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FÍSICO - QUÍMICA APLIC ADA  
 
 
 

1.  INTRODUÇÃO  

 

Os cursos de termodinâmica têm sido, na maioria das vezes, de 

grande dificuldade para os alunos. O interessante é que o assunto é 

abordado desde o primeiro curso de química (às vezes até no de ciências). 

As causas dessa dificuldade é que  alguns d os princípios termodinâmicos 

são pouco intuitivos e geralmente são abordados de forma hermética sem 

qualquer ligação com a realidade. Uma das formas de minimizar esse 

isolamento é através do uso de exemplos, na forma de exercícios, sempre 

procuran do mostrar ao aluno como o conceito termodinâmico pode ajudá -

lo na solução de problemas práticos . 

A aplicação dos conceitos da físico química em metalurgia cobre um 

campo extenso, desde a química do processamento de minérios até os 

tratamentos superficiais  e corrosão passando pela preparação de 

materiais, refino e até fenômenos de estado sólido.  

Um curso de físico química metalúrgica está normalmente dividido 

em 3 partes básicas. A primeira trata dos conceitos fundamentais da 

termodinâmica e a sua aplicação  nos sistemas condensados (sólidos e 

líquidos) puros e misturas gasosas. A segunda trata da termodinâmica das 

soluções (sistemas condensados impuros). Finalmente, uma terceira parte 

que trata da velocidade e dos mecanismos das reações químicas.  

A termodinâ mica estuda o comportamento da matéria. A região do 

universo objeto do estudo termodinâmico é chamada de SISTEMA . Nas 

engenharias metalúrgica e de materiais , os sistemas nos quais os 

princípios termodinâmicos são aplicados são normalmente as reações  

químic as. Os sistemas podem trocar matéria e energia entre si ou com o 
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meio. Um sistema que não troca energia com os demais e com o meio é 

chamado de adiabático . Se ele também  não troca massa, ele é chamado 

de isolado . 

 

 

 

 Um exemplo que pode ser dado é um reat or revestido com um 

refratário contendo um metal ou liga líquida e uma escória de refino. 

Quais seriam os sistemas?  

Quatro sistemas podem ser identificados imediatamente: o líquido 

metálico, a escória líquida, o refratário e a atmosfera do reator. Tomando 

como referência o líquido metálico, verifica -se que ele poderia reagir com 

o refratário e com a escória mas estaria, a princípio, isolado da atmosfera 

do reator. Isto não é verdade pois a escória poderia reagir com a 

atmosfera que por sua vez reagiria com o líquido metálico, ou seja, 

mesmo que um sistema não possua contato físico com outro, isto não 

significa que eles estejam isolados entre si.  

 O objetivo central da  termodinâmica química aplicada é 

determinação do efeito do ambiente ou meio no estado do re sto, ou 

melhor, do sistema (estado termodinâmico).  
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 As questões fundamentais de um processo de metalurgia extrativa 

são:  

 

  1. Verificar se uma transformação (reação) é possível ou não;  

 

  2. Se a transformação for impossível, qual é a modificação que 

o s istema deve sofrer para torná - la possível;  

 

  3. Qual é o estado de equilíbrio antes e após (principalmente) 

da transformação;  

 

  4. Qual a velocidade da transformação;  

 

  5. Qual o mecanismo da transformação.  

 

 

EXEMPLOS  

 

1) Qual é a temperatura necessária  para que ocorra a calcinação do 

calcário?  

 

2) Qual é a quantidade de sucata necessária para abaixar a temperatura 

de uma panela contendo aço a 1580°C para 1560°C?  

 

3) Qual deve ser a relação CO/CO 2 da atmosfera para que o Fe 2O3 possa 

ser reduzido até Fe?  
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2.  INFORMAÇÕES PRELIMINARES ï ESTEQUIOMETRIA ï 

BALANÇO DE MASSA  

 

 Alguns conceitos, a maioria deles já apresentados em cursos 

anteriores, são extremamente necessários para uma disciplina de 

termodinâmica aplicada e para o dia a dia de um engenheiro metalur gista. 

Entretanto, devido ao tempo decorrido e pela falta de uso tais conceitos 

não foram devidamente fixados. Este capítulo do presente curso tentará 

abordar sumariamente tais conceitos.  

 

2.1.  Reações de oxidação  

 

São reações em que um metal ou um semi -metal r eage com o 

oxigênio transformando -se em um óxido. Deve ser ressaltado que a fonte 

de oxigênio pode ser o próprio gás, um gás oxidante (CO 2 por exemplo) 

ou um óxido de menor estabilidade termodinâmica.  

 

2Fe + 1,5 O 2 = Fe 2O3 (hematita)  

3Fe + 2 O 2 = Fe 3O4 (ma gnetita ï Fe2O3.FeO)  

Fe + 0,5 O 2 = FeO (wüstita)  

3FeO + 0,5 O 2 = Fe 3O4 

Ni + CO 2 = NiO + CO  

Cu + H 2O = CuO + H 2 

Ca + FeO = CaO + Fe  

Fe2O3 + Al = Fe + Al 2O3 
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2.2.  Reações de redução  

 

São reações em que o oxigênio de um óxido é removido total ou 

parcialmente pe la sua combinação com uma espécie química cujo óxido 

tem maior estabilidade termodinâmica.  

 

3Fe2O3 + C = 2Fe 3O4 + CO  

Fe3O4 + C = 3FeO + CO  

FeO + C = Fe +CO  

Nb2O5 + 7C = 2NbC + 5CO  

Redução 

carbotérmica  

FeO + Ca= CaO + Fe  

Fe2O3 + Al = Fe + Al 2O3 

FeO.TiO 2 + Si = Fe + Ti + SiO 2 

Redução 

metalotérmica  

NiO + CO = Ni + CO 2 

CuO + H 2 = Cu + H 2O 

2Nb 2O5 + Nb = 5NbO 2 

 

 

 Deve ser notado que sempre uma reação de redução implica numa 

reação de oxidação simultânea (oxi - redução). Reações de oxi - redução 

importantes em meta lurgia mas que não produzem metal são:  

 

CO + H 2O = CO 2 + H 2 Rea­«o de g§s dô§gua 

C + CO 2 = 2CO  Reação de Boudouard  

 

2.3.  Reações de ustulação  

 

São as reações em que um sulfeto ou sulfato se transforma em um 

óxido. São reações importantes na metalurgia, por ex emplo, do Pb, Cd e 

Cu.  
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PbS + 1,5 O 2 = PbO + SO 2 

Cu2S + 2 O 2 = 2CuO + SO 2 

 

 

2.4.  Reações de calcinação  

 

São reações em que um carbonato transforma -se em um óxido pela 

perda do CO 2 combinado. São reações ativadas termicamente.  

 

 

CaCO3 (calcário) = CaO (cal ou cálcia) + CO 2 

MgCO3 = MgO (magnésia) + CO 2 

(Ca,Mg)CO 3 (dolomita) = (Ca,Mg)O (cal dolomítica) + CO 2  

 

 

2.5.  Porcentagem em peso  

 

i, j, k,...

 

m t = m i + m j + m k + é 

 

%i = m i.100/m t 

%j = m j.100/m t 

%k = m k.100/m t 

 

%i + %j + %k + é = 100  
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2.6.  Fração molar ou atômica  

 

i, j, k,...

 

n i = m i/ Mi 

n j = m j/M j 

nk = m k/M k 

 

n t = n i + n j + n k + é 

 

Xi = n i/n t 

Xj = n j/n t 

Xk = n k/n t 

 

Xi + X j + X k + é = 1  

 

Para elementos químicos a fração molar é igual à atômica. Para 

compostos químicos, só a fração molar é aplicada.  

 

 

2.7.  Lei universal dos gases ideais ou p erfeitos  

 

P.V = n. R. T  

 

R =  0,082057 litros.atm/grau.mol  

 82,06 cm3.atm/grau.mol  

 1,987 cal/grau.mol  

 8,3144 J/grau.mol  
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2.8.  Lei de Dalton (pressões parciais)  

 

Em um sistema contendo n espécies gasosas, a pressão total do 

sistema será:  

 

PT = p a + p b  + p c + ...+ p n  

 

Mas p i = n i.R.T/V e dessa forma:  

 

PT = p a + p b + p c + ...+ p n = (n a+n b+n c+...+n n).(RT/V)  

 

Combinando as duas equações, tem -se:  

 

pa/(p a + p b + p c + ...+ p n)=n a/(n a+n b+n c+...+n n) Ý  

 

Ý pa/P=X a ou  

 

p i = X i.PT 

 

Para gases ideais 1  

 

                                           
1 Neste curso, salvo informação adicional, todos os gases e misturas gasosas serão considerados ideais 
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2.9.  Simbologia  

 

<i>  = sólido  

 

{i} = líquido  

 

(i)  = gás  

 

i  ou [i] fase = dissolvido  

 

{Fe} + 0,5 (O 2) = {FeO}  

 

{Si} + (O 2) = <SiO 2>  

 

C + O = (CO)  

 

CrFe + (O 2 ) = <Cr 2O3>  

 

Cr + (O 2 ) = [Cr 2O3] escória  

 

 

 

3.  BALANÇO DE MASSA  

 

A idéia básica de um balanço de massa é que não há perd as no 

sistema, ou seja, tudo o que entra no sistema deve sair dele. Em outras 

palavras, a variação de massa da entrada em relação à saída deve ser 

igual a zero . 

