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CAPITULO 1 - A NATUREZA DA
TERMODINAMICA




1 A NATUREZA DA TERMODINAMICA

1.1 INTRODUCAO

A Termodinamica é a ciéncia que estuda as trocas de energia que ocorrem
entre o sistema e as vizinhangas durante uma mudanca de estado. Esta baseada
em quatro generalizagbes, conhecidas como Principios ou Leis da
Termodinamica, que governam as transformacdes de um tipo de energia em

outro.

1.2 CONCEITOS BASICOS

7z

Antes de estudar a Termodindmica propriamente dita, é necessario

compreender 0s seus termos mais usuais, definidos a seguir:

1) Sistema: € a parte do universo que esta sob investigacdo; pode ser, por

exemplo, um tubo de ensaio, uma garrafa térmica.

Quanto a classificacdo, o sistema pode ser:

» Sistema Aberto — quando ha troca de matéria com a vizinhanca.

» Sistema Fechado - quando ndo ha troca de matéria com a vizinhanca.

» Sistema Isolado - quando ndo ha nenhum tipo de interacdo com a

vizinhanca.

Nos dois primeiros casos, pode haver troca de Energia
com a vizinhanga.

2) Vizinhanca: € o restante do universo, onde os efeitos das trocas de energia

sdo observados.

3) Fronteira: € 0 espacgo que separa o sistema da vizinhanca.
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4) Propriedades do sistema — séo atributos fisicos percebidos pelos sentidos
ou por métodos experimentais de investigacdo. Podem ser mensuraveis e ndo

mensuraveis.

* Propriedades mensuraveis - sdo aquelas as quais podemos atribuir
valores numeéricos, por meio de comparacoes diretas ou indiretas. As
propriedades mensuraveis sao classificadas como extensivas e

intensivas.

v' Propriedades extensivas - sdo aquelas que dependem do

tamanho do sistema.

Ex: Volume (V), Massa (m), Numero de Mols (n).

Vi=2Visme=3m; ; nt=3n;

v' Propriedades intensivas — sdo aquelas que ndao dependem do

tamanho do sistema.

Ex: Presséo (P), Temperatura (T), Densidade (d).

O sistema deve estar em equilibrio a fim de que o ponto
mensurado seja representativo do todo.

» Propriedades ndo-mensuraveis — sdo aquelas para as quais nao se

pode atribuir valores numéricos.

Ex: Estado de agregacédo do sistema, tipos de substancias que
compdem o sistema...

5) Mudanca de estado - é a transformacgdo sofrida pelo sistema ao passar

de um estado inicial para um estado final, ambos bem definidos.

11



INICIAL R FINAL

Pi Pf
Vi Vi
T; T

N&o esta relacionado com a mudanca de estado fisico

6) Caminho — é o percurso realizado pelo sistema durante a mudanca de
estado, ou seja, compreende o estado inicial, os estados intermediarios e o
estado final.

7) Processo — é o método pelo qual a mudanca de estado é efetuada.
A descricao do processo consiste em estabelecer as condigbes das mudangas
de estado: sistema, vizinhancas, fronteiras, estado inicial, e  stado final,

caminho, efeitos produzidos nas vizinhancas, entre outros.

8) Ciclo — é o caminho que o sistema percorre quando, ao sofrer uma

mudanca de estado, retorna ao estado inicial.

9) Variavel de estado — é uma grandeza que ndo depende do caminho, mas

somente dos estados inicial e final.

Estes conceitos basicos devem ser bem assimilados a fim de que se possa

iniciar um estudo termodinamico.

12



1.3 LEI ZERO DA TERMODINAMICA

“Se dois sistemas estdo em equilibrio entre si e em equilibrio térmico com

um terceiro sistema, conseqientemente os trés siste mas se encontrardo em

equilibrio térmico”. R. H. FOWLER

A importancia da Lei Zero da Termodindmica para 0 conceito da
temperatura ndo foi completamente compreendida até que a Termodinamica
tivesse atingido certo grau de desenvolvimento.

A igualdade de temperatura entre dois sistemas em equilibrio térmico
constitui o postulado basico para que se disponha de uma definicdo desta
grandeza. A lei zero define temperatura sem depender da sensacéo fisioldgica de

guente e frio.

llustracéo do Principio:

v' Estéagio Inicial: Os sistemas 1, 2 e 3 estdo em equilibrio interno.

o

e Sistemal I.f’f Sistema 2 I.r/ Sistema 3

| . | | . h -
VL, Py . V3,P; Vi, Pa

o

. - -

v' Estagio Intermediario 1: Os sistemas 1 e 2 sao colocados em contacto,

sendo observadas modificacdes nas propriedades de ambos os sistemas.

Sistema 2

Vo, Ps

Sistema 1

Vi, P4

v' Estagio Intermediario 2: Os sistemas 1 e 2 ndo apresentam alteracdo das
suas propriedades. (EQUILIBRIO TERMICO)

13



Sistema 1 Sistema 2

Vi,P. T V2, P2, T

v' Estagio Final: Um terceiro sistema (3) é colocado em contacto com o
sistema 1 e nenhuma alteracdo € observada, indicando portanto o
equilibrio térmico entre os sistemas 1 e 3; sendo assim 0s sistemas 2 e 3

estdo também em equilibrio térmico.

Sistema 3

VE! FE! T

Sistema 2

VZ! F25 T

Sistema 1

V"Is F"l! T

v' Como os trés sistemas estdo em equilibrio térmico, é razoavel pensar que
0s sistemas tém o0 mesmo valor de uma propriedade comum

(Temperatura) .

Temperatura: E a medida do grau de aquecimento de um corpo cuja
direcdo de fluxo de energia é sempre do maior para o menor. A medida da

temperatura é realizada por intermédio de um termdmetro.

Termbmetro : € um instrumento constituido de um tubo capilar, conectado a

um reservatorio, geralmente de mercurio (Hg).

Quando a temperatura aumenta, o mercurio (liquido) expande (aumento de
volume) e provoca a ascensdo do mesmo no capilar, cuja altura atingida pelo
mercurio indica a temperatura do sistema. A propriedade termométrica € o
comprimento da coluna de mercurio, medido a partir da base do instrumento. A

propriedade termomeétrica e a escala sao escolhidas arbitrariamente.

14



1.3.1 Escalas de t emperatura

A historia da ciéncia reporta a existéncia de um grande numero de escalas
de temperatura, nas quais os pontos de ebulicdo e congelamento da agua tém
sido utilizados como temperaturas de referéncia das mesmas.

K
~ ~ ~

Ponto de Ebuli¢io da Agua HH 100°C HH 212°F 373K

G F-32 K -273
100 21232 373-273 c ¥ K

Ponto de Fusdodo Gelo HH 0°C HH 32°F HH 273K

| I B |

Figura 1.1: Escalas Termométricas.

X/

% Escala Kelvin ( Sistema Internacional - Sl): Adota como temperatura inicial
(0 K) o zero absoluto, ou seja, auséncia total de vibracdo das moléculas.

% Escala Celsius ( Usual em paises latinos): Adota como temperatura inicial
- 273,15 °C, que é a temperatura equivalente do zero absoluto (0 K).

% Escala Fahrenheit (Usual em paises anglo-saxdes): Adota a temperatura

inicial de — 459,67 F, como a temperatura que equivale ao zero absoluto

(0 K).
Escalas mais usuais de temperatura
Temp. Fusdo | Temp. Ebulicdo Ponto triplice
Escala Kelvin 273,15K 373,15 K 273,16 K
Escala Celsius 0°C 100 °C 0,1°C
Escala Fahrenheit 32F 212 F 32,01 F

15



1.3.2 Relagéo entre as escalas termométricas

As relacbes entre as Escalas Termométricas sao obtidas através da
diferenca entre a temperatura das escalas (Celsius; Fahrenheit; Kelvin) e os
respectivos pontos de fusdo do gelo divididos pela diferenca entre os pontos de
ebulicdo da 4gua e fusdo do gelo. Fazendo-se as simplificacbes necessarias, as

relacfes entre as escalas de temperatura sdo mostradas a seguir:

°C =K - 273,15 (Relacdo entre °C e K)
(F—32) <
°C=5x —9 (Relagao entre °C e °F)

1.3.3 Construgdo de uma escala termométrica

Uma escala termométrica baseada nos pontos de ebulicdo da agua e fuséo
do gelo (escala hipotética “X”) na qual o ponto de fus&o do gelo é de 15° X e o
ponto de ebulicdo da 4gua é de 85° X. E possivel fazer uma relacdo matematica
com outras escalas termométricas conhecidas. Se a escala Celsius for utilizada
(Tso. = 0 °C Tep. = 100 °C) a relagéio matematica entre as escalas termométricas
seré:
(°C-0) (X-15)
(100 —0) ~ (85 —15)

Simplificando, a equagdo matematica obtida é:

°C = 10 x [@l

Como exemplo, qual a temperatura na escala hipotética “X” que corresponde a 25
0
C?

