CAPITULO 2: TERMODINAMICA DE SISTEMAS
GASOSOS

Neste capitulo serd dada uma introducdo ao estudo termodinamico de
sistemas gasosos, visando aplicacdo de seus conceitos aos gases constituintes da
atmosfera e também introduzir conceitos importantes da termodindmica utilizados
em vdrias disciplinas da agronomia. A Termodindmica, no sentido geral da palavra,
¢ a ciéncia da energia e de suas propriedades. Ela se relaciona com o estudo do calor,
da temperatura e do trabalho mecanico. A Termodinamica tem algumas qualidades
que a distinguem de outros ramos da fisica:

e ela trata de processos e sistemas perceptiveis pelos nossos sentidos;
e e¢la ndo necessita de técnicas matematicas sofisticadas;

® cla estuda sistemas macroscépicos e nao ¢ afetada por variacdes de conceitos
microscépicos.

A linguagem da Termodinidmica é constituida por um vocabuldrio
bastante reduzido, parte do qual devemos conhecer preliminarmente, a0 mesmo
tempo que vamos nos inteirando de seus “costumes”, isto €, do modo pelo qual a
Termodindmica encara os fendmenos que estuda. Assim, a Termodinimica faz
distingdo entre o objeto de seu estudo e de tudo o mais que o cerca e que com ele
tenha relagdes. O objeto de sua atengdo é denominado sistema e tudo que o cerca,
mantendo porém com ele relacdes que possam interferir em seu comportamento, &
denominado de meio.

Uma vez escolhido e definido um sistema, a proxima etapa &
descrevé-lo em termos de quantidades que sejam uteis na descricio de seu
comportamento ou interacdes com o meio, ou ambos. Essas quantidades, usadas na
descri¢do do estado, ou condi¢des do sistema, sdo denominadas coordenadas do
sistema.
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MEIO

Figura 2.1 - Um sistema gasoso e seu meio

A escolha das coordenadas mais adequadas para a descricdo de um
dado sistema é escopo da experimentagio. E a experiéncia que nos indicard quais as
coordenadas necessarias e suficientes para uma descricdo completa e adequada de
um sistema. No caso de sistemas gasosos, a escolha mais comum ¢é Pressdo (P, Pa),
Volume (V, m3), Temperatura (7, K) e quantidade de matéria (n, mol).

As coordenadas que dependem da massa do sistema, isto é, da
matéria nele contida, que por sua vez determina seu tamanho ou extensdo, sido
chamadas de varidveis extensivas. Assim, o volume, sendo uma funcio da massa, é
uma varidvel extensiva. Outros exemplos de varidveis extensivas sdo a energia
interna e a entropia, que serdo estudadas adiante. Varidveis extensivas dependem da
extensdo do sistema. Uma varidvel serd intensiva quando seu valor for independente
da massa do sistema. Como exemplo, podemos citar a pressdo, a temperatura e a
densidade. Para transformar uma varidvel extensiva em intensiva basta dividi-la pela
massa do sistema ou entdo por qualquer grandeza proporcional a massa.

Assim, podemos transformar as duas varidveis extensivas volume (V)
e massa (m) de um sistema na varidvel intensiva volume especifico (v, m” kg 1) ou
L 3 . ~
massa especifica (p, kg m™) mediante as relagdes:

y=— @2.1)

SR 2.2
va (2.2)

A massa especifica, também denominada densidade, ¢ o volume
especifico sdo varidveis intensivas. Se dividirmos o volume do sistema pelo nimero
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de moles (n) nele contido, que € proporcional a sua massa, obtemos o volume molar
v (m3 mol'l):

y=— 2.3)
n
Geralmente, utiliza-se 0 mesmo simbolo v para as definicdes 2.1 e
2.3; a distingiio é feita pelas unidades: m® kg™ ou m® mol™.