 

Entrada SaídaProcesso

m = mentrada saída  
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 Para exemplificar, o balanço de massa da queima com ar de um 

carvão contendo 80% de carbon o fixo, 5% de H 2 e 15% de cinzas será:  

 

ENTRADA  PROCESSO  SAÍDA  

Base de cálculo: 

100 kg de carvão  

80kg de C  

5kg de H 2 

15kg de cinzas  

Volume (ou massa) 

de ar 

(estequiométrico)  

C    +     0,5O 2     =      CO  

12g        11,2L            22,4L  

80kg    74,7Nm 3    149,3Nm 3 

H2    +    0,5O 2     =      H 2O  

2g          11,2L             22,4L  

5 kg       28Nm 3          56Nm 3  

VO2 = 74,7 + 28 = 102,7 Nm 3 (do ar 

-  estequiométrico)  

15 kg de 

cinzas  

149,3 Nm 3 de 

CO 

56 Nm 3 de H 2O  

410,8 Nm 3 de 

N2  

 

 

4.  CONCEITOS FUNDAMENTA IS -  DEFINIÇÕES  

 

 a.  Sistema aberto : quando há variação da quantidade de matéria 

ou energia. Há troca de matéria entre sistema abertos ou entre o sistema 

e o meio.  

 

 b.  Sistema fechado : Quando há uma quantidade de matéria 

constante. Na inexistência de forç as externas, o sistema está em 

equilíbrio.  

 

 c.  Estado termodinâmico (ESTADO ): Situação geral, do ponto de 

vista termodinâmico, que o sistema se encontra. Normalmente, quando se 

define o estado de um sistema, se define automaticamente as suas 

propriedades e vice e versa.  
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 d.  Propriedades extensivas : aquelas que dependem da 

quantidade de matéria ou do tamanho do sistema (volume, energia, 

massa,...). São também chamadas de propriedades aditivas . 

 

 e.  Propriedades intensivas : Aquelas de independem do tamanho 

do sistema (temperatura, densidade, pressão,...).  

 

 As propriedades que fixam ou definem o estado termodinâmico de 

um sistema são chamadas de propriedades de estado . A variação de tais 

propriedades independem do caminho tomado para que ela ocorra. A 

energi a potencial, por exemplo, seria uma propriedade de estado pois 

depende somente da altura que o corpo está, independentemente do 

caminho tomado pelo corpo para atingir aquela altura. Entretanto, o 

trabalho executado para atingir tal altura depende do caminh o tomado, ou 

seja, o trabalho não seria uma propriedade de estado.  

As inter - relações entre as propriedades de estado são chamadas de 

funções  ou  equações  de estado . Uma função de estado muito conhecida é 

a equação universal dos gases ideais.  

 

P. V = n. R. T  
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4.1.  Energia interna e a 1ª lei da termodinâmica  

 

CONVENÇÃO:  

 

SISTEMA

q>0

w>0

q<0

w<0

 

 

 

 A partir das experiências de Joule(1843 -1848) pode -se dizer que:  

 

 

DE = q -  w  

1 a lei da termodinâmica  

 

DE = E 2  -  E1  : variação de energia interna do sistema quando da 

transformação 2 

q  = cal or  

w  = trabalho  

 

 A primeira lei da termodinâmica é essencialmente a lei de 

conservação de energia . Ela mostra que o calor gerado ou absorvido pela 

introdução ou geração de trabalho no sistema considerado nunca serão 

iguais 3. Infinitesimalmente,  te m-se:  

                                           
2 Nos livros texto, a energia interna é comumente expressa como U  
3 Uma conseqüência da 1ª lei é a impossibilidade da construção de um moto -contínuo  
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wqdE µµ -=  

 

A diferença q -w independe do caminho tomado . Portanto  E é uma 

propriedade de estado mas q  e w  não são . A figura a seguir mostra a 

dependência do caminho tomado na realização do trabalho.  

 

V

P

V1 V2

P1

P2

A

B

C
1

 

 

 

 

E = E 2 -  E1 = P 2.V2 -  

P1.V1 

www 321

P.dVw

<<

=ñ ñµ
 

 

 

Se a temperatura e o volume são escolhidos como variáveis 

independentes, então:  

 

E = E(V,T)  

 

A diferenciação da equação anterior resultará:  

 

 

dE = ( dE/ dV) T.dV + ( dE/ dT) V.dT  
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Outras variáveis podem ser escolhidas e, consequentemente , 

deveria m ser examinados os processos que ocorrem a pressão 

(isobáricos), volume (isocóri cos) e temperatura (isotérmicos) constantes, 

além dos processos adiabáticos (q=0). A maioria das transformações de 

interesse na engenharia metalúrgica e de materiais  ocorrem a  pressão 

constante. Portanto, é preciso estudá - las mais detalhadamente.  

 

 

4.2.  Transformações a volume constante  

 

Como não há trabalho ( P.DV=0), pela 1ª lei:  

 

dE = dq v  

 

DE = q v  

 

Ou seja, num processo a volume constante, a variação de energia interna 

é igual ao calor absorvido ou rejeitado durante o processo  
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4.3.  Transformações a pressão constante -  Entalpia(H)  

 

V

P

V1 V2

P
1

 

 

 

 

dw=PdV=P(V 2- V1)  

DE=q p- P(V 2- V1)  

q p=(E 2- PV 2) - (E 1- PV 1)  

 

Por definição:  

 

H = E + P.V  

 

Em consequência :  

 

DH=q p  

 

 

 

 Isto significa que o aquecimento ou o resfriamento de uma 

substância qualquer, ocorrendo à pressão constante, será igual 

respectivamente à ener gia fornecida à substância pelo meio ou ao meio 

pela substância.  

A variação de entalpia de um process o a pressão constante 
é simplesmente igual ao calor fornecido ou retirado do 

sistema.  
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 Substâncias diferentes necessitam de energias diferentes para 

serem aquecidas na mesma faixa de temperatura utilizando a mesma base 

(nº de moles, por exemplo). Dessa constatação é que surge o conceito de 

capacidade térmica.  

 

Capacidade térmica(C):  razão entre o calor retirado ou fornecido ao 

sistema para uma dada variação de temperatura na transformação.  

 

Td

q
Cou

ǧT

q
C

µ
==  

 

A pressão constante:  

 

dT

dH

T

q
C )(

P
P =

µ

µ
=  

 

A volume constante:  

 

dT

dE

T

q
C )(

VV ==
µ

µ  

 

Para os gases ideais :  

 

R=VP C-C  

 

Ou, para uma quantidade fixa de sistema:  
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n
pC

pc =  

 

)(cal/mol.K2cTbTapc -++= 4 

 

 

Elemento  
cp1000K  

(cal/mol.K)  

Alumínio(Al)  7,90  

Ferro(Fe)  10,68  

Cobre(Cu)  6,91  

Alumina(Al 2O3)  29,47  

Sílica(quartzo)(SiO 2)  16,34  

 

 

 

 

 

 

                                           
4 Ultimamente tem -se aceito a equação cp  = a + bT + cT 2  + dT - 2 ,  que é o polinômio 

recomendado por Kubaschewski  

NAS TRANSFORMAÇÕES DE 
FASE, c P NÃO É DEFINIDO  
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(a)  (b)  

Variação do Cp do Al(a) e do Fe(b) com a temperatura (banco de dados 

SSOL)  

 

  

(a)  (b)  

Variação da entalpia do Al(a) e do Fe(b) com a temperatura (banco de 

dados SSOL)  

 

 

5.  TERMOQUÍMICA  

 

 A aplicação da 1ª lei da termodinâmica para os sistemas de 

interesse em metalurgia  
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HHH.dTcdH.dTcdH
12

2

1

2

1

TT

T

T

T

T

pp D=-==Ý= ñ ñ  

 

 

(cal/mol) )Tc(T)T(T
2

b
)Ta(TǧH 1

1
1

2
2
1

2
212

-- ---+-=  

 

 

5.1.  Capacidade térmica média  

 

T

Cp

T1 T2

Cp,T1

Cp,T2

Área II

Área I

Cp,médio

 

 

)T(T

.dTc

ǧT
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c

)T.(TcT.c.dTcǧH
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T

T

P

P

_

12P

_

P

_T

T

P

2

1

2
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-
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ñ
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 Deve ser notado que as áreas AI e AII do gráfico  devem ser 

próximas . Para exemplificar, calculando a capacidade térmica média da 

água líquida entre a temperatura ambiente (25ºC) e o seu ponto normal 

de ebulição (100ºC ï temperatura do equilíbrio líquido/vapor a 1 atm de 

pressão), tem -se:  

 

 

0,998

1,000

1,002

1,004

1,006

1,008

1,010

1,012

20 30 40 50 60 70 80 90 100

T(C)

c
p
(c

a
l/

C
.g

)

cp médio (1,00391)

 

Variação do  Cp da água líquida com a temperatura e o Cp médio 

correspondente  

 

 É facilmente observado na figura anterior que a capacidade térmica 

média da água líquida será, entre as temperaturas mencionadas, em torno 

de 1 (um), na unidade considerada (cal/ºC.g) que é o valor de capacidade 

térmica comumente conhecida.  
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5.2.  Entalpia das reações químicas  

 

Para as reações químicas é a diferença entre a entalpia dos produtos 

(estado final) e a entalpia dos reagentes (estado inicial) que é o enunciado 

da lei de Hess . 