Resolucdo: Substituindo na equacéo °C = 10 X [(X_;S)], fica:

25 =10 x [@] e o resultado obtido corresponde a 32,5 °X.
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CAPITULO 2 - PRIMEIRA LEI DA
TERMODINAMICA




2 PRIMEIRA LEI DA TERMODINAMICA

2.1 INTRODUCAO

O 1° Principio ou 12 Lei da Termodindmica € uma extensdo do Principio da
Conservacao de Energia. Surgiu quando percebeu-se que o trabalho poderia ser
convertido em calor, ou seja, 0 gasto de uma quantidade fixa de trabalho sempre
origina a producdo da mesma quantidade de calor. Este principio introduziu uma

nova funcao de estado (E), a energia interna do sistema.

2.2 TRABALHO E CALOR

S&o conceitos de fundamental importancia na termodinamica e que precisam
ser completamente entendidos, uma vez que tém significados mais restritos (séo

guantidades que podem assumir valores positivos ou negativos).

> Trabalho (W) — E qualquer quantidade que escoa através das fronteiras de
um sistema durante uma mudanca de estado e € completamente conversivel

na variacdo da altura de uma massa nas das vizinhangas.

Conclusdes importantes sobre a definicdo de W:

1- W aparece apenas nas fronteiras do sistema;

2- W aparece apenas nas mudancas de estado;

3- Os efeitos do W s&o observados na vizinhanca,

4- W = m.g.h (Gravitacional; h = Altura);
W =F . L (Mecéanico ; F =for¢a; L = Comprimento);
W = P. AV (Expansdo / Comprensdo Volumétrica; AV = variacdo de
volume);

5- Quantidade algébrica: (+ ou -).

18



Convencoes:

Trabalho de Expansao W> 0 (positivo)

* Quando o trabalho escoa para as vizinhangas. TRABALHO
* Quando o trabalho é produzido nas vizinhangas.

* Quando a massa das vizinhangas ¢ elevada.

Trabalho de Compressao W < 0 (negativo)

* Quando o trabalho escoa a partir das

vizinhangas. TRABALHO

* Quando o trabalho é destruido nas vizinhangas.

* Quando a massa das vizinhangas é rebaixada.

» Calor Q — é gualquer quantidade que escoa através das fronteiras de um
sistema, durante uma mudanca de estado, devido a diferenca de temperatura

entre o sistema e as vizinhancas.

Fluxo: Maior temperatura para menor temperatura.

Conclusdes importantes sobre a definicdo de Q:

1- Q aparece somente na fronteira do sistema,

2- Q aparece somente durante a mudanca de estado;

3- Q se manifesta atraves dos efeitos nas vizinhancas;

4- Q =m. c. AT é a quantidade em gramas de 4gua nas vizinhancas que sofre
aumento de 1°C em condicOes iniciais de pressdo e temperatura bem
definidas;

5- E uma quantidade algébrica (positiva ou negativa).

19



Convencoes:

Q> 0 (positivo)

* Quando o calor escoa a partir das vizinhancas. CALOR
* Quando a vizinhanga libera calor.

» Quando a massa das vizinhancas é resiriada

Q < 0 (negativo)

*» Cuando o calor escoa para as vizinhangas. CALOR
= (uando as vizinhangas absorvem calor,

s (Quando a massa das vizinhangas é aquecida.

As definicdbes de W e Q ratificam que a verificacdo do escoamento de

energia é realizada através dos efeitos observados nas vizinhangas.

Exemplos:

Considere um sistema constituido por 10 g de agua liquida contida num
becker (recipiente) aberto sob pressdo constante de 1 atmosfera. Inicialmente a
agua esta a 25 °C. Sendo assim, o estado inicial & caracterizado por P = 1 atm e
T = 25 °C. Numa segunda etapa o sistema é mergulhado em 100 g de agua a
uma temperatura de 90 °C. O sistema € mantido em contato térmico com as 100 g
de agua até a temperatura estabilizar em 89 °C, sendo depois retirado o contato.

Nesta situagdo a AE foi provocada por um escoamento de calor. Efeito

observado: a massa da vizinhanca foi resfriada.

Considere um sistema constituido por 10g de agua liquida contida num
béquer (recipiente) aberto sob pressédo constante de 1 atmosfera. Inicialmente a

agua estd a 25 °C. Sendo assim, o estado inicial é caracterizado por P = 1 atm e

20



T = 25 °C. Numa segunda etapa foi introduzida no sistema a pa de um agitador,
movida por uma massa que se desloca (estado intermediario). A queda da massa
faz com que a agitacdo provoque um aumento da temperatura do sistema para 35

°C, entdo o estado final é caracterizado por P =1 atm e T = 35 °C (Fig. 2.1).

Figura 2.1: Transferéncia de Energia (CASTELLAN, 1986).

Nesta situacdo a AE foi provocada por um escoamento de trabalho. Efeito

observado: a massa da vizinhanga foi rebaixada.

2.2.1 Trabalho de Expanséo e Compressao
Expansao

Quando 1 mol de um gés altera o seu volume de V; para V, pela acdo de
uma pressao externa (Pex), 0 W observado nas vizinhancas € calculado por
W = Pext (V2— Va).

AV>0 — W>0

Na figura abaixo, o pistdo é idealizado sem atrito e sem peso. A presséo

externa € a massa m na face externa do pistdo. A temperatura € mantida

constante. Quando o gas se expande, 0 pistdo se desloca contra a pressao

externa até a altura (h).
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N o\

. E. % & '_ \
Jh_ gm PV, T \

| PV T P

‘ -

fa) i) Vi Va
fc)

Figura 2.2: Expansao de um gas de P;, V4, T para P,, V,, T em um Unico estagio

e area correspondente ao trabalho W.

A éarea destacada na figura 1 (c) é o trabalho (W). Matematicamente, pode-
se escrever o trabalho (W) como dW = P¢y. dV, pois 0 sistema se expande. O
trabalho realizado quando o volume passa de V; para V. € a integracdo de

dW = Pgy. dV entre os volumes inicial e final.
Logo, W = f;l ?P,.. dV Expressido Geral do Trabalho.

A expansao em varios estagios € mostrada na figura 2.3.

Pi P1i

P2 P2

Vi Vi Vi Va
(a) (B)

P2 s

(c)
Figura 2.3: Expansdo em varios estagios: (a) expansdo em 2 estagios; (b)
expansdo em 3 estagios; (c) expansdo em infinitos estagios (ATKINS, 1999).
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Wiotal = W1 + W3 + W3= Peyt (dV1) + Pexiz (dV2) + Pex 3 (dV3)

0= I:)ext s IDfinal OsW=< Wmax
A comparacao das figuras que mostram a expansdo a mdultiplos estagios

produz uma quantidade maior de trabalho.
» Expanséo Livre
A expansao livre € a expansdo contra uma forca nula e ocorre quando a
pressao externa € igual a zero, portanto dW =0 e W =0, ou seja, ndo ha trabalho
guando o sistema se expande no vacuo.
» Compressao
QuandoAV<0 —» W<0 — Wdestruido W = Pgy (V2— V1).
Comparando o W de compressao com o W de expanséo, é possivel verificar
que a diferenga entre eles nédo € s6 algébrica. Wcomp > Weyp €m um Unico estagio.
O sistema € analogo ao explicado para expansao.

A massa m deve ser suficientemente grande para produzir uma Pey

significativa que gere compressao.

P>

[m] . .

I -
L PVT
F,V,T F1

() b =

fc)

Figura 2.4 : Compressao de um gas de P;, Vi e T (a) para P2, Vo e T (b) em um
anico estagio (ATKINS,1999).
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P P

Pq P

P

P1 =

Wa Vi

Figura 2.5: Compressdo em varios estagios: (a) Compressao em 2 estagios; (b)
Compressdao em 3 estagios; (c) Compressdao em infinitos estagios (ATKINS,
1999).

2.3 CONSERVACAO DA ENERGIA
A termodinamica define os efeitos energéticos em duas categorias: W e Q,

sendo assim a energia de um sistema varia quando ha uma variacdo de trabalho

e/ou calor.

Weic § aw £ 0

Processos Reais
ou Irreversiveis

Q cic § a0 + 0

Wi = 0 ou Qc = 0 Processos Ideais ou Reversiveis
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2.3.1 Processos Reversiveis

Quando a transformacdo ocorre mediante a restauracdo das condicdes
iniciais, tanto do sistema quanto das vizinhancas, ndo ha producdo de trabalho
liquido.

O equilibrio interno de um gas é perturbado apenas infinitesimalmente.

O processo reversivel requer:

Balanco de pressao interna ou externa
* Auséncia de atrito
* Tempo suficientemente grande para a restauracado das condi¢des iniciais,

apos variacao infinitesimal de volume.

* Processos reversiveis servem de modelo para célculos termodinamicos
ideais.
Weic = Wexp + Wcomp ; Wexp = Wcomp

e Os processos sao idealizados a temperatura constante.
* A energia acumulada nas vizinhancas no processo de expansdo €
exatamente igual a quantidade necessaria para comprimir 0 gas para o

estado inicial.

