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Nota Prévia

0 presente manual destina-se a servir como texto de
apoio a cadeira de Principios de Termodindmica e Dinamica
de Fluidos I , do Curso Superior de Tecnoloéié de
Celulose e Papel ( 22 ano/l1Q semestre) , leccionada na
Escola Superior de Technologia de Tomar.

RO escrever’ estes apontamentos partimos do
pressuposto de que os alunos ja adguiriram alguns
conhecimentos de Quimica Geral , nomeadamente sobre
propriedades de gasés . uma vez que estes s&o
Treaquentemente utilizados como exemplo , na demonstracio
de principios da Termodinamica Quimica.

NZo se pretendeu tratar este tema de forma
exaustiva. Assim , & consulta deste manual n3o dispensa a
leitura de outros textos cientificos , nomeadamente
aqueles que se encontram mencionados na bibliografia.
Este aspecto é bastante importante.

N3o & obviamente de excluir a existé&ncia de alguns
erros ou omissdes , pelo que © autor desde ja se
penitencia de tais falhas. Agradece-se ainda quakhjuer
comentdrio ou sugestfio , por parte dos alunos ., dque
possam ajudar a melhorar este manual.

Para terminar , esperamos que este texto permita ao

aluno iniciar-se no estudo deste fascinante tema.
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1.1.Introdugéo
A Termodindmica Quimica é uma ciéncia

interdisciplinar que estuda as transformacgdes de energia

e a sua interaccdo com a matéria.
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figura 1.1. relagio entre &s propriedades wensurdveis (dowinio macroscépico] e & estrutura da watéris { dominio

nicroschpico)

Como exemplo temos a transformagdo de energia
eléctrica em calorifica ( placas de aquecimento )
mecinica em calorifica ( atrito numa méaquina } , solar em
gquimica fotossintese }y , etc.

Para iniciarmos o e;tudo da termodindmica convém

introduzir alguns conceitos bésicos:
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SISTEMA TERMODINAMICO - porgfo do Universo que esté
a ser estudada num dado problema. O EXTERIOR ao sistema €
o resto do Universo. O que divide o sistema do exterior €

a FRONTEIRA do sistema.

EnuBM.

wassa

TopureiRA EXTERLDR.

UNIVERSD = S1STEMA + EXTERKOR,

{igura 1.2. relagdes entre o sistema ¢ o exterior

SISTEMA ISOLADO - n8o ha troca de matéria nem de
energia com o exterior. O Universo & um sistema isoclado

por exceléncia.

SISTEMA FECHADO - pode haver troca de energia com o

exterior , sem haver troca de massa. A fronteira &

premedvel 4 energia mas impermedvel & matéria.

SISTEMA ABERTO - quando pode haver trocas de energia

e de matéria com o exterior.
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Para definirmos um sistema temos de considerar os
seguintes aspectos:
- componentes
- estado fisico ( gds , liquido ou sélido )
- propriedades ( P , V., T , ni )
Quando um sistema sofre uma transformagdo passa de

um estado inicial para um estado final.

As propriedades do sistema que sdo determinadas
univocamente pelo estado do sistema designam-se
propriedades de estado ou FUNCOBES DE ESTADO.

A relag8o analitica enfre as propriedades do sistema
que sdo fungbes de estado designa-se por EQUACAO de
ESTADO.

As propriedades de um sistema termodindmico que
dependem da quantidade de matéria chamam~se propriedades
extensivas , e s#o aditivas. As gque nio dependem
designam-se propriedades intensivas.

Por exemplo , consideremos o sistema seguinte |,
constituido por um gés contido num cilindro de acgo |,

fechado:

Toontzra

figura 1.3, sistesa ternodindrico constituido por un gés fechado mun cilindro de ago.



Se aquecermos o cilindro , vai haver uma transformacédo do

sistema , que podemos esquematizar da seguinte forma:

(T =298 K , P = 0.2626 MPa , V = 2 dm® )

(T=2? ,P =2, V=2dm )

Se considerarmos que se trata de um gis perfeito , a

equac¢do de estado gque relaciona as vadrias varifveis é:
PV = nRT

Pressdo e Temperatura sdo propriedades intensivas ,

ndo dependem nem da massa nem do volume. No entanto ,

Volume e nimero de moles sio propriedades extensivas.

Consideremos agora um sistema com uma dada energia

inicial , U1 , que sofre uma transformacdo até um estado

final Uz . A variag8o de energia do sistema é

A energia pode ser transferida de ou para o sistema

sobre a forma de CALOR ou TRABALHO , através da fronteira

do sistema.



U é& a Energia Interna do Sistema: esta energia &
'armazenada’ sob a forma de energia <cinética das
particulas , ou energia potencial ( liga¢des quimicas ).

A energia interna é uma fung8o de estado , pois s6

depende do estado do sistema , e ndo da forma como foi

alcangado.

figura 1.4, variacdo da energia inferms , AU , & igual en ambos as transformagles , pois trata-se de uma fungdo de

estado,

1.2. O Primeiro Principio da Termodinadmica

Como referimos atrds , a termodindmica estuda a
interconversdo entre varias formas de energia. Energia é
um termo muito utilizado , mas de dificil definigdo , e

que é mais preceptivel pelos seus efeitos. E geralmente
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definida como a ’'capacidade para realizar trabalho’.
Existem diferentes formas de energia , como a energia
radiante , proveniente do sol , e que & a principal fonte
de energia da Terra , sendo transformada em energia
quimica , na fotossintese.Esta é armazenada nos é&4tomos e
moléculas sob a forma de energia cinética das particulas,
e energia potencial das ligag¢des quimicas.

Os cientistas concluiram que , embora as diferentes
formas de energia se possam transformar umas nas outras ,
a energia total permanece constante. £ a chamada Lei da
Conservacio da Energia , € é a base do Primeiro Principio

da Termodin&mica:

10 PRINCI{PIO DA TERMODINAMICA -~ A energia interna de um
sistema isolado é constante. Se o sistema for fechado

pode ser alterada por transferéncia de calor ou trabalho.

dUu = dq + dw

Por outras palavras , a energia total do Universo &

constante.

Utilizamos aqui a conven¢do rTecomendada pela IUPAC

gque € a seguinte:

dg>0 - <calor fornecido ao sistema

dq<0 - <calor libertado pelo sistema



dw>0 - trabalho realizado sobre o sistema

dw<0 - trabalho realizado pelo sistema

Vamos seguidamente analizar em pormenor 0s conceitos

de trabalho e <calor , no contexto da termodinidmica

guimica.

1.2.1. Trabalho

Vamos considerar o trabalho realizado pela expanséo

de um gé&s. Para isso consideremos a seguinte figura:

4 A /

i (] 7

ﬁ T, 7.V — é J8 R R
v/ 1A 7 z \

% / '{% T-L.t 4 m e s bepen o ‘*1
LA % ! ////%///7///,

t
figura 1.5. expansio de ua gds , efevando uma massa M.
Um g&s contido num piston , a uma dada temperatura

T, pressdo P: , e ocupando um volume Vi1 , vai expandir-se

empurrando uma massa M. Ao fazer isto realiza trabalho

A/ \'4
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que & dudo por:

w = forca * deslocamento = Mg(-h)= -Mgh

Pext = Mg/A , logo Mg = Pext.A

W = — Pext.A.h = -Pext.AV = ~Pext ( V2-V1) <O

ou seja , o sistema realizou trabalho , sobre o

exterior.

Se tivermos , por exemplo , a expansdo em duas

etapas, vem:

=9

:W+W2>W

el

Fes)

[igura 1.6. trabalho realizado numa expansfo e duas etapas

Se em cada ponto tivermos Pext = P , temos infinitas

expansdes , e entdo o trabalho realizado serd maximo;

este processo designa-se por reversivel.



figura 1.7, expsnsio en infinitas etapas , realizando trabalho aéxino.

af¥
Wmax = - . P4V
v

Se o gés for perfeito , e a expansdo isotérmica:

Y

Wmax = - HRT/ dv/v
Yt

Waax = — nRT ln Vf/Vi

Como seria de esperar se Vr>Vi , w<0 e se Vi>»Vr ,

entido w>0.

Resumindo:

12



¢ Pext = 0 , w=0

se Pext = ct® , W = — Pext .AV

se a expansfdo for REVERSIVEL , w = — nRT In Vr/Vi
Convem agora estabelecermos de forma concreta

diferenca entre processos reversiveis e irreversiveis.

Consideremos a seguinte transformagéo:

(T, Pl, VI) exXpansao (T, P2, Vz) COmpressiao (T, P1, VI)

Processo 1
expansido com Pext = P32 e compressio com Pext = Pi

Weiclo = W exp + W comp =

-Pz2{ V2-V1 )} + P1( V2-V1)

{ P1-P2)}{ V2~-V1)

logo , Weic1o > 0

13



O sistema volta ao estado inicial , mas o exterior
ndo , pois tem de fornecer trabalho ao sistema! { por

exemplo médquinas , motores , etc. ).

Processo II
expansGes infinitas e compressdes infinitas , com

Pext = P

W ciclo = -nRT In V2/V: - nRT In Vi/Vz

Wecicle = 0

O processo II é reversivel e & um processo ideal. As
transformagdes naturais sdo irreversiveis ou seja

degradam continuamente trabalho!

1.2.2 calor

Outra das formas de variar U & fornecendo ou retirando

calor ao sistema.

14



Quando se adiciona <calor a um sistema a sua

temperatura aumenta

dq = Cte.dT

Esta constante designa-se por capacidade calorifica

(as suas unidades sd@o J K-1mol-1)

Quando C é elevado , a transferéncia de uma elevada
quantidade de calor ocasiona uma pequena subida de

temperatura ( diz-se que o sistema tem uma elevada

capacidade calorifica ). Isto é muito importante , por
exemplo nos seres vivoes , que s&oc constituidos por uma
grande percentagem de &dgua , liquido com uma elevada

capacidade calorifica.

Quando C é pequeno , uma diminuta gquantidade de

calor ocasiona uma grande subida de temperatura.

Para processos que ocorrem a volume constante , a

capacidade calorifica designa-se por Cv , 0ou seja
Cv = { 3q/3T)v

Para processos que decorrem a pressdo constante
mais habituais , a capacidade calorifica designa-se por

Cp , ou seja

Cp = ( vq/3T }e



Para um gés perfeito , e a volume constante , nio hé

qualquer trabalho de expansfo feito pelo sistema , logo

Cv = ( bq/DT)v = ( BU/aT)v

E quanto a Cp?

Vamos introduzir wuma nova fun¢8o de estado , a

ENTALPIA , de tal modo que

H=U+ PV

Diferenciando vem

dH = dU + P4V + VvdpP

Se n#o existirem outras formas de trabalho , para

alem do trabalho de expansio ou compressdo , entido temos:

dU = dg - P4V

logo,

dH = dgq + V4P

A pressdo constante , temos finalmente,

dH = dg

g



Podemos entdo afirmar que a variagdo de entalpia é
igual ao calor envolvido , numa transformag@o a presséo

constante.

De realcar que a maioria dos processos dque ocorrem em

laboratdérico e na inddstria s8o efectuados a P constante.

Para sé6lidos e ligquidos , AU S AH , pois estes

apresentam elevada compressibilidade.

Para gases , € se estes forem perfeitos:

PV = U + nRT

sl
il

c
+

e numa reac¢fo guimica,

AH = AU + AnRT

Para gases perfeitos é imediata & relagdo entre Cp e

Cp - Cv (34/4T)e - ( BU/IT)v

fl

entdo,

Cp - Cv (9U/8T)r + nR - (IU/IT)»

Cp - G = nR

=3
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Em termos moleculares , o processo de transferéncia
de calor advem da diferenga de energia ( agitacgédo

térmica) entre o sistema e a sua vizinhanga.

1.2.3. A experiéncia de Joule

Vamos agora examinar as consequéncias de U ser uma
fun¢io de estado , e logo dU ser uma diferencial exacta.
Podemos considerar que U é uma funcdo de V e T.

Ent&o , para uma variac8o infinitésimal de T , isto ¢ dT,

e de V , dVv , a variacdo de U vem:

du = (3u/8T)v dT + (3U/dV)r dV

= Cvy dT + (QU/dV)r dV

Para um gAs perfeito ,

( 3U/8V)r = O

Isto pode ser explicado pelo facto de num gés
perfeito ndo existirem interac¢Ses entre as particulas.
Yor ocutras palavras , podemos afirmar que para um gés
perfeito , U é apenas funcdo de T. Isto foi demonstrado

pela célebre experiBnecia de Joule.



Considere o seguinte dispositivo:

figura 1.8, dispositivo erperimental da erperiéncia de Joale

Ao deixar expandir o gés do baldo A para o B ,
Joule nio observou qualquer variacdo de Temperatura. Como
dg = 0 e dw = 0 , entdo dU = 0! E evidente que para gases
reais isto ndo ¢é verdade , mas com © equipamento
disponivel na altura Joule ndo tinha hipéteses de medir
variagdes tdo pequenas nestas propriedades , peloc que
acabou por descobrir uma lei limite , que é€ valida apenas

para gases perfeitos.

£ igualmente possivel demonstrar que , Ppara gases
perfeitos , H & apenas fungdo de T , tal como a energia
interna.

A TERMODINAMICA EM ACCAO: Neve artificial

Nos pafises friocs do norte , o ski ¢é um desporto
importante. No entanto o que acontece quando ocorrem
largos periodos sem nevar? Existem médquinas que permitem

o fabrico de grandes quantidades de neve artificial , e



gue permitem manter as pistas de ski em condigbes Sptimas
para a prédtica desta modalidade. Estes dispositivos

funcionam com base no 19 Principio da Termodin&mica:

duUu = dg + dw

Uma midgquina deste tipo ’ contem uma mistura
comprimida de ar e vapor de dgua a %~ 20 atm. Num dado
momento , a mistura é libertada para a atmosfera. Dada a
grande diferen¢a de pressBes , é expansdo é tdo répida ,
que se pode considerar , com boa aproxima¢do , que n&o ha
transferéncias de calor entre o sistema e o exterior , ou
seja , dg=0. Assim , como o Sistema realiza trabalho ,
dw<0 , e logo dU<O. A‘energia i1nterna diminui , € com ela
a temperatura do sistema , uma vez que AU « AT.

Assim , hd um arrefecimento pronunciado do vapor de

dgua , que congela , formando-se a neve artificial.
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1.3. Termoquimica

Podemos designar a termoquimica como o estudo do
calor envolvido nas transformag¢tes fisicas e quimicas.
Vamos admitir que um vaso reaccional & o sistema. Se

g é positivo , entra calor no sistema , e se g é negativo

0 sistema liberta calor:
g>0 endotérmico H g<0 exotérmico

A volume consgtante e se ndo houverem outras formas

de trabalho para além do trabalho de expansdo , gv = OU.

A P constante temos dgp = AH

Geralmente deparamos com processos a P cte , e dai o

grande interesse do estudo da variacdo de entalpia.

1.3.1. A entalpia, H

A variag¢do de entalpia depende dos seguintes

factores:
~ estado de agregacdo {( s6lido , liquido , gés )
- P, T

- natureza da reaccg8o



Assim é conveniente definir estados padréo.

Para os sélidos: forma mais estével , a 1 atm e
temperatura especificada.

Para os liquidos: forma mais estédvel a 1 -atm e
temperatura especificada

Para os gases : pressdo de 1 atm

A temperatura padrdo é de 25 oC ou 298 K.

A varilagdo de entalpia padrdo , AH® , corresponde a
um processo em que todas as substiancias envolvidas estd@o
no estado inicial e final , nos seus estados padrio.

Vamos agora referir alguns processos em gue ocorre

variacédo de entalpia.

Entalpia de vaporizacdo , QOHvap

Hz0 (1) ——— H20 (g) AH°= 40.66 kJ mol-!?

( 373 K )

Trata-se de um processo endotérmico. De facto |,
coloque por exemplo uma porgdo de acetona na palma da
mido.0 gque €é que sente? a acetona no processo de

. — I LY i~
vaporizag¢do rouba calor a4 mio!