 

a.A + B.b = c.C + d.D  

 

DH reação  = c.H C,(T,P)  + d.H D,(T,P)  -  a.H A,(T,P)  -  b.H B,(T,P)  

 

Se DH<0 ­ exotérmica  

Se DH>0 ­ endotérmica  

 

 O valor absoluto de H  para qualquer estado não é conhecido 

(somente variações podem ser medidas). Consequentemente , adota -se 

uma co nvenção ou referência que é atribuir o valor zero  para as 

substâncias elementares puras (elementos químicos e gases mono e 

diatômicos a 1 atm) a 298 K (25°C).  

O zero de entalpia é escolhido, normalmente, como sendo a entalpia 

do elemento puro, em sua fase mais estável, a temperatura de 25°C e 

pressão de 1 atm. Este estado é chamado de SER ( Standard Element 

Reference) É importante lembrar que esta escolha é arbitrária e podem 

existir outras mais convenientes, em outros casos. Assim, no caso do 

ferro, por exe mplo, tem -se:  

 

0HH atm1,K298,ccc
Fe

SER
Fe ==  

 

A variação de entalpia de uma reação química qualquer será:  
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,298MO
o
298

K,298)(OK,298MK,298MO
o
298

2

HǧǧH

ou

H
2

1
HHǧH

K298aMO)(O
2

1
M

2

=

--=

><=+><

><><  

 

 

5.3.  Lei de Kirchoff  

 

Tomando como exemplo a seguinte reação química genérica:  

 

REAGENTES ­ PRODUTOS  

 

 

T

H

T1 T2

Reagentes

Produtos

Hp,T1

Hp,T2

Hr,T1

Hr,T2

A

B

C

 

 

DHT1 = H p,T1  -  Hr,T1  
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DH A­C = DH reação,T1  = DH A­B + DH B­D + DH D­C 

 

DHB­D = DHreação,T2  

 

ñä=­

2

1

T

T

reagentesPBA .dTcǧH  

 

ñä=D ­

1

2

T

T

produtosPD .dTcH C  

Portanto:  

ñ ää

ñäñä

-+D=D

Ý+D+=D

2

1

produtos12

2

1

reagentes2

1

2

1

T

T

ppTT

T

T

pT

T

T

pT

).dTcc(HH

.dTcH.dTcH

reagentes

produtos

 

Assim:  

 

ñD+D=D
2

1

12

T

T

pTT .dTcHH  

LEI DE KIRCHOFF  

 

Deve ser observado que se entre as temperaturas T 1 e T 2 houverem 

transformaçõ es de fase, elas deverão ser consideradas assim como as 

variações de c p com a temperatura. Por exemplo, se houver uma 

transformação de fase qualquer de um dos reagentes na temperatura T t, a 

equação de Kirchoff ficará:  
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.dTcH.dTcH.dTcH
2

t

reagentes

t

1

reagentes2

1

2

produtos1

T

T

p
'

çãotransforma

T

T

pT

T

T

pT ñäñäñä +D++D+=D  

  

Uma regra prát ica para a realização do cálculo da variação a 

variação de entalpia de uma reação química em qualquer situação é:  

 

a)  Levar todos os reagentes para uma temperatura de referência, 

normalmente 298K -  DHa;  

b)  Fazer a reação química na temperatura de referência -  

DHb=DHreação,298K ;  

c)  Levar todos os produtos para as temperaturas reais -  DHc. 

 

DH reação  = DH a +DH b  + DH c 

 

 

5.4.  Temperatura teórica de reação -  temperatura teórica de 

chama ï temperatura adiabática de chama  

 

A temperatura teórica de reação  (TTR)  é a temperatura at ingida 

pelos processos que ocorrem em condições adiabáticas. Isto significa que 

todo calor ou energia gerada pelas reações químicas do processo é 

transferido para os produtos. Para sistemas gasosos a TTR é chamada de 

temperatura teórica de chama ( TTC)  ou  temperatura adiabática de 

chama.  

 

 

6.  SEGUNDA LEI DA TERMODINÂMICA  

 

6.1.  Processos espontâneos ou naturais  
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 Num sistema duas situações podem ocorrer:  

 

a. Permanecer no estado em que se encontra ­reversível ;  

b. Mover para outro estado de acordo com a sua preferência .­ natural 

ou espontâneo ­irreversível  

 

 

6.2.  Entropia e a quantificação da irreversibilidade  

 

T

q
ǧS=  

 

Mas, pelo ciclo de Carnot :  

 

0
T

qrev =ñ
µ

 

 

Portanto a entropia é uma propriedade de estado e consequentemente :  

 

T

q
dS revµ
=  

 

  a. Enunciado de Clausius (fluxo de calor);  

  b. Enunciado de Kelvin -Planck (conversão de calor em 

trabalho);  

  c. A entropia é uma função de estado;  

  d.  A entropia em sistemas adiabáticos nunca pode 

decrescer ;  
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  e.  A entropia aumenta em processos adiabáti cos 

irreversíveis (dS>0) e permanece constante nos processos 

adiabáticos reversíveis (dS=0).  

 

 

6.3.  A entropia como critério de equilíbrio  

 

 

 

 Para as transformações adiabáticas:  

 

 

 

 

6.4.  Dependência da temperatura e a 3ª lei da 

termodin âmica  

DS > 0 ­ transformação possível  

DS = 0 ­ equilíbrio  

DS < 0 ­ transformação impossível  
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 Para um processo reversível:  

 

T
rev

q
dS

µ
=  

 

à pressão constante:  

 

dq = dH = c p . dT  

 

dS = c p  .dT/T  

ou 

 

T

dT
.

2
T

1
T

P
cP),

1
S(TP),

2
S(TǧS ñ=-=  

 

  

 

A qualquer temperatura, a entropia por mol de um sistema será:  
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ñ+=ñ+=
T

0
T

dT
.

p
c

o
S

T

0

.dlnT
p

c
o

S
T

S  

 

 

 

ñ=
T

0

pT .dlnTcS  

 

Nas transformações isotérmicas das substâncias:  

 

tr

tr
tr

T

ǧH
ǧS =  

 

Para reações químicas:  

 

DS = S produtos  -  Sreagentes  

 

 

Lei de Kirchoff:  

 

ñ ö
ö

÷

õ

æ
æ

ç

å
+=

1

0

01

T

T

p

TT
T

.dTǧc
ǧSǧS  

 

 

7.  CRITÉRIOS DE EQUILÍBRIO EM FUNÇÃO DA 

COMPOSIÇÃO DO SISTEMA  

 

A combinação da 1 a lei com a 2 a lei resulta , para os processos 

reversíveis :  

So  = entropia a 0 K = zero ­ 3ª lei da 

termodinâmica  
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dE = T.dS -  P.dV  

 

Energia livre de Helmoltz (A) , definida à volume constante  

 

A = E -  T.S  

 

Note que dA=0 para os processos revers²veis e Í0 para os irreversíveis.  

 

Energia livre de Gibbs (G),  definida à pressão constante,  

 

G = E + P.V -  T.S = H - T.S  

 

Da mesma forma, dG=0 para os processos revers²veis e Í0 para os 
irreversíveis.  

 

Se G é função de:  

 

G = G(T,P,n i ,n j ,...,n k )  

 

 

in,...P,T,

ni

1i i

.dn)
n

G
(V.dPS.dTdG ä

=

=

++-=
µ

µ  

 

O termo depen dente do número de moles do sistema é chamado de 

potencial químico e é designado como mi.  

 

i
.dn

ni

1i
i
ȉV.dPS.dTdG ä

=

=

++-=  
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7.  TERMODINÂMICA DOS GASES  

 

 Em sistemas fechados  (dn i=0) , uma variação de estado isotérmica  

(dT=0) resulta:  

 

dG = V.dP  

 

1

2
12

P

P
R.T.lnT),G(PT),G(P.dP

P

R.T
dG =-Ý=\  

 

G(P,T) = G°(P°,T) + R.T.ln(P/P°)  

 

Para P° = 1 atm:  

 

G = G° + R.T.lnP  
 

 

7.1.  Reações envolvendo gases  

 

a.(A) +b.(B) = c.(C)  

 

 

Gsist  = n A.GA + n B.GB + n C.GC 
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Ý-=--Ý

Ý=--+++Ý

Ý=-+=
µ

µ
ö
ö
÷

õ
æ
æ
ç

å

b.pap

cp
R.T.lnb.Ga.Gc.G

0c.R.T.lnpc.Gb.R.T.lnpb.Ga.R.T.lnpa.G

0c.Gb.Ga.G
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G
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C0
B

0
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C

C
0
CB

0
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0
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CBA

PT,i
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pR.T.lnKǧG -=̄  
KP ­constante de equilíbrio . 

 

K depende somente da temperatura  e do sistema considerado.  

