645* + 0,08595°]

7.2 A termodinimica das misturas

A dependéncia entre a energia de Gibbs de uma mistura e a com-
posicdo da mistura é dada pela Eq. 5. Sabemos, também, que, a
temperatura e pressao constantes, os sistemas tendem 4 menor
energia de Gibbs possivel. As duas observacdes permitem que se

40

18,079
. 38 18,078
|
° —~
& L
m Q
£ =
= 36 i3
0 =
0, O
< )
Y X
34 18,076
32 L 18,075
0 - 0,05 0,1
b/(mol kg )

Fig. 7.4 Volumes parciais molares dos componentes de solugio de sulfato de
potassio em agua.

aplique a termodinamica a discussao das variacdes espontaneas de
composi¢do, como acontece na misturacdo de duas substancias.
Exemplo simples de processo espontaneo de mistura é o de dois
gases colocados num mesmo baldo. A misturacdo dos dois gases é
espontdnea e, por isso, deve corresponder a uma diminuicdo de G.
Veremos como exprimir quantitativamente esta idéia.

{a) A energia de Gibbs de mistura

Sejam n, e ng 0s moles de dois gases perfeitos A e B contidos em
dois balbes. Os dois gases estdo a temperatura T e sob a pressao
p. Os potenciais quimicos dos dois gases correspondem aos po-
tenciais quimicos dos gases "puros”, e a energia de Gibbs do sis-
tema dos dois € dada pela Eq. 5:

G; = nppp + ngpg

- nA{u;’, +RT In Q%)} +nB{y§ +RT In (p%)}

A notacdo fica muito simplificada se p simbolizar a pressao nas
unidades p®, isto &, se substituirmos p/p® por p:

G, = na{ux +RT In p} + ng{ug +RT In p}

As equacdes em que vale esta convencdo serdo identificadas como
{1}, {2}.... Para usa-las, é preciso substituir p pelo quociente p/p®.
Na pratica, isto significa que se usa o valor numérico de p em bar
(ou atm, se for o caso). Depois da misturagio dos dois gases, as
pressdes parciais sdo p, € pg, com p, + pg = p. A energia de Gibbs
assume entio o valor -

Gt = na{uy +RT In pa} + ng{ug +RT In p,} {15}

A diferenca G, — G; ¢ a energia de Gibbs de mistura, A_;,G, da-
da por

{14}

ALisG = nuRT In (ﬁ)—”‘) + ngRT In (‘%) (16)

Podemos agora substituir n, por x,n e usar a lei de Dalton (Se¢io
1.2¢) escrevendo p/p = x; para cada componente, 0 que nos da

AnisG = nRT (x4 In x5 +xg In xg) 17y

Como as fragdes molares sdo sempre menores do que 1, os loga-
ritmos nesta equacio sio negativos e A, .G << 0 (Fig. 7.5). A con-
clusdo de A, G ser negativa confirma a observacdo de os gases
perfeitos se misturarem espontaneamente em quaisquer propor-
¢Oes. A equacdo mostra também outros aspectos quantitativos
do processo que vio além da observacdo trivial da misturacéo.
Por exemplo, mostra que A, G é diretamente proporcional a
temperatura, mas independente da presséo total.

Exemplo 7.2 Cilculo da energia de Gibbs de mistura

Um vaso esta dividido em dois compartimentos iguais (Fig. 7.6).
Um deles tem 3,0 mol de H, a 25°C; o outro tem 1,0 mol de N, a
25°C. Calcular a energia de Gibbs de mistura quando se remove
a separacao entre os dois compartimentos. Admitir que o com-
portamento dos gases seja o de gas perfeito.

Método Calculamos a energia de Gibbs inicial a partir dos poten-
ciais quimicos. Para isto, basta termos a pressao de cada gés. Seja
p a pressio do nitrogénio; entao, a pressao do hidrogénio, como
multiplo de p, encontra-se pela lei dos gases perfeitos. Depois,
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Fig. 7.5 A energia de Gibbs de mistura de dois gases perfeitos e também (como
mostraremos pouco adiante) de dois liquidos que formam solugdo ideal. A ener-
gia de Gibbs de mistura ¢ negativa para qualquer composigdo € qualquer tempe-
ratura, de modo que os gases perfeitos misturam-se espontaneamente em quais-~
quer proporgdes.

3,0 mol H, 1,0 mol N,

3p p

-

3,0 mol H,

1,0 mol N,

p(Hy) =3p/2  p(N,) =p/2
. 2p

Fig. 7.6 Os estados inicial e final no calculo da energia de Gibbs de mistura de
gases perfeitos a pressées iniciais diferentes.

calculamos a energia do sistema com a separaciio removida. 0

volume de cada gas duplica e a respectiva pressido parcial cai a
metade.

Resposta Sendo p a pressdo do nitrogénio, 3p a do hidrogénio, a
energia de Gibbs inicial sera:
G; = (3,0 mol){p® (H,) +RT In 3p} +

+ (1,0 mol){#®(N,) +RT In p}

A pressdo parcial do nitrogénio cai para p/2 e a do hidrogénio
para 3p/2. Entio, a energia de Gibbs passa a

Gi = (3,0 mol){® (H,) + RT In 3p} +

+ (1,0 mol){u®(N,) +RT In ip}

Aenergia de Gibbs de mistura é a diferenca entre as duas expres-
soes anteriores:
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3 1
(3,0 mol)RT In { 22 4 (1,0 mol)RT In {22
3p p

= —(3,0 mol)RT In 2 — (1,0 mol)RT In 2
= —(4,0 mol)RT In 2 = —6,9 kJ

Comentario Neste exemplo, o valor da A,,.G ¢ dado pela soma
de duas parcelas: a parcela da mistura e a parcela da modifica-
¢do da pressdo dos dois gases até a pressdo final, 2p. Quando 3,0
mol de H, misturam-se com 1,0 mol de N,, a pressio constante,

a variagdo da energia de Gibbs ¢ —5,6 kJ, independente da pres-
sdo inicial dos dois gases.

Amst =

Exercicio proposto 7.3 Suponhamos que 2,0 mol de H,a 2,0
atm e 25°C e 4,0 mol de N, a 3,0 atm e 25°C sejam misturados a
volume constante. Calcular A, G. Qual seria o valor de A_,.G se
as pressdes iniciais dos dois gases fossem iguais?

[9,7kJ, —9,5KJ]

(b) Outras fungdes termodindmicas de mistura

Como (aGlaT),,r,,A_,,B = —S§, akq. 17 nos da a entropia de mis-
tura de dois gases perfeitos, A ,.S:

A G
AnisS = —<—a"-;f—> = —nR(x, In xp +xgdn xg) (18)°
Palia g

Comoinx<0,a entropié de mistura A,,;;S > 0, para quaisquer
composigoes (Fig. 7.7). Este aumento de entropia € previsivel, pois
quando um gas se mistura com outro o sistema fica mais desor-

0,8 ’7

o
[o)]

o Amis SinR

™

0,2

0 I
0 0,5 1

Fragdo molar de A, x,

Fig. 7.7 A entropia de mistura de dois gases perfeitos e também (como mostra-
remos pouco adiante) de dois liquidos que formam solugdo ideal. A entropia au-
menta para qualquer composigao e qualquer temperatura, e os gases perfeitos
misturam-se espontaneamente em quaisquer proporgdes. Como ndo ha transfe-
réncia de calor para o exterior, quando os gases se misturam, a entropia das vi-
zinhangas do sistema ndo se altera. Por isso o grafica mostra, também, a varia-
§do de entropia do sistema mais a das vizinhangas na misturagiio dos gases.
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denado. A energia de Gibbs de mistura foi calculada, no Exemplo
7.2, como —{4,0 mol)RT In 2, e entdo a entropia de mistura cor-
respondente é +(4,0 mol)R In 2, ou +23 J K.

A entalpia de mistura, A, H, isotérmica e isobérica, de dois
gases perfeitos calcula-se por AG = AH — TAS (pois o processo
¢ isotérmico). Pelas Egs. 17 e 18 achamos

A entalpia de mistura é nula, como é razoavel, porque nio ha
interagbes moleculares nos gases que formam a mistura gasosa.
Conclui-se entdo que a forga motriz da misturacio espontinea
dos dois gases provém, exclusivamente, do aumento da entropia
do sistema, pois a entropia das vizinhancgas nio se altera.

7.3 Os potenciais quimicos dos liquidos

A fim de discutir as propriedades de equilibrio das misturas [i-
guidas precisamos saber como o potencial quimico de um fiqui-
do varia com a composi¢io. Para chegar a esse resultado, vamos
nos aproveitar de o potencial quimico de uma substancia, pre-
sente como vapor em equilibrio com o liquido, ser igual ao po-
tencial quimico da substancia na fase liquida.

(a) Solugées ideais

Identificaremos as grandezas pertinentes as substincias puras
pelo expoente *, de modo que o potencial quimico de A puro se
escreverd u 4 ou u » (1) quando for preciso realgar que A é um
liquido. Como a pressdo de vapor de um liquido puro é p,, vem
da Eq. 5.20 que o potencial quimico de A no vapor é p.® + RTIn
pa londe p. € o quociente p./p®). No equilibrio, os dois po-
tenciais sdo iguais (Fig. 7.8) e entdo podemos escrever:

{20}

Se outra substancia, um soluto, por exemplo, também estiver
presente no liquido, o potencial quimico de A no liquido é u, e
a sua pressdo de vapor € p,. Neste caso,

Ha = px +RT In p}

fa = iy +RT In p, {21}

e
A(g) + B(g)
—— Hal9.p)
Iguais no
equilibrio
—1— Hall)
A(l) + B(B)
o

Fig. 7.8 No equilibrio, o potencial quimico da substancia A na fase gasosa € igual
a0 potencial quimico da mesma substancia na fase condensada. Esta igualdade
se mantém se houver um soluto presente. Como o potencia! quimico de A no
vapor depende da presso parcial de A no vapor, o potencial quimico de A no
liquido pode relacionar-se, diretamente, a pressio parcial de vapor.