Entalpia de fusdo , AHrus

6.01 kJ mol-1

H20 (s) ———» H20 (1) OH®

{ 273 K )

Entalpia de sublimacgio

Cc (s , grafite ) —» C (g) AHO = 716.7 kJ mol-1t

Entalpia de solugio

HCl (g) —» HCl(aq) AHso1 = =75.14 kJ mol-!

Este processo € exotérmico , logo sdo libertados 75

kJ gquando 1 mole de HCl é dissolvido em &dgua ( diluigéo

infinita )

Podemos exemplificar este processo de solugdo por

exemplo para o NaCl. A dissolugdo do sal pode ser
dividida em duas etapas : vaporizagdo do sal , a que
corresponde a energia de rede , e posterior introducgéo

dos 1des no seio do solvente. No casc da 4gua a esta
etapa corresponde a entalpia de hidratag¢io{ genericamente
entalpia de solvatagdo). Na figura seguinte encontra-se

esquematizado este processo:
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iGes en fage gasoss

] eetalpia de solugdo
Al = 4 KIfmal

¥sCl cristalino

foes hidratades:

figura 1.9. dissolucdo do NaCl en dpua

As entalpias de hidratagfo s&o sempre negativas ,
pois resultam da formacio de interac¢des soluto/solvente,
energeticamente favoridveis. No entanto as entalpias de
solu¢cdo , podem ser positivas ou negativas , PoOis
resultam da soma entre a energia de rede e entalpie de
hidratacdo. No exemplo anterior , AHso1>0. Para o NaNOs
temos AHso1= 25.7 kJ mol-1. Se dissolvermos estes sais
num copo , este vai arrefecer , pois ’retira’ calor ao
exterior através das paredes do recipiente ( fronteira do
sistema). J4 quando diluimos o HCl , ha libertacdo de
calor , e o recipiente aquece.

Repare-se no tipo de estrutura formada em solugdo.A
hidratagdo dos ides positivos e dos ides negativos ¢

diferente como mostra a figura seguinte:

24
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figura 1.10. estrutura de uma solugio aquosa de NaCl

Entalpia de dissociacdo

£ a entalpia que se liberta na formacido de uma
ligagdo , ou que & necessario fornecer para quebrar essa

mesma ligacédo

A-B (g) —> A (g) + B (g) AH® ( A-B)

Existem tabelados valores médios de ligacdo que

podem ser usados para prever entalpias de Treacgles

quimicas.

exo CH30H (g) —=—— CH: (g) + OH (g)

AH® = 380 kJ mol-1!



no
e

1.3.2 Variacdo da Entalpia em reaccdes gquimicas

Uma das aplicag¢des do 19 principio da termodindmica

&€ a Lei de Hess.

LEI DE HESS - A entalpia de uma reacgfio é a soma da

entalpia das reac¢des em que esta pode ser dividida.

Vamos exemplificar esta lei com um exemplo simples:

C ( grafite ) + 1/2 02 {g) — CO (g)

conhecendo C (g) + 02 (g) —» CO2 (g) A Hi
e co (g) + 1/2 02 —s CO2 (g) OH2
entdo AHreaceao = AH1 - AH2

pois C(g) + O2(g) ——> COz2(g)

+ Coz(g) —> COG) + Y, 0,(3)

C{gy) + 1/2 O2(g) —=> CO(g)



1.3.3. Entalpias de Formacdo padréc

A entalpia molar de formagéo padréo de uma
substédncia &€ a entalpia de reacglo para a sua formag¢lo a

partir dos elementos no estado padréo.

Exo

6 C ( s,grafite) + 3 H2 (g) —> CeHs (1)

OH°s ( CeéHe , 1) = 49 kJ mol-td

Isto deve-se também a uma aplicacg8o da Lei de Hess e

resulta da entalpia ser uma func¢fo de estado,

A entalpia de wuma reacc¢clo pode ser calculada se
soubermos a entalpia de formagdo padrdo de todos os
reagentes e produtos. O seu valor para os elementos no

estado padr8o é zero.

2 NH3 + 2 NO —» Hz202 + 4 N2

NHsa : AHs = 264.0 kJ mol-t
NO : AH°f = 90.25 kJ mol-1
Nz : AH®s =0

H202: AH®¢

-187.8 kJ mol-!

=2



A partir dos dados anteriores podemos obter a

variagdo de entalpia para a reacgdo acima:

( -187.8 + 4%0 ) - ( 2%¥264 + 2%90.25 )

n

AH®

I

-896.3 kJ

1.3.4. Reacgdes de combustio

Un tipo de reacg¢bes quimicas muito importantes a

nivel industrial , sio as reacgdes de combustio.

A entalpia de combustdo padrdo , AH°: , é a entalpia
para a reaccd8o de oxidacd3o completa de compostos
orgénicos a CO2 (g) e H20 (1) ,e ainda Nz se houver N
presente.

Estas reacgles sdo bastante exotérmicas.

Exo

CeH1206 (s) + 6 02 (g) —> 6 COz (g) + 6 H2a0 (1)

AH®°e = ~2808 kJ mol-1



Para determinar experimentalmente calores de
combustdo utilizam-se geralmente os chamados Calorimetros
Adiabédticos.

Na figura seguinte encontra-se um calorimetro deste

. . i
tipo: T.:T

.
ternéeetros | |
Tesisténcia de
7 aquecizento
&: _2-
4
E :E = / agitador
i
vilvula s N « f égua_( 2000 i)
1 fio de ferro L
Kanga NE - 4
adiabdtics 4 Lo
pd

onba calorinétrica

figura 1.11. calorfaetro adisbético para deterinagdo de calores de conbustio

A partir de uma substd@ncia padréo determina—-se a
capacidade calorifica do conjunto bomba de
combustio/Adgua, medindo a'elevaqﬁo de temperatura quando
gqueimamos uma dada quantidade dessa substidncia.

Uma dessas substéncias é o A4cido benzdico , para o
qual temos:

AU ( 4c.benzbico) = - 6316 cal g !
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A partir da elevagdo de temperatura registada ,

podemos calcular a capacidade calorifica do calorimetro:

AU = Cv(calorimetro). AT

A variacgdo de entalpia pode ser obtida através. de:

AH = AU + AnRT

Medindo a elevag8o de temperatura , para qualquer

outra substéncia s podemos determinar o calor de

combustdo para essa substancia.

1.3.5. Variacdo da entalpia com a temperatura

A maior parte das reacc¢des com interesse industrial
processa-se a temperaturas diferentes de 298.15 K. Como

saber o valor de AH a outras temperaturas?

Vamos considerar o seguinte ciclo termodindmico:



‘ a3 G
EEA&EMWES CT) : iy )7_ ‘thoputus Cf)
AH
R, AHP
ReAGENTES Arlas . | MRedutoS
238 K 298 K

figere 1,12, cicle termodimdrice , ¢we permite calowler ¢ variagho de entalpin da reacgo cengeater —> produtos i

tessecatura 1

Como a entalpia & uma funcgéo de estado » AHtota1=0,

AHrR + OH®° ( 298 ) + AHr -  AHreaccso (T) =0
Entido,

AHreacgao (T) = AH® (298) + AHr + AHp
O valor de AH®{298) encontra-se geralmente

tabelado , pelo que necessitamos de calcular A&Hr e AHp.

A partir da expressio para a capacidade calorifica a

pressfo constante ,temos

dH = Cp dT

integrando,

T
H(Tf ) - H (Ti) = j Cp dT
T
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Se Cp % cte no intervalo de temperaturas

considerado , temos:

AH = Cp ( Tf - Ti) ou AH = Cp.AT

Se Cp varia com a temperatura temos de primitivar a

expressdo correspondente e resolver o integral.

Esta equacio aplica-se a todas as espécies

envolvidas , logo , para AHr e AHp .Para um caso genérico

temos,

T
AH (T) = AH (298) + JACP(T) dT
238

Esta & a chamada Lei de Kirchoff.

Para uma reacc¢do genérica,

oA +bB ——» C +dD

temos:
ACp = ( c Cp (C) + d Cp(D) ) - ( a Cp(A) + b Cp(B))

Geralmente , a capacidade calorifica de substéncias

orginicas expressa—se da seguinte forma:
cp(T) = a + bT + CT?
Para gases inorgénicos,

cp(T) = o + BT + T T2



CAPITULO I1

ENTROPTIA E 20 PRINCIPIO DA

TERMODINAMICA



2.1. Entropia e 20 Principio da Termodindmica

O 19 principio da termodindmica diz-nos quais s&o as
transformagSes permitidas , ou seja , aquelas em que h&
conservagido de energia interna no Universo. No entanto
ndo nos diz nada acerca de guais s8c as transformag¢des
espontdneas.

Por analogia com os sistemas mec&nicos podemos dizer
que estes tendem para estados de energia minima. Com
efeito se largarmos uma bola num fosso ela vai rolar até

atingir a posigdo de energia potencial minima.

figure 2.1, sistems mecinico: bols vai rolar até atingir a sua energia potencial minima.

Contudo existem transformagBes quimicas e fisicas

espontdneas com AH ( ou AU )} =>0.




Por outro lado , se no sistema a energia decrescer
uma dada quantidade ’ ela vai aumentar da mesma
quantidade no exterior {( pois pelo primeiro principio a
energia do Universo é uma constante ) , e no entanto isso
é¢ espontédneo. Assim , devem existir outros factores |,
para além da entalpia ou energia interna , que determinam

a espontineidade de uma transformagio!

Consideremos o seguinte sistema:

VaXo

figura 1.3, erpansdo espontinea de un gis.

Se for um gis perfeito , a T cte , AU = 0. No
entanto existiu uma *forga’ gque levou o géds a

distribuir-se uniformemente nos dois baldes.



Assim , existe um factor que determina porque um g&is

se expande espontdneamente , porgque o calor flui sempre
de corpos quentes para frios , ou porgue em certos casos
AH>0 .

0 20 principio da Termodinémica vai-nos dizer quais
sdo as transformag¢des espont@neas , e pode ser enunciado

da seguinte forma:

20 PRINCEPIO DA TERMODINAMICA - Transformacgdes
espontineas sdo aquelas que podem ser levadas a produzir
trabalho. Quando executadas reversivelmente produzem um
miximo de trabalho. Em processos naturais nunca se obtém

o trabalho médximo.

Define-se entio uma funcfo de estado , a entropia ,S
tal que

ds = dq::cv /T

integrando , e para uma transformag¢do isotérmica,

I

AS Qrev /T

Como QU = Qrev + Wrev

entio
Wrev = AU - T AS

trabalho = ’‘energia disponivel’- ‘'energia nfdo disponivel’



Vimos anteriormente , pelo primeiro principio , que:

Wrev € Wirrev ( i.é. mais negativo )

logo ,
Qrev 2 Qirrev
Entdo , em processos naturais , Qirrev € Qrev , €
como a entropia é uma fungdo de estado , pode ser

sempre calculada a partir de um ’caminho’ reversivel ,

logo:
AS =2 Qrcv/T
Assim ,podemos extrair um dos mais importantes
resultados da termodin&mica quimica: num Processo

natural, ou irreversivel ,

AS

W
o

para uma transformac¢io num sistema isolado , em que
evidentemente Q=0. Podemos pois enunciar o 29 principio

da termodinédmica de uma forma mais simples

QUALQUER TRANSFORMACAO ESPONTANEA TENDERA A PRODUZIR

ESTADOS DE ENTROPIA MAIS ELEVADA NO UNIVERSO

DSuniv = ASsist + ASext =2 0



A compreensio do conceito de entropia , pode ser

auxiliada através da andlise das suas propriedades.

Num sistema isolado , em todas as transformacdSes que
nele ocorrem , AS 2 0 , ou seja , a variagdc é nula caso
seja reversivel , ou é positiva. Assim , a entropia & uma

medida do grau de irreversibilidade de wum processo

fisico.
Num sistema aberto , a variagdo de entropia que
resulta de um fluxo de ou para ¢© sistema , de calor ou

massa , pode ser positiva , nula ou negativa. No dltimo
caso o conjunto sistema/exterior tem de adquirir
entropia. A entropia é a direc¢do de um acontecimento.

Tendo em conta que o Universo cosmolégico forma um
sistema isolado , a sua entropia estd a caminhar para um
miximo , que quando atingido ndo permitird jamais
qualquer transformagdo. E a chamada morte térmica do
Universo. A entropia é€ a indicac8o de que o préprio mundo
fem uma limitacio no tempo.

Qualquer transformagdo real é& acompanhada da
passagem de uma dada quantidade de energia de uma forma
utilizdvel para um estadoe em gue nac mais pode ser
utilizada para realizar trabalho dtil. A entropia é uma

medida do desperdicio de energia utilizavel.

O mundo sé tem um sentido de marcha , o futuro , tal
como o mundo termodindmico , s6 tem um sentido , o do
aumento de entropia. Assim , a entropia pode constituir a

base fisica do tempo , ou a seta do tempo.
Observe—-se por fim , o gue acontece quando um géis &

libertado algures num ponto de uma sala. Rapidamente se

30



difunde até ficar intimamente misturado com os outros
componentes do ar. A mistura acontece porgque é
acompanhada de um aumento de entropia , que corresponde 2

passagem para um estado de maior desordem. Entropia é uma

manifestacido de desordem.

Podemos assim afirmar que a entropia é uma medida de
‘desorganizagio’ dos sistemas . Este facto pode ser
observado na figura seguinte onde se mostra a variacdo de

entropia com a temperatura , e para o8 Vvarios estados de

agregacdo da matéria.

Esta tendencia natural para a desordem , estid em
contradic8o , com a organizacdo de um ser vivo , a partir
por exemplo de um embrido? N&o , pois grandes quantidades
de matéria , como Hz20 , CO2 , etc. , estdo envolvidas nos
processos metabdlicos. Por outro lado , um ser vivo é um

sistema aberto , e ndo isolado!

35



Estado Ordenado Intermedio Estado desordenada
R ard
VAPORT - p 7
FUSAQ ZAGAO -
- —L " 0
o g O—s

sALIDO LiQuipo Gﬁs_
P ——
_ T
nd
S —--
s

Gas

. A

LfqQuino

B B ST T

- —

fus

!
1
]
t
[
1
1
1
i
1
1
1
!
1
[
1
1
1

1

]

1

1

]

i

1-_.-_-
sSOLID 3

1

]

fus ° vap

{igtra .4, variagdo da entropia de wna substincia com a temperafura

44



43

Vamos agora ver porque é que o calor flui sempre de
corpos quentes para frios e nunca o contrdrio. Para isso
vamos partir da permissa contr&ria e supor que o calor se

transferia espontineamente de um corpo frio para um corpo

quente.Entfo:

AS = -Q/Tfrio -4 Q/Tquente <0

o que viola o 29 principio !

De facto , isto nunca acontece na natureza!!! O

processo espontdneo & precisamente o inverso.

figera 2.5, o calor flui espontineanente de corpos quentes para {rios



A TERMODINAMICA EM ACCAQ: A chuva

Em determinados fenémenos naturais a entropia pode
diminuir localmente e durante um dado intervalo de tempo.
Tomemos COmMoO exempfo a chuva. A 4dgua passa do estado
gasoso ao liquido , logo a entropia diminui ( vidé fig
2.4 ). No entanto o processc é espontdneo!!!