 

 

7.2.  Efeito da temperatura em K P 

 

)
R

ǧS

R.T

ǧH
exp(

P
K

)
R.T

ǧG
exp(

P
K

¯
+
¯

-=

Ý
¯

-=

 

 

Forma Integrada da equação de Van't Hoff  

 

 

7.3.   Efeito da pressão em K P 

 

aA + bB = cC  
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ǧn.P
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K
P
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acǧne
b
B

.xa
A

x

c
C

x

x
K

b)a(c
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b
B
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x

.Pb
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.P.xa
A

x

.Pc
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x
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p
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p

P
K
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b  

 

Como K P depende somente da temperatura:  

 

Dn < 0 ­ Kx aumenta com o aume nto da pressão total do sistema,  

 

Dn = 0 ­ Kx é independente da variação da pressão total do sistema.  

 

Dn > 0 ­ Kx diminui com o aumento da pressão total do sistema  

 

 

8.  TERMODINÂMICA DAS FASES CONDENSADAS  

 

8.1.  Conceito de atividade termodinâmica  

 

atividade term odinâmica ­ é a capacidade dessa substância em 

participar de uma reação química.  

 

a{A} + b(B) = c<C> + d(D)  

 

 

O equilíbrio poderá ser expresso por:  



36 

Flávio Beneduce - PMT 

b
(B)

a
{A}

d
(D)

c
C

b
(B)

a
{A}

d
(D)

c
C

.pa

.pa
K

.pa

.pa
RTlnǧGǧG

><

><

=

+̄=

 

 

Como no equilíbrio DG = 0, teremos:  

 

)
R.T

ǧG
exp(

.pa

.pa
Kou0

.pa

.pa
RTlnǧG

b

(B)

a

{A}

d

(D)

c

C

b

(B)

a

{A}

d

(D)

c

C
¯

-===+̄
><><  

 

Se A e C forem substâncias c ondensadas puras, a i=1, então:  

 

)
R.T

ǧG
exp(

p

p
K

b
(B)

d
(D) ¯

-==  

 

 

8.2.  Cálculo da variação de energia livre de Gibbs  

 

DG° = DH° -  T.  DS°  

 

ññ

ñ

ñ

--+=\

+=

+=

¯¯¯

¯¯

¯¯

T

298

P298

T

298

P298T

T

298

P298T

T

298

P298T

T

dT
.ǧcT.T.ǧ..dTǧcǧHǧG

T

dT
.ǧcǧSǧS

.dTǧcǧHǧH

 

 

¯¯¯ -= 298298T S
~

T.ǧH
~
ǧǧG  
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ou 

DG° = A + B.T.logT + C.T  

 

 Se há uma transformação de fase entre 298 K e T o valor de DG° tr  

pode ser calculado da seguinte forma:  

 

DG° tr  = DH° tr  -  T.( DS° tr /T tr )  

 

 

8.3.  Diagramas de Ellingham  

 

<A> + (O 2 ) = <AO 2>  

 

No equilíbrio:  

B.TA)
p

1
R.T.ln(ǧG

2O

+=-=̄  

 

B.TAǧGǧG

)R.T.ln(1/1ǧGǧG

TT

TT

+==Ý

Ý+=

¯

¯

 

 

 

8.4.  Equação de Clausius - Clapeyron  

 

 Considerando uma reação de mudança de fase do tipo:  

 

<A> = {A}  

 

No equilíbrio:  
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G(l)  = G (s)  

 

 

.dPV+.dT-S=.dPV+.dT-S

.dPV+.dT-S=dG

(s)(s)(l)(l)

(i)(i)(i)

Ý

Ý

 

 

s)(l

s)(l

(l)(s)

(l)(s)

eq
ǧV

ǧS

VV

SS
=)

dT

dP
(

­

­
=

-

-
 

 

Ou:  

 

T.ǧ.

ǧH
=)

dT

dP
( eq  

Equação de Clausius - Clapeyron  

 

Vcond <<V vapor  

DV=V
vapor  

 

.dT
R.T

ǧH
dlnP

.dT
R.T

ǧH

P

dP

R.T

P.ǧ.
)

dT

dP
(

2

2

2eq

=Ý

Ý=Ý

Ý=

 

 

A integração da equação resulta:  

 

constante
R.T

ǧH
lnP +-=  
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Desenvolvendo:   

 

CB.logT
T

A
logP ++=  

 

Observação: 1 cal = 43,31 cm 3 .atm  

 

 

8.  CRITÉRIOS DE EQUILÍBRIO EM FUNÇÃO DA COMPOSIÇÃO DO 

SISTEMA  

 

A combinação da 1 a lei com a 2 a lei resulta:  

 

dE = T.dS -  P.dV  

 

Energia livre de Helmoltz (A) , definida à volume constante  

 

A = E -  T.S  

 

Energia livre de Gibbs (G),  definida à pressão constante,  

 

G = E + P.V -  T.S = H -  T.S  

 

 

8.1.  Variação da composição química do sistema -  potencial 

químico (sistemas abertos)  

 

 

G = G(T,P,n i ,n j ,...,n k )  
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in,...P,T,

ni

1i
i

.dn)
n

G
(V.dPS.dTdG ä
µ

µ
++-=

=

=

 

 

O termo dependente  do número de moles do sistema é chamado de 

potencial químico e é designado como mi. 

 

i.dn
ni

1i
iȉV.dPS.dTdG ä

=

=

++-=  

 

Considerando um processo isotérmico e isobárico:  

 

i
.dn

ni

1i
i
ȉdG ä

=

=

=  

 

A energia livre de um sistema constituído de 2 fases e dois componentes  

será:  

 

a

b

i e j

i e j
 

 

Gsistema  = G a + G b 

 

ou  

 

dGsistema  = dG a + dG b 
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Considerando que i é o soluto:  

 

bbaaba m+m=+= iiiiiisistema dn.dn.dGdGdG  

 

mas, ba -= ii dndn  e no equilíbrio dG sistema  = 0. Assim:  

 

ba m=m ii  

 

Isto significa que, no equilíbrio químico, os potenciais químicos da esp écie 

química i devem ser iguais em todas as fases do sistema . 

 

 

9.  TERMODINÂMICA DAS SOLUÇÕES  

 

 

pi, pj

i em j
Xi

 

 

No equilíbrio,  

 

Gi,(gás)  = G i,(cond)  = mi,(cond)  

 

Mas,  

 

Gi,(gás)  = R.T.lnp i 
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Dessa forma, na fase condensada:  

 

mi,(cond)  = R.T.lnp i 

 

 O trabalh o de mudança de estado, de uma referência (*) para o 

estado real é representado por:  

 

i(na referência)  = i (no estado real)  

 

*

i

i*

iii
p

p
R.T.lnGGǧG =-=  

 

 A relação p i/p
*

i é definida como atividade termodinâmica  

tomando como referência a concentração  x*
i de i em  j. Assim:  

 

*

i

i

i
p

p
a =  

ou )
T.R

exp(a
*

ii

i

GG -
=  

mas,  

p i = x i . P Total  

 

Então:  

 

*

i

i

Total

*

i

Totali
i

x

x

.Px

.Px
a ==  

 

Onde ix  e *
ix  são as concentrações de i na solução i/j. Se a referência 

adotada for a substância pu ra, teremos:  
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o
i

i
o
i

i
i

x

x

p

p
a ==  

 

Onde p° i é a pressão de vapor do elemento i puro. Portanto:  

 

ii
Xa =  

Lei de Raoult  

 

 

 

 As soluções que seguem a lei de Raoult são chamadas de soluções 

ideais . Poucas soluções têm tal comportamento mas a lgumas soluções são 

ideais em intervalos de composição. Normalmente há desvios da 

idealidade. Esses desvios podem ser negativos (a i<x i) ou positivos (a i>x i). 

Vale lembrar que uma mesma solução pode ter desvio negativo e positivo 

dependendo da composição qu ímica. Observa -se que a solução Fe -Mn, 
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sempre considerada ideal 5, tem um leve desvio positivo. Já as soluções 

Fe-Si e Fe -Cu têm fortes desvios negativo e positivo, respectivamente.  

 

 

(a)  

 

                                           
5 Há um ditado que diz: ñA ¼nica solu­«o ideal ® a Nb-Cbò 

Fe-Mn 

1600°C 
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(b)  

 

 

(c)  

 

Fe-Si 

1600°C 
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 Uma boa parte das soluções de interesse tecnológic o tem baixa 

concentração de soluto. Dessa forma, pode -se linearizar o trecho inicial da 

curva de atividade pela tangente à curva em X i = 0. A variação da 

atividade com a composição segue uma equação do 1º grau onde o 

coeficiente angular é denominado coefic iente de atividade raoultiano 6  

(g°
i
). Essa equação é chamada de lei de Henry . 

 

a
i
 = g°

i
 . x

i
 

 

 Graficamente tem -se:  

 

                                           
6 Em alguns livros textos ele é também denominado de henriano 
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SOLUÇÃO/DESVIO  g°
i
 

real/positivo  >1  

Ideal  1 

real/negativo  <1  

 

 Os valores do coeficiente de atividade raoultiano das soluções de 

int eresse tecnológico estão normalmente tabelados.  

Vale mencionar que a medida que a concentração de soluto cresce 

aumenta a diferença entre a atividade prevista pela lei de Henry e a curva 

real de atividade. O único ponto de contato da curva de atividade e a  lei 

de Henry está em X i=0. Isto significa que há um intervalo de composição 

que a lei de Henry é válida que é justamente onde a solução pode ser 

considerada infinitamente diluída . 