. v2 vl v2 v2
ﬂ'clﬂ=deET + deV = j.PdV - deV = 0
vl v2 vl vl

2.3.2 Processos Irreversiveis

Quando o sistema e/ou as vizinhangas ndo tém as suas condi¢des iniciais

restauradas, exceto com o aporte de energia para o sistema.
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Todos 0s processos reais sao irreversiveis, ainda que em alguns casos seja
possivel fazer uma aproximacdo reversivel. E POSSIVEL se aproximar da
reversibilidade, mas nao atingi-la.

Como foi visto Wcic e Qcic # 0 (processos reais e irreversiveis); isto indica
gue tanto W quanto Q, ndo sao variaveis de estado, pois dependem do caminho.
Qualquer variavel de estado (Y) do sistema apresenta a somatéria de suas

diferenciais igual a zero, ao longo de um ciclo, pois o sistema retorna ao estado

ﬂf&}f=l]

Ay =yi—=Yi =0; yi=Yi

inicial.

Dessa forma quando o sistema é sujeito a qualquer transformacao ciclica,

observou-se que o W produzido nas vizinhancas era igual ao calor extraido nas

jaw . §ae

Caso o sistema ndo apresente uma variagdo liquida no ciclo, mas nas

vizinhancas.

vizinhangas tenham sido detectados alguns efeitos como variagcdo na altura das
massas apos o ciclo (escoamento de W) e variacdo na temperatura dos corpos

apos o ciclo (escoamento de Q), entéo:
c_f (70 -aw) - o

Assim, defini-se uma nova variavel de Estado - Energia Interna — (E) a qual

depende apenas dos estados inicial e final.

B 0

AE:Ef—Ei;Ef:Ei; AE =0

Como dE = dQ — dW, entao:
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f - f £

_‘.dE = jﬁq = J.ﬁw —> AE=Q-W > 1° Principio da Termodinamica
“Em qualquer processo a AEiy dO sistema € numericamente igual ao calor
absorvido (Q) pelo sistema menos o Trabalho (W) rea  lizado pelo sistema”

Principio da Conservacdo da Energia de Clausius : A Energia do Universo &

Constante.
2.4 ENTALPIA

E uma funcéo de estado de um sistema que reflete a capacidade de troca de
calor do sistema com a vizinhanga, durante mudanca de estado a pressdo

constante.

E uma conseqiiéncia da Primeira Lei da Termodinamica e surge como

combinagao de duas outras fungdes de estado.
H=E+PV ; AH=AE +PAV

Exemplo: Quando a reagdo se processar em um recipiente aberto (pressao

constante) e o volume final for maior que o volume inicial, tem-se:
12 Lei: AE = Q — W ; Sabendo-se que W = PAV

AH = AE + PAV = AE = AH — PAV
Substituindo em AE = Q — W:

AH—-PAV =Q-PAV = AH = Qp; Fluxo de calor entre o sistema e as

vizinhangas durante mudancga de estado a pressao constante.

Isto implica que:
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AH > 0; Qp > 0: Calor absorvido pelo sistema e resfriamento das massas nas

vizinhancas.

AH < 0; Qp < 0: Calor é liberado pelo sistema e aguecimento nas vizinhancas.

Da mesma forma, a variagéo de energia interna pode ser associada a Qy.

Exemplo: A reacéo se processa em um recipiente fechado (Volume Constante).
Sedv=0 => W=0poisW=PdVv => AE= Qy

Sinal de AH

AH>0 > Processo Endotérmico - Resfriamento das vizinhancas.
AH<0 > Processo Exotérmico - Aquecimento nas vizinhancas.

2.4.1 Variacao da entalpia com outras propriedades  do sistema
Pode-se calcular a AH pela mudanca de estado a partir dos valores de AE
que por sua vez sdo determinados em funcdo de W e Q, ou seja, por seus efeitos
nas vizinhancas. Entretanto uma mudanca de estado implica na variagcdo de
propriedades do sistema, tais como P e T, as quais sdo facilmente mensuraveis
nos estados inicial e final e podem ser relacionadas com AH.
dE =dQ - dw

Sabe-se que dH =dE + VdP + PdV =—> dH =dQ + VdP
H é funcdo da temperatura e pressao, logo, H=H (T, P)

- (€2 ¢H
dH (51" )PdT * (E'P

dP . .
T [diferencial total de H = H (T, P)]

Igualando-se os termos, tem-se que:
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a0 - (&) ar = ao/ar- (§),- <

Cp por definicdo é a Capacidade Calorifica sendo que o calor é trocado a presséo

constante (Fig. 2.6).

Figura 2.6: Grafico H vs T a presséo constante (JENKINS, 2008).
2.5 CAPACIDADE CALORIFICA DOS GASES

Sao os diversos valores que os calores trocados com as vizinhangas podem
assumir, quando certa variacdo de temperatura (AT), estiver associada a
mudanca de estado. Podem assumir valores de - © a + «© uma vez que dependem
do caminho, entretanto apenas dois valores apresentam significado importante:
CpeCy.

Deducéo de C p:
dH = dQp

H=H (T, P)

dH—(aH> dT+(aH) dP
~\aT/p oP/;

dQ, = Cp.dT
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dH:Cp.dT

~H2 T2
JdH . ijdT =>  AH=CpAT
Hi T1

Fazendo tratamento analogo para processos a volume constante.
Deducédo de C y

A volume constante dE = dQ,

Sabendo-se E = E (T, V).

dE = ( 2E_ )4t (i)dv
BTy T Now Ay

aQ, = (%)ﬁ__:ﬂ"

dQ, = Cv dT => dE=CydT integrando, obtem-se AE = Cy AT

Relacéo entre C p e Cy
Matematicamente Cp € maior que Cy, pois:

1°) Quando o Sistema é mantido a Pressao Constante , a energia introduzida

pode estar na forma de Energia Cinética, Trabalho ou ambos.
2°) Quando o Sistema é mantido a Volume Constante , a energia introduzida s6

pode estar na forma de Energia Cinética , pois sem variacdo de volume néao ha

realizacado de Trabalho.
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Deducéo de C v:

A Energia Cinética € igual a 3RT/2, pois € proveniente do movimento de

translacdo das moléculas (R/2) ao longo de cada eixo ( X, Y, Z).

Se Ec =3RT/2 => AEc = 3RAT/2; Sabendo-se que AE = Cy AT, igualando-

se:

3RAT/2 = Cy AT = Cv = 3R/2 é o0 aumento de energia relacionado com o

aumento de temperatura por mol.
Deducéo de C p:
AH = AE + P AV
CpAT = 3RAT/2 + PAV
CpAT = 3RAT/2 + RAT
Cp=3R/2+R
Cpr=Cv+R

Matematicamente
Primeira lei: dE = dQ — PdV ; dE = (% dT (%)Tdv (T.V)

'l;rr

Como dQ = dE + PdV, entéo:

do= - (GF)ar+ (F)av + pav

¢

dQ=CydT + dv[g_—f'rT+P]
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Se a presséo é constante, dP =0

&)+ r]

4Q, = Cv(eT), + (av), [(
Por definicao:

Dividindo-se a Equacéo por (T ]P

( av ( ¢E 4§ p( av
CP - CV: &I T &N T &
“ — _ \ )

1° Termo 2° Termo

1° Termo: E a energia necessaria para afastar as moléculas a fim de vencer as

forcas intermoleculares de atragao.

2° Termo: Trabalho produzido por unidade de temperatura em um processo a
pressdo constante, logo, Cp € maior que Cv. Para produzir o mesmo incremento

de temperatura é necesséario trocar uma quantidade maior de calor com as

vizinhangas num processo a pressao constante do que a volume constante.

y=Cp/Cy; yémaiorque 1.

2.6 PROCESSOS ADIABATICO E ISOTERMICO

Sao os dois tipos de processos mais usuais, devido serem facilmente

controlados em laboratdorio e muito utilizados nos argumentos termodinamicos.

Processo adiabatico

Quando néo ha troca de calor entre o sistema e as vizinhancgas, ou seja, ndo
h& escoamento de calor durante a mudanca de estado.
Qcte »dq=0
Condicbes experimentais: frasco de Dewar (alto vacuo e paredes
extremamente polidas).

Retornando ao processo adiabatico (dg = 0).
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12 Lei:

dE = dg — aw
dE = —aw
AE = —W

* Expansao Adiabatica (dV positivo, dgq = 0, W positivo)

O trabalho é produzido nas vizinhancas as custas da diminuicdo da energia
interna do sistema, , evidenciada pelo abaixamento da temperatura.
W expansao - W = —AE
W = —nCy AT

W+

Vizinhanc¢a

» Compresséao Adiabatica (dV negativo, dq = 0, W negativo)
O trabalho é destruido nas vizinhangas as custas do aumento de energia do
sistema, evidenciado pelo aumento da temperatura.

W compressao — —W = AE

W -

vizinhan¢a

Portanto:
Expansdo — Vs >V, dV positivo, dE negativo e W positivo.
Compressao — V; > Vs, dV negativo, dE positivo e W negativo.