Esta diminui¢do & conseguidd 4 custa de um aumento
muito maior de entropia no ambiente , de modo que se
verifica um aumento global resultante da entfopia do
sistema e do seu universo complementar. Vejamos como: 0
processo € exotérmico , logo ’entra’ calor no exterior,

ou seja ,
DSext = Q/T > 0

Se a temperatura for baixa , a varia¢do de entropia
no exterior ¢é elevada. O calor flui da &gua para as
massas de ar frio , e o 29 princfpio ndc ¢é obviamente

violado!

o
[



2.2, CAlculos de variacdo de entropia

2.2.1 Num processo isotérmico ( T cte )} e reversivel

A variac8o no sistema é:
NSsist = de/T = Q/T

mas se 0O sSistema absorveu @ este foi cedido pelo

exterior, logo
ASext = - Q/T

Assim,

ASuniv = ASsist + ASext = 0

Suponhamos a expansfo reversivel de um gls ideal:
AU = 0 , logo Q = -W

Weev = - nRT Iln Vt /Vi
entdo

AS = nR In Vi /V;i

no exterior temos
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AScext = -nR In Vi /Vi

e ASuniv = 0

2.2.2 Num processo isotérmico e irreversivel

Se a expansdo for irreversivel , por exemplo contra
pressio externa nula ,e como S é uma fungdo de estado
temos:

ASsist = nR In Ve /Vi

mas se AU =0 e W=0 isso implica que Q=0 , e entéo

ASext = 0

HSuniv = aR In Ve /Vi >0 ( 20 principio!)

2.2.3 Variac3o de entropia com variacio de temperatura a

P cte

T?_ T;_ TZ.
ASsist = f dQ/T = J dH/T = Cp/T 4T
T, T

Se a capacidade calorifica for constante , temos:



ASsiet = Cp In Tr/Ti

A volume constante teriamos

ASsist = Cv In Tr/Ti

9.2.4.Variacdo de entropia numa transicfo de fase

Como exemplo consideremos a vaporizagdo de um

liquido. A vaporizagiio ocorre a temperatura de ebulic¢ido ,

Tes , € a P constante, enquanto o liquido estd em

equilibrio com o gés. ( consideraremos mais em pormenor

os aspectos do eguilibrio quimico nos capitulos dedicados

a esse assunto }.

O calor necessario para passar 1 mole de liquido a 1

mole de gés , é a entalpia de vaporizacdo. Entéo,

ASvap = AHvap/Teb

Muitos liquidos apresentam ASvap = 85 J mol-!K- 1,

Esta & a chamada Regra de Trouton No entanto liquidos

estruturados desviam-se desta regra , como por exemplo a

dgua.

43
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Tabela 2.1. Entropias de vaporizacgdo de alguns liquidos

ASvap/ Jmol-1K-!

Benzeno 87.2
CCl4 85.9
c-hexano 85.1
dgua 109.1

2.3. Entropia absoluta e terceiro principio da

termodinfmica

A entropia de uma substdncia & temperatura T pode
ser relacionada com a entropia A& temperatura T=0 |,
medindo as capacidades calorificas das vérias fases , e

as entalpias de transig¢8o de fase:

T}\‘s Tcl:r
S(T) = 8(0) +[ Cp(s)/T dT + AHrue/Tfus + | Cp(1}/T dT

0 Tjws
T
+ AHvap /Tev + J Cpl(g)/T dT
b
Todas as propriedades séo medidas.
calorimetricamente , excepto S(0).

Qual é entdo o valor da entropia no zero absoluto?
Para temperaturas préximas do zero absoluto uma boa
aproximacio & a devida a Debye , que considerou que Cp €

directamente proporcional a T3. ©Neste caso podem-se



extrapolar os valores de Cp medidos a temperaturas

suficientemente baixas por,

Cp = 8.T3

Na figura seguinte encontra-se a variagéo de Cp/T

com a temperatura.
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Tigura 2.6. variagio da capscidade calorifica de uma substiacia cow a temperatura.

A questdo & agora saber qual o valor de S(0). No
caso de um cristal perfeito , e na auséncia de desordem
sugere-se gue a entropia é igual para qualquer

substéincia. Isto é a base do 30 principio da

Termodindmica:



30 PRINCIPIO DA TERMODINAMICA - Todos 0s cristais
perfeitos tém a mesma entropia no zero absoluto , e o seu

valor é nulo ; S(0)=0

Quando uma substincia estd & temperatura T a sua
entropia designa-se por §7T). A variacdo de entropia
padrio de uma reacgio pode entdio escrever-se , tal como

para a entalpia ,

As® = ¢ §°(C) + d s°(D}) - a 8°(A) - b S°(B)

para uma Teacc¢ldo genérica, com todas as substdncias no

seu estado padréo.



CAPITULO III

ENERGIA DE GIBRS E TENDENCIA

NATURAL PARA O EQUILIBRIO



3.1. A energia de Gibbs
Vimos que no caso de sistemas isolados , a variacéo
de entropia nos d4 a indicagdo sobre a direcgdo

espontdnea das transformacdes.

NS>0 - transformag¢do espontinea

Os sistemas fisico-quimicos que nos interessam néo
sdo , na generalidade , isolados. Trocam energia e , por
vezes , massa com o exterior.

Convém portanto estabelecer um critério de
espontineidade e equilibrio apenas para o sistema.

W. GIBBS ( 1839 - 1903 ) , introduziu uma nova
funcdo de estado , hoje designada com ©o seu nome , a

energia de Gibbs , que é& dada por:

G =H - TS

Consideremos o sistema em equilibrio térmico com o

exterior , ou seja , Taist = Text

dSvniv dSsist + dQext/Tcxt = dSeist + dQth/Tsist

dSuniv = dSsist - dq.sist/Tsist

logo,

dSeist - dgsist/Tsist » 0



Para gualquer transformag¢do num sistema fechado , a

P cte , temos

ds - dH/T > O

ou
TdSs = dH
Considerando a expressio para a fungdo de Gibbs ,
G=H-T8 , e a temperatura e pressfdo constantes ,
dG £ 0
Este & mais um dos resultados fundamenlais da
termodindmica quimica , e Trepresenta a CONDICAQC DE

ESPONTANEIDADE PARA A EVOLUCAO DE UM SISTEMA A P E T
CONSTANTES.

Esta condicdo é muito importante pois em numerosos
processos laboratoriais e industriais , trabalhamos a
pressdo e temperatura constantes , pois estas sdo de

facto as variaveis mais fdceis de controlar.

Geralmente considera-se gue a tendencia para O
equilibrio consiste num minimo de energia e maximo de
entropia. Isto & ERRADO!

De facto , a tendencia & sempre para MAXIMIZAR a
ENTROPIA , o gque pode ser conseguido "transferindo"

entalpia do sistema para o exterior.

5%



Qual o significado fisico da energia de Gibbs?

AT cte, temecs:

dG = dH - TdS
= dgrev + dwrev + VdP + PdV -~ TdS
= dwrev + VdP + P4V
Considerando que dwrev = -PdV + dwatii1 , e a P=cte
temos , finalmente

dG = dwstii

ou seja , a variagio de energia de Gibbs é o trabalho
midximo disponivel , ou trabalho @til , para além do

trabalho de expansio.

3.2. Energia de Gibbs padrédo

Analogamente ao que se disse para a entalpia héa
também a considerar estados estados padrio { geralmente
a substédncia pura a 1 atm ).

Para um elemento no seu estado de referéncia , G°=0,
tal como para a entalpia.

Para a reacgdo seguinte , podemos calcular a

variacdo da energia de Gibbs , com base nas energias de

Gibbs padrio:

Cuz0 {c) + NO (g) ——>» 2 cud (c¢) + 1/2 N2z (g)



E_}
<l

G°/kcalmol-1

Cuz20 - 35.135
NO 20.66
CuQ - 30.4
N2 0

Entdo:

AG°= 2 % -30.4 + 1/2 * 0 - 20.66 - ( - 35.15)

= - 46.2 kcal mol-!

3.3.Propriedades da energia de Gibbs

Quando um sistema evolui em condigbes de T e P

constantes , a equacfo dG & 0 determina o sentido da

evolucdo. O critério de equilibrio & pois

dG r,» = 0

Consideremos a reacgio:

Reagentes -———a Produtos

AG(I‘G&CQ&O) = Gprod - Greag

Se AG<O , a reaccdo ocorre espontédneamente no

sentido directo . Se AG>0 , entdo a reacgdo nac ocorre



espontineamente neste sentido mas sim no sentido
contrério.

Vejamos um caso concreto: a dissolugcdo de NHaCl em
dgua.

AHso 1 34.7 kI mol-1!

ASsotl = 167.1 J K- mol-1
0 elevado valor para a entropia de solucgdo

X . N\\ . .
corresponde ‘a destruigdo do cristal no seio do solvente.

Entéo,

AG = AH - T AS = - 15.1 kJ mol-t

ou seja a dissolugio é espontidnea pois AG <0! 1Isto
explica porque a dissolugdo deste sal & espontdnea apesar
de ser um processo endotérmico: o factor entrépico ¢é

predominante.

Vamos agora voltar directamente 3as propriedades da
fungido G.
Numa transformacio elementar, temos:

dG dH -~ TdS -SdT

Por outro lado,

dH = dU + P4V + VvVdP
= TdS - PdAV + P4V + VdP
= Tds + VdP
Entédo,
dG = TdS + vdP - TdS - Sd4T



ou seja,

dG = VdP - 84T

Esta equacdo , muito importante , dd-nos a variagéo
na energia de Gibbs com a temperatura e a pressdo , para
uma transformacio reversivel ( eq@ quimico ).

Convém aqui clarificar o conceito de
reversibilidade. A no¢doc termodindmica da reversibilidade
resulta do 20 principio da termodin&mica: a variacfo de
entropia de um sistema ao longo de uma transformacdo &
dada por d8 = dQrev/T , em gque dQrev é€ ©0 calor posto em
jogo , se a transformacdo for reversivel. Daqui resulta
que d520 , para qualquer Lransformaglio num sistema
isolado . A condicdo dS = 0 , s6 se verifica no estado de
equilfibrio de um sistema isolado; dado que a entropia ¢
uma funcio de estado , esta fungdo aumenta guer a
transformacdo seja reversivel ou irreversivel. Assim ,
reversibilidade néo significa possibilidade de uma
transformagdo inverter o seu sentido. Um sistema isolado
ndo pode ‘’voltar para trds® , mas pode ser sede de
transforma¢bes reversiveis.

Num sistema fechado , podem haver trocas de energia
entre o sistema e o exterior. Assim , um sistema fechado
pode ser conduzido ao seu estado inicial , desde que haja
uma ac¢do exterior. Neste caso , o Universo no seu todo
evolui no sentido do aumento de entropia.

Consideremos agora a nogido de equilibrio. Do ponto
de vista termodindmicoe , a condig¢do de equilibfio de um

sistema fechade € dG = 0. Do ponto de vista microscdpico



os estados de equilibrio sdo estados dindmicos , e apesar
das propriedades do sistema n#do variarem no tempo ,
existem transformacdes no seio deste. Por exemplo , numa
reac¢do quimica o estado de equilibrio é caracterizado
pela velocidade da reacgdo no sentido directo e inverso
serem iguais. A esta propriedade do equilibrio podemos

chamar microreversibilidade.

Estes conceitos serdo mais claros a medida que , nos

capitulos seguintes estudarmos o equilibrio quimico.
Como G é uma funcfo de estado , podemos escrever:
( 3G/ dP )r dP + ( 0G/ oT)e dT

Por comparacdo das equacgdes acima é fécil concluir

que,
( 36/ 3T)e = -8 e ( 3G/ OP)r = V

Estas equa¢l8es mostram como G varia com T e P. ng}fL

Wﬂuw ﬁﬁ*mzﬂ’“ o

3.4. Variacdo da energia de Gibbs com a temperatura GyMV%ENJny
&‘%’fu,

Dado que a entropia é sempre uma quantidade <)
AVFNQP
positiva, a energia de Gibbs diminui sempre com o aumento

de temperatura:



(dG/dT)e = -8
mas , G = H - TS, ou S = ( H-G)/T , logo:
(3G/dT)r = (G - H)/T

d(e/T). = 1. 26 +G.{_2_g>
2T T 2T DT\T

L(sH)- 5
T T T2

= =-H/T?
ou seja,
J(G/T)/OT = - H/T?
Esta & a EQUACAO de GIBBS - HELMOLTZ ,

permite calcular a entalpia sabendo a energia de
vArias temperaturas.
Para uma reac¢do quimica genérica temos:

A.G = Gprod - Greag

e assim , analogamente , obtemos:

J(AG/TY/ 2T = - AH/T?

em gue AH é a variacdo de entalpia da reaccdo.

que nos

Gibbs a

tw, 2



3.5. Dependéncia da pressdo

Dado que o volume é sempre positivo , a energia de

Gibbs aumenta sempre com & pressio.

Para a mesma reacg¢do anterior , temos
DAGYIP = AV
Consideremos a vaporizagcdo de um liquido. AV &
positivo , logo AG aumenta com a pressdo. No ponto de

ebulicdo , AG=0 ( equilibrio!). Se aumentarmos mais a
pPressio AG torna-se positivo e o processo contrario

termodinamicamente favordvel { condensacao! ).

A equacgdo anterior pode apresentar-se na seguinte

forma:

%
G(Pr) = G(Pi) +J vdp
7}

(g8

Para liquidos e sélidos a compressibilidade
elevada e G é aproximadamente independente de P.

Para gases perfeitos ( PV = nRT ),temos:

%
G{(Pr) = G(P;i) + nRTj dP/P
P
ou
G(Pr) = G{ Pi} + nRT In Pf/Pi
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Se designarmos Pi = 1 atm ( estado padrdo ) , a que

corresponde G° , temos , por mole:

G (P} =G° + RT In P

A energia de Gibbs , por mole de subst@ncia pura , €&
também designada por POTENCIAL QUIMICO , cujo simbolo € u
p = ( aG/an)P,T

logo temos ,

p = u° + RT 1In P

Esta & a expressdo para o potencial quimico de um

gds perfeito.



CAPITULO IV

O EQUILIBRIO EM REACCOES

QUIMICAS
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4.1.Energia de Gibbs e reacg¢bes quimicas

Tal comoc os sistemas mecé&nicos , gque tendem para
energia potencial minima , os sistemas quimicos evoluem ,
a P e T constantes , para energia de Gibbs minima.

Vejamos a variagdo de energia de Gibbs ao longo de

uma reacgido quimica:

% o

s 2 8 A B am dgum

100% eagentcs ro 100% roclo'}os

Tiguia 4. Lyvariacdo da energia de Gibbs con & composicio pare ues reacgdo quinica

Dado que a energia de Gibbs tem dois componentes , ©

entdlpico e o entrépico , o seu sinal dependerd das



grandezas relativas de AH e AS , como se pode

observar na tabela seguinte:

Sinal Conclusdo
AH AS 06
1 - + - transformacido esponténea
2 + - + transf. ndo esponténea
3 - - ? espontinea a baixa Temp.
4 + + ? espontidnea a alta Temp.

Vejamos agora alguns exemplos de reacgdes quimicas

dos vadrios tipos.

Ex9 do tipo 1 - 2 H202 (g) — 2 H20 (g) + 02 (g)

-50.5 kcal mol-t

=

AS = 31 ecal K- lmoi-!

-59.8 kcal mol-!

3]

AG

Outro exemplo sdo as reacc¢des de COMBUSTAO.

ExQ do tipo 2 - N2 (g) + 02 (g) —> 2 NO2 (g)

AH = 16.2 kcal mol-1!

AS = -28.7 cal K-lmol-1!

AG 24.8 kcal mol-!

Aqui ocorre espontlneamente a reacgdo inversa.
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Ex0 do tipo 3 - sintese do amoniaco a 298 K

5 Hz (g) + N2 (g) —> 2 NH3 (g)

AH = -22.1 kcal mol-t
AS = -47.4 cal K-lmol-1
AG = -8 kcal mol-1

0 aumento de temperatura torna a Treacgdo menos

provavel.

ExQ do tipo 4 - a 298 K e 1 atm

N204 (g) — 2 NO2 (g)

AG = 1.3 kcal mol-!

A esta temperatura a reacgdo ndc & espontérnea porque
AG > 0 . No entanto a 398 K o valor de AG torna-se
negativo , devido ao termo entrépico e a reacgdo ¢

espontinea.

4.2_.Reac¢des gquimicas e formacgio de estados de equilibrio

Antes de mais convém rtealgar que o equilibrio em
reacg¢des quimicas €é um processo dindmico , ou seja ,
guando uma dada reacg¢do atinge o equilibrio , tal nido

significa que a reacg¢io parou , mas somente qgue a



velocidade das reacgles no sentido directo e inverso é
igual s e portanto as concentragdes das espécies
presentes j4 nido variamncom o tempo.