 A infinita diluição pode ser caracterizada pela inexistência de 

interações  soluto -soluto , ou seja, há somente interações soluto -solvente e 

solvente -solvente.  

 O intervalo de validade da lei de Henry depende da solução 

considerada e depende também do grau de precisão necessário para os 

cálculos termodinâmicos. É possível verifica r nas curvas de atividade que 

com altas concentrações de soluto a solução se aproxima da lei de Raoult, 

ou seja, há um intervalo de validade da lei de Henry e também um 

intervalo de validade da lei de Raoult. De maneira geral, o intervalo de 

validade da le i de Henry para o soluto é o intervalo de validade da lei de 

Raoult para o solvente e vice e versa.  

 É claro que outros valores de coeficiente de atividade raoultiano 

podem ser obtidos em outras concentrações de soluto, ou seja, quando a 

solução não é infi nitamente diluída. Nestes casos o coeficiente de 

atividade é designado com sendo gi. 
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9.1.  Grandezas molares parciais  

 

Considerando uma fun­«o termodin©mica extensiva qualquer Zô, 

pode -se descrevê - la como:  

 

Zô = f(T, P, n1, n 2,...n n)  

 

A diferencial total da fu nção será:  

 

n
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 Pode-se agora introduzir uma nova quantidade termodinâmica 

chamada de quantidade molar parcial  (
i
'Z ). Assim  

 

1in,...,1n,,P,Ti

i
n

'Z
Z

-

öö
÷

õ
ææ
ç

å

µ

µ
=  

 

 A quantidade molar parcial ® a varia­«o da propriedade Zô quando 

uma quantidade infinitesimal do componente i se agrega ao sistema com 

todas as outras variáveis constantes 7. 

 Para um sistema a P e T constantes:  

 

iiii
Z.dn'dZouZ.n'Z ä=ä=

 
                                           
7 Essa condição é possível quando se agrega uma quantidade pequena de i num sistema muito grande 
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Para um tamanho de sistema fixo (por mol de sistema -  n t):  

 

ä=ä= iii

t

i

t

Z.XZouZ.
n

n

n

'Z
 

 

Aplicando para as propriedades termodinâmicas de interesse, temos:  

 

nn22i1

nn22i1

nn22i1

G.X...G.XG.XG

S.X...S.XS.XS

H.X...H.XH.XH

+++=

+++=

+++=

 

 

Onde i
G  também é chamado de potencial químico ( mi) como já 

mencionado anteriormente. Dessa forma:  

 

ii

i

o

ii

o

ii
i

R.T.dlnaGd

ou

R.T.lnaGG
R.T

)GG(
expa

=

+=Ýù
ú

ø
é
ê

è -
=

 

 

Pode-se demonstrar fa cilmente que:  

 

0Zd.X
ii
=ä  

Equação de Gibbs - Duhem  

 

Assim para as funções termodinâmicas de interesse:  

 

0Gd.X...Gd.XGd.X

0Sd.X...Sd.XSd.X

0Hd.X...Hd.XHd.X

nn22i1

nn22i1

nn22i1

=+++

=+++

=+++
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Considerando agora uma solução binária A -B:  

 

BBAA
Z.XZ.XZ +=  

 

Diferenciando a equação anterior tem -se:  

 

BBAABBAA
Z.dXZ.dXZd.XZd.XdZ +++=  

 

Pela equação de Gibbs -Duhem 0Zd.XZd.X
BBAA
=+ , portanto:  

 

)Z.XZ(Z.XZ.XZ.X
dX

dZ
.X

ZZZ.
dX

)X1(d
Z

dX

dZ

ou

Z.dXZ.dXdZ

AAABBBAB

A

B

BAB

A

A

A

A

BBAA

--=-=Ý

Ý-=
-

+=

+=

 

 

Portanto:  

 

B

AB

A

BA

dX

dZ
.XZZ

e

dX

dZ
.XZZ

+=

+=

 

 

Dessa forma:  

 

B

B

BA

BBA

B

AB

A

BA
dX

dZ
.X

dX

dZ

dX

dZ
.XZZ

dX

dZ
.XZ

dX

dZ
.XZ +-=-Ý-=-  
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Mas 
BA

dX

dZ

dX

dZ
-= , portanto:  

 

B

AB

A

BA

dX

dZ
ZZ

e

dX

dZ
ZZ

=-

=-

 

 

 Em conseqüên cia, a tangente da curva Z versus X i indica os valores 

de 
BA

ZeZ  como se segue:  

 

A B

XB

Z

Z
o

A

Z
o

B

ZB

ZA

Z ZA B-

XB

Solução Z ZA B-Z ZA B-

DZB

M

 

 

 

9.2.  Funções de mistura  

 

A reação que representa a formação de uma solução binária A -B é:  

 

A + B = A - B 
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 A variação de uma propriedade termodinâmica qualquer pa ra a 

transformação considerada será:  

 

DZ = Z solução real ï Zmistura mecânica  = DZM 

 

A variação DZM é chamada de propriedade:  

¶ De formação da solução  

¶ De mistura  

¶ Integral de mistura  

¶ Integral relativa  

 

)ZZ.(X)ZZ.(X)Z.XZ.X()Z.XZ.X(Z o

BBB

o

AAA

o

BB

o

AABBAA

M -+-=+-+=D  

 

 O termo o

ii
ZZ -  é conhecido como propriedade molar parcial de 

mistura  ou propriedade molar parcial relativa  

( i

M

i

M

i ZtesimplesmenouZouZ DD ). Assim:  

 

M

BB

M

AA

M ZXZXZ +=D  

 

Para a energia livre de Gibbs teremos (lembrando que vale para as demais 

propriedades termodinâmicas):  

 

M

BB

M

AA

M GXGXG +=D  

Graficamente tem -se:  
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A B

XB

XB

DZ
M

DZB

M

DZA

M

 

 

Mas: 
i

o

ii R.T.lnaGG += , portanto:  

 

Ý+=D
BBAA

M aln.T.R.X.aln.T.R.XG  

 

)aln.X.aln.X.(T.RG
BBAA

M +=D  

 

Consequentemente , para uma solução ideal  (a i = X i):  

 

)Xln.X.Xln.X.(T.RG
BBAA

ideal,M +=D  

 

Vale lembrar que M

T

M

V)
P

G
( =
µ

µ
 e 

M

P

M

H
)T(

)T/G(
=ö

÷

õ
æ
ç

å

µ

µ
. 

 

Portanto, como a composição (X i) não varia nem com a temperatura nem 

com a pressão:  

 

VM,ideal  = 0  e H M,ideal  = 0  
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Dessa forma:  

 

)Xln.X.Xln.X.(RS
BBAA

ideal,M +-=D  

 

Sendo válidas as propriedades molares parciais relativas.  

 

 

9.3.  Propriedades de exces so  

 

As propriedades das soluções reais diferem, obviamente, das 

propriedades das soluções ideais. Quando essa diferença não é 

substancial, é conveniente considerar um desvio da idealidade. Dessa 

forma, a propriedade de uma solução real será calculada como a soma da 

propriedade de uma solução ideal com uma propriedade de excesso. 

Assim:  

 

ZM,real = Z M,ideal  + Z excesso  

 

ou  

 

ZE = Z M ï ZM,id  e 
id,M

i

M

i

E

i
ZZZ -=  

 

Para uma solução real (ai = goi.xi), tem -se que:  

 

)Xln.X.Xln.X.(T.RG
B

o

BBA

o

AA

real,M g+g=D  

 

Portanto:  

 

)Xln.XXln.X.(T.R)ln.Xln.X.(T.RG
BBAA

o

BB

o

AA

real,M ++g+g=D  
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Dessa forma:  

 

)ln.Xln.X.(T.RG o

BB

o

AA

E g+g=D  

e 

o

i

E

i
ln.T.RG g=  

 

Para as demais propriedades tem -se:  

 

iPii

id,MME

i
Xln.R)T/aln.(T.RalnRSSS +µµ--=-=  

e 

Mid,MME

i
HHHH =-=  

 

 

9.4.  Soluções regulares  

 

São soluções reais que têm pequenos desvios da lei de Raoult, 

principalme nte quando as diferenças de tamanhos atômicos não são 

substanciais e quando não há fortes interações entre eles. Este conceito 

foi formulado por Hildebrand em 1929 que definiu hipoteticamente que as 

soluções regulares são aquelas que a entropia de mistura é a mesma das 

soluções ideais. Para uma solução binária tem -se, então:  

 

)Xln.X.Xln.X.(RS
BBAA

reg,M +-=D  

 

Mas para uma solução qualquer  

 

)aln.X.aln.X.(T.RG
BBAA

M +=D  
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E, consequentemente  

 

)ln.X.ln.X.(T.RH
BBAA

reg,M g+g=D  

 

As funções de excesso ficam sendo:  

 

)ln.X.ln.X.(T.RG
BBAA

reg,E g+g=D  

e 

0S reg,E =D  

 

Consequentemente , 

 

)ln.X.ln.X.(T.RH
BBAA

reg,E g+g=D  

 

Sempre valendo o mesmo raciocínio para as propriedades molares parciais 

relativas. Assim 8:  

)
T.R

H
exp(ln.T.RH

reg,M

i

ii

reg,M

i

D
=gÝg=D  

e 

i

reg,M

i Xln.RS -=D  

 

 Utilizando as equações de Margules desenvolvida s em 1895 através 

de séries de potência, pode -se introduzir a função a9  que é 

independente da composição química para as soluções regulares . 