Considerando apenas trabalho W do tipo P x V: W = PdV e dE = - PdV.
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Lembrando que: Cp,—Cy =R ey=Cp/Cy:

Cy
C, — Cy

C
Cy P/CV —1

1
w :yTl(Plvl — P, V3)

W =

(PV1 = P,V3)

w

(PV1 = P,V3)

Outra forma:
aw = —dE
PdV = —C,dT

PV = RT P—RT
N v

RTdV— CydT
V - V

fav _c, (/dT
Vv RJ) T

i i

Vil Vo _ G (T
In vi|="% In T,

Rearranjando e antilogaritimando:
C C
Ty "k = V,T, "/
Cc = CV/R
VlTlc = VzTZC

P1V1y = szzy
Boyle-Mariotte:

PVy Ty
PV, T,
P1V1y = P2V2y
Cp
Yy = Cy

P <V2>”
P, \1
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Em processos reversiveis, o trabalho produzido € o maior possivel; ja o
trabalho consumido é o menor possivel. Sao idénticos, porém de sinais opostos.

Em processos irreversiveis, o trabalho produzido é sempre menor do que na
correspondente transformacéo reversivel. O trabalho consumido é sempre maior

do que na transformacéo reversivel correspondente.

Caso especial: gas ideal

W =-nCy(T, —Ty)

SeT1>Ta:
W =nCy (T, — T,)
T = Py R,
1™ nR € 27 nR
PV, PV,
v =re, (-2
a4 nR nR

C,
W ="/p (P,Vy — P,V)

Processo isotérmico

Neste tipo de processo ndo ha variacdo de temperatura (AT = 0)., a mesma
se mantém constante durante a mudanca de estado. Sdo reacdes geralmente
efetuadas em termostato.

Numa transformacéo de estado isotérmica, com volume ou pressédo
constante, a energia interna de um gas ideal permanece constante (dE — 0).

E =E(T,V)

dE—(aE) dT+(aE> dv =0
—\aT/y, o).

» 1° Principio
dE =dgq —aw
E=q-W
O0=q-—-W
q=Ww
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O trabalho é positivo quando produzido a custa do calor recebido
isotermicamente pelo gas ideal.

W+

vizinhan¢a
q+

O trabalho é negativo quando consumido a custa do calor liberado

isotermicamente pelo gas ideal.

vizinhanca

Para o gas ideal:

PV =nRT P=—r

VZ VZ dV
W= PdV =j nRT7

£ |41

Va
W = nRT In—=
Vi

Lei de Boyle-Mariotte:
PXVZCte P1V1:P2V2

V, P
v, P,
Entao:
Py
W = nRT In—
P,
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O trabalho produzido por um gas numa transformacao isotérmica reversivel
depende de: volume ou pressBes externos, do numero de mols (n) e da
temperatura (cte).

Os processos reversiveis sdo importantes porque os efeitos de W a eles
associados representam os valores maximos e minimos, ou seja, indicam o0s

limites de capacidade de uma determinada transformacé&o produzir trabalho.

2.7EXPERIENCIA DE JOULE

Objetivo: medir a variacdo da energia interna pela variacdo do volume, em

condi¢cbes de temperatura constante.

(%F/ aV)T —nr

mesmas dimensoes da pressao

Descricdo: sejam dois recipientes (A e B) conectados por meio de uma
torneira (Fig. 2.2).

Thermometer

|
High
pressure
gas

Figura 2.2: Experiéncia de Joule (ATKINS, 1999).

Vacuum

No estado inicial, o recipiente A € enchido com gas a uma pressao de

aproximadamente 22 atm. O recipiente B € submetido a vacuo.
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Esse equipamento (dois recipientes conectados) € mergulhado em um
banho d’agua, atingindo o equilibrio com a agua a uma temperatura T (lida no
termbmetro), o qual também se encontra imerso no banho.

Em seguida, a agua é agitada vigorosamente para atingir o equilibrio
térmico. A torneira que conecta os dois recipientes € aberta e 0 gas se expande
para preencher os dois recipientes uniformemente (difusao).

Depois de certo tempo o equilibrio térmico se estabelece entre os recipientes
(sistema) e o banho d’agua (vizinhancas) e lé-se a temperatura.

Joule observou que ndo havia variacdo de temperatura da 4gua antes e

depois da abertura da torneira.

Interpretacdo: ndo ha producao de trabalho (W) nas vizinhancas.

Poposta = 0 (vacuo) — expanséo livre de um gas

A fronteira que inicialmente se localizava ao longo do recipiente A, depois se
expande contra uma Py, = 0 (presséo oposta) para sempre envolver toda a massa
do gas.

aw =0 . 12Lei dE =dqg

N&o héa variagdo na temperatura da massa das vizinhancas.

dE=0 -~ dg=0

Sistema e vizinhancas estdo em equilibrio térmico.

dT =0
E =E(T,V)

dE = (aE/aV)TdV como dV = 0 (expansio)

(% /ay), =0

A energia independe do volume, uma vez que a diferencial é nula. A energia

é funcdo somente da temperatura E = E(T) — Lei de Joule.

Aplicacéo:

Demonstragdo da relagéo C, = Cy + R para gases ideais:

Lembrando que:
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C,=C,+R=C +(6E) <av> +P<
pov i m i \ev/, \aT/,

¢,=C +p(a_‘/)
pov aT/,,
Gas ideal:
PV = RT
A presséo constante e variando-se V e T:
V R
T P
av R
(57, =7
Substituindo:
6 =co+r(2)
pov aT/,,

C_C+PR
p— ~V J2

Cp = CV + R
Limitacdes:

* A Leide Joule s6 é obedecida para gases ideais E = E(T).

» Nao foi capaz de evidenciar uma variacdo de temperatura mensuravel

entre os estados inicial e final.

e Erro instrumental — mau dimensionamento. O equipamento utilizado
por Joule apresentava as vizinhancas (banho d’dgua) com uma
capacidade calorifica muito grande em relagdo a do sistema (gas),

prejudicando assim a determinacdo da variacdo de energia provocada

A OF
pela variagéo de volume (5) :
T

av
oT

)

« Completamente inadequada para soélidos e liquidos.
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2.8 EXPERIENCIA DE JOULE-THOMSON

Objetivo: determinar experimentalmente a variagdo da entalpia com a

pressdo em condi¢cdes de temperatura constante (aH/aP) .
T

Introducéo

Ao proporem a determinagdo da derivada parcial da entalpia relativa a
pressao (aH/aP) , encontraram as mesmas dificuldades ja observadas por Joule
T
por ocasidao da determinacéo de (aE/aV) , uma vez que as funcgdes E e H estéo
T

relacionadas.
H=E+PV +~ dH=dE + PdV +VdP
Onde:

dH = C,dT + (aH/aP)TdP ~ H=H(T,P)

dE = C,dT + (aE/aV)TdV ~ E=E(T,V)
Substituindo:
C,dT + (aH/aP)TdP = CydT + (aE/aV)TdV + PdV + VdP

Considerando a temperatura constante, dT = O:

(aH/aP)TdP = (aE/aV)TdV + PdV + VdP

(6H/6P)po _VdP = (aE/aV)TdV + PdV

[(aH/aP)T ~v|-ap= [(aE/GV)T +P|-av
|(°H/ aP)T -v|=|(%/ 6V)T +P| (Y aP)T

(aH/aP)T = [(aE/aV)T + P] ' (aV/aP)T +V

Solidos e Liquidos

A variacao de volume é desprezivel em condicdes de P ordinarias, entéo:
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[(aE/aV)T + p] : (aV/OP)T &KV - (aH/aP)T =~y

Entretanto, devido aos volumes molares serem relativamente pequenos

guando comparados aos gases, considera-se que (aH/aP)T = 0.

H=E+PV
dH = dE
QpEQV

Gas Ideal

A variacédo de volume é enorme, entéo (aH/aP) = 0.
T

Essa relacédo também pode ser obtida pela definicdo de entalpia e a equacéao
do gas ideal.
H=E+PV PV=RT ~ H=E+RT
Como E = E(T), entdo H = H(T):
AH = AE + AnRT
Q, = Qv + AnRT

Descricao:

Em um tubo isolado (dg = 0) foi ajustado um obstaculo, inicialmente um
lenco de seda (disco poroso/diafragma), a fim de gerar uma variagdo de pressao
entre os lados esquerdo e direito, de modo que P; > P, (efuséo) (Fig. 2.3).

Upstream Downstream

pressure Throttle press‘ure

pit ’: Py P y ol pi w s P
pht VT P Ve 1y g——
WP Vil T .

Figura 2.3: Experiéncia de Joule-Thomson
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Aplica-se uma leve pressao no pistdo da esquerda, apenas o suficiente para
provocar um fluxo estacionario (sem modificacdo de P;) da esquerda (estado
inicial) para a direita (estado final).

As condi¢des nos estados inicial e final sdo determinadas por termémetros e
mandmetros acoplados ao tubo.