Na figura seguinte ilustra-se este aspecto , para a

reacgdo de sintese do HI a partir do hidrogénio e iodo.

o,
=[]
B2 IS 010 ;]
D %‘"‘"’“F’ 0 _t?.w\?ﬂ

" .
HaX, M 2RI No eguibbeio =Y
figera 4.2. evolugdo da comcentracio de reageates e produtos de resccio , com o tempo , o decurso da reaccdo.

Como vimos atrés,
dé = ( G/ aT)p dT + { 3G/ 9P)r dp

Se a composicdo variar , a energia de Gibbs passa
também a depender do n2 de moles de cada um dos

componentes.

dG=( 3G/ dT)e dT + ( dG/ dP)r + 3 ( 9G/dni) p,7,njfni dn;

L

e

v
PO



Tendo em atengdo a definig¢io de potencial quimico

temos:
dG=—SdT+VdP+5l.ui dni
Esta é considerada a EQUACAQ FUNDAMENTAL DA
TERMODINAMICA QUIMICA.

AT e P constantes , vem

dG = 2 u; dni

logo a condigio de evolucdoc para o equilibrio &

S wi dni € 0

s
"

Vamos aplicar esta condigcio 4 reacglo genérica,
oA + BB ————» TC + &D
entdo,

dG

pa dna + pe dns + ue dne + up  dno



Define-se grau de avango de uma reacgdo , é , COmQ
sendo o n© de unidades de reac¢do que foram observadas
até um dado instante .Ao fim de g unidades de reacgdo ,

o nO de moles de cada componente é dado por:

na = n».°—°<£t nc = ne + T&

ng = ng -\?g np = np + 88
pelo que,

dna = -« &§ dne = T4%

dns = - §48 dno = 84%

Assim podemos escrever,
dG=nA(*adé*)+ua(—Bdg)+uc (‘I:dé')+un (Sd?)
logo,

(’BG/BE)T.P =T pc + 8 up - ( ¢ pa + B pn )

No equilibrio ,

(DG/QE) = 0

e assim:

T e + 8 pp - (o pa + Bus ) =20
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Generalizando para um sistema com N produtos P e N
reagentes R , e a Temperatura e Pressio constantes , &

condigdo geral de equilibrio é:

o N
%QPHP—Z-?RU-R=O

4.3.Constante de equilibrio em sistemas gasosos perfeitos

Retomemos
« A (g) + BB(g) = <C(g)+ 6 D(g)

Tendo em conta a expressido para o potencial quimico

para cada um dos gases , podemos escrever:

AG = T pe® + 8 p® - (o pa® + B ps’) +

RT ( = In Pc + & Iln Pp -~ ¢ In Pa - B Iln Ps )

T _37
AG= AG 4 RT fn & B
?Aa.. ‘PE?

ou,

DG = AG® + RT ln Qr

Se o sistema estiver em eguilibrio Qp = Kp , que

€ a CONSTANTE DE EQUILiBRIO da reaccgéo.



Entdo,

AG =0 = AG® + RT In Kp

ou

AG® = — RT In Kp

Esta expressido relaciona a variacdo da energia de

Gibbs de uma reaccdoc com a constante de equilibrio. As

pressdes sdo em atmosferas R mas a constante de

equilibrio &€ adimensional.

4.3.1 Constantes de equilibrio expressas em fraccdes

molares e em concentracgdes

Pela Lei de Dalton , a pressdo parcial de um géas
numa mistura ideal & igual & pressdo tofal vezes a sua

fracgdo molar , ou seja:

Pi = Xi ¥ P
Entéao,
T x3
x. .
v
Kp = :’ \? P an
xA 'x&

com An = (T + 868+ ... ) -~ (a+ B+ ...



logo, podemos escrever:

Kp = Kx % pan

Da mesma forma , Pi { ni RT/V)

e vem:

It

Kp Kc * (RT)on

4.4, Influéncia da pressdo sobre a constante de

equilibrio

Kp é independente da pressdo , para o caso de gases
perfeitos. O mesmo acontece com Kc. No entanto Kx depende

da pressédo:

d In Kx/ dP = - an/P = - AV/RT
Entdo , quando uma reacglo ocorre dando an>0 , Kx
decresce com o aumento de pressdo. Se An=0 , Kx ¢€

independente da presséo.

Por exemplo,

e



3 Hz (g) + N2 {(g) == 2 NH3z (g)

Neste caso An<0 lecgo o aumento de presséo

favorece a formagdo de amoniaco.

4.5 .Equacgdes quimicas e constante de equilibrio

Vamos agora escrever a constante de equilibrio para

uma reacg¢ido concreta:
2 HI (g) = Hz (g) + 1Iz2 (g)

Neste caso a expressido para Kp é:

T, - 1,

x
?hl

Kp =

Do mesmo modo podemos verificar que para uma reacgdo
cuja equacgdo quimica for a soma de n reacgles quimicas ,
Kp é igual ao produto das constantes de equilibrio dessas

reac¢des:

2 NO + 02 == N204 {1)

2 NO + 02 === 2 NOz (2)

Bt



2 NOz = N204 (3)

P T P
Kp(l) = _%gif__= 'fl X &gq
?NO ’ POZ RJO ’POZ PNOL
Ko(1) = Kp(2) x Kp(3)

4.6. Constante de equilibric e evolugdo dos sistemas

quimicos : Principio de Le Chatelier

Vamos considerar a seguinte reaccgdo s num

recipiente de 10 litros:

Nz (g) + 02 (g) = 2 NO (g)

Para esta teac¢8o , Kc = 0.10 a 200009C.

Podemos entdo construir a seguinte tabela:

gas no de moles

inicio variacgdo eqQ
N2 1 -X 1-x
O2 1 -X 1-x

NO 0 2x 2x




A constante de equilibrio vem entéo:

2 2
NO a2 )
= [ ? = .£;;ﬁé_ = 0.10
(N Laa—,l Q:E Qﬁ)
1o 10
Daqui tira-se que x = 0.13.

No equilibrio[yd)= 0.026 mol 11!, e [N%J e [O;] =
= 0.087 mol 1-1.

O que aconteceria agora se . adicionidssemos , por
exemplo , mais azoto ao sistema?. Pelo principio de LE
CHATELIER , o eq@ iria deslocar-se para a direita. Kc
continuava a ser o mesmo , logo as novas concentrac¢des de
equilibrio seriam Tfécilmente <calculadas a partir da
"expressido de Kc.

Podemos enunciar o principio de Le Chatelier da

seguinte forma:

PRINCIPIO DE LE CHATELIER - Um sistema em equilibrio
sujeito a uma perturbacdo exterior reage a ela evoluindo

de forma a minimizar o seu efeito.

Vamos no item seguinte aplicar este principio a uma

perturbacio traduzida pela variacdo de temperatura.

12
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4.7.Variaciio da constante de equilibrio com a temperatura

Vimos atrds que:

B(AG/T)=—AH/T2
o P
e AG° = -RT Iln Kp

Daqui obtemos:

( J1n Kp/ D T)e = AH®/RT2

Esta & a equagdo de VAN'’T HOFF , que nos di a
variacdo da constante de equilibrio com a temperatura.

Se a reacc¢do for exotérmica , AH<0 e logo Kp
decresce com o aumento de temperatura. Se a reacgdo for
endotérmica ( ANH>0 ) , Kp aumenta com o aumenfo de
temperatura.

Esta equacio permite calcular o calor de reacgéo
desde que se conhega a contante de equilibrio a varias

temperaturas.

d1lnKp /2(1/T) = -~ AH°/R



Graficamente temos:

&“ExoﬂQUAKA

v

a

{igura 4.3. variacdo do In Ep coe o inverso da temperaturd , para uea reacgdo endotérmica e exotérmica

Para duas temperaturas T1 e Tz vem se admitirmos

que AH é constante neste intervalo de temperaturas:
AG® = - RT In Kp

In Kp(1)

- AH°/RT1 + AS°/R

In Kp(2) - AH°/RT2 + AS°/R
logo:

1n(Kp(2)/Kp(1§)= - AH°/R ( 1/T2 - 1/T1 )

que & a forma integrada da equacido de vVan’t Hoff.
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4.8. Constante de equilibrio em sistemas heterogénios

Vamos considerar o seguinte sistema heterogéneo:

CaC0s (s) = ca0o (s} + CO2 (g)
Se admitirmos que o COz ¢é um gas perfeito , temos:
flcao + Hco2 =~ Hcacos = 0

ftcoz = u'coz + RT In Pcoz

Por outro lade , se admitirmos que o potencial
guimico dos s6lidos & independente da pressdec , o©u
seja,

Wecao = f°cao e Kcaco3 = g°caco3

nestas condicdes,

Wcao + R°co2 - W’cacos + RT In Pcoz = 0
e assim:
AGO = ~RT In Pcoz
Isto gquer dizer quer Kp = Pcoz . As fases sélidas

puras nao intervém na constante de equilibrio. A
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experiéncia mostra de facto que uma vez mantida a presséo
parcial de diéxido de carbono , o sistema continua em

equilibrio desde que existam as duas fases sé6lidas.

4.9. Resumo do Principio de Le Chatelier

Convém aqui sistematizar o) principio de Le
Chatelier, analizando os vdrios factores que afectam o
equilibrio:

Aumento de Temperatura

~ reac¢do endotérmica é favorecida

- reaccdo exotérmica extingue-se

Diminuig¢d3o de Temperatura

-~ reacg¢do endotérmica extingue-se

- reacgdo exotérmica é favorecida

Aumento de Pressio

-~ o0 sistema evolui para volume menor. Logo se se

formarem mais moléculas do que as gque existem nos

reagentes , o eq@ desloca-se para o5 reagentes. Se se



formarem menos moléculas favorece-se a formagdo de
produtos.
Diminuigio de Presséo

- o sistema evolui para volume maior . Se -houver

maior ntmero de moléculas nos produtos o eq9 desloca-se

nesse sentido.

Consideremos o seguinte exemplo:

—

N2 (g) + 3 H2 (g) == 2 NHs(g)
AHO (298) = -92.4 KkJ

exotérmica!

Aumento de Temperatura

< —
Diminuig¢ioc de Temperatura
—_—
Aumento de Presséo
_—
Diminuig¢io de Pressdo

-—

4.10. Cdlculo de guantidades de equilibrio

Vamos agora verificar como se podem calcular
guantidades de reagentes e produtos no equilibrio.

Consideremos a reaccdo:

as

=3



N204 (g) == 2 NOz2(g)

Podemos construir a seguinte tabela:

N2 Q4 NO2 total

n® moles inicio i 0 1
n® moles no eq@ 1 "gcq 2 geq 1 +‘2eq
fracg8o molar 1 -%ea 2 feq 1

- .

1+?eq 1+geq
pressdo parcial 1 - ?eq P 2 ?eq P P

1+%cq 1+£’eq

Assim , a constante de equilibrio vem:

2
4§;"P

Kp = Pno22/P N20a = —*———~ZT
4 -
&

Tudo isto a 250C. A outra temperatura Kp podia ser
determinado pela equacdo de Van’t Hoff.

Kp nao depende de P , logo é’ varia com P , ou seja
P afecta de facto o equilibrio. g', grau de avango da
reacgio , é uma quantidade muito importante em engenharia
pois define a quantidade médxima de um produto que se
consegue obter & temperatura em causa.

Para a reaccido anterior temos , a 298 K



AG® = 2 AG®¢ ( NOz) - AOG°r ( N20a) = 4.73 kJ

Se Kp = 4§Z.P/( 1 —22)

bp -5 = 4P

Sea = | Ko/( 4P + xp)

A 1 atm , geq = 0.45 , ou seja 45% de dissociacio.

Mas a 10-5 atm , geq = 0.999 , ou seja ® 100 % de

dissociagdo!

Este resutado é de facto previsto pelo Principio de

Le Chatelier.

Vejamos outro exemplo:
coz (g) =—= co (g) + 1/2 02 (g)

Podemos de novo formar a seguinte tabela:

=



CO2 CO Oz total
n? moles inicio 1 0 0 1
no moles no eqQ 1 - g 1/2 ? 1+1/2£

fracgio molar (I } M&g__ 4
1+yt) Wi ( 1+t

pressédo parcial e ) 1% B P
l*lﬁ‘i) (———— p (et \7?

ht et

Assim Kp vem de novo fungdo de P e do grau de avango

da reaccéo.

Kp = f ( P1/2 ,geq )

Também a adigdc ou remogdo de reagentes ou produtos
4 mistura reaccional , afecta o equilibrio , pelo

principio de Le Chatelier.

Para a reaccdo de sintese do amoniaco , utiliza-se
por vezes a extracgdo continua de NHis . Estes principios
sdo a base das purgas ou reclclagens , que s8o utilizadas
nas instalagOes industriais de forma a aumentar

termodindmicamente o grau de conversio.

<3



Falta ainda discutir um aspecto do equilibrio em
reac¢des quimicas , a CINETICA QUIMICA.

A termodindmica apenas nos diz o estado de eqgl que

val ser alcangado , mas ndo a velocidade com que isso
acontece! Este assunto é dominio de um capitulo
espec{fico da quimica , @& Cinética .Por vezes em

determinadas reac¢des s3o utilizados CATALIZADORES , que

aceleram a reaccdo , mas ndo mudam © seu ponto de

equilibrio , dado pela termodinfimica.

4.11. Equilibrio em sistemas gasosos reais: a fugacidade

As expressdes que deduzimos para o potencial quimico

de um gés perfeito ndo sdo aplicdveis a gases reais. Para

resolver esta questdio , G.N. LEWIS introduziu uma nova

fungdo , a FUGACIDADE , de tal modo gque:

pu=p*+ RT In f em que lim £/P =1
FP->0
Se dividirmos dG = -SdT + VdP pelo n9 de moles , e a

T cte , temos:

d pida = Viga dP e d u =V dp

em que V e Vid 580 os volumes reais e ideal. Subtraindo

e integrando de 0 a P , vem:



——
2
=
]
=
[+
—
I
0\—'—'\
<
|
-
-
g

7
W o= Hid = J ( v - Via) dP
o

?
RT ( In f - In P ) = ‘f { Vv - Via )dP
(e

= RT/P ( onde Z

Considerando que V = Z. Via e Via

& o factor de compresséo) , temos:

?
In /P = J (z - 1) dp
o P

Define-se agora um novo pardmetro , o coeficiente de

actividade ¥ = f/Pp , de tal forma que:
¥ — 1 quando P —» O

Para determinar o coeficiente de fugacidade s

podemos utilizar as propriedades reduzidas:

Pr = P/Pc

onde P é a pressdo critica.

Entdo a expressdo atréds pode ser reescrita da

seguinte forma:



Aqui h& a vantagem de o coeficiente de fugacidade
poder ser representado em funcdo da pressdo reduzida ,
sendo facil de determinar a partir de um s6 grafico. Na

figura seguinte encontra-se um grafico de Y em funcdo de

Pr. 1,60
2.0
Jxlst=
4 E;;gg
_ 7
1,20 T35 |30 z\ % gl 1,8
- 17
] —11's
~ 1,00 ﬁ/"//; /_,é 15
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figura 4.4, coefliciente de fugacidade en fungfo da pressdo seduzida , para virias temperaturas reduzidas.

Y]



84

Vamos , por exemplo , calcular a fugacidade do

azoto a 500 atm e 0 °C ( ver figura).

Pc(azoto) = 33.5 atm

126.2 K

n

Te (azoto)

Entdo:

Pr = 500/33.5 14.9 e T = 273/126.2 = 2.16

1

Pelo gr4afico verificamos que Y = 1.15 e assim.

f = Y¥Y.P=1.15% 500 = 575 atm.

Assim , onde temos as constantes de equilibrio em
funciio de pressdes parciais , deviamos , para gases

reais, ter as fugacidades:

AG® = - RT 1n Kf

£ imediato que a relagdo entre Kp e Kf &

simplesmente:

Kf = Kp+ Ky

Os coeficientes de fugacidade podem ser obtidos a
partir do grafico anterior , para as condig¢des de P e T

da reacc¢do guimica em causa.