2.1 A EQUACAO UNIVERSAL DE GASES IDEAIS

Conceitua-se gas ideal como um géas cujas moléculas ndo interagem
e ndo ocupam espago no volume do recipiente que as contém. E claro que, na
realidade, ndo existe um gis assim, pois sempre haverd alguma interacdo, por
exemplo a ji vista atracdo gravitacional, entre as suas moléculas. Além disso, as
moléculas sempre ocupardao algum espacgo, por menor que seja. No entanto, nao é
dificil entender que a interagdo sera muito pequena quando a distincia entre as
moléculas for grande e que o volume ocupado serd pequeno em relagcdo ao volume
do recipiente quando a molécula for uma molécula simples, composto por poucos
atomos pequenos. Dessa forma, sabe-se que os gases compostos por atomos
pequenos e com uma baixa densidade comportam-se praticamente como se fossem
gases ideais. Esse € o caso para os gases da nossa atmosfera, como o N, O,, H,O e
CO,, até pressdes em torno de 20. 10° Pa (20 atm).

Uma relagfo essencial no estudo de sistemas gasosos € a equacdo
universal de gases ideais, também simplesmente denominada de equac¢do universal
de gases. A equacdo descreve as inter-relacdes entre as coordenadas que descrevem
o0 sistema, no caso a pressio, o volume, o nimero de moles e a temperatura de um
sistema composto por um gas ideal. Em 1662, a relacdo entre pressdo (P) e volume
(V), a temperatura constante, num gds ideal, foi descrita por Boyle: o volume ¢é
inversamente proporcional a pressio (Lei de Boyle):

V~l ou P~l
P \%

Conseqiientemente, para um sistema fechado a temperatura constante
que passa de um estado inicial com P=P;e V=V, e paraum final P=P,e V=1V,
temos

PV, =PV, =...= PV =constante 2.4)

A Lei de Gay-Lussac, enunciada em 1802, estabelece a relacdo entre
o volume (V) e a temperatura absoluta (7, a pressdo constante de um gés ideal:

V~T
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Assim, para um sistema fechado a press@o constante que passa de um
estado inicial com T'=T, e V=V e paraum final 7=T, e V =V, temos
Vi V Vv
L =-_2 = =_—=constante 2.5)
T, T, T

Finalmente, a Lei de Avogadro de um gas ideal relacionou, em 1811,
a relacdo entre o volume (V) e o nimero de moles (n), a pressdo e temperatura
constantes:

V~n

Combinando as trés proporcionalidades obtemos:
V ~ T ou pV ~nT
P

Para passar desta proporcionalidade para uma igualdade, insere-se
um fator de proporgdo, nesse caso chamado de constante universal dos gases ideais
e indicado pela letra R:

pV =nRT (2.6)

A expressdo 2.6 é a equagdo universal dos gases ideais. E de facil
verificagdo que a unidade de R € Pa m> mol”! K'l, ou J mol K'], e o seu valor foi
experimentalmente determinado em 8,314 J mol™ K. Como a equagio 2.6 relaciona
coordenadas importantes de sistemas gasosos, ela € utilizada com grande freqii€ncia
nos estudos termodindmicos desses sistemas.

Exemplo de aplicacao:

» Qual € o volume ocupado por 1 mol de gds atmosférico quando a pressao é 10° Pa
e a temperatura 27 °C?
Resposta: n=1mol; T=300K; P = 10° Pa;R=8314 ] mol™” K.

nRT 1.8,314.300

10°

» Considerando o ar atmosférico composto por 80% de N, e 20% de O,, qual é a

densidade do ar nessas mesmas condigdes?

pV =nRT =V = =0,025m’ = 25 litros

ar

Resposta: p,, =

ar

O volume de 1 mol de ar foi calculado acima. Basta saber a massa de 1 mol de ar.
Um mol de ar € composto por 0,8 mol de N, (massa: 0,8 . 0,028 =0,0224 kg) e
0,2mol de O, (massa: 0,2.0,032=0,0064 kg). Massa total: 0,0224 +
0,0064 = 0,0288 kg. Portanto:

_0,0288kg

ar — 00251‘1‘13 =1,15kgm-3

e seu volume especifico €
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_0,025m’

v, =——1 _087m’kg"
0,0288 kg

2.2 TRABALHO TERMODINAMICO

Quando um géas se expande contra uma pressdo externa do meio, ele
gasta energia na forma de trabalho para realizar a expansdo. Nesse caso, o sistema
perde energia e, pela lei de conservacao de energia, o meio ganha a mesma quantia.
Ao contrario, quando um gas ¢ comprimido por uma pressdo externa, o meio perde
energia e o sistema ganha. A fim de ilustrar esse fatos, consideremos que nosso
sistema seja um gas no interior de um cilindro munido de um pistdo mével de massa
m, e drea A,, sem atrito, exercendo pressdo sobre o gds (figura 2.2). Consideremos,
também, por facilidade, que no espago acima do pistdo seja feito vacuo, pelo que ele
€ mantido em equilibrio por seu proprio peso e pelo peso de um certo nimero de
pequenas esferas de massa total M, no caso do estado 1 (situacdo da esquerda) da
figura 2.2. Como pressdo é forga dividida por 4rea, e a forca gravitacional (peso) € a
massa multiplicada pela acelerac@o da gravidade, temos que a pressdo do gas nesse
estado 1 € igual a

(M +m, ).g

A=—7(— (2.7)

p

Pela equacdo universal dos gases (2.6), o volume correspondente, Vi,
serd igual a

_n.RT
A

V, (2.8)

Se retirarmos, nessa situagdo, todas as bolinhas de sobre o pistdo, a
pressdo externa P, = P; & drasticamente reduzida ao valor P, = P, e a pressdo
interna P;, torna-se bem maior do que P, (estado intermedidrio da figura 2.2). O
pistdo € empurrado para cima rapidamente, expandindo o gés até que P, e P; se
equilibrem novamente no valor mais baixo de pressio P, = P, = P; , como no
estado 2 (situagcdo da direita) da figura2.2. Considerando que mantemos a
temperatura constante ao longo da expansdo (ou seja, realizamos o processo
isotermicamente), temos que

m..
p =8 2.9)
A
P
ou
v, = n.RT
P2
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Esferas de
massas
iguais

/ Cilindro
Pistao

Estado 1 Estado intermedidrio Estado 2
(P; = P,; equilibrio) (P, > P, instdvel) (P; = P,; equilibrio)

Figura 2.2 - Expansdo isotérmica de um sistema gasoso
Nesse caso, trabalho (W, J) é realizado pelo gés sobre o pistdo cuja
energia potencial gravitacional aumenta entre o estado 1 e 2. Dessa forma:
W=F, Ah=m,.g.Ah (2.10)
E evidente que durante essa expansio e pressdo externa (P.., Pa) foi
sempre igual a P,, pelo que deduzimos da equag@o 2.9 que:
P,bA, =P A =m,6g (2.11)
Substituindo a equacdo 2.11 na 2.10 temos:
W=P,A Ah (2.12)
Como A, multiplicado por Ak nada mais € que a variagio do volume
entre o estado 1 e 2 (AV), reescrevemos a equacio 2.12 como
W =P AV
Numa expansdo, AV serd positivo e o sistema perde energia para o
meio. Numa compressdo, AV serd negativo e o sistema ganha energia do meio. A
fim de convencionar o sinal do trabalho, definimos que, para uma expansio contra
uma pressdo externa maior do que O, o trabalho € negativo (o sistema perde energia),

e para uma compressio ele é positivo (o sistema ganha energia). Assim,
acrescentamos a equagdo o sinal negativo:

W =-P AV (2.13)

E claro que a equacdo 2.13 pode ser aplicada apenas para situacdes
em que a pressio externa se mantém constante ao longo do processo.
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2.3 O DIAGRAMA PRESSAO-VOLUME (PV)

Um grifico que tem na sua abscissa a coordenada volume e na
ordenada a coordenada pressdo externa é chamado diagrama pressdo-volume ou,
simplesmente, diagrama PV. A figura 2.3 mostra um diagrama PV para a expansio
do gas discutida anteriormente:

A
Pex o P.V)

v
A A

W = -P,AV

~
AV

Figura 2.3 - Diagrama PV para a expansdo

A primeira coordenada, (P;,V;), refere-se ao estado 1, com pressao
alta e volume pequeno. Quando foram retiradas as bolinhas de massa M,
instantaneamente a pressdo externa diminuiu. Essa situa¢do é representada pela
coordenada (P,,V;). Note que, nessa situagdo, como o volume do sistema ainda ndo
mudou, a pressdo interna permanece P;, enquanto que a pressdo externa, que € a
representada no diagrama PV, reduziu de P, para P,. Dai a instabilidade da situacdo
(P,,Vy) em que, devido a diferenca entre pressdo interna e externa, ocorrera a
expansio, até o gis atinja o volume V, para que a sua pressio interna se iguale a P,

na coordenada (P,,V;) que corresponde ao estado 2 da figura 2.2

O trabalho realizado durante o processo pode ser visualizado no
diagrama PV como a 4rea abaixo da linha que representa o processo de expansao,
entre (P2,V)) e (P,,V,). Essa drea, nesse caso uma drea retangular, é igual ao produto
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entre P, e V,-V; =AV e representa, de acordo com a equacdo 2.13, o trabalho,
desconsiderando seu sinal.

O processo de expansio representado na figura 2.3 €, claramente, um
processo irreversivel. Entendemos por um processo irreversivel um processo que
nao se realiza pelo mesmo “‘caminho” em dois sentidos. Isso ndo quer dizer que ndo
se pode, com o gis no estado 2 (P,,V>), voltar ao estado 1 (P1,V;). Apenas significa
que ndo € possivel comprimir o gis ao estado (P,,V|) pelo mesmo caminho da
expansdo. A irreversibilidade diz respeito ao caminho, ndo aos pontos. Para
entendermos melhor isso, analisemos, na figura 2.3, o caminho da expansido de
(P2, V1) a (P,,V,). Esse processo ocorreu espontaneamente, devido a diferenca de
pressdo interna e externa. Se quisermos reverter o processo pelo mesmo caminho,
deveriamos imaginar uma “compressdo espontdnea” de (P,,V,) a (P2, V), a baixa
pressdo externa P, contra uma pressdo interna que aumentaria com a reducdo do
volume. E ébvio que seria impossivel um processo assim ocorrer e, dessa forma, o
caminho (P,,V)) a (P,,V) € irreversivel. Como procederfamos, entdo, para voltar ao
estado (P,V)? Deverfamos aumentar a pressdo externa e, em conseqiiéncia, o gés
seria comprimido, como mostra a seqiiéncia de estados na figura 2.4. Note que o
estado intermedidrio do processo de compressdo é diferente do do processo de
expansdo (figura 2.2), evidenciando a diferenca de caminho e, assim, a
irreversibilidade.

P =P,

Esferas de
massas
iguais

/ Cilindro

Pistdo

Estado 2 Estado intermedidrio Estado 1
(P, = P, equilibrio) (P, < P, instdvel) (P; = P,; equilibrio)

Figura 2.4 - Compressdo isotérmica de um sistema gasoso

O diagrama PV da compressdo (figura 2.5) mostra o aumento da
pressdo pela linha (P, V) a (P1,V,), seguido pela compressio entre (P1,V,) e (P1,V)).
Como, ao longo da compressdo, a pressdo externa tem o valor de P, o trabalho
calculado pela equacdo 2.13 serd, em termos absolutos, maior do que na expansio,
que ocorreu contra a pressdo externa P,, como fica também evidente quando se
comparam as figuras 2.3 ¢ 2.5.
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A P,V P, V,)
P, P

W =-P,AV

P,, V,)