Combinando as duas equacdes anteriores para eliminar o poten-
cial quimico padrio do gas, ficamos com

Ha = s +RT In (ﬁ—f)
A

A passagem que nos vai levar ao resultado final esta baseada
na informagao adicional, obtida experimentalmente, da relacio
entre as pressoes de vapor e a composicao do liquido. O quimico
francés, Francois Raoult, numa série de experiéncias com liqui-
dos quimicamente assemelhados uns com os outros (por exemplo,
benzeno e metilbenzeno), descobriu que a razio entre a pressio
parcial de vapor de cada componente e a pressdo de vapor do
componente puro, p,/ p., € aproximadamente igual 3 fragio
molar do companente A na mistura liquida. Esta descoberta é
conhecida, nos dias de hoje, como lei de Raoult:

(22)

Pa = XaPh 23)°

Esta lei esta ilustrada na Fig. 7.9. Algumas misturas, especialmente
as formadas por substincias quimicamente assemelhadas, cum-
prem bastante bem a lei de Raoult (Fig. 7.10). As misturas que

o Pressao total
> PA
o k A
'
0 -~
[} ™, r &
Q Ty -
o Pressdo N
parcial AN
de A 7 4 '\I
" Pressdo—.
parcial ;.
_ de B \,
0 1

Fragao molar de A, x,

Fig. 7.9 A pressdo total de vapor € as duas pressoes parciais de vapor de uma
mistura bindria ideal dependem linearmente das fragées molares dos componentes.

60

L Total

401~ Benzeno

Presséo, p/torr

20 Metilbenzeno

Fragao molar do
metilbenzeno, x (CgH;CH;)

Fig. 7.10 Dois liquidos semelhantes, neste caso benzeno e metilbenzeno (tolueno),
comportam-se quase idealmente, e a variagio das respectivas pressoes de vapor
com a composi¢do ¢ muito parecida com a variacao numa solugdo binaria ideal.




cumprem esta lei sobre todo o intervalo de composicdo do A puro
ate o B puro, sdo as solugdes ideais. As equagdes vélidas exclu-
sivamente para as solugGes ideais serdo identificadas pelo indice
superior °, como na Eqg. 23.

Para uma solugio ideal, vem das Egs. 22 e 23, que

(24)°

Esta importante equacio pode ser tomada como a definicdo
de uma soluciio ideal (e entdo a lej de Raoult é conseqiiéncia,
€ ndo causa da equagio). Na realidade, ¢ melhor defini¢do do
que a da Eq. 23, pois nio envolve a hipotese de o gds ser perfei-
to.
Interpretagio molecular 7.1 A origem da lei de Raoult pode ser
compreendida em termos moleculares, levando em conta as ve-
locidades com que as moléculas escapam do liquido e retornam
ao liquido. A lei reflete o fato de a presenca de um segundo com-
ponente na fase liquida reduzir a velocidade com que as molé-
culas de A escapam da superficie do liquido, mas nio inibir a
velocidade de retorno das moléculas (Fig. 7.17).

A velocidade com que as moléculas de A escapam da superfi-
cie do liquido ¢ proporcional ao niimero de moléculas na super-
ficie, que, por sua vez, é proporcional 3 fragdo molar de A:

Ha = Ha+ RT In x,

velocidade de vaporizagio = kx,

onde k € uma constante de proporcionalidade. A velocidade com
que as moléculas se condensam é proporcional a respectiva con-
centracao na fase vapor, que, por sua vez, é proporcional 4 res-
pectiva pressio parcial:

velocidade de condensagio = & ' Da

No equilibrio, as velocidades de vaporizagio e de condensacio
sdo iguais e temos

kIPA = k.xA
Vem entio que
k
Pa= A

.4..>

Fig. 7.11 Representacio pictorica da base molecular da lei de Raoult. As esferas
grandes sdo as moléculas de solvente na superficie da solugio (o plano mais alto
de esferas) e as pequenas esferas sio as moléculas de soluto. Estas bloqueiam o
escapamento das moléculas de solvente para o vapor, mas nao impedem o retor-
no 4 fase liquida.
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Quando o liquido for puro, x, = 1 e temos

. Kk
pA:P

quagao anterior leva 4 Eq. 23.

A substituicio desta igualdade na e

Algumas solugdes tém comportamento significativamente di-
ferente do previsto pela lej de Raout (Fig. 7.12). Porém, mesmo
€m casos extremaos, a lei é obedecida com aproximacio crescen-
te 4 medida que um dos componentes (o solvente) se aproxima
da respectiva pureza. A lej ¢ entio boa aproximacéo para as pro-
priedades do solvente quando a solucdo ¢ diluida.

(b) Solugées diluidas ideais

Nas solugdes ideais, soluto e solvente obedecem 3 lei de Raoult.
0 quimico inglés, William Henry, descobriu experimentalmente
que, no caso de solugdes reais com concentragdes baixas, embo-
ra a pressao de vapor do soluto seja proporcional a fragcdo molar
do soluto, a constante de proporcionalidade ndo é a pressio de
vapor da substancia pura (Fig. 7.13). A lei de Henry se escreve

pg = xpKp 25y
Nesta expressio, x, é a fragdo molar do soluto e K5 € uma cons-
tante empirica (que tem a dimensio de pressio) determinada de
modo que a curva da pressio de vapor de B contra a sua fracdo
molar seja tangente 4 curva experimental em x; =Y.

As misturas em que o soluto obedece 3 lej de Henry e o sol-
vente a lei de Raoult sdo solucdes diluidas ideais. Identificare-
Mos as respectivas equagdes, deduzidas da lei de Henry, pelo in-
dice superior °.

Interpretagio molecular 7.2 A diferenca entre o comportamento
do soluto e o do solvente em concentragoes baixas (expressos,

500 (
Total
400
Dissulfeto de
= carbono
S 300}
a
o
ug
g
& 200
Acetona
100~
oL~
0 1

Fragéo molar de
dissulfeto de carbono, x (CS,)

Fig. 7.12 Grandes desvios em relagdo 4 idealidade exibem solugdes de liquidos
quimicamente diferentes. No gréfico, o comportamento das pressoes de vapor
dd dissulfeto de carbono e da propanona.
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Fig. 7.13 Quando um componente (o solvente) é quase puro, a pressdo de vapor
€ proporcional & sua fracdo molar com a constante de proporcionalidade p; (lei
de Raoult). Quando € o componente menor (o soluto), a sua pressio de vapor
continua a ser proporcional a fragcdo molar mas a constante de proporcionalida-
de é Ky (lei de Henry).

respectivamente, pelas leis de Henry e de Raoult) provém do
ambiente das moléculas do solvente e do soluto nas solucdes
diluidas. As moléculas do solvente estdo num ambiente muito
semelhante ao do liquido puro (Fig. 7.14). As moléculas do solu-
to, diferentemente, estdio num ambiente constituido quase ex-
clusivamente pelas moléculas do solvente, que é completamente
diferente do ambiente onde estio no soluto puro. Entdo o sol-
vente se comporta como um liquido quase purg, enquanto o
soluto se comporta de maneira muito diferente da do seu estado
puro, a menos que as moléculas do solvente e do soluto sejam
muito semelhantes. Neste caso, o soluto também obedece 4 lei
de Raoult.

Fig. 7.14 Numa solugdo diluida, as moléculas do solvente (esferas maiores) estio
num ambiente que pouco difere do ambiente do solvente puro. As particulas do
soluto, no entanto, estio num ambiente completamente diferente do ambiente
no solute puro.

Exemplo 7.3 Investigac8o da validade da lei de Raoult e
da de Henry

As pressoes de vapor de cada componente nas solugdes de propa-
nona (acetona, A) e triclorometano (cloroformio, C) foram medidas
a 35°C e os resultados obtidos sdo os seguintes:

Xe 0 0,20 0,40 0,60 0,80 1
poftorr 0 35 82 142 219 293
paftorr 347 270 185 102 37 0

Verificar que as solucdes conformam-se com a lei de Raoult para o
componente que estiver em grande excesso e com a lei de Henry para
o componente minoritario. Achar as constantes de cada lei de Henry.

Método A lei de Raoult e a de Henry dizem como ¢ a forma das cur-
vas da pressdo de vapor em funcdo da fracdo molar. Portanto, vamos
plotar as pressées parciais de vapor contra a fracdo molar de um dos
componentes. A lei de Raoult € verificada pela comparacio entre os
dados e a reta p; = x; p} para cada componente na regido em que
estiver em excesso (e agindo como solvente). A lei de Henry é verificada
comparando os dados a reta p; = x;K; que é tangente a cada curva
de pressio de vapor em valores baixos de x,, onde o componente pode
ser considerado o soluto.

Resposta Os dados da tabela estdo plotados na Fig. 7.15, junta-
mente com as retas da lei de Raoult. A lei de Henry leva a K =
175 torr para a propanona e K = 165 torr para o triclorometano.

*

—— pP" (acetona)

300

o
(=}
[

Pressao/torr

100

"~ Leide Henly — =\

H

(@,
0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0
Fragdo molar do cloroférmio, x (CHCIy)

Fig. 7.15 Pressoes parciais de vapor de misturas de cloroférmio (triciorometano)
e acetona (propanona), conforme os resultados experimentais registrados no
Exemplo 7.3. Os valores de K se obtém, como se explica no texto, pela extrapo-
lagdo das pressdes de vapor das solugdes diluidas.




Comentario Observe como o sistemna se afasta da lei de Raoult e da
lei de Henry em concentragdes pouco afastadasde x = 1 oudex =
0, respectivamente. Estudaremos estes afastamentos na Segéo 7.6.

Exercicio proposto 7.4 A pressio de vapor do clorometano, a
diversas fragdes molares, numa mistura a 25°C, é a seguinte:

X 0,005 0,009 0,019 0,024
p/torr 205 363 756 946
Estimar a constante da lei de Henry.

[4 X 10* torr]

A Tabela 7.1 reproduz alguns dados da lei de Henry. Além de
proporcionarem uma relacdo entre a fragio molar do soluto e a
respectiva pressdo parcial, os dados da tabela também permitem
o cdlculo das solubilidades dos gases. O exemplo seguinte ilustra
o0 procedimento.

Tabela 7.1* Constantes da lei de Henry para
gases em agua a 298 K

Kltorr
Co, 1,25 X 108
H, 5,34 X 107
N, 6,51 X 107
0, 3,30 X 107

*Mais valores na Segdo de Dados no final do volume.