A TERMODINAMICA EM ACCA0: A vida a elevadas altitudes e a

produ¢do de hemoglobina.

Os pProcessos fisioldégicos s&o afectados relas
condi¢des ambientes. As consequencias de uma mudancga
brusca de altitudes pode evidenciar este facto. Partir do
nivel do mar , para o topo da Serra da Estrela implica
uma variacdo de aproximadamente 2 Km de altitude. Escalar
uma montanha de 3 Km de altitude em 2 dias pode causar
natseas , fadiga , ansiedade e outros sintomas mais ou
menos graves. Estes sdo sintomas de Hipoxemia ( também
designada ’mal das montanhas’ ou doencga das altitudes ).

Esta doenga & caracterizada por uma deficiéncia de
oxigénio que chega aos tecidos do nosso organismo. Em
casos graves & vitima pode entrar em coma. No entanto uma
pessoa a viver uma ou duas semanas a alta altitude
gradualmente adapta-se ao baixo conteido de oxigénio no
ar , e passa a funcionar normalmente.

A combinagdo de oxigénio com a hemoglobina ( Hb )
molécula que transporta o oxigénio através do sangue , ¢

uma reac¢do complexa , mas que para os nossos propositos

pode ser representada por:

Hb (ag) + 02 (aq) == HDO:z (aq)

onde HbO2 € a oxihemoglobina.

A constante de equilibrio para esta reacc¢do € entéo:

K. = Capboz),s Cab).loz)
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A uma altitude de 3 Km a presséo parcial de 0z & de
~ 0.14 atm , comparada com 0.20 atm ao nivel do mar.
De acordo com o principio de Le Chatelier , um

decréscimo na concentragdo de oxigénio vai deslocar ©

equilibrio , na equag¢do anterior , da direita para a
esquerda. Esta variacdo diminui a concentragido de
oxihemoglobina , causando a Hipoxemia.

Dando tempo suficiente , O organismo pode adaptar-se

e produzir mais moléculas de hemoglobina , deslocando de
novo ¢ equilibrio para & direita , favorecendo a formagdo
de oxihemoglobina.

Estudos de medicina mostraram gue OS habitantes de
zonas muito elevadas , apresentam niveis de hemoglobina
no sangue gque chegam a atingir cerca de 50% mais do que

individuos que vivem ao nivel do mar!
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CAPITULO V

EQUILIBRIO DE FASES



5.1. A regra das fases de Gibbs

Analisfmos no dltimo capitulo o equilibrio em
reaccdes quimicas. Vamos agora abordar outro aspecto do
equilibrio quimico: o equilibric entre fases puras , ou
equilibrio de fases.

Vamos , neste capitulo , restringir o nosso estudo a
sistemas de um s6 componente. 0s processos envolvidos sdo
portanto transformag¢des fisicas entre fases como a fusido,
a vaporizagdo , ou a sublimagdo.

Convém desde j& definir correctamente a nocédo de
fase : € uma porgdo homogénea de um sistema. Por exemplo
o ar é uma mistura gasosa que constitui uma tnica fase.
Dois liquidos misciveis , ou 4gua e um sal dissolvido
constituem igualmente uma sé fase.

W. GIBBS , um dos mais extraordindrios cientistas da
histéria , foi quem deduziu a chamada REGRA DAS FASES DE
GIBBS , gque nos permite calcular o n9 de variéveis
necessérias para determinar o estado termodindmico de um
sistema com qualquer ndmero de fases e componentes. Esta
regra € muito importante como veremos ao longo deste
capitulo. Para deduzirmos esta regra temos primeiro de
explicar o conceito de componente do sistema.

Assim , o nQ de componentes de um sistema & o nimero
de substd@ncias cuja concentragdo varia independentemente.

Consideremos por exemplo o sistema seguinte:

CaCoO3 (s} —>. CaO(s) + CO2(g)
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Este sistema tem apenas dois componentes , pois uma
vez conhecida a concentragido destes o terceiro fica
automaticamente determinado , através da constante de
equilibrio.

Vamos agora concentrarmo-nos na dedu¢fo da regra das
fases. O que é necessdrio para gque um sistema se emcontre
em equilibrio?

Consideremos o seguinfte sistema com varias fases e

vArios componentes:

{igura 5.1. sistena constituido pelas fasesa , fe 1.

As condigdes de equilibrio sio as seguintes:

eqQ térmico Ta ~ Tp ~— Tz = ......
eqQ pressdes P« = Pp = P = ......
eq® quimico Hla = HIE = Hit = .o

Hoag = U2 = HZt = e



Vamos supor o sistema constitude por F fases e C
componentes; o namerco méaximo de varidveis necessérias
para caracterizar o sistema é€ FC + 2 , sendo estas duas
dltimas a temperatura e a pressdo. Agora , desta quantas
sdo efectivamente independentes?

Se representarmos pPor nie ., © N2 de moles do

componente i na fase a , temos:
Xie = Nia / 2= Na
Em cada fase «Z-%fl . & entdo € possivel dispensar

uma varidvel por fase , ou seja F varidveis. Devido as
condigdes de equilibrio quimico é ainda possivel
dispensar F~1 variédveis por cada componente , ou seja
C(F-1) varidveis. Entdo , o n@ de varidveis independentes

necessarias para caracterizar o sistema é:

g= ( FC + 2 ) ~F -C{F-1)=¢C~TF+ 2

ou seja:

que & a expressdo da Regra das Fases de Gibbs.
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No caso de haver equilibrio entre as espécies temos
de substituir C por C = N - R , onde N é& o numero de
espécies e R 0 ndmero de reacgdes independentes.

Vamos aplicar a regra das fases a alguns exemplos:

Sistemas de 1 sé componente : por exemplo a 4gua.
Se F =1 , g=2 temos de definir T e P
Se F = 2 g=1 € 0 caso , por exemplo
do equilibrio ligquido/vapor , em que se soubermos T ,
sabemos automaticamente P ( ou vice-versa) , como

veremos detalhadamente adiante.
Se F = 3 3 g=0 3 s6 hd um ponto que
satisfaz esta condigdo , o ponto triplo. ( a que nos

referiremos mais em pormenor adiante )

Sistemas com vArios componentes:

CaCoOa {s) p—— CaO(s) + COz2(g)

Neste caso F = 3, C = 2,l0og0 g = 1 , e basta

definir T para caracterizar o sistema.

5.2. Equilibrio de fases em sistemas de um componente

As transig¢des de fase que vamos aquil estudar

correspondem a passagem de um determinado elemento ou

composto do estado sélido a liquido ( fusdo ) , do estado



liguido a gasoso ( vaporizaglo ) , do estado sélide a

gasoso ( sublimagiio ) , ou outros tipos de transigdes

envolvendo diferentes fases , embora no mesmo estado de

agregacio.

Estas transicées s#&o acompanhadas de um aumento de

desordem e também de entalpia , ou seja:

Ssol < S1iq < Sgas e Hss1 < Hiiq < Hzsae

Para uma dada T e P , a fase mais estdvel & a que

tiver um potencial quimico mener , ou seja , um menor

valor de energia de Gibbs por mole.

Kfase 2 < Wfase 1

AG = fase 2 — Wfase 1

Na figura seguinte encontra-se a variacido tipica da

energia de Gibbs de uma subst@ncia com a temperatura a P

constante. C;

figura 5.2. variagdo da energia de Gibbs com a temperatura , de usa substincia pura



Podemos observar que , gquando O potencial quimico do
liguido é inferior ao do s6lido , ocorre a fusdo , e
quandoe o potencial quimico do gés ¢€ inferior ao do
=0 ,

liguido , ocorre a vaporizacdo. Nestes casos , AG

e estamos numa situagio de equilibrio.

5.3. A equacido de Clayperon

Ccomo se referiu atréds , a condig¢do para o equilibrio

.

entre duas fases o e B & :
Lla(T,P)=lJ-ﬁ(T,P)

Suponhamos que a temperatura varia para T + dT e a

pressdo para P + dP . A nova condig¢do de equilibrio vem:

pp ( T,P ) + dpp

il

e ( TP ) + dua

ou seja:
dpe = dus
Como o potencial quimico €& , para uma substdncia
pura , a energia de Gibbs por mole , podemos escrever:

—-SedT + VadP = -8sdT + VpdP
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( Sg-Sa)dT = (Veg—Va )dP

gu seja:

dp/dT = AS/ AV

Esta & a equagdo de Clayperon que nos dé
directamente o declive da linha de equilibrio de fases.

Vamos agora mostrar como , a partir da equagéo anterior,

podemos deduzir os diagramas de fase , de substéncias

puras.

5.3.1.Equilibrio sGlido-liquido

Neste caso a equacdo de Clayperon vem:

dp/dT = ASrus/ AVius

A temperatura de equilibrio a transformacéo é

reversivel , AG = 0 , e logo:

ASfus = OHfus /T



Como AHfus >0 , ASrus >0 . Por outro lado AVrus pode
ser positivo ( caso geral )} , ou negativo ( por exemplo
na agual).

As ordens de grandeza sdo geralmente:

ASrus : 2 a 6 cal mol-1K-1

AVius @ 4+ 1 a 10 em®mol-t

Isto conduz a valores de dP/dT bastante elevados ,
em valor absoluto. Na figura seguinte encontra-se uma
curva de equilibrio sélido - liquido tipica , e em que
podemos observar o declive bastante elevado , de acordo

com a equagdo de Clayperon.

Y

figura 5.3, diagrams P,T parz o equilibrio sélido-Iiguide

De realgar o caso ‘anormal’ da &dgua , em que O
declive dP/dT € negativo , uma vez que AVrue < 0. A Agua
€ uma substdncia muito especial , DPois possul uma
estrutura quimica aberta , no estado sélido. Durante a
fusdo , algumas das liga¢des por ponte de hidrogénio sio

quebradas , € as moléculas de &agua aproximam—-se mais |,
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gumentando a densidade. 86 a partir de = 4 °C é que
comega a haver um aumento de volume , devido & agitacdo

térmica.

5.3.2. Equilibrio liquido-gés

Neste caso tanto OSvap como  AVvap sdo positivos ,
logo dP/dT >0 , para todas as substéncias.
Préximo da temperatura de ebulicg@o normal! ( P=latm),

para a maioria das subst8ncias temos:

20 cal mol-tK-1

b

ASvap

20000 cm®mol-!

1

AVvanp

Daqui tiramos gque o declive da curva de equilibrio
& bastante inferior ao equilibrio s6lido-ligquido, e 0 seu
valor aumenta com a temperatura. Na figura seguinte
encontra-se ji& esta curva em conjunto com O grafico

anterior.

:
’[fon“\’o ‘\f\'PiO-

¥

figera 5.4. diagrama P,T para o equilibrio liguido-gds e s61ido ~liguido
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Esta curva intersecta a curva de equilibrio sélido-
ligquido num ponto em que as trés fases ( sélida , liquida
e gasosa ) coexistem em equilibrio: o ponto triplo
(verificar que , de acordo com a regra das fases g=0!)

Estas curvas de equilibrio liquido-vapor ou curvas
de pressio de vapor ) podem ser determinadas
experimentalmente de uma forma muito simples.

Consideremos o dispositivo seguinte:

€ ot ==

para o = B ) o <
- o | 3 € I I e Y

vacuo d 4ﬂmﬁf’ : =

N ¢
Ftamemetrs

Tigura 5.5. dispositivo experimental para medidas de pressde de vapor de liquidos.

O liquido encontra-se no baldo , e é congelado. E
entdo feito vdcuo mantendo as torneiras A e B abertas e a
C fechada , de modo & retirar todo o ar presente no
sistema. A torneira B é entdo fechada e a C aberta ,
pondo em contactc o baldo com ¢ manémetro de mercirio.
Entdo vai-se aumentando a temperatura , e medindo a

pressdo de vapor respectiva. Obtemos assim as curvas de

w3



pressio de vapor , como a do grafico anterior . Na figura

seguinte encentram-se mais alguns exemplos de curvas de

pressdo de vapor.

& Joo

figura 5.6. curvas de pressio de vapor para vérios liquides

De facto , todos os liquidos tém moléculas de vapor
sobre eles. Isto pode ser observado quando se trata de um

liquido corado como o bromo , em que a cor do liquido

persiste na fase de vapor ( pode observar 1isto no

laboratério! ).



5.3.3.Equilibrio s6élido-géas

Neste caso , tal como no equilibrio Iiquido-gas ,

para qualguer substéncia. Estas

L]

dp/dT é sempre positivo

curvas apresentam contudo um declive superior , junto ao
ponto triplo , pois neste ponto temos:
AHgubi = AHfus + AHvap > AHvap
e AVgubl & AVvap
curva

acrescentarmos aos diagramas anteriores a

Se
de um

de equilibrio sélido-gds , obtemos o formato geral

diagrama de fases P,T.

P4

:Sﬁ’t.f.bo

—\1!

figura $.1. aspecto geral de um diagrams P,T para usa substincia qualquer
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O ponto designado por p.c. €& o ponto critico , a que
nos referiremos adiante , e a partir do qual ndo ha

distingdo entre liquido e gés.

5.3.4. Integracdo da equacio de Clayperon

A equacgdo de Clayperon pode escrever-se

dP/dT = AH/T.AV

Para © caso do equilibrio sélido-liquido temos:

dp "-"(A.Hfus / Trus AVfus). dT

Integrando entre dois pontos ( T1, P1 ) e ( T2 , P2)
vem:
T.
Q 2
jdp = Mrus /O0VEuws . dT/T
g T

Se amitirmos que AHrus e AVrius sdo independentes

da temperatura temos:

P2 - p1 = AR 101,/

AV



103

Para o cas¢o do equilibrio liquido-vapor AV nédo é

constante com a temperatura , mas podemos considerar que,

AV = Vgas - Viigq ® Vgas

e assim,

dP/dT = AHva.p /TVgé.s

Se o g4s for considerado ideal , Vgas= RT/P e

entio obtemos:

dP/dT = P AHva,p/'RT2

ou,

1/P dP = OHvap/ RT?2 4T

Por integrac¢io entre dois pontos { Po,Toe) e¢ ( P,T )

obtemos:

? T
1/P dP = JﬁHvap/RTz dT
To

"v\'—'\

<

e se AHvap ®% <cte , chegamos a:

In P/PD = ﬂHvap/R ( 1/T0 - I/T )
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Esta & a expressfo da curva de equilibrio liquido-
vapor. Se Pop = latm , entdo To = Tebn {temperatura de

ebulicdo normal), logo:

In P = AHvap/RTe‘bn - ﬂHvap/RT

Esta & a equagdo de CLAUSIUS-CLAYPERON , que nos diz
que a representac¢ido de In P em fungido de 1/T é uma
linha recta com coeficiente angular igual a -~ AHvap/R e
ordenada na origem igual a AHvap/RTevn. E por este facto
que muitos livros de texto apresentam tabelados dados
para curvas do tipo in P = A + B/T. Na figura seguinte

encontam-se alguns exemplos de curvas deste tipo.

K0/

1 1 1 ! !
2,6 At ‘ 30 32 34 36 38
‘ 16 /(1/x)

40

Tigura 5.8. In P en fungle do inverso da femperatura , para vérios iiguidos



Repare-se que , apesar das aproximacles feitas , e
para intervalos de temperatura pequenos , a representacdo
de In P em fungdo de 1/T é uma linha recta , para a

maioria das substéncias.

5.4. Alguns exemplos de diagramas de fases

5.4.1. A &gua

Na figura seguinte encontra-se o diagrama de fases para

a agua:

1 gtm P N il G S P A EE - -y g T - - - e

— e sy Wmm e e = A

figura 5.9. diagrams de [ases para a dgua.
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0 facto mais relevante & a inclinag8o negativa da
curva de equilibrio sélido - liquido , que se deve a
variacio negativa do volume , durante a fusdo , ou seja ,
o volume molar da &gua liquida é inferior ao do gelo .
Este comportamento faz da 4gua uma subst@ncia unica ,
pois para quase todos o8 outros solventes AVius>0.
Isto deve-se a existéncia de ligag¢des por ponte de
hidrogénio entre as moléculas de 4gua , como referimos
atrids. Parte dessas ligag¢des sdo quebradas durante o
processo de fusdo , permitindo um maior ‘empacotamento’
entre as moléculas , no estado liquido.