Devido a obstrucdo (P, > P»), 0 gas sera forcado a se deslocar lentamente
atraveés do disco poroso efetuando uma expansao.

O fluxo de gas age como um pistédo e conduz o gas para fora do sistema. A
fronteirado sistema € movel, acompanha a movimentagcdo do gas e envolve
sempre a mesma massa de gas.

Durante a expanséo foi observada uma reducao de temperatura no lado de
menor pressao. Esse fendbmeno é conhecido como resfriamento por expansao

adiabatica ou efeito de Joule-Thomson.

Analise termodindmica

Célculo do trabalho (W) realizado pelo gas para superar o obstaculo.
VVcomp =P1dV_)O_V1 = _P1V1
VVexp =P2dV—>V2—0 :P2V2

12 Lei:
dE =dq—aw dgq=0
dE = —dW
AE = -W

E; — Ey = —(PV, — P1Vy)
E, + PV, = E; + P,V;
H, =H, AH =0 Isoentalpico
Alguns livros demonstram com dV, V, — Vi e V1 — V,.
Weomp = —P (V1 = V3)
Wexp = Py(Vo, = V1)
Wig =Wr = W; = =P, (Vy = V3) = P,(V, — V1)
Wig =Wr = W; = +P, (Vo = V1) = P, (V, — V)
dg=0 dE=-aw

42



E; —Ey = —[Py(V; = V1) — P,(V, = V1)
Ey + P,(V, = V1) =E; — Py (V, - V)
Ey + P,(V; = V1) = Ey + Py (Vy = V)

H, = Hy

Interpretacdo:

A entalpia do gas é uma constante na expansao Joule-Thomson.

O abaixamento da temperatura (-AT) e o abaixamento da pressédo (-AP)
podem ser combinados:

), =G, -~ o), = )
—AP/y AP/ y —0JdP/y 0P/y

Surge o coeficiente Joule-Thomson (u]T), gue é o limite dessa relacao
quando a variagao de presséao tende a zero (AP — 0).

K € a modificacdo da temperatura por unidade de pressao quando o gas se

expande adiabaticamente.

Quando p é positivo, ha resfriamento; quando p é negativo, ha aquecimento.

. oH .
Relaciona-se u;r com (5) de modo simples:
T

oH oH
dH = (—) dT + (—) dp
P T

T P
&= (57)
» =\a7),
dH = C dT+(a—H> dp
p P ),

SedH =0:;

0H
0=C,(0T)y + (5)T (0P)y  +(0P)y

0= <6T) +(6H>

~ P\or/y \oP/;
oH

0=Cpﬂ]T+( )T

aP

oH
~Gotyr = (ﬁ)T
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Quando p;r € positivo, T < Taus (exceto para H, e He). Abaixo destas

bY

condi¢cdes, proximos a temperatura ambiente, todos 0s gases apresentam
resfriamento na expanséo adiabatica. A temperatura caracteristica, acima da qual

uyr € negativo, € denominada temperatura de inverséo de Joule-Thomson.

T)yy:maioriados gases T > Tyyg H, = 80°C
Aplicacéo:

Possibilita determinar (3—5) , JAd que:
T

57, = [+ &), o), +v

Dispositivo de refrigerador.

E muito importante na solucdo de problemas tecnoldgicos associados com a

_ 1<6H>
H="c \apr),

u>0 resfriar

liquefacdo dos gases.

u <0 aquecer

2.9 TERMOQUIMICA

E o ramo da termodinamica que estuda a liberacédo ou absorcédo de calor
durante uma reacdo quimica e o0 modo como este calor depende das condi¢des
fisico-quimicas das espécies quimicas envolvidas na reagéo.

Em outras palavras, estuda a aplicagdo do 1° Principio da termodinamica as

reagdes quimicas.
2.9.1 Reacdes endo-exotérmicas
Durante uma reacdo quimica ocorre variacdo de temperatura. Assim, Essa

reacdo pode ser classificada como exotérmica ou endotérmica em funcdo do

sentido do escoamento de calor.
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» Exotérmica
Quando o sistema aquece durante a reacdo quimica, € necessario escoar

calor para as vizinhangas a fim de restaurar a sua temperatura inicial.

Ex:
10,(9) + Hy(g) == H,0(g) + (~57.780 cal)

» Endotérmica
Quando o sistema resfria durante uma reacdo quimica, é necessario escoar

calor a partir das vizinhancas a fim de restaurar a sua temperatura inicial.

Ex:
H,0(g) == Hy(g) +30,(g) + 57.780 cal

2.9.2 Calor de reacédo

E o calor trocado com as vizinhangas durante uma reagdo quimica em
condi¢cdes de igualdade de pressdo e temperatura quando todas as espécies
quimicas (reagentes e produtos) envolvidas apresentam as mesmas condicfes de
pressao e temperatura.

E medido em fungdo da variacdo de temperatura apresentada por um
calorimetro de capacidade calorifica conhecida.

Calorimetro: € um aparelho cuja funcdo é isolar o sistema das suas
vizinhancas a fim de determinar com precisao as variagdes que ocorrem no seu
interior.

Como qualquer outra transferéncia de calor, o calor de reacdo depende das
condicOes existentes durante a realizacao do processo.

Existem duas condi¢cdes particulares que relacionam os calores de reacao as
variagoes de fungbes termodinamicas:

1%) Presséao constante — Qp = AH

2%) Volume constante — Qy = AE
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2.9.3 Estado padréo

E o estado mais estavel do elemento, sob pressdo igual a 1 atm e
temperatura igual a 25 C.

A fim de se possa comparar os calores de reacdo de diferentes reacbes
qguimicas, foi necessario estabelecer arbitrariamente um estado padrdo de

referéncia.
2.9.4 Entalpia padrao de reacéo ( AH®)

E a diferenca de entalpia entre produtos e reagentes por unidade de reacao.

Considerando os produtos e os reagentes em condi¢cdes padronizadas (estado

Al = Y H(P) = ) Hy(R)
i 14

As entalpias absolutas (H) das substancias sdo desconhecidas, mas sendo

padrao de referéncia).

AH, uma diferenca, elas podem ser substituidas pelas entalpias relativas
(entalpias padrdo de formacdo — AH}’), desde que sejam consideradas nulas as
entalpias dos elementos puros nos seus estados padréo de referéncia (T =25 C
e P =1 atm).

AH; = AH;(P) — AH¢(R)

2.9.5 Entalpia padréo de formagéo ( AHy)

E a diferenca entre a entalpia do composto e dos elementos puros que o

constituem em condi¢des de estado padrao de referéncia (P =1 atme T =25 T).

Ex:
Fe,05(s) + 3H,(g) == 2Fe(s) + 3H,0(1)
Condicoes: P=1atme T =25 .
AH; =?
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Substéncia Fe,05(s) Fe(s) H,0() H,(9)
AH (Kcal) -68,3 -196,5
Cp (cal /g . mol) 25 6,1 18 4,9

AH, = 3HH,0(l) + 2HFe(s) — HFe,05(s) + 3HH,(g)
AH; = 3AH; Hy0(1) — AH]: Fep03(s)

Quanto aos calores de formacao (AH}) deve-se observar que:

» Em algumas reacdes € muito dificil determinar os calores de formacéo

AH. = 3(~196,5) — (—68,3)

AH, = —589,5 + 68,3 = —581,2 Kcal

(entalpias de formacao) diretamente no calorimetro. Ex: oxidos.

e Em situagbes nas quais 0s compostos sao formados muito
lentamente,
intermediarios, o calor de formacao é determinado indiretamente com

o auxilio da Lei de Hess.
2.9.6 Leide Hess
Lei da soma constante dos calores de reacgéao.

“O calor desprendido numa reacéo quimica ndo depende das etapas em que

ela se efetua e é igual a soma algébrica dos calores (entalpias) das diversas

etapas’”.

E uma conseqiiéncia da 12 Lei da Termodinamica apesar de ter sido
estabelecida antes. Como a entalpia (calor) € uma funcdo de estado, ela
independe do caminho (etapas), apenas dos estados iniciais (reagentes) e dos
finais (produtos).

Se considerarmos 0s reagentes: aA + bB, sendo convertidos diretamente

além de gerar

um grande numero de produtos

nos produtos: cC + dD ou indiretamente, através dos intermediarios xX + yY.
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XX +vyY

ah + bB it » cC+dD

aA+bB = xX+yY AH;
xX+yY <= cC+dD AH,
aA +bB ==cC+dD AH,
AHs = AH, + AH,
Ex:
C(grafite) + %OZ(g) ——~C0(g) AH,=-1105K]

CO(g) +50,(9) ~==C0,(g) AH,=—-2830K]
C(grafite) + 0,(g) ==C0,(g) AH; = —393,5K]

A grande utilidade pratica da Lei de Hess é permitir o calculo das entalpias
de reacdo em situacdes nas quais a determinacdo calorimétrica seria dificil ou

impossivel.
2.9.7 Variagao da entalpia padréo de reagdo comat emperatura

Conhecendo-se o valor de AH, em uma dada temperatura (T = 25 T), é
possivel calcular o AH, em qualquer outra temperatura caso se conhecga as
capacidades calorificas de todas as substancias envolvidas na reacgéao.