Exemplo 7.4 Aplica-géo da lei de Henry

Estimar a solubilidade (em moles por litro} do oxigénio em agua a
25°C e sob a pressdo parcial de 160 torr, que é a pressio parcial
que tem na atmosfera ao nivel do mar.

Método A fracdo molar do soluto é dada pela lei de Henry, pois
x = p/K, onde p é a pressao parcial do soluto gasoso. Basta, por-
tanto, calcular a fragdo molar correspondente a pressio parcial

mencionada e depois converter a fragio calculada em molaridade.”

Nesta dltima conversdo, calcularemos a quantidade de O, dissol-
vida em 1,00 kg de dgua (que corresponde aproximadamente a
1,00 L de agua), pois a solugido é muito diluida e as expressdes
da fragdo molar simplificam-se bastante.

Resposta Como a quantidade de 0, dissolvido ¢ pequena, a fra-
¢do molar é

n(0O,) ~ n(0,)

X02) = 26,y + n(1,0) ~ n(H,0)

Portanto,

(07) %x(0p)n(;0) = PO20)

(160 torr ) x (55,5 mol) 4
~ =2 10 1
3,30 x 107 torr 69 mo
A molalidade da solugio saturada é, entio, 2,69 X 10™*mol kg,
0 que corresponde a uma molaridade de aproximadamente 2,7 X
107* mol L=,
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Comentario O conhecimento das constantes da lei de Henry para
gases dissolvidos em gorduras e lipidios é importante na discussio
dos fendmenos da respiracio, especialmente quando a pressio
parcial do oxigénio afasta-se significativamente dos seus valores
normais na atmosfera ao nivel do mar. E 0 que acontece na
investigacdo da respiragdo de mergulhadores ou de montanhistas
de altitudes elevadas. Também ¢ importante na analise da agio de
anestésicos gasosos.

Exercicio proposto 7.5 Calcular a solubilidade (em moles por
litro) do nitrogénio em agua exposta ao ar, a 25°C. As pressoes
parciais foram calculadas no Exemplo 1.5.

{0,505 mmol L~1]

As propriedades das solucdes

Nesta se¢do vamos analisar a termodindmica da misturacio de
liquidos. Inicialmente analisaremos o caso simples da misturagdo
de liquidos que formam soluctes ideais. Identificaremos, entdo,
as conseqléncias termodinamicas da mistura aleatoria das mo-
léculas de uma espécie com as moléculas de outra espécie. O
cadlculo proporcionara uma base para a discussio dos desvios das
solugdes reais em relagdo ao comportamento das ideais.

7.4 Mistura de liquidos N

A energia de Gibbs da mistura de dois liquidos para formar solu-
éo ideal calcula-se da mesma maneira que no caso da mistura
de dois gases (Se¢do 7.2a). A energia de Gibbs total, antes de os
liquidos se misturarem é,

Gi = napy + npip

Quando os liquidos estdo completamente misturados, os poten-
ciais quimicos sdo dados pela Eq. 24 e a energia de Gibbs total &

Gr = na{pta + RT In xz} + ng{pp + RT In xp}
Portanto, a energia de Gibbs da mistura é

AnisG = nRT{x4 In xp + x5 In x5} (26

onde n =n, + ng. Como na mistura de gases, conclui-se que a
entropia da mistura dos dois liquidos é

AmisS = —nR{xp In xp + x5 In xp} 27y

e que a entalpia da mistura ideal é nula.

A Eq. 26 ¢é idéntica a referente a dois gases perfeitos, e todas
as conclusdes que valem num caso valem também no outro. A
forg¢a motriz da mistura é o aumento da entropia do sistema pro-
vocado pela misturacio das moléculas, e a entalpia de mistura é
nula. E conveniente realgar, porém, que a idealidade da solucio
€ um tanto diferente do comportamento do gés perfeito. Neste,
ndo ha interagdes entre as moléculas. Nas solugbes ideais ha
interagbes, mas, em média, as interagdes A-B na solugdo sdo
iguais as interagdes A—A e B-B nos liquidos puros. A variagio
da energia de Gibbs de mistura com a composicio coincide com
a que ja representamos para os gases na Fig. 7.5; 0 mesmo vale
para a entropia de mistura, Fig. 7.7.

As solugdes reais sdo constituidas por particulas cujas intera-
¢bes do tipo A—A, A-B e B-B sdo todas diferentes. Ndo somen-
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te pode haver uma contribuicdo & variagdo de entalpia na mis-
tura dos dois liquidos, mas também uma contribuicdo extra a
variagdo de entropia, pois as moléculas de um tipo podem ter a
tendéncia a se aglomerarem em lugar de se dispersarem aleato-
riamente entre as de outro tipo. Se a variaco de entalpia for gran-
de e positiva, ou se a variagdo de entropia for desfavoravel (pela
reorganizagdo das moléculas, que contribui para uma mistura or-
denada), entao a energia de Gibbs da mistura pode ser positiva.
Neste caso, a separacdo entre os liquidos é espontanea e os li-
quidos podem ser imisciveis. Ou entdo, os liquidos podem ser par-
cialmente misciveis, o que significa solubilidade apenas sobre cer-
ta faixa de composigdes.

As propriedades termodinamicas das solugGes reais exprimem-
se convenientemente em termos das grandezas em excesso, X,
a diferenca entre uma grandeza termodinimica da solugfio e a
mesma grandeza nas solugdes ideais. A entropia em excesso, S,
por exemplo, define-se por

SE= ArnisS - AmisSidea] [28]

onde A S estd dada pela Eq. 27. A entalpia em excesso e o
volume em excesso s40 iguais 4 entalpia de mistura e ao volume
de mistura, pois os valores ideais, nos dois casos, sio nulos.

A diferenca entre as grandezas em excesso e zero mostra o
grau do afastamento da solugdo em relacdo 4 idealidade. Por
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Fig. 7.16 Grandezas em excessa levantadas experimentalmente a 25°C. (a) H® do
sistema benzeno-cicloexano; o grafico mostra que a misturagio dos dois liquidos é
endotérmica (pois A, = 0 para uma solugdo ideal). (b) O volume em excesso, VE,
no sistema tetracloroetano e ciclopentano. O grafico mostra que ha contragio nas
fragdes de tetracloroetano baixas e expansio nas altas {pois A,V = 0 para ums
solucdo ideal).

exemplo, uma solugdo regular tem HE # 0 mas SE = 0. E, por-
tanto, uma solugfo em que os dois tipos de moléculas misturam-
se aleatoriamente (como no caso da solugio ideal) mas tém ener-
gias de interagao diferentes umas das outras. A Fig. 7.16 mostra
a variacdo com a composi¢do de duas grandezas em excesso.

7.5 Propriedades coligativas

As propriedades que estudaremos a seguir s3o a elevagio do ponto
de ebuligdo (elevagio ebulioscopica), o abaixamento do ponto de
congelagio (abaixamento crioscépico) e a pressio osmotica, to-
das provocadas pela presenca de um soluto no solvente. Nas so-
lugbes diluidas, estas propriedades dependem, exclusivamente, do
numero de particulas do soluto presentes, e ndo da natureza
quimica das particulas. Por isso sao denominadas propriedades
coligativas (que dependem do conjunto, ndo do individuo).

Vamos admitir, na exposi¢édo seguinte, que o soluto nio seja
volatil e ndo contribui para o vapor da solugio. Admitiremos tam-
bém que o soluto ndo se dissolve no solvente solido, ou seja, que
o solvente s6lido puro se separa quando a solugio é congelada.
Esta hipotese ¢ bastante severa, embora correta para muitas mis-
turas; € possivel operar algebricamente sem ela, porém 3 custa
de bastante mais complicagdo e sem a introducio de qualquer
principio novo.

(a) Aspecto comum as propriedades coligativas

Todas as propriedades coligativas provém do abaixamento do
potencial quimico do solvente liquido provocado pela presenca
do soluto. A reducao faz este potencial passar de 2 no caso de
solvente puro para s + RT In x, na solugdo (é evidente que In
x, € negativo pois x, € menor do que 1). Ndo ha influéncia direta
do soluto sobre o potencial quimico do solvente na fase vapor,
ou do solvente solido, pois o soluto ndo comparece no vapor nem
no solido, pelas hipoteses adotadas. Como se vé na Fig. 7.17, a
redugdo do potencial quimico do solvente acarreta a elevacdo da

Liquido puro

Sélido

Solugao

Potencial quimico, p

Vabfor

< ; >

Tf’ 7} Teb T'ep
Abaixamento Elevagao
crioscopico ebulioscopica

Fig. 7.17 O potencial quimico do solvente na presenca do soluto. O abaixamento
do potencial quimico do liquido tem efeito maior sobre o ponto de congelagio
do que sobre o ponto de ebulicdo, em virtude do dngulos de intersecio das retas
(que dependem das entropias, conforme a Fig. 6.1). -




temperatura do equilibrio liquido-vapor (o ponto de ebuli¢ao do
solvente se eleva) e o abaixamento da temperatura de equilibrio
solido-liquido (o ponto de congelagdo do solvente se abaixa).

Interpretagdo molecular 7.3 A origem molecular do abaixamen-
to do potencial quimico nio ¢ a energia de interacio das parti-
culas do soluto e do solvente, pois o abaixamento ocorre tam-
bem nas solugdes ideais (cuja entalpia de mistura é nula). Se nio
€ um efeito entalpico, deve ser um efeito entropico.

0 solvente liquido puro tem uma entropia que reflete a de-
sordem das suas moléculas. A sua pressdo de vapor reflete a ten-
déncia de a solucéo atingir maior entropia, formando um gas mais
desordenado. Na presenca de um soluto, ha uma contribuicio
extra a entropia do liquido, mesmo na solugéo ideal. Como a
entropia do liquido na solugéo fica maior do que a entropia do
liquido puro, a tendéncia & formagio de gas fica reduzida (Fig.
7.18). O efeito da presenca do soluto aparece, entio, como pres-
sdo de vapor mais baixa e, portanto, ponto de ebuli¢io mais alto.