Através do diagrama de fases da Agua podemos também
observar gque a agua sublima a pressdes inferiores a
4.58mm Hg( 0.006 atm ). Isto €& aproveitado para a
liofilizagio de alimentos e medicamentos permitindo a sua
conservacgio por longos periodos de tempo.

Deve-se realgar que o diagrama atrés ndo mostra
todas as particularidades da estrutura da &gua. Assim ,
por exemplo , para pressdes mais elevadas , o préprio
gelo apresenta varias fases , com diferentes arranjos

moleculares.

5.4.2. O did6xido de carbono , COz

Na figura seguinte encontra-se o diagrama de fases

do CO:z
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figara 5.10. diagrama de fases do difrido de carbono
Aqui AViueg>»0) , e a inclinacdo da curva de
equilibrio sélido - liquido ¢é positiva. O COz s6lido

sublima por aquecimento a pressdes inferiores a 5.11 atm,
por exemplo & pressdo atmosférica! Isto é a base do
funcionamento dos extintores de fogo.de neve carbdnica.
Assim , consideremos um cilindro onde se encontra Oz
liguido , geralmente entre 8 a 20 atm{A). Ao abrir-mos a
védlvula o liquido expande-se e nido tem tempo de absorver
o calor do exterior ( AHvap ), e solidifica indo ter a um

ponto B s perto da sublimacdo { a chamada neve
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carb6énica). A elevada temperatura da chama sublima o
s6lido , libertando-se COz gasoso , que impede a difusdo

do oxigénio , apagando a chama.

5.4.3. Q Hélio

O diagrama de fases do hélio € bastante diferente
dos anteriores , como podemos constatar na figura

seguinte:

e

;/} Jo

. uf
fo -
0

figera 5.11. diagrama de fases do hélio

E o Unico sistema em que coexistem 2 fases liquidas
em equilibrio , a que corresponde um tipo de transigdo de
fases invulgar , a transi¢do lambda . Esta € assim

chamada por a representagdo da capacidade calorifica , em
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funcdo da temperatura , préximo do ponto de transig¢ido ,

apresentar uma forma semelhante Aaquela letra grega(fig

abaixo):
1 T i 7 T T T T
24t
20} 3 E
- 2 )
o ? h
L oI5l 4
3
= T
Y o .
sl _
L .
T L/ i
y 1 1
LIS T N B | | I L N . | ot 11 v 1
0 - ;) I -4 -2 0 2 4 6 -2-0 0 0 20 %0

=T, K T-T,, 073K -1, 107%K

figura 5.12. variagio da capacidade calorifica do bélio , prézime do ponto de transigdo das fases liquidas [ ¢ II

Repare~se nas temperaturas muito baixas! A qualquer

temperatura préxima da ambiente , o hélio & um gés.

5.4.4. O carbono

Existe ainda um diagrama de fases bastante
interessante , o do carbono. A fase mais estével , &
temperatura e pressdes normais é a grafite. Na figura

seguinte encontra-se o respectivo diagrama de fases:



500 Liquido

Dismante

400
-
=2 300+ i
S Dizeante +
Grafite netaestdvel
2001
Conversdes
catzlizadas i
ook B Grafite

,.——""';‘ Grafite + Diazanfe metaestdvel] .

| oa e

0 1006 2000 3000 4000 5000
TIK

figura 5.13. diagraea de {ases do carbono

Para produzir diamante é necessdrio , por exemplo ,
atingir a temperatura de 1000 K e = 104 atm. Contudo
estas transformacBes s8o catalizadas por metais , como ©
niquel fundido , que viao contaminar © diamante s
permitindo a sua distingdo dos diamantes naturais ( que
sS40 muitissimo mais valiosos! ). Estes sdo produzidos no
interior da Terra a temperaturas e pressdes
elevadissimas.

Para praoduzirt naturalmente diamantes puros , seTia
necessirio atingir temperaturas da ordem de = 4000 K e

pressdes de 200000 atm !!t { o gque destruiria primeiro

gqualquer tipo de equipamento)

10
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A TERMODINAMICA EM ACCAO : a liofilizagéo

A dgua é muito utilizada nas indistrias alimentares
e farmacéutica para a congelagdo a seco , i.€. , usando a
sublimacdo do gelo ( ver diagrama de fases ). A pressbes
inferiores a 1 mm Hg , a dgua existente nos alimentos ou
outros materiais que se pretende congelar , forma
cristais muito pequenos. As temperaturas de trabalbho
variam com a presen¢a de sais , agucares , ¢ minerais
presentes nos tecidos animais ou vegetais. Geralmente sé&o
da ordem de = - 30 °C.

O material congelado é entdo aquecido ligeiramente ,
para absorver o calor de sublimag¢io , com T < =25 °C. ©
gelo sublima , e o tecido fica em ’esqueleto’ , exigindo
apenas dgua para reconstruir o material original.

A esta técnica chama-se liofilizagdo e € bastante
utilizada na preservacdo de alimentos e produtos

farmacéuticos.

10§
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5.5. Alguns comentirios sobre o ponto critico

Neste ponto existem duas anormalias térmicas. A

equacio de Clayperon pode escrever-se da seguinfe forma:
AHvap = T O&Vvap dP/4T
Comoc fliq —> Jggés , OVvap —> 0 , e logo:
Iim AHvap = 0

T—r'Té_-

Podemos observar isto na figura seguinte:

1A
x

O

¥ ¥ &

ok fee AH, =0
T
! 1 1 ! L L L
) feo 200 1p0 T 400

: ¢
jﬁhuphﬂﬁlk 6V6¢

figura 5.H4. varisgio da entalpia de vaporizagio préxino do ponto critico de vea substincia



Por outto lado lim Cp = o« , embora seja impossivel

T-T

determinad-la , com preciséo.
Uma caracteristica interessante do ponto critico , é
a dispersio de luz muito elevada neste zona. Os fluidos
tornam-se 'leitosos’® , devido as flutuacdes de densidade

molecular. NAO SE PODE FALAR EM LiQUIDO OU GAS MAS .SIM EM

FLUIDO.
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A TERMODINAMICA EM ACCAO: Extrac¢do Supercritica

Todas as substdncias té&m uma temperatura , chamada
temperatura critica , Te , & partir da qual um gds néo
pode ser liquefeito , seja gual for a presséo aplicada. E
portanto a maia alta temperatura a que uma substédncia
pode existif liquida. A pressdo minima que tem  de se
exercer para liquefazer uma substéncia a4 temperatura Te €
a pressdo critica , Pc.

Acima dé temperatura critica , a substéncia existe
como fluido supercritico. Este fenémeno comegca a ter
grandes aplicagbes comerciais e industriais.

Um fluido supercritico ., tal como um gés expande-se
de modo a ocupar todo o espaco de um recipiente onde se
encontre fechado. Por outro lado , tal como 0s Iiquidos .,
pode actuar como solvente e dissolver sélidos e liquidos.
Controlando cuidadosamente as condig¢bes de P e T ,
podemos variar as suas propriedades , de modo a dissolver
um componente particular de uma mistura.

A substdncia mais adequada até a altura , & o CO:z
supercritico ( ver diagrama de fases ). A partir de cerca
de 31°C , o CO:z torna-se um fluido supercritico.

Alguns produtores de café , utilizam o COz nestas
condi¢bes , para extrair a cafeina , das sementes de
café. Como o COz residual € um gds a temperatura
ambiente, imediatamente se dispersa , deixando o café
Iimpo.

Esta técniba tem uma grande vantagem sobre o
método tradicional ( usando o CH2Clz , diclorometano ),

pois este é um solvente téxico ( cancerigeno ) , e com um
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ponto de ebulig¢do normal de 40 °c , o que dificulta a
sua remo¢do total , das sementes de café.
Como curiosidade , diga-se que a temperatura critica

da 4dgua é de 374.4 °C , do benzeno é 288.9 °C , e do

amoniaco é 132.4 °C.



CAPITULO VI

INTRODUCAO AO ESTUDO DA

TERMODINAMICA DE MI STURAS SIMPLES



Nos <capitulos anteriores abordamos o© estudo do
equilibrio quimico em reacgdes quimicas e em sistemas de
1 componente. Vamos agora , neste capitulo , introduzir a

termodindmica de misturas ndo-reactivas.

Por exemplo , dquandc misturamos dgua e etanol ,
estes nido reagem entre si , mas , contudo , ocorreu uma
transformagdo fisica , correspondente ac Pprocesso de
mistura.

Consideraremos apenas misturas bindrias , isto é ,

para um sistema com dois componentes A e B , femos:

xa + xm =1

[
o]

onde xa é a fraccio molar de A na mistura , e Xs
fracgdo moiar de B.

vamos também cingirmo-nos as misturas de compostos
ndo-electrdlitos.

Para iniciar este estudo vamos comegar por
introduzir as propriedades parciais molares , e para isso

vamos utilizar o volume como exemplo.

6.1. Volume Molar Parcial

Quando se misturam 2 liquidos A e B podem
verificar-se {rés situag¢des: a) contracgdo de volume ,
b) aumento de volume e ¢) ndo haver variagéo de volume.

No idltimo caso temos , por exemplo:
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20 cm® de A + 80 cm3 de B = 100 cm® de solugdo

Este é um caso ideal , e isso significa que as

interacg¢bes A...B sdo iguais 4as interacgdes A...A e

B...B.

Nos comportamentos néo ideais , temos para O c€aso a)
que as interacg¢Bes A...B sdo mais fortes gque em A e B

puros , e no caso b) sdo mais fracas que nos compostos

puros.

No caso ideal temos:

Vaist = Na Va°® + ne Ve’

em que V° é& o volume do composto puro. Por mole de

mistura temos:

Veist/{(na + na) = ¥ = xa Va° + xs VB°

Graficamente podemos representar a variacéo de

volume V em funcdo de x» :

v

{igura 6.1. variagdo do voluse con a conposicdo , para uma mistura ideal.
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Na maioria dos casos reais a mistura desvia-se do

comportamentc ideal. Na figura seguinte temos , COmMO

exemplo , os dados para a mistura metanol/édgua , a 25 9C.

<7
Cer3) |

YETANOL /z\ém

02 04 0.6 0.8

figura 6.2. dados experimentais para a variacgéo de volume

na mistura 4gua/metancol ( Univ. Coimbra)
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Neste caso h& contracg¢do de volume , ou seja ,
desvios negativos ao comportamento ideal.

0 volume molar da dgua pura a 25 ©C é 18.1 cm® e o

volume molar do metanol é 40.7 cm?®., Misturando , Ppor
exemplo , 0.5 mole de dgua e 0.5 mole de metanocl , "em vez
de obtermos 29.4 cm?® de solugdoc , obtemos 28.28 cm?®.
Para, por exemplo , x2 = 0.4 , o volume da mistura é

26.1cm® , sendo o volume da 4gua igual a 10.48 cm3

(volume por mole de 17.47 cm®) e do metanol & 15.6 cm?

(volume por mole de 39.05 cm®). Diz-se entdo que , para
esta composicico , o volume molar parcial da 4&gua é

17.47cm3® e o do metanol é 39.05 cm3mol 1.
Vi = 17.47 cm3mol-! ; Vaz = 39.05 cmimol-l
Estes valores podem ser obtidos por interseccdo da
tangente ao ponto x2 = 0.4 , com os eixos das ordenadas
para x2 = 0 ( V1 )} e x2 = 1.0 ( V2 ).( ver fig.)
Para qualquer mistura temos,
V= x1 Vi + x2 V2

onde

Vi o= (BV/bnl)nZ‘P.T e Va = (BV/anz)m,p.T
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6.2. Potencial Quimico

Outra propriedade parcial molar , que jd4 havia sido

introduzida é o POTENCIAL QUIMICO.

Hi1 = (gGlanl)nz.p,-r

Assim e andlogamente ao volume s podemos
escrever:
G = na Ua + nNB UB
e entido,

dG = na dpa + ns dus + ga dna + pp dns

Como j&4 vimos anferiormente ,

dG = pa dna + itz dns
Como G & uma funcdo de estado , facilmente se
conclui que:
na dpa + ng dpan = 0

que & um caso especial da equacgdo de Gibbs~Duhem:

> ni dpgi = 0



Esta equacdo diz~nos que , generalizando a todas as
propriedades parciais molares , estas ndo podem variar
independentemente. Numa mistura bindria , se Za aumenta,
entdo Zs diminui ( Z € uma propriedade parcial molar
qualquer).

Convem aqgui chamar a atengdoc para um aspecto
importante: os volumes molares parciais podem  ser
negativos! Por exemplo , o volume molar parcial de MgSO4
em 4gua € -1.4 cm? mol-1.Isto & devido & quebra de

estrutura da &gua , como consequéncia da solvatacéo.

6.3.Mistura de fases ideais

Sabemos que os sistemas tendem para energias de

Gibbs mais baixas. Se juntarmos dois gases, & mesma

pressédo P € temperatura T, estes misturam-se
espontidneamente , logo G tem de diminuir.Assim , vejamos:
Ginicial = Na Ha + 7B B

considerando que se trata de dois gases perfeitos ,
e a partir da expressdo para o potencial gquimico de um
gds , podemos e¢screver!

Giniciai = na { pa° + RT 1nP ) + ns ( ws°® + RT InP )

Por outro lado , apés a mistura temos:



oy
AG]

+ RT 1nPp )

Gfinai = na ( wa™ +# RT In Pa ) + ns ( us’

na

b

onde Pr e Ps sdo as pessdes parciais de A e B

mistura.
i = Ai 1

Pela Lei de Dalton , xi = Pi/P e ni

Além disso , Pa + P8 = P , logo,

AGM';—' Gfinal — Ginicial = NART ln(PA/P) + nsRT IH(PB/P)

AG_f nRT ( xa Iln xa + % In x» )

el

que é sempre menor que zero ,i.eé, AG<O.,

Como ( P G/DfF)p = -8 , entdo

In X4 4+ x8 1ln x8)

ASmist = -nR ( Xa

de acordo

1

Assim , ASmist & sempre maior gue Ze€ToO

com o0 29 principio da termodindmica.
Faicilmente se conclui também que
= 0

AHmist = AGmist + T ASmist

ou
AHmist = 0
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Para gases perfeitos , AG mist ¢ independente da

pressdo , logo

AVmist = 0

Assim , quando se misturam dois gases perfeitos , a
P e T constantes , ndo hd variacgdo de volume , nem calor

envolvido. O factor entrépico é o dado dominante.



CAPITULO VII

SOLUCOES



vamos iniciar neste capitulo o estudo de solugdes ,
especialmente as solucgdes liquidas assunto que Sse
reveste de grande interesse cientifico ¢ industrial.
Vvamos s tal como anteriormente ) considerar apenas
misturas bindrias. Em solugdes deste tipo importa

distinguir os dois componentes da solugdo como soluto ou

solvente,
SOLVENTE - geralmente © solvente é a especie que esté
presente em maior quantidade , ou que & liquida nas

mesmas condigdes de P e T da solucéo.

SOLUTO - substéncia em menor quantidade , ou que Das

mesmas condigdes de P e T tem um estado fisico diferente.

como exemplo de soluc¢bes temos . dgua + Sal
(solvente & a &gua ) , 4gua + azoto ( solvente € a Adgua),
e 4dgua + acetona.

Para iniciarmos este estudo necessitamos de saber
calcular o potencial quimico de liquidos. Para isso vamos
usar o facto de um liguido em equilibrio com o seu vaporl
ter o mesmo potencial quimico que este.