—~
AV

Figura 2.5 - Diagrama PV para a compressdo

Se, ao invés de retirar (ou colocar) todas as bolinhas de uma vez so,
realizarmos o processo de expansdo (ou compressdo) em duas etapas, isto é,
retirando (ou colocando) inicialmente metade das bolinhas e, apds o equilibrio
intermediario (P; = P, = P;), retirando (ou colocando) a outra metade e esperando o
equilibrio final, o diagrama PV seria diferente. Na figura2.6a mostra-se o
diagrama PV para a redugio (ou aumento) da pressdo externa em uma vez s6, como
discutido acima. A figura 2.6b mostra o diagrama PV resultante do processo
realizado em duas etapas. Note que os caminhos da expansdo e compressiao com este
procedimento de duas etapas se tornam mais préximos entre si, em relacdo ao
procedimento anterior de uma etapa Unica (figura 2.6a). O trabalho W dos processos
em duas etapas torna-se a soma do trabalho de cada etapa.
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Figura 2.6 - Seqiiéncia de situagoes mostrando diagramas PV de expansdo e
compressdo de um gds ideal, desde o caso no qual o processo de
transformacdo é extremamente rdpido e irreversivel (a) até o caso ideal
no qual o processo de transformacdo ¢ infinitamente lento e reversivel

(e), passando pelos estdgios intermedidrios irreversiveis (b a d).

Se ao invés de duas etapas utilizarmos trés, isto é, retirando (ou
colocando) um terco das bolinhas na primeira, um terco na segunda e um terco na
terceira, evidentemente, os processos vao se tornar mais lentos ainda e a linhas de
compressdo e expansdo mais proximas entre si (figura 2.6c). Prosseguindo nesse
raciocinio, isto é, aumentando o niimero de etapas, ou seja, retirando (ou colocando)
cada vez menos bolinhas, os processos vao se tornando cada vez mais lentos e as
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linhas de expansdo e compressdo cada vez mais proximas entre si (figura 2.6d). O
trabalho W dos processos continua sendo a soma do trabalho das etapas que
compdem 0 processo:

W==3 P AV, (2.14)
i=1

Nessa equacgdo, P..; ¢ a pressio externa durante a etapa i, AV; é a
variacdo de volume durante a etapa i e n € o nimero de etapas.

Numa situa¢do em que o niimero de etapas tende para o infinito (grande
nimero de bolinhas de massas infinitamente pequenas retiradas ou colocadas uma a
uma) as curvas de expansdo e compressao praticamente se coincidem e, no limite,
isto &, num tempo infinito, P; = P, ao longo da transformacio e as curvas se tornam,
teoricamente, idénticas (figura 2.6e). Somente sob tais circunstincia é que a
expansido ou a compressio isotérmicas do gis sdo reversiveis. Portanto, para se
aproximar de um processo reversivel, a transformagdo tem que se dar infinitamente
devagar através de uma série de estados de equilibrio.

E ficil perceber que qualquer processo real é irreversivel, pois, um
processo reversivel levaria um tempo infinito para ser executado. Além disso, seria
impossivel reduzir a pressdo externa por passos infinitamente pequenos, uma vez
que a quantidade minima de massa que poderfamos retirar por etapa do pistio seria a
massa de uma molécula (ou de um atomo) do material que compde as bolinhas.

2.4 TRABALHO DO PROCESSO REVERSIVEL ISOTERMICO

Numa transformagdo reversivel, no caso, expansdo reversivel
isotérmica de um g4s ideal, a pressdo externa € sucessivamente reduzida de maneira
que ela sempre se equilibra com a pressdo interna e, entao,

nRT

P=P=P=
Vv

Nesse caso, o somatério da equagdo 2.14 se reduz para uma integral:

V. V,
: 2 : %
—j”RT dV =-nRT d7v=—nRTln 72 (2.15)

Vi 4 4 1

2.5 ENERGIA TOTAL E ENERGIA INTERNA

Ao estudar, termodinamicamente, um sistema, seu meio € 0s
processos aos quais estdo sujeitos, freqilentemente estamos interessados nas
transferéncias de energia envolvidas. Na primeira aula ja haviamos verificado que
existem as energias cinética (E.) e potencial (E,,). Em estudos termodindmicos,
esses dois tipos, no entanto, normalmente assumem um papel menos importante por
serem considerados constantes ao longo dos processos. Nesses estudos, um terceiro
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tipo de energia, a energia interna (U), € a mais importante. A energia interna, como a
energia potencial, pode ser subdividida em diferentes tipos, como, por exemplo, a
energia térmica, a energia nuclear e a energia quimica. Dessa forma:

E,=E +E, +U (2.16)

e como consideramos AE, =0 e AE,,,, = 0 temos:

AE =AU 2.17)

tot

U=E +E +E +... (2.18)

térmica nuclear quimica

Nos assuntos abordados nesse capitulo consideramos que as energias
nuclear e quimica serdo constantes, ou seja, ndo haverd rea¢des quimicas ou
nucleares. Em conseqiiéncia, de acordo com as equacdes 2.17 e 2.18, temos:

AE, =AU =AE

tot térmica

(2.19)

As variaces na energia interna resultardo em variacdes da energia
térmica e da temperatura, e vice versa, conforme visto anteriormente.