De modo geral: AH; = AH;(P) — AH;(R).

Para encontrar a relacao entre entalpia de reacéo e temperatura, deriva-se a
entalpia de reacdo relativamente a temperatura mantendo-se a presséo
constante.

H = H(T,P)

dAH’ dAH; ; dAH;
7 ) =\—7 P('pro utos) — =T P(reagentes)
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Mas por definigéo:

(6H) _c
aT/),

Extrapolando:

dH’ o
(ﬁ) = (Cp Capacidade calorifica padrao
P

AH, — T:
dH = (O_H) dT + <O_H> dP dP = cte
oT/p oP/r
dH = (a—H) dT
T /p
Lembrando:

AH; = AH;(P) — AH¢(R)

Extrapolando:

dH, = CpdT(P) — CpdT(R)
T

OH\ ACS
ot )~ F
P

dH® = ACpdT
dAH® . o
= Cp(P) — Cp(R)
P

oH® R o
<H> — Co(P) - Co(R)
P

dT

Como a entalpia padrdo de reacdo é funcdo apenas da temperatura, as
derivadas sao comuns e ndo parciais.
dAH® = ACpdT
dH’ = ACpdT
Integrando entre uma temperatura fixa T, (25 C) e outra temperatura T:

H(T) T
j AH® = j ACpdT
H(To) To
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T T
AH (T —T,) = f CpdT(Produtos) — | CpdT(Reagentes)

T T
T T

AHy = AHy + f CpdT (Produtos) — | CpdT(Reagentes)
To To

Consideracdes sobre o intervalo T-To:
+ Se pequeno, as capacidades calorificas padrdo (Cp) de todas as
substancias podem ser consideradas constantes.
« Se muito grande, as capacidades calorificas padrdo precisam ser
tomadas em funcéo da temperatura.
Para muitas funcdes, Cp assume a forma de poténcias crescentes em T:
C, =A+ BT + CT?+ DT® + -

ou

B C D
Cp=A+?+E+F+m

A, B, C, D séo constantes.
Portanto, algumas vezes, apesar dos calculos serem faceis, € mais
conveniente usar as capacidades calorificas médias: <Cp>, tomando por base a

temperatura de 25T (298,15 K).
T

<6
Ty=298,15

capacidade calorifica padrao média

CPdT/AT AT = (T — 298,15)

EXx:
Determinar AH’, a temperatura de 85 T (385 K) para a reacdo abai xo:
Fe,05(s) + 3H,(g) ==2Fe(s) + 3H,0(1)
Sabendo que: AH' ;9515 = —8,4 Kcal.
AC, = 2C,Fe(s) + 3C,H,0(1) — (C,Fe,03(s) + 3C,H,(g)
AC, = 2(6,1) + 3(18) — 25 — 3(6,9)
AC, = 21,5 callg.mol

358
AH3sg 15 = AHyeg + f AC,dT
298

AHjsg15 = —8400 + 21,5(358,15 — 298)
AH;58'15 = _7,1 kCCll
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2.10 ENERGIA DE LIGACAO

E um método de determinac&o indireta de calor de reacéo utilizado quando
se dispde de dados calorimétricos. Varios métodos tém sido propostos para
estudar os calores de ligacdo em processos para 0s quais nao se tem disponivel
dados experimentais. O mais usual destes métodos se baseia na entalpia de
ligacao.

Definicdo: E o calor de pressdo associado com a quebra e formacéo de
ligagBes quimicas de moléculas gasosas.

Esse método sO pode ser utilizado desde que as substancias apresentem
apenas ligacdes covalentes e sejam assumidos dois postulados basicos:

1°) Todas as ligagdes de um tipo particular (Ex: C — H no metano CH, ) séo
iIdénticas.

2°) As entalpias de ligacao séao independentes dos compostos nos quais elas
aparecem.

Embora nenhuma destas duas condicbes acima seja obedecida
estritamente, este método oferece valores bem satisfatorios para as entalpias de
muitas reacoes.

Ex: Obtencé&o do valor de entalpia de ligacédo de C — H

Primeiro, toma-se o calor de formacéo do metano (CH,) a partir do C(s) e do
H2(9).

Em seguida combina-se este calor com o calor de sublimagéo do carbono
(C(s)—C(qg)) e o calor de dissocia¢cao do H,(g) - H—-H

Obtém-se assim o calor de dissociacdo do metano dentro dos atomos
gasosos.

Este resultado é dividido por 4: CH, a fim de se obter o valor da ligagédo
C-H.

Dando continuidade a este processo foi possivel estabelecer os valores das
entalpias de ligacéo para varios compostos e reacgoes.

Significado:

Sinal positivo: Quebra de ligacdo — calor absorvido

Sinal negativo: Formacéao de ligacdo — calor liberado
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Ex: A pressao: H,C = CHy(g) + Hyg) ==—H3C — CH3(y)

T=25C

Determinar o calor de reagcédo de decomposi¢éo do eteno em etano & 25C

Nesta reacdo as quatro ligacbes C — H do eteno ndo serdo afetadas,
portanto podem ser negligenciadas.

Somente as ligacbes C = C do eteno e H — H do gas hidrogénio seréo
guebradas

AH(2se = X;w; AH;(P) + X;w; AH;(R)

jgjl} Energia de dissociacéo da liga¢éo por mol de ligagao.
Wj — N° de mols de ligagbes formadas

Wi— N° de mols de ligacdes quebradas

AHZS‘C = - (AHc—c + ZAHC_H) + (AHC:C + AHH—H)
= (= 83 + 2.99)+ (147+104)
= — 30Kcal

Valor experimental — — 33Kcal

2.11 CALOR DE SOLUCAO (AH,,))

E a variacdo da entalpia associada a adicdo de certa quantidade de soluto a
uma dada quantidade de solvente, submetidos as mesmas condi¢des de pressao
e temperatura.

E o calor trocado durante a dissolucio de uma substancia em outra, todas
submetidas as mesmas condi¢des de pressao e temperatura.

E subdividido em calor integral e calor diferencial de solugéo.

2.11.1 Calor integral de solucéo

E o calor trocado quando 1 mol de soluto é dissolvido em N mols de
solvente.

E funcdo da quantidade de solvente presente em solucao.

Ex: Adicdo de 10 mols de H,O(l) em H,SO4 (1)
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AH,s .. = —16,24 cal

2.11.2 Calor diferencial de solugéo

E o calor trocado quando 1 mol de soluto é dissolvido em uma quantidade
infinita de solvente.

A adicao do soluto praticamente ndo afeta a concentragéo da solugao, nem
produzira efeitos térmicos significativos.

O simbolo aq (aguoso quando o solvente for a agua) € utilizado para indicar
este fato.

H,S0,(l) + H,0(l) ==H,S0,(aq )

Neste caso, considera-se a interacdo entre os ions despreziveis. A medida

que a quantidade de solvente é aumentada, o calor aproxima-se de um valor

limite que é o valor da diluicéo infinita.

Exercicios

1. Qual o W realizado no sistema, se 1 mol de gas ideal a T = 300 K &€ comprimido
isotérmica e reversivelmente para 1/5 do seu volume inicial?

2. A reacdo: CO (g) + ¥2 O, (g0 == CO; (g), em condicbes de T = 298 K,
apresenta uma AH = 282,85 kJ/mol. Calcular AE, considerando que os gases
se comportem idealmente.

3. Calcular a capacidade calorifica molar a volume constante, de um gas
triatbmico ndo linear que obedeca ao Principio da Equiparticdo da Energia.

4. Calcular a AH de 1 mol de CO; (g) no intervalo de temperatura entre 300
e 1000 K, em condicdes de pressao constante, sabendo que a = 26,86 J/mol.K,
b =6,966x10° J/mol.K? e ¢ = 8,243x107 J/mol.K™. (Cp = a + bT + cT?)

5. Calcular Q, W, AE e AH, quando 1 mol de gas ideal € comprimido
isotermicamente, em condi¢cdes de T = 300 K e pressdo externa de 200 atm.
Considerar as pressoes iniciais e finais, como sendo respectivamente 2 e 100
atm.

6. Calcular o W de expanséao isotérmico e reversivel de um gas de van der Waals.
(P + a/V?) (V-b) = nRT

53



10.

. Considerando a reagédo: CHj (g) + 20, (g) ==CO, (g) + H20O (g). Calcular a

AHc-o, sabendo que o seu valor real é 732 kJ/mol e que AH’r = - 802,24
kJ/mol.

. Determinar a AH% da reacdo: 3C (s) + 2Fe;03 (g) == 4Fe (s) +3CO, (g),

assumindo que a mesma se processe em condicdes padroes.

. Calcular AH® para a reacg&o: Na (s) + %20, (g) + ¥2H, (g) ==Na'(a=1) + OH(a

= 1).