Relembremos entdo que uma das condigdes do

equilibrio quimico é&:

Hla = BB

onde o e B podem ser a fase liguida e de vapor.
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7.1. Solugdes ideais

A partir daqui vamos marcar com UM * todas as

substidncias puras , e assim o potencial quimico do

liguido A puro € pa* {1).

O potencial quimico do vapor de A vem,

e = Ha’+ RT 1n Pa*

em que Pa* & a presséo de vapor de A puro.

No equilibrio , temos:

ua*(f) = wa®+ RT Iln Pa*

Se estiver presente outra substdncia no liquido ,

como numa mistura , ent&o:

wa (1} = pa’+ RT In Pa

Combinando as duas expressdes de modo a eliminar o©

potencial gquimico padréo de A , no estado de vapor .,

temos:

pa (1) = pa* (1) + RT In Pa/Pa*

RAOULT , verificou que em compostos seme lhantes

(como por exemplo benzenoc + tolueno ) , Pa/Pa* era igual



126

4 fracgdo molar de A no liquido. Esta é& a chamada LEI DE

RAOULT:

Pa = Xa Pa*

Para uma mistura deste tipo podemos representar a
variacdo da pressdo de vapor de cada componente e total ,

em funcdo da fracg¢do molar ( fig seguinte )

P=pATPB

PB

figeea 1.1, varisgio da pressio de vagor en fuagdo de composigdo , pare w2 mistora ideal



As misturas que obedecem & lei de Raoult , ao longo

de toda a composigdo sdo chamadas SOLUCOES IDEAIS. Entéo,

wa (1) = pa* (1) + RT In Xa

Esta €& a expressdo para O potencial quimico de um

liguido numa solucgédo.

Algumas solug¢des aproximam-se bastante do
comportamento ideal, como por exemplo a mistura de
benzeno + tolueno , que se encontra na figura seguinte:

p*(benzene)
70+
60 |
(b)
5
B 40
Q

p*(methylbenzene) )
0

x{methylbenzene)

figura 7.7. pressio de vapor para a misturs benzeno/tolueno



128

Repare-se na semelhanca de estrutura destas duas

moléculas:

Chy

figara 7.3, estrutura molecular do benzeno ¢ do tolueso

Outras misturas afastam-se significativamente da
idealidade. Contudo , mesmo para estas misturas , O
composto gque se encontra em grande eXCesso ( solvente ) ,
4 medida que se aproxima do estado puro obedece & Lei de

Raoult.

501 ()
400 |-
pH(ECSHYY
7
/s

3003 //
- p(acetone} s
o s
9 s
& K J/

200 //

\\ ra
~/
™™
Fd
- 100 |- 4 \\
s ~
s ~
4 ~
// \\
/, \\
0
0 x{CS§4) !

{igura 1.4, Pressio de vapor para a mistura acetona/Cs?



Neste exemplo veja—-se como as estruturas moleculares

sdio bastante distintas!

CH
3\(:
/

CHy

=0 § —=Cc=5

figura 7.5. estrutura molecular da acetona e de CS2

O que acabamos de referir significa que a lei de
Raoult é 1til para o solvente , em solugdes diluidas ,

sejam estas ideais ou nédo.

7.2. Solucdes diluidas ideais

Numa solugdo ideal tanto o solvente como © soluto
obedecem 4 lei de Raoult. Contudo em solugles de baixa
concentragdo do soluto ( diluidas ) , embora a presséo de
vapor do soluto seja proporcional & sua fracgéo molar , ©
declive ndo é igual & pressao de vapor da substancia
pura. Esta diferenga foil aponlada por W. llenry , e & a

chamada LEI DE HENRY.

Pg = xn Kep
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Na expressio anterior xe é a fraccgéo molar do soluto na
solucdo , e K € uma constante , a constante de Henry ,
com as dimens8es de pressio , de modo que & representacdo
de pressdo parcial de B em funcdo de xs 6é tangente &
curva , para xs=0.

Uma solucdo que obedeca & Lei de Henry é¢ chamada uma
solucdo diluida ideal.

Isto quer dizer due , em solugdes diluidas , o0s
solventes obedecem & Lei de Raoult , e os solutos a Lei
de Henry. As constantes de Henry encontram-se tabeladas
na literatura , para varios solventes.

Na Tfigura seguinte encontra-se representado um
diagrama de P/composicéo , para a mistura
acetona/cloroférmio , e onde se podem verificar as zonas

em que estes compostos obedecem & lei de Raoult e a lei

de Henry.
Lt )
\
3
300 -
Y " (chlocoform)
xS
“ /7
y 7
. P
Y .
* Raoult
A e
0 « v
~ s
E K {accione) ‘\ n
= e N I’ K(chloroform))
o i > -~
~ 7N 4
s 2’ ( P -
RS P P iid
b ~_ 4 \"f
.10 i
/ - .
-
s \
K4 SN N
f, sl S N
7 " -~ Y
4 -~
S / ™
rd hY
/ 5
P Y
0 0.2 04 0.6 08 1.0

" eeHeL)

{igura 7.6. diagrama de pressbes-corposicdo , para a mistura acetona/cloroféraio
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7.3. Misturas de liquidos ideais

Quando dois liquidos se encontram separados , &

energia de Gibbs total é:

Ginicial = Da Ma* (1) + ns us* {1)

Quando misturamos estes dois liquidos , passamos a

ter:

Gfina1l = na{ ma®{1l) + RT In xa) + ns{ p* (1) + RT In X8 )

Assim , AGmist , VeEm:
AGuist = nRT ( xa In xa + xB 1n Xs )
onde n = na + ns.

Repare-se que esta equagio € igual a obtida para a
mistura de dois pgases perfeitos! Todas as conclusdes
derivadas anteriormente s3o validas. A "forca" que leva
os liquidos a misturarem—-se & a entropia. AHuist = 0 e

AVmist = 0. Contudo os conceitos de idealidade aqui s&o um
pouco diferentes. Nos gases perfeitos assume-se que nio

existem interacgbes entre as particulas . Nas solugdes as



interacgdes A..B tem & mesma energia das interacgles A..A

e B..B.

7.4 Fungdes de Excesso

As solucgdes reais s8o constituidas por particulas em

que as interacg¢des A..A , B..B e A..B sdo diferentes.AH e

AV nio sdo iguais a zero. Da mesma forma AQGmist € ASmist

nio obedecem A&s equag¢des anteriores. Se AH é
endotérmico e/ou AS & negativo ( "clustering") , &G
pode ser positive e os liquidos séo IMISCIVEIS { por
exemplo 4gua e azeite ou gasolina ). Alternativamente os
liquidos podem ser misciveis em zonas de concentraghes
limitadas.

As propriedades termodindmicas de misturas reais
podem ser expressas em termos de fun¢des de excesso. Por

exemplo para a entropia temos:

SE = ASmist(real) — {( -nR ( xa In Xsa + xs 1ln xB )

Nas figuras seguintes encontram-se alguns exemplos

da variacdo das propriedades de excesso s com a

composicfo do sistema , para misturas reais.

virmm® mol”)
i

HH mar)
5
T
1
1

L] L L
00 0.5 kD 0.0 05 (3]
CLHY (€,

figura 1.7. fuagdes de excesso para misturas reais: benzeno/ciclohexanc e tetracloroetileno/pentano



Os valores de HE e de VE diferentes de zero

indicam os desvios a idealidade.

7.5. Solucdes contendo solutos nio-voléateis

Neste tipo de solugdes o0s solutos ndo contribuem

para a composigdo do vapor. Assim , VvVamos considerar o
potencial quimico de um liquido A em solugdo , due COmMO
sabemos , se pode escrever,

ua (1) = wa*{1) + RT Ip xa

”

O 20 termo da equaclo anterior € sempre negativo , ©
que faz com que © potencial quimico do solvente na
solugdo seja inferior ao potencial guimico desse mesmo
solvente quando puro ( nas mesmas condigdes de P e T v,
Hé um conjunto de propriedades que t8m origem mnesse
facto, designadas PROPRIEDADES COLIGATIVAS ( do
inglés:depending on the collection).

Um dos exemplo é o abaixamento da pressdo de vapor:

Pa = xa Pa* = (1 - x8 ) Pa*

Pa = Pa* - %8 Pa*

ou

xp = ( Pa* - Pa )/Pa’
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como se pode verificar , o abaixamento da pressfo de
vapor apenas depende de x» , ou seja da ’quantidade’ de
composto , e ndo da sua estrutura. Todas as propriedades
coligativas tdm em comum ndo dependerem do tipo de scolufo
ndo volatil , mas apenas da sua fracgéo molar.

As outras propriedades coligativas s&o:
a) elevacdo ebulioscépica
b} depressdo crioscépica

¢c) pressdo osmética

Graficamente , podemos observar as duas primeiras

propriedades:

//L

] j - : i
T_Eus T’S“S Tb Teb T
~ o
"a'?”“’sa'o qwivscl;\’:m

cdosc_o'?.‘m

figura 1.8. variagdo do potencial quinico do solvente ¢ e una sua solugdo.



Estas propriedades resultam de um efeito entrépico.

Por exemplo , para a elevagdo ebulioscépica , podemos

dizer gque o Iiquidoe ndo tem tanta tendéncia para

vaporizar pois no estado liquido ja existe uma maior
desorganizacio , devido & introducgdo do soluto.
Vamos agora considerar cada uma destas propriedades

em pormenor:

7.5.1. Elevacio ebulioscépica

O equilibrio heterogénio que interessa considerar na
ebulicdo ocorre entre o solvenle em solugdo e o vapor do
solvente, Vamos , como atrds , denominar o solvente A e O
soluto B. Na figura seguinte encontra-se o equilibrio em

causa:

AT

/ / a
2

N

|

/4%

[igura 7.9. equilibrio entre uma solugdo e o vapor do solvente
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A condigdo de equilibrio é:

pat (g) = ma (1)

wa* (g) = wat (1) + RT In xa

ou , reorganizando , ¢ substituindo xa por ( 1 - XB)
temos:
In ( 1 - xs ) = {pa*(g)-wa*(1))/RT = AGvap/Rf'
considerando que AGvap= AHvap - T ASvap temos:
ln ( 1-xp) = AHvap/RT - ASvap/R
Quando xs = 0 , o ponto de ebulicdo do liquido puro

designa-se por Teb , e logo

In 1 = AHvap /RTev — ASvap /R

como Iln 1 - 0 , a diferenga entre as duas equac¢des

vem:

In ( 1—XB) = AHvap/R ( l/T - I/Teb)



Agora vamos admitir que se trata de solucgdes

diluidas. Entdo xp<<l , e iogo ,

in ( 1- x8) ® - x8 ( série de Taylor)

Entdo , podemos escrever

X = AHvap/R ( l/Te.b - 1/T)

Como T = Teb , podemos fazer a seguinte aproximagéo:

1/Teb - i/T = { T"‘Teb)/(TTeb) = T/Tebz

Daqui resulta que:

AT =( RTen 2/ A_Hva.p). XB

ou seja a elevagdo ebulioscépica AT em funcdo de xp. Os
valores mais elevados sdo para solventes com AHvaes baixo
e Teb elevadas. Geralmente , para estas propriedades ,
trabalhamos com molalidades ( mole/Kg de solvente)

Assim , podemos ainda simplificar a expressao anterior da

segulnle [orma:

xg=ne/{ ns+na} ® nB/N0a e na=1 Kg/M

onde M & a massa molar do solvente. Daqui tiramos gque:
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Xxp=np,/nNa = nsp M/1 Kg = ms M
logo ,
AT =(RTev2M/ AHvap) . m

ou,

AT = Ko ms
onde Ko= RTev?M/ AHvap.
Os valores de Kb , constante ebulioscépica molal ,

encontram-se tabelados , na literatura , para vAarios

solventes.

7.5.2. Depressfio crioscédpica

0 equilibrio a considerar agora é entre o solvente
s6lido e a solugdo. Na figura seguinte encontra-se o

equilibrio em causa:

’7—‘7 ,y////
— (¢

/"/(f/// Al

Aéﬁ ”*:X£*Gﬂ

.

figura 7.10. equilibrio entre o solvente sélido puro ¢ uee sofugio
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A condigdo de equilibrio vem:

uat(s) = wa*{l) + RT In xa

Todas as deducdes sdo semelhantes as anteriores , e

chega-se naturalmente a:

AT = ( RTtus2/ AHfue ). XB

ou,

OT = Ke ms

onde Kf & a constante crioscépica molal.

Na tabela seguinte encontram -se tabelados alguns

valores para as constantes ebulioscépica e crioscopica

molal , de vidrios solventes.

Solvente Kr ( K/mol Kg1) Ko ( K/mol Kg-1)
Benzeno 5.12 2.53
Fenol T.27 3.04 -

Agua 1.86 0.51
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Estas duas propriedades podem ser utilizadas para a

determinagio da massa molar de solutos.

Assim , um soluto dissolvido num solvente causa
sempre um abaixamento do ponto de fusdo e uma elevagdo do

ponto de ebuligéo.



7.5.3. Pressfo osmbtica

Verific4mos que o ponto de fusfo e ebulicido de uma
solucdo dependem do equilibrio entre soluto e solvente ,

na solugdo , e o solvente sélido e vaporizado puro. Resta

ainda a possibilidade de Thaver equilibrio entre o

solvente , na solugidc , ¢ o solvente liquido puro , © que

estd na origem da pressdo osmética ( ver figura seguinte)

T
o
4 <2 e o
pressio bidrostdke 0
o
L o
-~ —— T S o s e e e e T ou
o [0
o ° o o o 0
e o © o0 oo O—% o & b, @ OOQ 0 - waldulag
% © “ 900 D% ¢ “n o ;
c o0 ° o o o de solyenle
0 o 900 o <ﬁ o LB 0 0
0 Q o o o090 o o
oo ¢ > o o 0 o Worlas
0 @0 0% o0 o 0@ © of UMt
o © 0o o ,°%L0 o B ,no dv solute
o /;iﬂ 6% 200 o0 % po oo K:JO
/
¥ (PT) MEHRRANA SEMIPERMEAEL /AA CP+ T ,T)
/Ah I C&dn;¥¢&r¢ﬁ hdﬁ»hs&p)
solvende mab ndo gs do
soato
Figure 7.11. equitfbrio enlre o solvenle puto e & solugio, através de ura nembrana semipersedvel
A pressdo osmética , m , &€ a pressdo que tem de ser

aplicada & solugdo para parar © fluxo de moléculas de
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solvente , através da membrana semi-permedvel. No caso do
dispositivo anterior , existe uma diferenca de pressdes
no solvente puro e na solugdo , dada pela presséo

hidrostdtica , que é igual a:
T =dgh

onde d & a densidade do ligquide , g a aceleragcdo da

gravidade e h a altura da coluna de liquido.
A condicdo de equilibrio , para este caso , ¢€:
pua* (P) = pa{ xa, P+m)
Podemos ainda estabelecer a seguinte igualdade:
pa { xa, P+m) = pa*{ P+mw) + RT In Xa

Mas , comc vimos anteriormente , a T constante |,

dG=v dP. Dai , obtemoé:

P+
wa*( P+xw) = pa* (P) + J' Ve dp
P
Como resultado de tudo isto , podemos finalmente

concluir que,

AT

-~ RT In xa v gp

i
-ﬂ\"—-\.

14°%



Para solugdes muito diluidas :
xa = (1 - xB ) e ln{ 1-xp )} ® -xB
Assim ,

it
RT x3 = V° J dp
¥

ou
RT xp = V° =«

Agora , X3 ¥ na/na e naxV°® =V , o volume total de

solvente. A partir dagui obtemos:
® V = n RT

Esta é a equacdo de Van’t Hoff para a presséo
osmbética.
Como ns/V , é& a concentracdo molar de B , podemos

ainda escrever:

x = [B) RT



Esta equagdo é muito dtil para a determinagio da

massa molar de macromoléculas:

% = nsRT/V = ( Ws/Me). RT/V
ou seja , se pesarmos o soluto , € determinar—-mos a
pressio osmética , podemos calcular Ms. Isto & muito dtil

para a determinacio da massa molar de macromoléculas ,
como a celulose , que possui massas molares varidveis
entre 90000 e 150000 g moi-1.