2.6 TRANSFERENCIA DE ENERGIA

Na aula anterior vimos que um sistema perde energia ao meio quando
se expande e ganha energia do meio quando é comprimido. Chamamos essa forma
de transferéncia de energia Trabalho (W). Durante as primeiras aulas do semestre
aprendemos que um corpo (sistema) pode emitir e/ou absorver radiagdo
eletromagnética. Esse tipo de transferéncia de energia ¢ chamado de Calor (Q).
Calor e trabalho sdo os dois tipos de transferéncia de energia entre o sistema e o
meio. Existem, além da radiacdo eletromagnética, mais duas formas de calor: a
condugdo e a convec¢do. Enquanto a transferéncia por radiacido eletromagnética
pode ocorrer pelo vidcuo, a conducido depende da presenga de matéria, pois é
realizada pela transferéncia de energia de molécula para molécula. A convecgio € a
transferéncia de energia por fluxo de matéria: uma quantidade de matéria do sistema,
com a sua energia interna, se transfere para o meio. Essa ultima forma de
transferéncia de energia € apenas possivel em um sistema aberto de fluidos.

2.7 A PRIMEIRA LEI DA TERMODINAMICA

A primeira lei da termodindmica nada mais é do que uma
interpretacdo termodindmica do principio de conservagdo de energia: a soma do
calor e do trabalho definird a varia¢@o da energia interna do sistema:

AU =0+W (2.20)
Combinando a equacdo 2.20 com a 2.13, que define o trabalho:

W=-P_ AV
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obtém-se

AU =Q—-P, AV (2.21)

2.8 O PROCESSO ISOBARICO E ENTALPIA

Uma grande gama de processos ao nosso redor ocorre sem limitagdo
de volume e, portanto, a pressao durante esses processos se mantém constante, igual
a pressao atmosférica. Esse tipo de processo, no qual a pressdo nao varia, € chamado
processo isobdrico. Verificamos, para esses processos, a partir da equacdo 2.21, que:

AU =Qp -P AV =
U,-U, =Qp _Pex(vz_vl):>
UZ _Ul =Qp _PexVZ _Pex‘/l =

Q,=W,+PVv,)-(U,+PV,) (2.22)

onde O, € o calor do processo isobdrico. A quantidade U + PV que aparece na
equacgdo 2.22 é denominada em termodindmica de entalpia (H), isto é, define-se, na
termodindmica, uma fun¢do chamada entalpia como a soma da energia interna e o
produto de pressdo e volume:

H=U+PV (2.23)

Combinando a equag@o 2.22 com a 2.23 temos, para um processo
isobdrico:

Q,=H,—H, =AH (2.24)

Em palavras: o calor de um processo isobdrico € igual a variacido da
entalpia. Dai a razdo de ter-se definido a entalpia conforme a equacdo 2.23.
Entendemos agora porque utilizamos, na quimica, tabelas com a entalpia de
combustio, de formagdo, de ionizagdo, de hidratagdo etc. E porque esses processo
ocorrem, normalmente, a pressdo constante e os valores da entalpia indicam,
portanto, o calor liberado, ou consumido, pelo processo.

Em resumo temos que, para um processo isobdrico (AP = 0):
AU =Q,+W =0, - PAV
AH =AU +APV =Q,—PAV+PAV =Q,

2.9 O PROCESSO ISOCORICO (OU ISOVOLUMETRICO)

Alguns processos, principalmente aqueles que se realizam dentro de
recipientes rigidos, ocorrem sem que haja alteracdo de volume. Um processo assim &€
chamado processo isocorico ou isovolumétrico. Para um processo isocérico, como
AV =0, a equacdo 2.20 simplifica para:
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AU =Q, (2.25)

onde Q, € o calor do processo isocérico. Como ndo ha trabalho envolvido (AV =0), a
variagdo da energia interna € igual ao calor.