Calcular AHz4gc para a reacéo: ¥ Cl; (g) + %2 Hz (g) =— HCI (g).
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CAPITULO 3 - SEGUNDA LEI DA
TERMODINAMICA




3 SEGUNDA LEI DA TERMODINAMICA

3.1 INTRODUCAO

A 12 Lei da Termodinamica AE = q — W estabelece que haja um fluxo de
energia (na forma de trabalho e/ou calor) durante uma mudanca de estado,
impondo para isto uma unica condicdo restritiva: a conservacdo da energia.
Entretanto ela ndo informa nada sobre o sentido preferencial deste fluxo ou sobre

a fonte de calor do mesmo.

A energia do universo deve permanecer constante.

As questbes ndo elucidadas pela 12 Lei da Termodinamica foram
respondidas pela 22 Lei da Termodindmica, a qual estabelece um critério de

espontaneidade nas mudancas de estado:

A 22 Lei da Termodinamica reconhece duas classes de processos:. 0s

espontaneos e 0s ndo-espontaneos.

» Trocas Espontaneas
Algumas mudancas de estado (processos) ocorrem naturalmente; por
exemplo: um gas expande caso tenha volume disponivel; o fluxo de calor é

sempre do mais aquecido para 0 menos aquecido.
O que determina o sentido de uma mudanca de estado espontanea?
Como pela 12 Lei da Termodinamica a energia é constante, ndo pode ser a

energia.

Hipotese:

A mudanca tende para o sentido de menor energia.
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Argumentos:

1) O gés ideal expande espontaneamente no vacuo mesmo que a
energia permaneca constante (Joule - Thomson);

2) A energia do sistema diminui da mesma quantidade que aumenta a
energia das vizinhangas (1E.i,. € a | Esist; processos espontaneos).

Quando uma mudanca de estado ocorre, a Ew de um sistema isolado

permanece constante, mas ela € parcelada em dois diferentes caminhos.

O sentido espontaneo pode estar relacionado com a d  istribuicdo de
energia?
Toda mudanca de estado espontdnea é acompanhada pela dispersao

desordenada da energia.

> Energia dispersada
Pode-se entender a regra da dispersdo da energia pela ilustracdo de uma
bola (sistema) quicando no chéo (vizinhancas): cada vez que a bola quica, uma
parte da energia é degradada na forma de movimento térmico dos &tomos do

ch&o Ecinética = Etérmica + Perdas.

A energia € dispersada. O inverso nunca foi observado.

Para onde tende o sentido espontaneo?

Para a dispersao cadtica da Ei.y do sistema isolado.

A expansao espontanea de um sistema isolado e o fluxo de calor do corpo
mais aquecido para o menos aquecido sdo consequéncias naturais do aumento
do caos.

A entropia (S) € uma medida da tendéncia da desordem do universo.

3.2 CICLO DE CARNOT

Em 1824, Sadi Carnot investigando o0s principios que governam a

transformacdo de energia térmica (Q) em energia mecanica (W) (Q—W) a fim de
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determinar o rendimento (4) de uma maquina térmica, elaborou um ciclo
reversivel constituido por 4 etapas — 2 isotermas e 2 adiabaticas — e deu origem a
22 Lei da Termodinamica (Fig. 3.1).

Fluido: Gas Ideal

Adiabatica
Isotermica

Figura 3.1: Ciclo de Carnot em um diagrama P vs V (ATKINS, 1999).

12) Expansao Isotérmica: A — B

AV + e T, =cte Vg >V entdo Pg < Pp T, =cte entdo E; =cte; AE;1 =0

12 Lei
AE=q-W
0=qg-W
g1 = Was

Em uma expanséo isotérmica, a mudanca de estado se processa em um
reservatorio quente de calor. Neste sistema a temperatura € mantida constante,

independentemente das trocas de calor entre sistemas e vizinhancas.

Wyp=PdV = PV=nRT >P=—1

av |4
WAB = nRTv - WAB = nRTj 7

Vg
WAB = nRT1 an_ ={q1
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2%) Expansao Adiabética: B — C
AV+eqg=cte = dg=0 V> Vg entdo Pc < Pg

12 Lei
AE:q—W AE = CyAT

AE> = —Wage

CyAT = —Wpge = nCy(T,—T,) =W ~ T,—T,énegativopoisT; > T,
nCV X (—AT) = _WBC

WBC = nCVAT

3%) Compressao Isotérmica: C — D

AV—-e T, = cte Vp < V¢ entédo Pp > Pc T, = cte entdo AE3z = 0 (libera
calor para um reservatorio frio)
12 Lei
AE=q-W
0=q-W
g2 = Wep

Vp
WCD = nRTZ In— = q:

Ve
43) Compresséao Adiabatica: D — A
AV—-eq=cte = dg=0 Va <Vpentdo Pp > Pp
12 Lei
AE = C\/AT
AE=q-W
AE4 = —Wpa
CVAT = _WDA = nCV(T1 - Tz) = _WDA o T1 - Tzé pOSitivO pOiS Tl > TZ

nCV X (+AT) = _WDA

WDA = — nCVAT
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OBS: As convencdes do sinal algébrico estabelecidas anteriormente foram

mantidas naturalmente.

g+ g2 -
— —
- +
W W+
Wep Was
Wpa Wac

Resumo do Ciclo:
1. O gas é colocado em um reservatério de calor (quente).
2. O gas é retirado do reservatorio de calor e isolado.
3. O isolamento é removido e 0 gas € colocado em outro reservatoério de calor
(frio).

4. O gas é removido do reservatoério e é novamente isolado.

Como se trata de um ciclo, ou seja, o estado inicial € igual ao estado final, a
variagdo de energia é nula.

AEy = AE, + AE, + AEs + AE,

0 = AE 5 + AEge + AE¢p + AEp,
0=1(q1— W)+ (—Wpc) +(q2 —Wep) + (—Wpy)
0=1(q1+q2) —(Wyp+Wpc+Wcp+Wpy)

0 = qcicto — Weicio

Acicto = Weicto

3.3 SEGUNDA LEI DA TERMODINAMICA

E impossivel, em um sistema monotérmico (um Unico reservatorio de calor),
converter calor em trabalho.
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Os enunciados da 22 Lei sempre enfatizam a impossibilidade de certos tipos
de maquinas operarem em processos ciclicos monotérmicos.

Kelvin = E impossivel produzir trabalho nas vizinhancas usando um
processo ciclico conectado a um unico reservatoério de calor.

Clausius = E impossivel imaginar uma maquina que, trabalhando em um
ciclo, ndo produza outro efeito que ndo a transferéncia de calor de um corpo
quente para um corpo frio, ou seja, de um reservatorio de maior temperatura para
outro de menor temperatura.

Thomson = E impossivel que uma maquina, ao trabalhar em um ciclo, n&o
produza outro efeito que néo a extracdo de calor de um reservatorio e a execucao
de uma mesma quantidade de trabalho.

Planck = E impossivel para uma maquina que, operando em ciclos, tenha
como unico efeito a producao de trabalho a custa de calor de uma Unica fonte.

Portanto, o 2° Principio da Termodindmica introduz uma restricdo ao 1°
Principio (AE = q — W), o qual prediz que o trabalho produzido por um sistema
durante uma transformacao ciclica é igual ao calor recebido.

Um grande numero de diferentes escalas de temperatura pode ser
imaginado a fim de satisfazer essa relacdo. E mais simples considerar a
temperatura como sendo diretamente proporcional a magnitude do calor trocado

com o reservatorio de calor do Ciclo de Carnot.
T=lgl = 5=m
q

Por definicdo, a escala termodinamica ou absoluta de temperatura elaborada

por Kelvin considerava o n (rendimento) do Ciclo de Carnot.

Weict
n= — = Weicto = cicto = 41 — 92
q1
7= qd1 — 42 —1— a2
q1 q1
n= T,
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3.4 ESCALA TERMODINAMICA DE TEMPERATURA

As propriedades das maquinas reversiveis demonstraram que € possivel
estabelecer uma escala de temperatura que seja independente das propriedades
de cada substancia.

Foi visto que a maquina de Carnot apresentava tanto o rendimento (n)

quanto a razao entre os calores dos reservatorios (q—z) calculados em funcéo das

q1

medidas de q e W. Estas quantidades sao funcdes da temperatura e, portanto,
podem ser utilizadas para estabelecer uma escala de temperatura.

Sendo assim, desde que todas as maquinas térmicas operem no intervalo
entre T, e T, todas terdo o mesmo rendimento (n), ja que n é funcdo apenas da
temperatura.

n=n(T,Ty) oun = f(T,T)
Funcao universal independente do fluxo de W

Sabendo que:

n=1-—
q1

Entdo a razéo % também deve ser funcdo da temperatura nos dois
1

reservatorios.
q:

— =g(T,T,)
a: g\iq, 1,
q:
=1-—
K q1

Ao deduzir a equacdo de rendimento de uma maquina térmica, Carnot
chegou ao 2° Principio da Termodinamica, pois quand o duas fontes de calor
apresentam a mesma temperatura, equivalendo assim a uma unica fonte, o

rendimento do ciclo é nulo.