Dessa forma:  

 

2

ji
X.ln a=g  

                                           
8 Algumas das energias livres de dissolução a 1% foram calculadas baseadas no modelo de soluções regulares 
9 A função a é também definida como sendo igual a W/RT. W é o coeficiente das equações de Margules 
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e 

BA

reg,Ereg,E X.X..T.RHG a=D=D  

 

De maneira que:  

 

BABBAA

reg,M X.X..T.R)Xln.XXln.X.(T.RG a++=D  

 

Definindo W como a energia de interação que corresponde nte  à diferença 

entre a energia de atração do par A -B e a média das energias de atração 
das interações entre os pares A -A e B -B:  
 

W = energia de interação º  [E AB -  ½ (E AA + E BB)]  = a.R.T  

 

O parâmetro de interaçã o W pode ser dependente ou não da T (por 

exemplo, W = A + B.T). Ele pode ser ainda ajustado matematicamente às 

soluções através de uma série de potências do tipo REDLICH -KIESTER. 

Dessa forma , a energia livre de Gibbs de excesso ficaria :  

 

v

BA

T

VBA

E XXLXXG ).(.. -=D ä  

Se v=0, a solução é chamada de estritamente regular . Assim:  

 

BABA

TE XXXXLG ....0 W==D  

Graficamente tem -se:  
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Para v=1 e v=2, as soluções são denominadas sub - regular e sub -

sub - regular, respectivamente.  

 Considerando a unica mente a fase em uma solução estritamente 

regular, tem -se:  

 

MMfase

BABBAA

regM GGXXXXXXTRG +=W++=D ...)ln.ln..(.,
 

 

Mas 

o

BB

o

AA

MM GXGXG .. +=
 

 

Ou seja:  

 

BA

fase

BBAA

o

BB

o

AA

fase XXXXXXTRGXGXG ..)ln.ln..(... W++++=  

 

 Se há mais de uma fase estável no sistema, dependendo da 

temperatura e composição química, pode -se analisar g raficamente as 
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estabilidades relativas das fases. Dessa forma , quando na temperatura T 1 

somente a fase a é estável :  

 

-1600

-1200

-800

-400

0

400

800

0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1

G
M

(c
a
l)

xB

Fase Alfa Fase Beta Fase Gama

 

 

Quando há mais de uma fase estável na temperatura o diagrama de 

energia livre das fases pode se apresentar da seguinte forma:  

 

-1200

-1000

-800

-600

-400

0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1

G
M

(c
a

l)

xB

Beta Alfa

 

 

a 

b 

g 

a 

b 
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Deve ser observado na figura anterior que a condição de equilíbrio 

para as duas fases somente é atendida quando os potenciais químicos das 

espécies químicas nas fases são igualados. Esta condição acontece 

somente na tangente comum das curvas de energia livre.  

 

 

 

 Nota -se ainda na figura anterior que entre as composições XB
a e X B

b, 

as misturas mecânicas de a e b têm energias livres menores que as das 

fases na composição. Fora deste intervalo de composição química as fases 

de menor energia livre são mais estáveis.  

 

9.5.  Integração da equação de Gibbs - Duhem  

 

Como já apresentado, a equação de Gibbs -Duhem tem a seguinte 

forma:  
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0Zd.X ii =ä  

 

Para uma solução binária A -B, temos:  

 

0Zd.XZd.X BBAA =+  

 

Rearranjando a equação anterior resulta:  

 

A

B

A
B Zd.

X

X
Zd -=  

 

Integrando, tem -se:  

 

ñ-=-=ñ
=

=
=

BX

1BX
A

B

A

1BXBBXB

BX

1BX
B

Zd.
X

X
)Z()Z(Zd  

 

Isto signifi ca que de posse dos dados termodinâmicos em função da 

composição de um dos componentes da solução binária, é possível 

determinar os dados do outro componente ( BZ ) através da área 

sobre a curva X A/X B versus AZ . 

 

Sabe ndo que ii alnRTdGd = , então:  

 

ñ
=

= -=-
B

B

BB

X

1X

A

B

A
1XBXB alnd.

X

X
)a(ln)a(ln  

 

Para a referência raoultina, a B = 1 quando X B = 1, assim:  
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ñ
=

-=
B

B

B

X

1X

A

B

A
XB alnd.

X

X
)a(ln  

 

Graficamente a área sobre a curva ïlna A versus X A/X B fornece o valor de 

lna B para um determinado valor de X B. 

 

 

 

 Pode ser observado que a curva é assintótica em relação aos dois 

eixos já que para X 1 tendendo a zero a 1 tende a zero e, 

conseqüentemente, lna 1 tende a infinito. Para a 1 tendendo a 1, a relação 

X1/X 2 tende a infinito. Essa situação dificulta a avali ação da área sobre a 

curva.  

 Uma maneira de minimizar esta dificuldade é utilizando o coeficiente 

de atividade raoultiano ( g). A equação ficaria:  

 

ñ
=

g-=g
B

B

B

X

1X

A

B

A
XB lnd.

X

X
)(ln  

 

 Neste caso, para X A tendendo a zero, gA tende a ḡ, que é diferente 

de zero. No eix o y, a curva continua assintótica. Graficamente tem -se:  
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9.6.  Escala henriana de atividade  

 

O estado de referência da atividade raoultiana (substância pura) é 

muito distante do estado das soluções reais, as quais são diluídas. Além 

disso, normalmente se exp ressa a composição química em % em peso e 

não em fração molar.  

Para suplantar estes dois problemas foi desenvolvida uma escala de 

atividade considerando, inicialmente, que a solução tem um 

comportamento henriano, ou seja, ela segue a lei de Henry. Ademais,  

considera -se uma concentração de referência igual a 1% em peso. A 

atividade na referência é, obviamente, unitária.  

 

1%
i

i
i

p

p
h =  

 

p i
1%  ­ pressão de vapor de i de equilíbrio para uma solução com i 

dissolvido a 1%.  

h i ­ atividade henriana  com conc entração de referência de 1%  
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1%
i

i

Total
1%
i

Totali
i

x

x

.Px

.Px
h ==  

Mas:  

 

ä
=

=

=
ni

ii i

i
i

M

i%

M

i%

x  

Portanto,  

 

i%
i%

i%
h

1%i ==  

 

Graficamente tem -se:  

 

1%

h= 1i

a i hi

0
0

0

LH

LR

 

 

 Fica claro na representação esquemática que a lei de Henry não é 

válida para a concentração de 1% de i. A ativid ade henriana é corrigida 

por um coeficiente de atividade henriano (f i).  
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i.%fh ii =  

 

No intervalo de validade da lei de Henry f i tem valor unitário . O 

modelamento fora do intervalo de validade da lei de Henry será descrito 

mais tarde.  

 As tabel as de DG° comuns têm as espécies químicas no estado 

raoultiano (puro). Para a conversão para o estado henriano dissolvido a 

1% deve -se utilizar a reação química de dissolução, cujos valores de DG° 

também estão publicados na literatura para a maioria das so luções de 

interesse.  Vale lembrar que as espécies químicas nas soluções metálicas 

dissolvem -se atomicamente . 

 

i gás ou condensado  = i 1% (ou [i] 1%  ou i )  

 

Com a reação química anterior pode -se misturar espécies químicas 

no estado raoultiano com outras no esta do henriano dissolvido a 1%.  

 

{FeO} + Mn  = {MnO} + {Fe}  

 

2 Al  + 3 O = <Al 2O3>  

 

 É importante mencionar que há outras escalas de atividade 

henrianas mas são pouco utilizadas na prática.  

 

9.7.  Soluções multicomponentes e desvios da lei de Henry  

 

Até o momento foram  modeladas, através da lei de Henry, as 

soluções compostas de 2 componentes, ou seja, as soluções binárias. A 

maioria das soluções, entretanto, tem mais do que 2 componentes. Um 

aço carbono comum, por exemplo, tem pelo menos 9 componentes (C, 
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Mn, Si, P, S,  Al, O, N). Da mesma forma, considerou -se somente as 

soluções que estão dentro do intervalo de validade da lei de Henry.  

O efeito de 3 os solutos e o efeito de concentrações de soluto que 

levam a solução para fora do intervalo de validade da lei de Henry, f oi 

modelado por Wagner através da expansão de séries de Taylor. Este 

modelamento gera para as soluções raoultianas um novo coeficiente 

chamado de coeficiente de interação raoultano de 1ª ordem  ( j
ie) cujos 

valores estão publicados na lite ratura. A equação geral é:  

 

j

n

jj

j
iii x.lnln ä

=

¯ e+g=g  

 

 Para as soluções binárias há somente um coeficiente de interação 

( i
ie).  