\
(a) (b)

Fig. 7.18 A presso de vapor do liquido puro é resultado de um equilibrio entre
0 aumento de desordem, pela vaparizagio, e a diminuicao da desordem nas vizi-
nhangas do sistema. (a) A estrutura do liquido esta representada pelo reticulado
muito ordenado das malhas quadradas. {b) Quando o soluto {malhas quadradas
escuras) estd presente, a desordem da fase condensada é relativamente maior do
que 2 do liquide puro, e ha diminuigio da tendéncia de passagem para a fase
vapor, caracteristicamente desordenada.

Analogamente, a maior desordem da solugdo se opde a ten-
déncia ao congelamento. Entdo, é preciso atingir uma tempera-
tura mais baixa para que se consiga o equilibrio entre o solido e
a solugdo. O ponto de congelagio, por isso, fica mais baixo.

0 raciocinio para a discussdo quantitativa da elevagio do pon-
to de ebuligdo e do abaixamento do ponto de congelacio ¢ o de
encontrar a temperatura em que, a 1 atm, uma fase pura (o va-
por do solvente puro ou o solvente sdlido puro) tem 0 mesmo
potencial quimico que o solvente na solugdo. Esta temperatura
de equilibrio para a transicdo de fase a 1 atm corresponde ao
ponto de ebuli¢do do solvente na solugio ou ao ponto de con-
gelagao do solvente na solugdo.

(b) Elevagdo ebulioscdpica

0 equilibrio heterogéneo que devemos analisar é o que hd entre
o vapor do solvente e o solvente na solugio, alatm (Fig. 7.19).0
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VT
A(g)
—L—HAlg,p)
Iguais no
equilibrio
~——1—— ()
All)+B
Nt Jon 0 i i

Fig. 7.19 O equilibrio heterogéneo envolvido na elevagio ebulioscopica é o que
ha entre o0 componente A puro na fase vapor e o componente A na solugdo. No
caso, A € o solvente e B um soluto nio-volatil.

solvente serd simbolizado por A e o soluto por B. O equilibrio
existe numa temperatura em que

#a(g) = ua(l) + RT In x, (29)

(A pressdo de 1 atm € a das duas fases, e ndo precisa ser expli-
citada.) Demonstramos, na Justificagdo que vem a seguir, que esta
equacdo mostra que o ponto de ebuli¢io normal do solvente passa
de T* para T* + AT, na solugio com a fragio molar do soluto
igual a x5, sendo

RT*?
K= A H 30y

vap

Justificacdo 7.2

A Eq. 29 pode escrever-se como

_ k(@) —m(1) _ AwG
In (1 —xp) RT RT
onde A,, G ¢ a energia de Gibbs de vaporizacio do solvente
puro (A) e x; € a fragdo molar do soluto na solucio; usamos,
como € claro, x, + x; = 1. Agora escrevemos

AvopG = Ay —TA,, S

vap vap

€ vamos ignorar a variagdo de A, H e de A,,.S com a tempe-
ratura. Assim,
Ay H i AvpS

RT R
Quando xz = 0, o ponto de ebuli¢io é o do liquido A puro,
T*e d

In{l —xg) =

A, H A, S
1 — Zvap'l  Cvap
B = TR

Como In | = 0, a diferenca entre as duas equagdes anterio-

res é -
AvH (11
ln(l—xB)—_——‘%_(T—F)
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Imaginemos agora que a quantidade de soluto presente seja
téo pequena que xg <€ 1. Podemos entdo fazer In (1 — x) =~ —

Xp € se obtém,
it in)
R \T* T
Finalmente, como T = T vem também que
I 1 T-T AT
™ T 1T 7"
em que AT = T — T*. A equagdo obtida é a Eq. 30.

Como a Eq. 30 néo faz referéncia a identidade do soluto, mas
apenas a sua fragdo molar, concluimos que a elevagdo ebulioscopica
¢ propriedade coligativa. O valor de AT depende das propriedades
do solvente, e as maiores elevagdes ocorrerdo com solventes que
tém pontos de ebulicdo elevados.? Nas aplicacées praticas, a fra-
¢do molar de B é tomada como proporcional 4 molalidade, b, pois
as solugdes sdo diluidas e se escreve

AT = K b 31)

em que K, ¢ a constante ebulioscépica do solvente (Tabela 7.2).

Tabela 7.2* Constante crioscopica e constante ebulioscopica

Kf/ Kch
(K/(mol kg™'}) (K/(mol kg™"))
Benzeno ~ 512 2,563
Cénfora 40
Fenol 7,27 3,04
Agua 1,86 0,51

*Mais valores na Se¢do de Dados.

(c] Abaixamento crioscépico

0 equilibrio heterogéneo que agora interessa € entre o solvente
A puro, sélido, € a solugdo com o soluto na fragio molar x, (Fig.
7.20). No ponto de congelagio, os potenciais quimicos de A nas
duas fases sdo iguais:

UA(s) = ua(l) + RT In x, 32)
A unica diferenga entre este calculo e o anterior é o aparecimen-
to do potencial quimico do solido puro em lugar do potencial

quimico do vapor puro. O resultado da dedugéo ¢ semelhante &
Eq. 30:
_ RT*Z
AfusI-I
em que AT € o abaixamento crioscopico, T* — T, e A, H a en-
talpia de fusdo do solvente. Os abaixamentos maiores observam-
se com solventes que tém entalpias de fusio baixas e pontos de
fusdo elevados. Quando a solugdo ¢ diluida, a fragio molar é pro-

porcional a molalidade do soluto, b, € é comum escrever-se a
equacgdo anterior na forma

AT = Kb

AT = K’XB KI

(33)

(34)

*Pela regra de Trouton (Segdo 4.3a), A, H/T* é aproximadamente constante; portanto, a Eq.
30 tem a forma AT = T* e € independente de A, H.

All)+ B
— Hall)
Iguais no
equilibrio
As) T Hs)

Bee =

Fig. 7.20 O equilibrio heterogéneo envolvido no abaixamento crioscopico € o
que ha entre o componente A sélido puro e o componente A na solugio. No caso,
A ¢ o solvente e B um soluto que é insoluvel em A sélido.

onde K} é a constante crioscopica (Tabela 7.2). Sendo conhecida
a constante crioscopica do solvente, o abaixamento crioscopico
pode ser aproveitado para medir a massa molar do soluto em
solugdo; esta técnica é a crioscopia. Nos dias de hoje, tem inte-
resse pouco maior do que histdrico.

(d) Solubilidade

Embora nio seja estritamente uma propriedade coligativa, a solu-
bilidade de um soluto pode ser estimada pela mesma técnica de
calculo que vimos usando. Quando um soluto sélido fica em contato
com um solvente, dissolve-se até que a solugdo esteja saturada. A
saturacdo é um estado de equilibrio, com o soluto nio dissolvido
em equilibrio com o dissolvido. Portanto, numa solugio saturada, o
potencial quimico do soluto sélido puro, ua(s) € igual ao potencial
quimico do soluto B em solugdo, uy (Fig. 7.21). Como este Gltimo é
dado por ’

pg = pp(l) + RT In xg

(R

B(dissolvido em A)

v ——— lg(solugéo)

Iguais no
equilibrio

B(s) - pp(s)

./

Fig. 7.21 O equilibrio heterogéneo envolvido no calculo da solubilidade é o que
ha entre o B solido puro e o B em solugio.




podemos escrever
up(s) = up() +RT In xg (35)

Esta expressdo € semelhante a equagio que serviu de partida para
o raciocinio da se¢o anterior, exceto por ter o soluto B no lugar
do solvente A.

0O ponto de partida € o mesmo, mas o objetivo final & diferen-
te. Queremos achar a fragdo molar do soluto B numa solugio sa-
turada na temperatura 7. Entéo, reordenamos a equacio anterior:

2(s) — ui(l Ag G
In xg = #B(S)RT#B( ) — Ifgu;"
- _ Afus[{ AfusS
RT R

No ponto de fusdo do soluto, T* sabemos que A,,,G = 0, de modo
-que A, G/RT* = (; entdo, podemos somar esta parcela ao
segundo membro da equacgdo anterior e chegar a

_ At"usH + AfusS + AfusH _ AfusS

e =——pr+"r TR "R
Afus]_l AfusI-I
~  RT T RT
Vem entdo

lan =

A
(R -

A Eq. 36 esta plotada na Fig. 7.22. Vemos que a solubilidade
de B diminui exponencialmente quando a temperatura se afasta
da temperatura de fusdo e que os solutos com pontos de fusio
elevados e entalpias grandes sdo pouco soltveis nas temperatu-
ras normais. Nao se deve, porém, admitir sem reservas a Eq. 36,
pois € fruto de aproximacdes bastante questionaveis, entre as
quais a da idealidade da solucédo saturada. Um aspecto notavel
do seu cardter aproximado € o da auséncia de propriedades do
solvente, o que ndo explica a razdo de as solubilidades de um
soluto, em diferentes solventes, serem diferentes.

1,0~

I

08

061

Frag@o molar de B, xg

02

0 L
0 0,5 1
7T
Fig. 7.22 Varia(;.’aho' Ha*s‘olubilidade (fragdo molar do soluto na solugéo saturada)

com a temperatura (T* ¢ a temperatura de congelagio do soluto). As curvas es-
to identificadas pelos valores de A, H/RT*.

141

Misturas Simples

(e} Osmose

A osmose (do grego “empurrio”) ¢ o fendmeno espontaneo da pas-
sagem do solvente puro para uma solugio que estd dele separada
por uma membrana semipermedvel, isto €, por uma membrana
permeavel ao solvente mas ndo ao soluto (Fig. 7.23). A pressio
osmotica, I, é a pressdo que deve ser aplicada 4 solugio para im-
pedir a passagem do solvente através da membrana semipermea-
vel. Exemplo entre os mais importantes de osmose é o do transpor-
te de fluidos através Has membranas das células do organismo. 0
fendmeno também ¢ a base da osmometria, determinagio da massa
molar pela medida da pressdo osmotica. Esta técnica é bastante
usada na determinacdo das massas molares de macromoléculas.

Ha(P+IT)

L lguais no ———l

equilibrio ~

|
i
Ha(P) i

Fig. 7.23 Equilibrio envolvido no caleulo da pressdo osmética, IT, entre o solven-
te puro A, numa pressdo p, numa face da membrana semipermedavel e o compo-
nente A da solugdo, na outra face da membrana, sob a pressio p + I1.