De notar a grande semelhanca entre a eguagdo de
van’'t Hoff e a equacio dos gases perfeitos!!! De facto ,
o modelo molecular para um gis perfeito €& o de um
conjunto de moleculas gasosas dispersas no vazio , sem
interaccdes entre si , enquanto aqui temos uma solucgdo
muito diluida , ou seja um conjunto de moléculas do

soluto , dispersas no seio do solvente.

.
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TERMODINAMICA EM ACCAO : a dessalinagédo

Os oceanos S&o uma reserva inesgotdvel de dgua , mas
com cerca de 3.5% de matérias dissolvidas , como seja o
sal comum , ou NaCl. A remog¢do de dgua pura do mar , a
fim de fornecer dgua potdvel a popula¢Bes , € um processo

muito dispendioso.

0 processo mais usado , consistia na vaporizag¢do da
dgua do mar , € a condensacio do vapor de dgua pura .,
podendo utilizar-se inclusivé a energia do sol. No
entanto , este processo envolve dificuldades vdrias , ao
nivel da engenharia , néo sendo utilizado em larga
escala.

Qutro processo , poderia ser a congelacdo da dgua do
mar , uma VeZ gue oS eristais formados inicialmente

seriam constituidos por dgua pura. O grande problema & de
ordem econdmica , pois isto envolveria consumos avultados
de energia. Assim , os dois processos anteriores envolvem
transformacoes de fase s que requerem energias
consideraveis.

Por outro lado , a dessalinagdo por osmose reversa .,
é economicamente mais atraente! A osmose reversa Uusa uma
pressdo superior & pressio osmética , para forgar as
moléculas de 4dgua a passar de uma solucdo mais
concentrada , para uma menos concentrada , através de uma
membrana semipermedvel.

Un dispositivo deste tipo encontra-se na figura

seguinte:
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Pressio

Neabrana
Seniperachvel

A pressdo osmética da dgua do mar é cerca de 30 atm,
ou seja , esta & a pressao necessdria para parar o fluxo
de moléculas de &gua da esquerda para & direita. Acima
das 30 atm , o [luxo é revertido , e a dgua passa para o
compartimento da esquerda.

Este processo é mais pbarato , € o unico obstédculo é
o desenvolvimento de membranas permedveis & dgua , € né&o
a outras substdncias dissolvidas. Resolvendo este
problema tecnolégico , & osmose reversa poderd ser uma
técnica bastante util , para o fornecimento de 4&gua

potdvel a zonas dridas do nosso planeta.
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7.6. Solugdes contendo dois componentes voléateis

0 conceito de solugdo ideal pode agora estender-se
ac caso em que varios componentes s&0 volateis. Neste
caso , o vapor em equilibrio com o liguido contem os dois
componentes da mistura( considerando & claro misturas
binadrias!).

Numa solugio ideal de dois componentes volateis , a

pressido de vapor de cada um deles é dada através da lei

de Raoult:

Pa= x4 Pa* e Pr= X8 Ps*

onde Pa* é a pressido de vapor do componente A puro ¢ Ps*
a do componente B puro.

A pressdo de vapor total &€ entéo dada por:

P = Pa + Pp = Xa Pa* + x8 Ps*

= Pg* + ( Pa® - Pp*)Xa

Isto mostra que a pressdo de vapor total ( a T cte )
varia linearmente com a concentragio , como jé haviamos

mostrado atrds , e como podemos observar na figura

seguinte:
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figora 7.12. diagrana de pressdo-cosposicdo da fase liquida , para um aistura bindria ideal

Solugdes bindrias que obedecem & lei de Raoult s&o
por exemplo , benzeno/tolueno , CCla/SClsa , cloreto de
etileno/brometo de etileno , e outras , em que &
semelhanca de estruturas é notéria.

A composigao do vapor e do ligquido nao é
necessdriamente a mesma. Parece 6bvio que o vapor deve
ser mais rico no componente mais voldtil . Isto pode ser

confirmado , recorrendo & lei de Dalton:

va = Po/P e yg = Ps/P

14
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Tomar em atengdo gque a partir de agora usaremos ¥y
para designar a fracgéo molar na fase de vapor e

manteremos X para a fracgdo molar na fase liquida.

A partir das expressdes anteriores ) podemos

escrever.:

ya= Xa Pa*/( Ps* + ( Pa* ~ PB*)Xa )

e
yp= 1-¥a
Resolvendo em ordem a Xa , obtemos:
X2 = ya Pa*/( Pa* + ( Pap*-Pa*)ya
e

P = xa Pa* + xp Pa* = Pax Pa*/( Pa* + ( Pe*-Pa*)ya

A figura seguinte representa a pressdo de wvapor P ,

em funcdoc da composig¢do do vapor , ¥a.
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A sobreposigdo dos dois graficos anteriores R
resulta na figura seguinte ) onde se encontra
representada a pressido de vapor em fungdo da composicio
global do componemte A , na mistura. A curva superior € a
curva de composigdoc do ligquido e & inferior a curva de
composig¢do do vapor , ou seja , na curva superior za = Xa

e na curva inferior za = ¥a.
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figurs 7.14. dependencia da pressdo , con a coxposicdo da mistura
0 liquido é estavel acima da curva do liquido , e ©

vapor abaixo da curva de vapor. Na regido intermédia
(L+V) , h& uma situa¢do de equilibrio , com coexisténcia
de ambas as fases. Assim , para uma composig¢do global za,
e & pressfdo total p’ o liquido de composigéo x' estd em
equilibrio com o vapor de composigdo ¥’.

A linha aza’as’ , chamada tie-line , descreve um
estado de pressido constante , e camo T estid fixada , a
regra das fases de Gibbs permite concluir que o estado do
sistema estd completamente definido!

Para determinar as quantidades relativas das fases
em presen¢a & necessdrio contudo saber za , ¢ utilizar a
regra da alavanca.

Suponhamos uma mistura de composig¢do a que sofre uma
diminuig¢do de pressao . No ponto a1 o sistema é

inteiramente liquido , e assim permanece até a mistura



atingir o ponto az , ponto no qual podem existir liquido
e vapor , sendo a composigdo do liguido dada por az e &
do pouco vapor existente por az’. De notar que a primeira
porcdo de vapor que aparece & mais rica no componente A
o mais volatil.

Continuando a reduzir a pressdo do sistema , a
composig¢do do liquido vai variando entre a:z e a4 e a do

3

vapor entre az’ e a4 , embora a composigdo global

continue a ser a. Em a' o liguido tem a composig¢do x’

enquanto © vapor tem a composigdo ¥’. As porgdes
relativas de vapor e 1liquido sdo , para uma dada P e
composicdo global , dadas por:

n(liquido)/n(vapor) = a’as’/a’as

Esta é a aplicacdo da regra da alavanca.

Continuando a reduzir a press8o atinge-se o ponto

onde a composigdo de vapor é as' , e O gltimo trago de
liquido é dado por as , que € mais rico no componente
menos volatil. Baixando um pouco mais , © liquido

desaparece , e s6 temos vapor de composigdo a.
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7.7. Diagramas de Temperatura-composi¢dc a P constante e

Destilacgéo

De modo a compreender o© que se passa numa operagéo

muito importante , e de grande aplicabilidade , a
destilacdo , torna-se conveniente utilizar diagramas de
temperatura-composig¢do , a P constante , forma como é
normalmente realizada. Na figura abaixo , encontra-se um
diagrama deste tipo , para uma mistura bindria ideal.

T

figura 7.15. diagrana Teaperatura-composi¢do para usa mistura bindria ideal.

Passamos agora a descrever a destilacgdo. Considere
uma mistura liquida de composicdo a , que vali ser

aquecida. A temperatura correspondente ao ponto ai , O
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sistema consiste unicamente de ligquido , g assim
permanece até a2z , altura em que aparece a primeira
porcdo de vapor , de composigdo a2’'. Logicamente o vapor

é mais rico no componente mais voldtil ( o de menor
temperatura de ebuligdo ).

Este facto estd na base da separacdo por destilacédo,
de sistemas voléateis , pois o vapor formado € retirado e
condensado.

Suponhamos entdo que o vapor formado € condensado. A
primeira porgdo de liquido resultante da condensagdo
desse vapor tem a composigdo as , e € mais rico no
componente mais volatil. Como consequéncia da condensacéo
a temperatura do destilado baixa até ao ponto as3 , por
ex0. Se for novamente agquecido entdo entra em ebuligdo &
temperatura correspondente a a4 , originande vapor de
composigio a4’ , que é ainda mais rico no componente mais
vol4dtil , e assim sucessivamente. Consegue-se , por este
processo obter A praticamente puro.

Na prdatica ndo se recolhe sempre o condensado , mas

utiliza-se uma coluna de fraccionamento.

= cqncarmends

figura 7.16. columa de fraccionamento , para destifacdo

1 7 ‘.i



Os vArios equilibrios véo-se estabelecendo nos

varios pratos da coluna de fraccionamento.

7.8. Solugdes Reais

Algumas misturas reais apresentam comportamentos
quase ideais , sobretudo quando as suas moléculas séo
semelhantes.

Contudo , verifica-se que na maioria dos casos
existem desvios , mals oOu menocs acentuados ) ao
comportamento ideal. Estes desvios sdo evidentes em
misturas onde existem ligagbes fortes , mnomeadamente
ligagdes por ponte de hidrogénio ( ex9 &gua/etanol}.

Por vezes estas curvas , T-composicldo , apresentam o

aspecto da figura seguinte:

T VAP,

LR RN

T a
: 3

figura 7.17. disgrasa de Temperatura-coaposicdo para uwa mistura con desvios negativos i Let de Raoult.



No ponto b , a composicgdo das fases liguida e gasosa
sjo iguais ¢ x=y ) . A esta composigdo chama-se uma
mistura azeotrdpica.

As misturas que cont&m um ponto azeotrédpico néo
podem ser completamente separadas nos seus constituintes
por destilacgdo fraccionada , contrariamente &0 due
acontece com as misturas jdeais. Assim , considere-se O
l{iquido de composicdo &. Ao entrar em ebulig¢d8o , © Vapor
formado , de composigdo a1’ , & mais rico no componente
1. A medida que s¢€ procede a evaporacdoc , ¢ 3e retira o
vapor , a composigao do liquido varia na linha ai-b. A
temperatura de ebulicdo da mistura aumenta , € O Vapor
forna-se mais rico no componente 2. Quando o liquido
atinge a composigdo b , © Vvapor tem a mesma composigdo
que o liguido , e j& ndo poderd haver alteragio de
composigdo.

Outro tipo de comportamento é6 o da figura seguinte:

VAP

=

figura 7.18. diagrana de Tesperatura-corposicio para uwa eistusa con desvios positivos 3 Lei de Raoult
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Neste caso s as pressdes de vapor da mistura
apresentam valores superiores aos obtidos pela Lei de

Raoult , e por 1isso as temperaturas de ebulic¢do da

mistura apesentam um minimo.

Na tabela seguinte apresentam-se alguns exemplos de

misturas azeotrépicas , para & pressdo de 1 atm.

Desvios negativos 34 Lei de Raoult

Componente 1 Componente 2 AzedtrTOpoO

tew /OC tew /OC compos (% 1 ) ten /QC
H20 100 HCI -80 20.2 108.6
Ce¢eHsOH 182.2 Ce Hs NHa2 184.3 42 186.2
CHCl3 61.2 CHs COCH3 56.1 78.5 64 .4

Desvios positivos & Lei de Raoult

Hz O ioQ Cz2 Hs OH 78.3 4.0 78.2
CCls 76.8 CHa OH 64,7 79.4 55.7
CHCl3 61.2 CHa OH 64.7 87.4 53.4

A discussdo sobre solugles reais foi , até aqui ,
grandemente gualitativa. vamos agora referir alguns

aspectos gquantitativos.



A forma geral para O potencial quimico de um soluto

ou solvente ( real ou ideal )} é:

pa (1) = wa* (1) + RT In Pa/Pas*

No caso de solugbes ideais ., que obedecem a -lei de

Raoult , escrevemos:

pa (1) = wa* (1) + RT 1m Xa

0 estado padrdo do soluto ou solvente é& o liquido
puro a 1 atm.

Quando a solugliio ndo obedece & Lei de Racult podemos
manter a expressao anterior , substituindo xa por as , OU

seja , actividade de A.

pa (1) = ma* (1) + RT In as

Podemos considerar a actividade como & *fraccgédo

molar efectiva’:

ar = Pa/Pat

como todos os solventes obedecem a Lei de Raoult
temos gque: an —» Xa quando x4 ——>» 1. Podemos
quantificar esta relacgdo introduzindo o coeficiente de
actividade:

ar = Ya.Xa Ya —> 1 guando xa —» 1



Daqui tiramos a expressfo para © potencial gquimico ,

que vem:

us = ma* (1) + RT In xa + RT In Ya

Repare-se na seme lhanga com O potencial gquimico para

um gés real.

Para o solute , numa solugdo a diluigéo ideal , ou

seja que segue & Lei de Henry , a pressdo de vapor é dada

por:
Ps = Kp.XB
Entdo o potencial quimico vem:
ps = ps* + RT In Pa /Ps*
= up* + RT In Ke /Ps* + RT In Xx»
\____-—-——V"-_---.__—-/
Cte
0s dois primeiros termos da equacgdo anterior sao
constantes , logo podemos agrupa-los , ¢ formar um novo
potencial gquimico padrdo , ut, tal que:
pg = pe* + RT ln Xs
No caso real , tal como anteriormente , podemos
escrever:
ug = pa* + RT In as , com ap = Pr/Ks



e ap = Yb.xs , mas as —> xs  quando X —% 0.
De notar gue pt € um estado hipotético , para O
soluto puro , i é., nédo & realizével fisicamente.

TERMODINAMICA EM ACCAO: a destilagdo do petréleo bruto

0 petréleo , para além de ser ainda a principal

fonte de energia da humanidade . fornece indmeros
produtoa quimicos usados no fabrico de pldsticos .
roupas , elc.

0 petréieo & uma mistura complexa de alcanos .

alquenos , cicloalcanos , ¢ compostoa aromidticos ( ndo é

portanto uma mistura bindrial!).

Antes de refinmado , © petréleo bruto é um lIfgquido
escuro e viscoso , e que foi formado na crusta terrestre,
3 milhares de anos , pela decomposicdo anaérobia de

tecidos animais e vegetals. 0s depdsitos de petréleo
encontram-se em todo o mundo , como nos E.U.A. Rissia ,
México , China , etc., € sobretudo no Médio Oriente.

Embora o petréleo seja composto por milhares de

compostos diferentes , pode ser separado de acordo com 0S8
pontos de ebulicdoc destas substdncias. 0s vidrios
componerntas séo pois separados por destilacé@o

fraccionada ,em colunas como & da figura seguinte:
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161

cis
Vi

7

l | l —— = Gasolim =
l 30°C-180°C

Hafta
—— —> 110°C-195°C

(erosene
= —> 170°C-290°C

| Feel 0il
£ 7 160°C-350°C

6leo de Lubrificagio
100°C-370°C

Petéleo Brato 1 3T0°C

—> pestduo

0 vapor formado , é condensado nes védrios pratos .
de aardo com a temperatura a que cada fracg¢do condensa.
Os gases 5S40 colhidos no topo. A gasolina é talvez um dos
componentes mmnais importantes embora seja em si uma

mistura.



Na tabela seguinte encontram-se

as principais

fracg¢des do petréleo , e a sua finalidade usual , bem

como o nimero de dtomos de carbono ,

da cadeia carbonada.

Fracgag no de &t.Carbono Teny 'C uso
gés natural C;y - C4 -161 a 20 gds cozinhas
Bter Petrdéleo Cs - Cs 30 a 60 solvente
Gasolina Cé — Ciz 30 a 180 combustivel
Fuel 0il Cre — Ci18 260 a 350 prod.Electric.
6leos Lubrif. Cts - Cz4 300 a 370 Jubrificantes
Residuo > Ca4 > 370 alcatrdo
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