 

i
i
iii x.lnln e+g=g ¯  

 

 Na próxima figura pode -se visualizar esquematicamente a correção 

no coeficiente de ati vidade raoultiano.  
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a i

0
0

LH

LR

a = .Xi i ig

a = .Xi i ig
o

Xi  

 

Para as soluções henrianas fora do intervalo de validade o coeficiente 

de atividade também foi modelado por Wagner através da expansão de 

séries de Taylor. Este modelamento gera para as soluções henrianas um 

outro coeficiente chamado  de coeficiente de interação henriano de 1ª 

ordem  ( j
ie ) cujos valores também estão publicados na literatura. A 

equação geral é:  

 

j.%efln
n

ij

j
ii ä

=

=   

 

 Na figura a seguir pode -se observar graficamente o efeito do 

coeficiente de ativid ade.  
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%i

hi

0
0

LH

LR

h= %ii

h= f.%ii i

 

 

Outras relações importantes são:  

 

i

ji3

i

jj
i

i
j

sv

isvj
i

sv

ij
i

i
j

j
i

M

MM
.10.34,4

M

M
.ee

M

MM
e.

M

M
.230

-
+=

-
+=e

e=e

-

 

 

Considerando a reação de dissolução genérica a seguir:  

 

ipuro  = i1%  

 

A constante de equilíbrio desta reação será:  

 

i

i

a

h
K =  

 

Sendo válida a lei de Henry no intervalo de compos ição considerado, tem -

se que f i = 1. Mostra -se facilmente que:  
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j

o

i

i

M.

M.100
K

g
=  

Onde j é o solvente.  

 

Dessa forma:  

 

)
M.100

M.
ln(T.RG

i

j

o

io

%)1(hR

g
=D

­
 

 

Caso esteja disponível a equação da variação do go com a temperatura 

(lngo = A+B/T) tem -se:  

 

)
M.100

M.A
ln(T.RR.BG

i

jo

%)1(hR
+=D

­
 

 

Consequentemente :  

 

R.BHo

%)1(hR
=D

­
 e )

M.100

M.A
ln(RS

i

jo

%)1(hR
-=D

­
 

 

 Para soluções onde há uma maior concentração de solutos como, 

por exemplo, os aços inoxidáveis e os aços rápidos, é pr eciso utilizar os 

coeficientes de 2ª ordem das expansões de séries de Taylor do formalismo 

de Wagner. Tais dados são mais difíceis de serem encontrados na 

literatura mas eles estão disponíveis para as soluções e solutos mais 

importantes. As equações dos co eficientes de atividade ficariam:  

 

är+äe+g=g
==

c

2j

2

j

j

i

c

2j
j

j

i

o

ii
X.X.lnln  

e 
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ä+ä=
==

c

2j

2j

i

c

2j

j

ii
j.%rj.%eflog  

Onde j

i
r e j

i
r  são os coeficientes raoultiano e henriano de interação de 2ª 

ordem, respectivamente.  

 

 

10.  INTRODUÇÃO À TERMODINÂMICA DAS ES CÓRIAS 10  

 

Escórias são formadas nos processos metalúrgicos com três 

objetivos principais:  

¶ Reter compostos indesejáveis presentes nas matérias primas e 

formados durante o processamento;  

¶ Minimizar a contaminação pela atmosfera e;  

¶ Controlar (minimizar) as perd as térmicas do metal.  

Assim, as características das escórias são extremamente 

importantes nos processos metalúrgicos. A escória, em um processo 

metalúrgico não é um subproduto que ocorre de forma pouco controlada. 

Para garantir a eficiência da remoção das impurezas e a separação dos 

compostos indesejáveis, assim como a própria separação da escória do 

metal, é necessário que propriedades como viscosidade, temperatura 

liquidus, densidade e tensão superficial sejam cuidadosamente 

controladas. Assim, adições de  fundentes e de formadores de escória são 

utilizadas em, essencialmente, todos os processos metalúrgicos.  

Por outro lado, a seleção dos refratários empregados nas operações 

de refino está, normalmente, condicionada a escória que será utilizada.  

A tabela a  seguir apresenta composições típicas de escórias de 

processos siderúrgicos.  

Escória  Composição Química (% peso)  

                                           
10 Os próximos capítulos foram extraídos, com algumas alterações, da referência 7 
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SiO 2  CaO  FeO  Al 2O3  MgO  Outros  

AF  30 -40  35 -45  -  12 -18  38  MnO 

Conversor  10 -20  40 -50  10 -25   4-10  MnO, P 2O5 

FEA*  15 -20  60 -65  <1  <3  5-10  CaF2 

*redutora  

 

Enquanto a descrição do comportamento dos solutos nos metais 

líquidos é relativamente simples a descrição do comportamento dos 

diferentes solutos em escórias industriais tem sido um desafio contínuo. 

Isto se deve ao fato de que estas escórias ra ramente são soluções 

diluídas, e devido à complexidade da estrutura destes líquidos.  

A compreensão da estrutura das escórias líquidas pode auxiliar na 

formulação de modelos de solução que eventualmente venham a 

descrever adequadamente o seu comportamento s ob o ponto de vista 

termodinâmico.  

As escórias líquidas são normalmente condutoras elétricas, enquanto 

vários dos seus constituintes não conduzem eletricidade no estado sólido. 

Assim, é razoável supor que as escórias líquidas contenham íons positivos 

(cát ions), tais como Ca 2+ , Mg 2+  e Fe 2+  e íons negativos (anions) como O 2ī, 

PO4
3ī e SiO 4

4ī. 

Acredita -se que, a semelhança das estruturas das fases sólidas da 

SiO2, o silício se coordene com quatro O 2ī, formando SiO 4
4ī com estrutura 

de tetraedros, como mostra a figura abaixo:  
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É evidente que, para que esta estrutura seja compatível com a 

estequiometria, é necessário que os vértices dos tetraedros sejam 

compartilhados, como indica a figura. O processo de fusão da sílica, neste 

modelo, é um processo de desorgani zação de uma estrutura ordenada de 

tetraedros, passando a formação de redes de tetraedros com alguma 

mobilidade relativa. Daí decorreria a elevada viscosidade da sílica líquida.  

Dependendo do teor de sílica em uma escória, um número variável 

de unidades S iO4
4ī estar«o ñligadasò em correntes ou an®is, formando o 

que se denomina uma estrutura de rede. O comportamento destas 

escórias ricas em sílica pode ser descrito bastante bem por modelos de 

líquidos poliméricos. Escórias com maior número de correntes ou a néis 

longos tenderão a ter naturalmente maior viscosidade.  

As escórias de aciaria e de alto - forno, entretanto, têm adições 

significativas de outros óxidos tais como CaO e MgO.  
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10.1.  Basicidade  

 

Uma classificação útil para os óxidos, dentro do modelo iônico de  

escórias é distingui - los entre doadores ou receptores de ions O 2ī. Assim, 

podem -se classificar os óxidos que constituem as escórias entre doadores 

e receptores de ion O 2-. 

 

CaO = Ca 2+  + O 2- 

ou  

SiO2 + O 2-= SiO 4
4- 

 

Os óxidos doadores de O 2- são classificados como óxidos básicos e 

os receptores, ácidos. Um modo de classi ficar a tendência a doar ou 

receber O 2- é através da eletronegatividade do cátion (dificuldade em 

remover um elétron do elemento)  

A tabela abaixo lista a eletro -negatividade dos principais cátions 

encontrados em escórias e sua classificação entre ácidos, intermediários 

ou anfóteros:  

 

Classificação do Óxido  Óxido  

Básicos  

Na2O 

BaO 

CaO 

Intermediários ou 

anfóteros  

MnO 

FeO 

ZnO  

MgO 
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Cr2O3 

Al2O3 

Fe2O3 

Ácidos  

TiO2 

B2O3 

SiO2 

P2O5 

 

Enquanto os óxidos básicos são sempre doadores de O 2-, e o s óxidos 

ácidos são sempre receptores deste anion, o comportamento dos óxidos 

intermediários depende da atividade de O 2-. O comportamento da Al 2O3, 

por exemplo, envolve as seguintes reações possíveis:  

 

Al2O3 = 2Al 3+  + 3O 2- 

Al2O3 + 5O 2-= 2AlO 4
5- 

Al3+  + 4 O 2-= Al 2O4
5- 

 

O efeito prático da adição de um óxido básico (CaO, por exemplo) a 

um silicato líquido, leva a formação de cadeias menores, e a escória fica 

mais fluida. Um exemplo deste processo de ñquebraò de cadeias de s²lica 

é:  

 

O2- + Si 2O7
6-= 2SiO 4

4- 
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Quebra das cadeias de tetraedros de sílica pela adição de óxido básico. 

Círculos cinza: Ca 2+  

 

A definição ideal de basicidade para escórias seria, então, similar a 

definição de pH para soluções aquosas, como proposto por Banya:  

 

B = log(a O2ī)  

 

Esta definiç ão esbarra, entretanto, na dificuldade experimental de 

medir a atividade do íon O 2-. Para contornar este problema, diversos 

indicadores indiretos são definidos para quantificar o caráter da escória 

com respeito à atividade do íon O 2-. A tabela abaixo lista  os principais 

indicadores usuais:  
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Basicidade 

V 

 
SiO %

CaO %

2

  

 
OAl%SiO %

CaO %

322
+

 
Alto Forno (% 

peso)  

 
OP%SiO %

CaO %

522
+

 Aciaria (% peso)  

 
OP%SiO %

MgO %CaO %

522
+

+
 Aciaria (% peso)  

 
X.5,0X.5,0X.2X

X

3O2Fe3O2Al5O2P2SiO

CaO

+++
*  

Fração molar  

Excesso 

de Bas e 

B=%CaO -1,86%SiO 2-1,19%P 2O5 *  % peso  

 XX.2X.4X.2XB
3O2Fe3O2A l5O2P2SiOC aO

----= *  Fração molar  

Basicidade 

Ótica  

äL=L
ii

X.  