—i— Solugéo

Altura
proporcional a
pressao osmotica

Solvente ——

Membrana
semipermeavel

Fig. 7.24 Montagem simples para observagio da pressdo osmoética. No equili-
brio, em cada fase da membrana, a passagem do solvente A para a solugéo provo-
cou 3 elevagdo de uma coluna gue proporciona pressao hidrostatica igual a pres-
sa0 osmdtica.
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Na montagem esquematica representada na Fig. 7.24, a con-
trapressio é provocada pela propria carga da coluna de solugio
gerada pela osmose. O equilibrio é atingido quando a pressio
hidrostatica da coluna de solugdo coincide com a pressao osmo-
tica. A complicagdo experimental desta montagem ¢ a diluigdo
da solugdo provocada pela entrada de solvente. E mais dificil de
tratar experimentalmente do que a montagem esquematizada na
Fig. 7.23, na qual ndo ha fluxo do solvente e as concentragies
ficam invaridveis.

A analise termodindmica da osmose baseia-se na igualdade
do potencial quimico do solvente nos dois lados da membrana
semipermedvel, uma vez tenha sido atingido o equilfbrio. Como
se demonstra na Justificagdo que vem a seguir, esta igualdade
leva a equacdo de van't Hoff, para a pressdo osmética de solugdes

diluidas:
11 = [B|RT C @37

onde [B] = ng/V € a molaridade do soluto.

Justificacdo 7.3

No lado do solvente puro, o potencial quimico do solvente,
que esta sob a pressdo p, ¢ p;(p). No lado da solugio, o
potencial quimico do solvente é abaixado pela presenca do
soluto, que reduz a fragdo molar do solvente de 1 para x,. No
entanto, o potencial quimico de A ¢ elevado pela maior pres-
- séo, p + 11, que a solugéo sofre. No equilibrio, o potencial qui-
mico de A é 0 mesmo nos dois lados da membrana, e podemos
escrever

~

HA(P) = ua(xa,p +1T)
A presenca do soluto manifesta-se de maneira j4 bem conhe-
cida:

Haxa,p + ) = pa(p +11) +RT In x,

Vimos, na Secdo 5.2b (Eq. 5.14), como levar em conta o efeito
da presséo:

p+11
uz(p+n>=u:;(p>+/ Vo dp
P

onde V,, ¢ o volume molar do solvente puro. A combinacio
das duas equacoes anteriores leva a

p+I1
—RT Inx, = / Vmdp
P «

No caso de solugdes diluidas, In x, pode ser substituido por In
(1 — xg) = — x5, Podemos também admitir que a variagdo de
pressdo na integral seja pequena e que o volume molar do sol-
vente seja constante. Assim, podemos passar V,, para fora do
sinal de integracéo e levar a

RTxg = 11V,

Quando a solugdo for diluida, x; = ny/n,. Além disso, n,V,, =
V, 0 volume total do solvente. Com estas aproximagoes, a
equacdo anterior se transforma na Eq. 37.

Como o efeito da pressdo osmdtica é facil de medir, e relati-
vamente grande, uma das aplica¢des mais comuns da osmometria
€ a da medida das massas molares de macromoléculas (proteinas
e‘polimeros sintéticos). As solugdes destas grandes moléculas nio

sdo ideais, e por isso admite-se que a equacdo de van't Hoff seja
0 primeiro termo de uma expansio do tipo virial:

I = [BJRT{1+ B[B] +-- -} (38)

As parcelas adicionais levam em conta o comportamento nio-
ideal; a constante empirica B € o coeficiente osmotico do virial.
Na pratica, mede-se a pressdo osmotica numa série de concen-
tracdes ¢ e faz-se o grafico de IIjc contra ¢, a fim de determinar
o coeficiente B e depois a massa molar.

Exemplo 7.5 Aplicacdo da osmometria na determinagdo
da massa molecular de uma macromolécula

Na tabela seguinte figuram as pressées osmoticas de solugdes de
cloreto de polivinila, PVC, em cicloexanona a 298 K. As pressoes
estdo expressas em altura da coluna da solucgio (de densidade
p = 0,980 g cm™) em equilibrio com a pressio osmotica. Deter-
minar a massa molar do polimero.

c/(gL™) 1,00
h/cm 0,28

4,00
2,01

7,00
5,10

9,00
8,00

2,00
0,71

Método Usamos a Eq. 38 com [B] = ¢/M, onde ¢ é a concentra-
¢do do polimero, em massa, e M a massa molar. A pressdo osmo-
tica ¢ igual a pressdo hidrostatica, I = pgh (Exemplo 1.2}, com
g = 9,81 m s72 Com estas informacdes, a Eq. 38 fica

h RT Be RT RTB

— = — 1+_+ = 4 [ — e

c  pgM ( M ) pgM (ng 2) o
Assim, para estimar M, faz-se o grafico de i/c contra c; interpola-
se linearmente e a ordenada a origem ¢ RT/pgM.

Resposta Com os dados da tabela inicial, os seguintes valores sio
as grandezas a langar no gréfico:

c/(gL™") 1,00 2,00 4,00 9,00
(h/o)l(em g~'L) 0,28 0,36 0,503 0,889

Os pontos estdo lancados no grafico da Fig. 7.25. A ordenada a
origem € 0,21. Portanto

7,00
0,729

(h/c)/(emg™L)

Fig. 7.25 Gréfico para a determinagio da massa molar por osmometria. A massa
molar € determinada pela ordenada 3 origem (no eixo ¢ = 0). No Cap. 23 vere-
mos que outras informagdes provém do coeficiente angular da reta.




M = g x - ]—
pg 021 cmg-!L
(8,3145 JK~" mol ') x (298 K) 1

(980 kgm=3) x (9,81 ms—2) 2,1 x 1073 m*kg-!

=1,2x10% kgmol~!

Comentario E comum que as massas molares das macromolécu-
las sejam dadas em daltons (Da), sendo 1 Da = 1 g mol™'. Neste
exemplo, a massa molar é da ordem de 120 kDa.

Exercicio proposto 7.6 Estimar o abaixamento crioscopico da
solugdo mais concentrada do exemplo anterior, tomando K;como
10 K/(mol kg™"), aproximadamente.

[0,8 mK]

Atividades

Veremos agora como modificar as expressées anteriores de modo a
levar em conta os desvios em relagio ao comportamento ideal. Na
Secdo 5.4 vimos como a fugacidade levava em conta os afastamen-
tos do comportamento do gas em relagdo ao do gas perfeito, de
maneira a alterar no minimo a forma das equacées. Veremos agora
€omo as expressoes pertinentes as solugbes ideais também podem
ser preservadas, quase que inteiramente, pela introdugio do conceito
de atividade.

7.6 A atividade do solvente

A forma geral do potencial quimico de solvente real ou ideal ¢
dada por uma modificagio direta da Eq. 22:

Ha = is +RT In (?)
A

(39)

onde p, € a pressdo de vapor do A puro € p, a pressao de vapor
de A quando for componente de uma solugdo. No caso de uma
solucdo ideal, o solvente segue a lei de Raoult, em todas as
concentragoes, e podemos escrever

Ha = tip +RT In x, (40y°

0 estado padréo do solvente é o liquido puro (a 1 bar) e aparece
quando se fazx, = 1. A forma da Ultima equacdo pode ser pre-
servada, quando a solu¢io ndo obedece a lei de Raoult, escre-
vendo

Pa = s +RT Ina, (41]

Agrandeza a, ¢ a atividade de A, uma espécie de fragdo molar
“eficaz", tal como a fugacidade é uma pressdo eficaz.

Como a Eq. 39 € verdadeira para solucées reais e ideais {a ani-
ca aproximagdo € o uso de pressdes em lugar do uso das fuga-
cidades) podemos concluir, levando em conta a Eq. 41, que

—Pa

Pa
Vemos entdo que nada ha misterioso em torno da atividade do
solvente: é grandeza que pode ser determinada experimentalmen-

te pela simples medida da pressdo de vapor do solvente em equi-
librio com a solugdo, e depois pelo uso da Eq. 42.

ana

(42)
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llustracéo

A pressdo de vapor de uma solucio de KNO,(ag) 0,500 M, a 100°C,

€ 749,7 torr. A atividade da agua, nesta solucdo e nesta tempe-
ratura, € entio

a. — 749,7 torr

A7760,0 torr

0,9864

Como todos os solventes obececem 4 lei de Raoult (comx, =

pal p2) tanto melhor quanto mais a concentragdo do soluto se
aproxima de zero, a atividade do solvente tende para a fracio

molar quando x, — I:
a, —> x, quando x, — 1

(43)

Como no caso dos gases reais, Uma maneira conveniente de ex-
primir esta convergéncia é adotar o coeficiente de atividade, v,
pela definicio

[44]

em qualquer temperatura sob qualquer pressio. O potencial qui-
mico do solvente fica entio

Ma=pp +RT Inxp +RT In y,

0 estado padrao do solvente, o solvente puro liquido a 1 bar,
corresponde a x, = 1. ~

ap = BaXs ga—> 1 quandox, — 1

(45)

7.7 A atividade do soluto

0 problema da defini¢do dos coeficientes de atividade e dos es-
tados padrdes dos solutos é o de tenderem para o comportamento
ideal em solugdes diluidas (lei de Henry), isto é, quando x; — O e
ndo quando x; — 1 {correspondente ao soluto puro). Vejamos
como fazer as definigdes para um soluto que segue a lei de Hen-
ry e depois como levar em conta os afastamentos.