Em resumo temos que, para um processo isocorico:
AU =Q, +W =0, -PAV =0,
AH =AU + APV =Q, +VAP

2.10 CAPACIDADE CALORICA E CALOR ESPECIFICO

Definimos uma grandeza extensiva chamada capacidade calorica (C,
-1 . C .
J K™) como sendo o calor por unidade de variacdo da temperatura de um sistema:

C= < (2.26)
AT
Em outras palavras, a capacidade caldrica indica quanto calor serd
necessdrio para elevar a temperatura de um sistema de um grau Celsius ou Kelvin.
Podemos transformar a capacidade caldrica numa grandeza intensiva, dividindo seu
valor ou pelo volume, ou pela massa ou pelo nimero de moles do sistema. Nesse
caso, a grandeza é chamada de calor especifico a base de volume (¢, J K' m?), a
base de massa (¢, J K! kg'l) ou a base molar (¢, J K! mol’l):
E:E ou E:£ ou E:E (2.27)
\%4 m n

No item anterior verificamos que o calor para um processo isobarico
(equagdo 2.24) ¢é diferente do de um processo isocorico (equagdo 2.25). Dessa forma,
a capacidade caldrica e o calor especifico também serdo diferentes, em funcéo do

tipo de processo. Assim, a capacidade calérica isocérica (C,, J K') é igual a

A
, = o _2u (2.28)
AT AT
e a capacidade caldrica isobdrica (Cp, J K'l) €igual a
AH
_9 _AH (2.29)
PPOAT AT

Da mesma forma que definimos ¢ em fun¢do de C (equagdo 2.27),
definimos ¢, em fungdo de C, e ¢, em fungéo de C,,.

2.11 A RELACAO ENTRE ¢ , Ec,

E fécil entender que para sistemas gasosos ¢, serd sempre maior que

¢, pois, ao aquecer um gds isobaricamente o seu volume aumenta, resultando em
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perda de energia do sistema por trabalho. Assim, a mesma quantidade de calor

resultard num AT menor e, conseqiientemente, um ¢ maior. No caso de um processo
isocdrico o trabalho serd 0. Deduzimos, a seguir, uma rela¢do quantitativa para essa
diferenca.

A partir da defini¢do de entalpia (equacdo 2.23) verificamos que

AH = AU + APV (2.30)
Das equagdes 2.28 e 2.29 segue que
AU =C AT (2.31)
AH =C AT (2.32)
e da equacio universal de gases (equagio 2.6):

APV = AnRT = nRAT (2.33)

Substituindo as equacdo 2.31, 2.32 e 2.33 na 2.30 obtemos:
C,AT =C,AT +nRAT = C, =C, +nR (2.34)

Como o calor especifico molar (¢) € a capacidade caldrica (C)
dividida pelo niimero de moles (), podemos escrever a equacio 2.34 como:

¢, =C,+R (2.35)

Verificamos que a diferenga entre ¢, e ¢, € exatamente a constante
universal de gases R, ou seja, 8,314 J mol™! K.
O valor do calor especifico de gases ideais pode ser deduzido

teoricamente. Nao detalhamos, aqui, essa dedug@o, mas apresentaremos apenas o
resultado final:

para gases ideais monoatdmicos: c, = %R e, pela equagdo 2.20, ¢, = %R
e _ 5 - _ 7
para gases ideais diatdmicos: c, = ER e, pela equagdo 2.20, ¢, = ER

2.12 O PROCESSO ISOTERMICO
Um processo isotérmico é aquele em que ndo hd variagdo de
temperatura do sistema (A7 = 0). Ja vimos (equacio 2.31) que

AU =C,AT

Portanto, para um processo isotérmico (AT = 0) resulta que AU = O.
Conseqiientemente, em resumo:

AU =0+W=0=0=-W

AH =AU + APV =AU +AnRT =AU +nRAT =0+0=0
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