 

)26,0(

74,0
i

-c
=L  

Média ponderada 

da basicidade 

ótica de cada 

óxido, calculada 

em função da 

eletronegatividade

. 

*Nota: Os coeficien tes aplicados as diferentes concentrações dos óxidos 

nas relações indicadas estão relacionados a doação ou consumo de ions 

O2- de cada um dos óxidos envolvidos. Assim, no caso do excesso de base 

em fração molar, por exemplo:  

 

CaO = Ca 2+ + 1 O 2- 

SiO2 + 2 O 2-= SiO 4
4- 

Al2O3 = 2Al 3+  + 3 O 2- 

Al2O3 + 5 O 2-= 2AlO 4
5- 

P2O5 + 4 O 2-= 2PO 4
3- 

Efeito ñresultanteò 

5-3=2  
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Classificação do 

Óxido  
Composto  ǭi 

Básicos  

Na2O 1,11  

BaO 1,08  

CaO 1,0  

Intermediários  

MnO 0,95  

FeO 0,94  

ZnO  0,91  

MgO 0,92  

Cr2O3 0,77  

Al2O3 0,66  

Fe2O3 0,72  

Ácidos  

TiO2 0,65  

B2O3 0,42  

SiO2 0,47  

P2O5 0,38  

Fluoretos  

CaF2 0,67  

MgF2 0,51  

NaCl 0,68  

BaF2 0,78  

Basicidade Ótica dos Principais Constituintes de Escórias (Nakamura, 

1986)  

 

Todas as relações constantes desta tabela são em píricas. O objetivo 

de sua formulação é a definição de alguma variável capaz de apresentar 

boa correlação com algum aspecto do comportamento das escórias. 

Alguns destes indicadores são eficientes em algumas correlações, 

enquanto outros somente se aplicam b em a outras correlações.  

É importante sempre ter em mente o caráter empírico destas 

relações, evitando criar a expectativa de que todos os aspectos do 
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comportamento termodinâmico (ou físico -químico) de escórias podem ser 

correlacionados com apenas um deste s parâmetros.  

 

 

10.2.  Fósforo e Desfosforação  

 

O fósforo estabiliza a fase CCC (ferrita) do ferro. Nesta fase, age 

como um poderoso endurecedor por solução sólida. Isto pode conduzir a 

fragilidade a frio (devido ao aumento do limite de escoamento). Por vezes 

este efeito é aproveitado em aços de baixo carbono, visando obter 

resistência mecânica mais elevada (com algum sacrifício de ductilidade e 

tenacidade).  

 

 

Diagrama de equilíbrio Fe -P 
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O fósforo, além disto, forma diversos fosfetos com o ferro, todos 

frágeis.  O fosfeto mais rico em ferro Fe 3P, em particular, forma um 

eutético de baixo ponto de fusão com a fase CCC do ferro, como pode ser 

observado do diagrama de fases.  

Por fim, o fósforo é responsável, em aços temperados e revenidos, 

pela ocorrência de fragil idade de revenido (faixa de 500 a 600°C) 

associada, em geral, a segregação deste elemento para os contornos de 

grão austeníticos prévios.  

Em geral, o fósforo provém do minério de ferro e, devido a 

estabilidade relativamente baixa de seus óxidos (ver diagr ama de 

Ellingham) estes são reduzidos no alto forno, incorporando -se ao gusa. 

Uma das operações mais importantes no refino dos aços é a remoção do 

fósforo, chamada desfosforação.  

 

10.3.  Reações de Desfosforação 11  

 

O fósforo ocorre em escórias como íon P 3- ou PO 4
3-, dependendo da 

temperatura e do potencial de oxigênio do sistema, como mostra a figura 

abaixo:  

                                           
11 Este item é baseado em parte, em N. Sano, Thermodynamics of Slags, Adv. Phys. Chem. For Process 

Metallurgy, 1997, Academic Press 
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Estabilidade de fosfetos e fosfatos em função da temperatura e pressão de 

oxigênio (Sano 1991)  

 

A linha do equilíbrio C/CO é o limite do mais baixo potencial  de 

oxigênio usualmente encontrado em processos de refino de aços comuns. 

Assim, a desfosforação se processa usualmente através da reação de 

oxidação do fósforo a fosfeto. É comum representar a desfosforação 

como:  

 

2P + 5 O =(P 2O5) escória  

ou  

2P + 5/2(O 2) =( P2O5) escória  

 

É fácil verificar que a atividade do P 2O5 tem que ser extremamente 

baixa para que esta reação seja viável termodinamicamente. Além disto, 

como este óxido não é a espécie presente na escória, esta representação 

não é a mais correta.  
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Outra repr esentação muito comum para o processo de 

desfosforação é:  

 

2P + 5FeO + 3CaO= (CaO) 3P2O5 

 

As reações anteriores são reações de desfosforação representadas 

do ponto de vista molecular . Do ponto de vista iônico  o processo de 

desfosforação em meio oxidante é:  

 

P + 5/2 O + 3/2 O 2- = PO 4
3- 

 

No caso da desfosforação em meio redutor, a reação aplicável é:  

 

P + 3/2 O 2- = P 3- + 3/2 O 

 

O processo de desfosforação em meio redutor vem se tornando 

importante na elaboração de aços inoxidáveis e de alto manganês, em que 

é ne cessário remover fósforo sem produzir condições que conduzam a 

oxidação de Cr e Mn. Nos processos de refusão sob escória 

eletrocondutora (Electroslag Remelting -  ESR) escórias Ca CaF2 tem sido 

avaliadas com este fim. A limitação do processo é principalment e 

ambiental devido a geração de PH 3 (fosfina -  que é tóxica) quando a 

escória é exposta a umidade.  

É evidente que o equilíbrio desta reação depende de características 

da escória (comportamento dos ion O 2- e PO4
3- na escória) e do grau de 

oxidação do metal.  

Estas mesmas equações podem ser expressas em função do 

equilíbrio escória -gás (ao invés de escória -metal). A vantagem deste 

procedimento é a facilidade relativa de controle da composição do gás. 

Assim, as reações do fósforo podem ser expressas como:  
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(P2)+ 5/4 (O 2) + 3/2O 2- = PO 4
3-  

½(P 2) + 3/2O 2- = P 3- + ¾ (O 2)  

 

A figura abaixo mostra o efeito do potencial de oxigênio sobre o 

fósforo dissolvido em uma escória pré -definida. É evidente que não é 

possível caracterizar o comportamento da escória se não for fixa da a 

pressão de oxigênio (ou o grau de oxidação do aço).  
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Teor de P em escória CaO -Al2O3 em função da pressão parcial de oxigênio. 

(Momakawa e Sano, 1982)  

 

Como o potencial de oxigênio na fabricação do aço pode variar entre 

10 -15  a 10 -8 atm aproximadament e, da figura fica evidente que a remoção 

de fósforo do aço ocorrerá em condições oxidante.  

 

 

10.4.  Capacidade de Fosfato  

 

Para que seja possível expressar uma característica fixa da escória, 

é necessário isolar as propriedades que dependem da escória daquelas 

que dependem do gás e/ou do metal. Assim, para a reação em meio 

oxidante:  

 

½(P 2) + 5/4(O 2) + 3/2O 2- = PO 4
3- 
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 Pela reação química anterior fica claro que a desfosforação é 

favorecida pela basicidade da escória ( ) e pelo seu grau de oxidação 

( ). Conseqüentemente, as escórias para desfosforação devem ser 

básicas e oxidantes . Além disso, sendo uma reação de oxidação, portanto 

exotérmica, ela deve ser favorecida por pelo abaixamento da temperatura. 

A constante de equilíbrio da reação é:  

 

 

 

Rearranjando a equação anterior de maneira a concentrar as 

variáveis difíceis ou impossíveis de serem avaliadas em um único termo, 

lembrando que a é proporcional ao %P da escória, tem -se a 

definição da capacidade de fosfato da escória ( ):  

 

 

 

Considerando as reações de dissolução de P e O no metal tem -se:  

 

½(P 2) = P 

 

 

 

5/4(O 2) = 5/2 O 
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Considerando ainda a formação do íon , tem -se:  

 

P5+  + 4O 2- = PO 4
3- 

31g ï------ ï 95g  

%P 5+ --------  % PO 4
3- 

 

Portanto:         

 

Substituindo as equações anteriores na equação da capacidade de 

fosfato obtém -se:  

 

 

 

A figura abaixo mostra valores de capacidade de fosfato para 

diferentes escórias:  
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Capacidade de fosfato de diversas escórias (Tsukihashi e Sano 1994)  

 

 Rear ranjando a equação anterior:  

 

 

 

 O termo L P é denominado de partição de fósforo  ou razão de 

distribuição de fósforo . Ele permite calcular a quantidade de escória 

necessária para uma dada desfosforação objetivada.  

 

 




























































































