(a) Solugées diluidas ideais

Um soluto que segue a lei de Henry tem a pressdo de vapor dada
por ps = Kyxy, onde K € uma constante empirica. O potencial
quimico de B ento se escreve como

pg = Uy +RT In (5—13) =uy +RT In (ﬁ> +RT In x
B Pr
Os dois parametros Kz e p; sdo caracteristicos do soluto e en-
tao ¢ possivel combinar num s o primeiro termo com o segun-
do, do segundo membro, definindo um novo potencial quimico
padréo que simbolizaremos por u':

. K
i = i +RT In (—B) [46]
Py
Vem entdo que
Mg = b +RT In x, 47y

(b) Solutos reais

Admitamos agora afastamentos do.comportamento ideal em
solucdo diluida, isto &, afastamentos do comportamento da let



144

Fisico-Quimica

de Henry. Para o soluto escrevemos ag em ludar de xg na Eq. 47
e ficamos com:

Mg = us +RT In ag (48]

O estado padrdo nao se altera e todos os desvios da idealidade
estdo embutidos na atividade ag. O valor da atividade, em qual-
quer concentracdo, pode ser obtido da mesma forma que no caso
do solvente, mas em lugar da Eq. 42 usamos

_ P

Ky
Como no caso do solvente, é conveniente introduzir o coeficien-
te de atividade

dp

(49)

ag = YBXB [50]

Agora, todos os desvios em relagéo 4 idealidade estdo embutidos
no coeficiente de atividade -y, Como o soluto segue a lei de Henry
guando a concentracdo tende a zero, vem que

&)

em quaisquer temperaturas e presses. Os desvios do soluto em
relagdo ao comportamento ideal desaparecem quando as con-
centracdes tendem para zero.

ag—> xg e vy — 1 quandoxzy — 0

Exemplo 7.6 Medida da atividade

Com as informagdes do Exemplo 7.3, calcular a atividade e o
coeficiente de atividade do cloroférmio na acetona, a 25°C, ad-
mitindo inicialmente que seja o solvente e depois que seja o so-
luto. ~

Método Para a atividade do cloroférmio como solvente (atividade
da lei de Raoult), tem-se @ = p/p* e y = a/x. Para a atividade como
soluto (atividade da lei de Henry), tem-se a = p/K e y = a/x.

Resposta Uma vez que p* = 293 torr e K = 165 torf, podemos

1,0

o
@

o
o

o
»

0,2

Atividade, a e coeficiente de atividade, v

0 02 04 06 08 1
Fragdo molar, x

organizar as seguintes tabelas (sendo x a frag¢io do cloroférmio):

X 0 0,20 0,40 0,60 0,80 1,00
Com a lei de Raoult (o cloroférmio € o solvente):

a 0 0,12 0,28 0,49 0,75 1,00

¥y 0,60 0,70 0,82 0,94 1,00
Com a lei de Henry (o cloroférmio é o soluto):

a 0 0.21 0,50 0,86 1,33 1,78

y 1 1,05 1,25 1,43 1,66 1,78

Os valores obtidos estdo no grafico da Fig. 7.26.

Comentario Observe que y— 1 quando x — 1 no caso da lej de
Raoult, mas que y — 1 quando x — 0 no da lei de Henry.

Exercicio proposto 7.7 Calcular as atividades e os coeficientes
de atividade da acetona no cloroformio de acordo com as duas
convengoes.

(c) Atividades em termos de molalidades

As composigdes das misturas se exprimem, muitas vezes, como
molalidades, b, e ndo como fragdes molares. E conveniente, por
isso, adotar outra defini¢do de atividade, que decorra, porém, com
naturalidade, do que até agora fizemos. Em primeiro lugar, ob-
servamos que nas solugdes diluidas o niimero de moles do soluto
€ muito menor do que o do solvente (np <€ n,), € entdo, com boa
aproximagdo, xz = ng/n,. Como ng é proporcional 4 molalidade
by podemos escrever x; = kby/b°, onde b = 1 mol kg~'e k é
constante adimensional. No caso de uma solugio diluida ideal vem

t by
ug = pp +RT In x +RT In be (52)

Como ja fizemos, a notagdo simplifica-se bastante se adotarmos
a convengdo de int€rpretar b como uma molalidade relativa, isto

2.0 1

-
[o)]

.
N

o
®

0,4

Atividade, a, e coeficiente de atividade, v

0 0,2

04 06

Fragao molar, x

08 1

Fig. 7.26 Variagao, com a composigio, da atividade e do coeficiente de atividade do cloroférmio (triclorometano) e da acetona (propanona) de acordo com (a) a lei

de Ranult e (b} a lei de Henry.

.
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Componente Base Estado padrio Potencial quimico Limites
Solvente * Raoult Solvente puro pw=p"+RTIna
a=p/ptea=yx v— 1 quando
’ x— 1
(solvente puro)
Soluto Henry (1) Estado hipotético p=ut+RTIna

do soluto puro

(2) Estado hipotético

do soluto na

molalidade be

a=p/Kea= yx v— 1 quando
x—0

u=u®+RTina
a = yb|b® ¥— 1 quando

b—0

* Admite-se, portanto, que a atividade do sélido puro ou do liquido puro seja a unidade. A pressdo, em cada caso, é de | bar.

€, se substituirmos b/b® por b, na pratica, b € o valor numérico
da molalidade em moles por quilograma. As equagdes com esta
convengdo serdo identificadas pelas chaves {..} na numeracio.
A Eq. 52 entéo fica

pp = i+ RT In k + RT In by (53}

Definimos agora um novo potencial quimico padrio, u®, com-
binando as duas primeiras parcelas do segundo membro numa
s0 e chegando a

{54}

De acordo com esta definigo, o potencial quimico do soluto tem
0 seu valor padrdo e quando a molalidade de B for 5 (isto ¢,
1 mol kg™'). Observe que quando by — 0, py — —; isto é, 4
medida que a solugdo fica mais diluida, o soluto fica cada vez
mais estabilizado. A conseqUéncia pratica deste resultado se tra-
duz na grande dificuldade de se eliminarem os (ltimos tragos de

b = 1§ +RT In b

Como fizemos antes, incorporamos os desvios em relacio a
idealidade pela introducéo de uma atividade ag adimensional e de
um coeficiente de atividade y, também adimensional, escrevendo

by
ag = yg 5o em que yg — 1 quando by — 0  [55]
para quaisquer temperaturas e pressdes. 0 estado padrio nio se
altera e, como antes, todos os afastamentos em relacio a
idealidade ficam embutidos no coeficiente de atividade v, Che-
gamos entdo a sequinte expressdo compacta do potencial qui-
mico de um soluto real, em qualquer molalidade:™>

b
ag = ygz% em que yp — 1 quando by — 0 (56)
E importante ndo perder de vista as definigées diferentes de
estados padrdes e de atividades, que estiio resumidos na Tabela
7.3. Nos proximos capitulos teremos oportunidade de utiliza-las

soluto de uma solugio.

e veremos que € mais facil emprega-las do que defini-las.

Conceitos importantes

A descricdo termodindmica
das misturas

7.1 Grandezas parciais

molares

3 volume parcial molar (1)

[ volume total de uma mistu-
ra (3)

[ energia de Gibbs parcial
molar e definicdo do poten-
cial quimico (4)

[ energia de Gibbs total de
uma mistura (5)

{0 equacgéo fundamental da
termodinamica quimica (6)

[J o potencial quimico em ter-
mos de U (9), H (10a) e A
(108)

[J equagdo de Gibbs-Duhem
(12)

7.2 A termodiniamica das

misturas

[0 aenergia de Gibbs da mistu-
ra de dois gases perfeitos
(A.G, 17)

{1 aentropia de mistura de dois
gases perfeitos (A_,S, 18)

{1 a entalpia de mistura (A
H,19)

mis

7.3 Os potenciais quimicos

dos liquidos

1 lei de Raoult (23)

[ solucdo ideal

{3 o potencial quimico de com-
ponente de solugio ideal (24)

[0 lei de Henry (25)

[(J solugdo diluida ideal

[J lei de Henry e solubilidade
de gases

As propriedades das solucées

7.4 Mistura de liquidos

(] a energia de Gibbs da mistu-
racdo de dois liquidos para
formar solucio ideal (26) e
a entropia de mistura (27)

[ liquidos parcialmente misci-
veis

O grandezas em excesso (X, 28)

[ solugdo regular

7.5 Propriedades coligativas

(1 propriedade coligativa

(J a origem das propriedades
coligativas: abaixamento do
potencial quimico do sol-
vente

[1 a elevagio ebulioscopica
(30)

—

[J constante ebulioscépica (31)

O o abaixamento crioscdpico
(33)

O constante crioscopica {34)

O crioscopia

O solubilidade ideal {36)

{J osmose

0 membrana semipermeave|

[ pressdo osmdética

(] osmometria

[ equacdo de van't Hoff para
a pressdo osmdtica (37)

[ coeficiente osmotico do virial

Atividades
7.6 A atividade do solvente

3 atividade do solvente e po-
tencial quimico (41)
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7.7 A atividade do soluto

1 o potencial quimico do so-
luto numa solugdo diluida
ideal (47)

(0 a determinagéo da atividade
pela pressdo de vapor (42)

[0 atividade e coeficiente de
atividade na base da lej de
Raoult (44)

O potencial quimico do soluto
em termos da molalidade
(54) e atividade com base na
molalidade {55)

[J a atividade e o coeficiente
de atividade do soluto na
base da lei de Henry (49, 50)
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Exercicios

7.1 {a) Os volumes parciais molares da acetona (propanona) e do cloro-
formio (triclorometano), numa solugéo em que a fragdo molar do CHCI,
€ 0,4693, sio, respectivamente, 74,166 cm?® mol ! e 80,235 cm® mol .
Qual o volume de 1,000 kg desta solugio?

7.1 (b) Os volumes parciais molares de dois liquidos A e B numa solu-
¢4o em que a fragdo molar de A € 0,3713 sio, respectivamente, 188,2
cm® mol ™' e 176,14 cm® mol~'. A massa molar de A é241,1 gmol~'ea
de B, 198,2 g mol™'. Qual o volume de 1,000 kg desta solugio?

7.2 (a) A25°C, a densidade de uma solugéio a 50% ponderais de etanol
em agua € 0,914 g cm~>, 0 volume parcial molar da dgua nesta soluciio
€ 17,4 cm® mol~". Calecular o volume parcial molar do etanol.

7.2(b) A20°C, adensidade de uma solugiio a 20% ponderais de etanol
em dgua ¢ 968,7 kg m™2. 0 volume parcial molar do etanol na solucio
€ 52,2 cm® mol~'. Calcular o volume parcial molar da agua.

7.3 (a) A 300 K, as pressdes parciais de vapor do HCl (isto &, as pres-
sdes parciais do HCl no vapor) em equilibrio com o GeCl, liquido sio as
seguintes: .

xHCI 0,005 0,012 0,019

Pua/kPa 32,0 76,9 121,8

Mostrar que a solugdo seque a lei de Henry sobre este intervalo de fra-
¢bes molares e calcular a constante da lei de Henry a 300 K.

7.3 (b) A310K, as pressdes parciais do vapor de uma substancia B dis-
solvida num liquido A sdo as sequintes:

xg 0,010 0,015 0,020
pp/kPa 82,0 122,0  166,1

Mostrar que a solucdo segue a lei de Henry sobre este intervalo de fra-
¢6es molares e calcular a constante da lei de Henry a 310 K. -

7.4 (a) Estimar a pressio parcial do vapor de HCl em equilibrio com sua
solugdo em tetracloreto de germanio de molalidade 0,10 mol kg='. Os
dados necessérios estdo no Exercicio 7.3a.

7.4 (b) Com os dados do Exercicio 7.3b, estimar a pressio parcial do vapor
em B em equilibrio com a sua solugio em A, quando a molalidade de B
for 0,25 mol kg™'. A massa molar de A é 74,1 g mol ™.

7.5 (a) Calcular as constantes crioscopica e ebulioscopica do tetra-
clorometano.

7.5 (b) Calcular as constantes crioscopica e ebulioscopica do naftaleno.

7.6 (a) A pressdo de vapor do benzeno, a 60,6°C, ¢é 400 torr, mas cai a
386 torr quando 19,0 g de um composto organico ndo-volatil sdo dis-
solvidos em 500 g de benzeno. Calcular a massa molar do composto.

7.6 (b} A pressio de vapor do 2-propanot é 50,00 kPa a 338,8°C, mas cai
a 49,62 kPa quando se dissolvem, em 250 g do liquido, 8,69 g de compos-
to orgénico ndo-volatil. Calcular a massa molecular do composto.




7.7 (a) A adigio de 100 g de um composto a 750 g de CCl, provocou um
abaixamento crioscdpico de 10,5 K. Calcular a massa malecular do com-
posto.

7.7 (b) A adigio de 5,00 g de um composto a 250 g de naftaleno provo-
cou um abaixamento crioscopico de 0,780 K. Calcular a massa molecu-
lar do composto.

7.8 (a) A pressao osmotica de uma solucio aquosa, a 300 K, € 120 kPa.
Calcular o ponto de congelagio da solugdo.

7.8 (b) A pressdo osmotica de uma solugdo de um composto em metil-
benzeno (tolueno) a 288 K & 99,0 kPa. Calcular o ponto de congelagio
da solugio.

7.9 (a) Um vaso de 5,0 L esta dividido em dois compartimentos de iguais
tamanho. O da esquerda contém nitrogénio a 1 atme 25°C; o da direita
tem hidrogénio nas mesmas condicées de temperatura e pressio. Calcular
a entropia de mistura e a energia de Gibbs de mistura no processo que
ocorre pela remogdo da separagiio entre os compartimentos. Admitir
comportamento de gas perfeito.

7.9 (b) Um vaso de 250 mL est4 dividido em dois compartimentos de
iguais volumes. No da esquerda ests o argonio, a 100 kPa e 0°C . No da
direita, o nednio nas mesmas condigdes de temperatura e pressio. Cal-
cular a entropia de mistura e a energia de Gibbs de mistura no processo
provocado pela remogao da separagdo entre os compartimentos. Admi-
tir comportamento de gas perfeito.

7.10 (a} O ar ¢ uma mistura cuja composicao foi mencionada no Exer-
cicio proposto 1.5. Calcular a entropia de mistura na preparacdo de uma
amostra de ar a partir dos componentes gasosos puros, com o compor-
tamento de gases perfeitos.

7.10 (b) Calcular a energia de Gibbs, a entropia e a entalpia na mistura-
¢ao de 1,00 mol de CH,, (hexano, liquido) com 1,00 mol de C,H,, (hep-
tano, liguido), a 298 K. Admitir que a solucéo resultante seja ideal.

7.11 (a) Que proporgdes de hexano e heptano se devem misturar (a) em
fragdo molar e (b) em massa para que a entropia de mistura seja um
maximo?

7.11 (b) Que proporgies de benzeno e tolueno se devem misturar (a)
em fragdo molar e {b) em massa para que a entropia de mistura seja um
maximo?

7.12 (a) Com a lei de Henry e os dados da Tabela 7.1, calcule a solubili-
dade (em molalidade) do CO, em dgua, a 25°C, quando a sua pressio
parcial ¢ (a) 0,10 atm e (b) 1,00 atm.

7.12 (b) As fragdes molares do N, e do 0,, no ar atmosférico no nivel do mar,
sdo aproximadafente 0,78 e 0,21. Calcular as molalidades do nitrogénio e
do oxigénio na solugio formada num vaso aberto, cheio com 4gua,a25°C.

7.13 (a) Uma unidade para gaseificar agua, de uso doméstico, propor-
ciona diéxido de carbono sob pressao de 5,0 atm. Estimar a molaridade
do gas na agua gaseificada.

7.13 (b) Depois de algumas semanas de uso, a pressdo do gas na unida-
de mencionada no exercicio anterior caiu a 2,0 atm. Estimar a molaridade
do gds na dgua que a unidade gaseifica com esta pressdo.

7.14 (a) Calcular o ponto de congelagio da dgua num copo de 250 cm®
contendo 7,5 g de sacarose dissolvidos.

7.14 (b) Calcular o ponto de congelémento da 4qua num copo de 200
cm’ contendo 10 g de glicose dissolvidos.

7.15 (a) A entalpia de fusio do antraceno ¢ 28,8 kI mol™! e 0 seu ponto
de fusdo € 217°C. Calcular a solubilidade ideal do antraceno no benze-
no, a 25°C. -
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7.15 (b) Estimar a solubilidade ideal do chumbo no bismuto, a 280°C,
sabendo que o seu ponto de fusio ¢ 327°C ea entalpia de fusio 5,2 kJ
mol ™'

7.16 (a) As pressoes osmoticas de solugdes de poliestireno em tolueno foram

medidas a 25°C. Cada pressio, na tabela sequinte, est3 expressa em ter-

mos da altura de uma coluna do solvente de densidade 1,004 gem™:
c/(gL™1) 2,042 6,613
h/cm 0,592 1,910

Estimar a massa molar do polimero.

9,521
2,750

12,602
3,600

7.16 (b) A massa molar de uma enzima foi determinada pela medida das
pressées osmgticas, a 20°C, de soluges da enzima em dqua e extrapola-
¢do dos dados até a concentragio nula. Obtiveram-se os seguintes dados:

3,221
5,746

Calcular a massa molar da enzima.

¢/(mgem™3)
h/cm

4,618
8,238

5,112
9,119

6,722
11,990

7.17 (a) As substancias A e B sio ambas liquidos volateis com Pr =
300 torr, py = 250 torr e Ky = 9,00 torr (as concentraches exprimem-
se em fragbes molares). Quando x, = 0,9, by = 2,22 mol kg™, p, =250
torr € pg = 25 torr. Calcular as atividades e os coeficientes de atividaQe
de A e de B. Para A, usar as fracdes molares e a lei de Raoult; para B, as
frages molares, e também as molalidades, € a lej de Henry.

7.17 (b) A 293 K se tem p*(H,0) = 0,02308 atm e p(H,0) = 0,02239
atm numa solugdo que tem 0,122 kg de soluto nio-volatil (M = 241
g mol™') dissolvido em 0,920 kg de agua. Caleular a atividade e o coefi-
ciente de atividade da 4gua na solucio. ~

7.18 {a) Uma soluggo diluida de bromo em tetracloreto de carbono com-
porta-se como solugdo diluida ideal. A pressdo de vapor do CCl, puro &
33,85 torr, a 298 K. A constante da lei de Henry guando a concentracio
de Br, é expressa em fragiio molar é 122,36 torr. Calcular a pressdo de
vapor de cada componente, a pressio total e a composicio da fase va-
por quando a fragdo molar do Br, for 0,050, admitindo que, nesta con-
centragdo, a solugdo tenha comportamento ideal.

7.18 (b) O benzeno e o tolueno formam solugdes quase ideais. O ponto de
ebuli¢do do benzeno puro é 80,1°C. Calcular o potencial quimico do
benzeno em relagdo ao do benzeno puro quando x,.,,... = 0,30 no ponto
de ebuligdo. Se o coeficiente de atividade do benzeno nesta solugdo fosse,
na realidade, igual 2 0,93 e nio a 1,00, qual seria a pressdo de vapor do
benzeno?

7.19 (a) A medicdo das composicées das fases liquida e vapor em equi-
librio de soluges de acetona (A) e metanal (M) mostrou que, a 57,2°C,
sob pressdo de 1 atm, tem-se x, = 0,400 quando y, = 0,516. Calcular
as atividades e os coeficientes de atividade dos dois componentes desta
solugdo com base na lei de Raoult. As pressoes de vapor dos componen-
tes puros, na temperatura mencionada, sdo: p} = 796 torr e Pm =551
torr. (No enunciado, x, é a fragio molar no liquido e y, a fragdo molar
correspondente no vapor.)

7.19 (b) A medicdo das composicdes das fases liquida e vapor em equi-
librio, de uma solugdo binaria a 30°C e 1,00 atm, mostrou que x, =
0,220 quando y, = 0,314. Calcular as atividades e os coeficientes de
atividade dos dois componentes da solugiio com base na lei de Raoult.
As pressdes de vapor dos componentes puros, na temperatura mencio-
nada, sdo: p; = 73,0kPae p; = 92,1 kPa. (No enunciado, x, ¢ a fra-
¢do molar no liquido e y, a fracdo molar correspondente no vapor.)
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Problemas

Problemas numéricos

7.1 A tabela seguinte dé as fracGes molares do tolueno (A) nas fases
liguida e vapor em equilibrio com solugtes de butanona, a 303,15 K e
sob a pressdo total p. Admitir que o vapor seja gas perfeito e calcular as
pressdes parciais de cada componente. Fazer o grafico dessas pressdes
contra as fragdes molares na solucdo liquida e estimar as constantes da
lei de Henry para cada componente.

X, 0 00898 02476 03577 05194 0,6036 0,7188
Yo O 00410 0,1154 0,1762 02772 03393 0,4450
plkPa 36,066 34,121 30900 28,626 25239 23,402 206984
X, 08019 09105 1
v 05435 0,7284 1

plkPa 18,592 15496 12,295

7.2 O volume de uma solugdo de NaCl em agua, a 25°C, medido em
diversas molalidades b, ajusta-se & seguinte expressio:

V/em® = 1003 + 16,626 + 1,776>% + 0,1267

onde V¢ o volume da solucao que tem 1,00 kg de dgua e b simboliza b/
b®. Calcular o volume parcial molar de cada componente numa solu-
¢do de molalidade 0,100 mol kg™,

7.3 A 18°C, o volume total de uma solugio de MgSO, em 1,000 kg de
dqua ajusta-se 3 expressio

V/em® = 1001,21 + 34,69(b — 0,070)*

onde bsimboliza b/b®. Calcular os volumes parciais molares do sal e do
solvente numa solucdo de molalidade 0,050 mol kg~".

7.4 As densidades de solugdes de sulfato de cobre(lt) em agua, a 20°C,
variam com a concentragdo conforme a tabela sequinte. Determinar os
volumes parciais molares do CuSQ, nestas concentractes e fazer o gra-
fico correspondente.

m(CuS0,)/q 5 10 15 20
p/(gcm™3) 1L,0s1 1,107 1,167 1,230

Nesta tabela, m(CuS0,) é a massa de CuSO, dissolvida em IOOIg de solugdo.

7.5 Que proporgdes de etanol e de dgua devem ser misturadas para se
ter 100 cm? de solugdo a 50% ponderais de etanol? Que variacio de
volume se provoca pela adigdo de 1,00 cm?® de etanol a esta solugdo?
(Use os dados da Fig. 7.1.)

7.6 A tabela sequinte da as pressoes de vapor de solugdes de iodoetano
(I) e acetato de etila (A) a 50°C. Calcular os coeficientes de atividade
dos dois componentes com base (a) na lei de Raoult e (b) na lei de Hen-
ry, tomando I como o soluto.

X, 0 00579 01035 0,1918 02353
pltorr 0 20,0 52,7 87,7 105,4

ptorr 2804 266,1 2523 2314 2208

X, 03718 05478  0,6349 0,8253  0,9093 1,0000
pftorr 1554 2133 239,1 2969 3225 3534
pftorr 1879 1442 122,9 66,6 382 0

7.7 Aenergia de Gibbs em excesso de solugdes de metilcicloexana (MCH)
e tetraidrofurano (THF) a 303,15 K ajusta-se & expressio

GF = RTx(1 — x){0,4857 — 0,1077(2x — 1)
+0,0191(2x — 1)%}

onde x € a fracdo molar do metilcicloexano. Calcular a energia de Gibbs
de mistura quando se prepara solugio de 1,00 mol de metilcicloexano
em 3,00 mol de tetraidrofurano.

Problemas teoricos

7.8 A energia de Gibbs em excesso, numa certa mistura bindaria, € dada
por gRTx(1 — x), onde g € constante e x a fracdo molar do soluto A.
Achar a expressao do potencial quimico de A na mistura e fazer o gra-
fico da sua variagdo com a composigio.

7.9 A partir da equacdo de Gibbs-Duhem, deduza a equacgio de Gibbs-
Duhem-Margules

olnf, _ (dlnfy
Olnxy p.T_ Olnxg/, 7
onde f é a fugacidade. Use a relacdo para mostrar que, quando as

fugacidades sdo substituidas pelas pressdes, a lei de Raoult se aplica a
um dos componentes sempre que for valida para o outro componente,

7.10 Use a equagdo de Gibbs-Duhem para mostrar que o volume parcial
molar (ou qualquer grandeza parcial molar) de um componente B pode
ser calculado a partir do volume parcial molar (ou outra grandeza parcial
molar) do componente A, se este for conhecido em fungio da composi-
¢do. Vale entdo a equacéo

Vv,
Ve = Vg /A A gy
B=Vg+ 0 A
vy — XA

7.11 Use a equaco de Gibbs-Helmholtz para achar a expressio de d In x,,
em funcdo de dT. Integre entdo d In x, de x, = 0 até um valor qualquer.
Integre entdo o sequndo membro da equagdo entre a temperatura de tran-
sicdo do liquido puro A até a mesma temperatura na solugdo. Mostre que,
se a entalpia da transi¢do for constante, obtém-se as Egs. 30 e 33.

7.12 0O “coeficiente osmotico”, ¢, define-se como ¢ = —(x,/xp) In a,.
Fazendo r = xy/x, e com a equacio de Gibbs-Duhem, mostrar que se
pode calcular a atividade de B a partir da atividade de A, conhecida em
funcéo da composi¢io mediante a formula

(%) =~ 9(0) N /0 ' (@) dr

7.13 Mostrar que a pressdo osmoética de uma solucéo é dada por
IV = —RTIna,

A partir desta formula, mostrar que se a concentracdo da solugio for
baixa, tem-se

TV = ¢RT|B]

e entdo que se pode ter o coeficiente osmético ¢ (definido no Problema
7.12) por osmometria.

Problemas propostos por Carmen Giunta e
Charles Trapp

7.14 As misturas de cicloexano e diversos alcanos de cadeias compridas
foram investigadas por Aminabhavi et af. [T. M. Aminabhavi, V. B. Patil,
M. 1. Aralaguppi, J. D. Ortego e K. C. Hansen, J. Chem. Eng. Data 41, 526
(1996)]. Entre os dados publicados figuram os das densidades das solu-
¢Ges de cicloexano e pentadecano em fungio da fragdo molar do ciclo-
exano (x.) a 298,15 K.

X 0,6965 0,7988 0,9004
p/(gem™) 0,7661 0,7674 0,7697




Calcular o volume parcial molar de cada componente na solucio que
tem a fracdo molar do cicloexano iqual a 0,7988.

7.15 As solugdes de dcido propidnico e varios outros liquidos organicos
foram investigadas por Comelli e Francesconi [F. Comelii e R. Francesconi,
J. Chem. Eng. Data 41,101 (1996)]. Sequndo a publicacio, 0 volume em
excesso na mistura de acido propidnico e oxana exprime-se por V& =
xx,{ag+a, (x, — x,)},ondex, éa fragdo molar do acido propibnico, x,
a da oxana, a, = —2,4697 cm® mol~' ¢ a, = 0,0608 cm~* mol-". A den-.
sidade do acido propiénico, na temperatura da experiéncia, 313,15K, é
0,97174 g cm™* e a da oxana, 0,86398 g cm=3. (a) Deduzir a expressio
do volume parcial molar de cada componente na temperatura mencio-
nada. (b) Calcular o volume parcial molar de cada componente na solu-
¢do equimolecular.

7.16 O equilibrio liquido-vapor do triclorometano e do 1,2-epoxibutano
foi estudado a varias temperaturas [R. Francesconi, B. Lunelli e F. Comellj,
J. Chem. Eng. Data 41, 310 (1996)]. Entre os dados figuram as sequintes
medidas das fragGes molares do triclorometano na fase liquida (x;) e na
fase vapor (y;), a 298,15 K, em funcdo da pressio.

p/kPa 23,40 21,75 20,25 1875 18,15 2025 22,50 26,30
X 0 0,129 0,228 0353 0511 0700 0810 1
Vi 0 0065 0,145 0285 0535 0,805 0915 1
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Calcular os coeficientes de atividade dos dois componentes tomando por
base a lei de Raoult.

7.17 O equilibrio liquido-vapor do cicloexanol com diversos gases, a
pressdes elevadas, foi bastante investigado [J.-T. Chen e M.-. Lee, J. Chem.
Eng. Data 41, 339 (1996)]. Entre os dados publicados figuram as sequintes
medidas das fragbes molares do cicloexanol na fase vapor (y,;.) € na fase
liquida (x), 3 393,15 K, em funcéo da pressio.

plbar 10,0 20,0 30,0 40,0 60,0 80,0
Veic 00267 00149 00112 0,00947 0,00835 0,00921
Xeic 09741 09464 09204 0,892 0,836 0,773

Determinar a constante da lei de Henry para o C0, no cicloexanol e cal-
cular o coeficiente de atividade do CO,.

7.18 A Eq. 36 mostra que a solubilidade é fungdo exponencial da tem-
peratura. Os dados na sequinte tabela dio a solubilidade, §, do acetato
de calcio em 4gua, em funcio da temperatura.

8/°C 0 20 40 60 80
§/(molL™') 364 349 337 327 317

Determinar a qualidade do ajustamento dos dados  exponencial § =
See™T, e estime os valores de Sy € 7. Exprimir estas constantes em termos
das propriedades do soluto.
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Respostas de problemas
selecionados

74 K, = 15,58 kPa, K = 47,03 kPa.

7.2 17,5 cm® mol™* (NaCl), 18,07 cm® mol ™' (H,0).
73  —1,4 cm’®mol™' (Mg50,), 18,04 cm® mol~! (H,0).
7.4 12,0 cm® mol™".

7.5 57,9 mL de etanol, 45,8 mL de agua, 0,96 cm’.
7.6 (b) K, = 450 torr, K, = 465 torr.

7.7 —4,6Kl.

78 p,= Uas + RThx, + gRTx}.

Valaa)
700 Vy(xa ) = Va(O1) — j o Lwdvid _—
V, .

A

7.4 V.. = 109,0 cm® mol™, Vigimero = 279,3 cm® mol ™.

715 (@) V, = V., + aox} + a(3x, —x,)x3, Vo=V + apxi +

a,(x, — 3x,)x2;{b) V, = 75,63 cm’ mol™, V, = 99,06 cm?®mol . -
7.16 Para x; = 0,228,0,511, 0,810, vy = 0,490, 0,723, 0,966 € v =
1,031, 0,920, 0,497.
7.17 K, = 371 bar; em p = 60,0 bar, ¥, = 0,98.
7.18 S, = 19,89 mol L', v = 165 K; o ajustamento ¢ bom, R =
0,99978.