3.4.1 Relagédo entre a escala termodinamica de tempe ratura e a escala de

temperatura do gas ideal

Caso o gas ideal seja utilizado como fluido na maquina de Carnot, tem-se:
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Weicto = Wap + Wge + Wep + Why

% v,
Weicio = nRT, 1n73 +nCy(T, — T;) + nRT, 1nV—D +nCy (T, — T)
A C

Vs Vb
Weicio = NRTy; In— + nRT, In—
Va Ve

Vg Ve
Wi icio = NRT{In— —nRT, In—
v Vp

Para o gasideal: PV = RT (n=1).

RN ZENE
Cte..Tl_Tz_Ts
Va_Vo Va_ T Ve _Ve Ve _T1
, T, Vp T, n T, V¢ T,
Entdo:
W Ve Vs
Vo V¢ Vp Va

Vp Vp
W icto = NRT{In— —nRT, In —
Va Va

No ciclo, a 12 etapa (expansao isotérmica do gas): T, - AT = 0 .. AE = 0.

12Lei: AE=q+W
q=w > W =PdV

VB qv
q=W=PdV=nRTf —
Va v
Vg
qi1 = WAB = nRT1 In—
Va
nR(T, —T. )lnﬁ
Weicio _ 1 2 V4 _ T,-T,
= = 7 = n= T
e nRT; anB 1
A
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3.5 ENTROPIA

O 1°Principio da Termodinamica nao prevé um sentid o preferencial para o
fluxo de energia. Assim, seria util que o sistema dispusesse de uma ou mais
propriedades que variasse em um determinado sentido, quando a mudanca de
estado fosse natural.

O 2°Principio tem uma estrutura analoga ao 1° ou seja, na primeira parte
estipula-se a existéncia de uma funcéo de estado e, na segunda parte, indica-se o

método para determinar a variagdo desta fungcdo em certos processos.

12 Lei: dE = dq — PdV

. e
22 Lei: dS = Tq

Entropia (S) = Foi definida por Clausius em 1854. Origina-se do grego en
(em) + trepein (volta). E uma funcdo de estado que relaciona a capacidade de um

sistema de trocar calor por unidade de temperatura.

O conceito de entropia deve considerar se as mudancas de estado séo

reversiveis ou irreversiveis.

Processo Reversivel =  dSgey = dASext
2 1 2 2
j‘SdS=0:>de+f dSzde—dezo AS = 5¢ — §;
1 2 1 1
,(f dS é f(x)de estado

@ ]
ds = % — calor trocado em um processo reversivel na temperatura T.
Essa relacéo q/T ja havia sido observada no Ciclo de Carnot:
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.| _E N lg:] gl

lq, | - T, T, T,

O calor trocado durante um processo reversivel € igual a area em um grafico
T vs S (entre os estados inicial e final) (Fig.3.2).

T T1l'2|1
A I B
A : J
c 4 D
qlez

S

Figura 3.2: Diagrama temperatura vs entropia.

Ciclo de Carnot:

Expansao Isotérmica = elevacéo da entropia
Expansao Adiabatica = entropia constante

Compressao Isotérmica = diminui¢do da entropia

A

Expansédo Adiabética = entropia constante

Demonstracdo de AS=0 Ciclo de Carnot

A éarea do retangulo é proporcional ao calor liquido trocado durante o ciclo de
Carnot.

Em processos reversiveis, 0 acréscimo de entropia AS do sistema € igual a
S externa (Sg) proveniente das vizinhancas.
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lq1]  |q.l

nn T
Sl = Sz = AS = 0.

Processo Irreversivel =  dSirey = ASext + dSint

Em processos irreversiveis, a entropia externa Seyx, OU Seja, a entropia
recebida pelo sistema é inferior a variacdo de entropia (AS) apresentada pelo
sistema, devido a entropia criada pelo préprio sistema e a irreversibilidade do

mesmo.

dc
ds irrev = q; =

Desigualdade de Clausius

N&o é possivel determinar com precisédo a variacao de entropia de um

processo irreversivel.

A AS de um sistema submetido a um processo irreversivel é proveniente de

dois tipos de contribui¢ao:

1- A AS das vizinhancas (dSex);

2- A AS produzida pelo proprio sistema
Devido aos fendbmenos irreversiveis:

dS = dSext + dSint

%a-q _ J-: d’r_qax:' J-ia’rq:'nr
T J, T , T

%d-q _ J-_ f_fqu;- J-:d_q:'nr
T J, T . T

Desigualdade de Clausius:

66



3.5.1 Equacdao fundamental da termodinamica

A fim de utilizar a AS como critério de espontaneidade € necessario procurar
uma determinacao precisa para esta funcao de estado.
1- Conceber um caminho reversivel ou uma sequéncia de etapas reversiveis

entre os estados inicial e final (Fig.3.3).

P

Irrev.

Rev,

v
Figura 3.3: Etapas reversiveis e irreversiveis entre os estados inicial e final
(P vs V).

2- Estabelecer uma dependéncia funcional entre a AS e as outras variaveis do
sistema (P, T, V) e entre as outras variaveis de estado (E, H).

Assim, a variacao total da entropia (dS) resultante de uma mudanca de estado:

- _ g,
ds = d“sz'nr + I:'JT“SEI:.H' = dsﬂxf - T
el
dS =dS,, + q;” = 12 Lei:dE = dq — PdV,entdo dq = dE + PdV
dE + PdV dq,..
d5 =dS,,, + ——.considerando dS,,, = ——

T

_ dg,, + dE + PdV
B T

ds

dE = TdS — PdV — dq,,,

dH = dE + PdV +VdP
dE = dH — PdV —VdP 11

Igualando I e II, temos:
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dH — PdV —VdP = TdS— PdV — dq,,,
dH = TdS + vdP — dq,,,

* Equacdo Fundamental (Combinacdo da 12 e 22 Leis da Termodinamica)

A 12 e 22 Leis podem ser combinadas em uma Unica expressao analitica, tanto no

caso de processos reversiveis quanto irreversiveis.
1% Lei: dE = dg — dW — dg = dE + PdV
2*leids =% - dqg =Tds

TdS = dE + PdV

dS—ldE+PdV
T T

Essa equacgédo é tida como fundamental devido a todas as discussbes de
propriedade de equilibrio de um sistema, jA& que ela relaciona a variacdo de
entropia (dS) com a variacdo de energia (dE) e a variacdo do volume (dV), além
de relacionar também com a temperatura (T) e a pressao (P) do sistema.

De acordo com essa equacéo existem dois modos independentes de variar a
entropia:

1- Variando o volume e mantendo energia constante

dS—ldE+PdV
T T

dV positivo e dE=0 ds = ng Eife -~ TSe TV
2- Variando a energia e mantendo volume constante
dE positivo e dV = 0 ds = ~dE Vie ~ 1Se TE
Ou segja:

Em condi¢cdes de volume constante, o aumento de energia ocasiona um
aumento da entropia do sistema; em condi¢cdes de energia constante, 0 aumento
de entropia € ocasionado pelo aumento de volume desse sistema. Entretanto,
desde que ndo se possa controlar a variacdo de energia (AE), é mais conveniente

expressar a variacao de entropia (AS)emfuncdode TeVedeTeP.

ds = dH -VaP/.
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3.5.1.1 Variag&o da entropia com as variaveis de um sistema

1- Fazendo S em funcdo de T e V (variacdo da entropia em funcdo da

temperatura e do volume)

E = E(T,V)

dE = (g—i)v dT + (g—i)T av )
S =S(T,V)

ds = (Z—‘;)V dT + (Z—]‘i)T av D

Eq. Fundamental da Termodinamica

dS—ldE+PdV
T T

Substituindo | e II:

(as) dT+(aS) v = 1[(6E) dT+<aE) dV]+PdV
T/, v/, Tl\ar/, v/, T

<as> av + (as) ar = [(aE) + P] qv +~ (aE) dT
)y ar/), ~  TWNav/; T\oT/y
Igualando os dois lados da equacéo:

Gv), =7l&), 7]

ov); TI\av/;

<65> _1(6E> _ Gy
or)y, T\oT/), T

Como Cy precisa ser positivo para assegurar a estabilidade térmica do

sistema contra eventuais variagbes de temperatura externa, sabendo-se que

dqy = dH = C,dT , entdo CV/T € sempre positivo.

Sendo assim, para calcular a variagdo de entropia em um sistema aquecido

fsz T 4T
as = f CV -
S Ty T

1

a volume constante:
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se Cy for constante no intervalo de temperatura T, — T;

AS = Cy1 I

Mais uma vez foi demonstrado que, a volume constante, a variacdo de
entropia de um sistema é decorrente do aumento da temperatura.

Sendo a entropia uma funcdo de estado, a variagdo de entropia de uma
substéancia pura depende apenas de duas das trés variaveis: T, Pe V.

Geralmente a temperatura é selecionada como varidvel independente,

podendo ser combinada com pressao e volume.
3.5.2.2 Variagdo da entropia com a pressao e temperatura

Sabendo que:

H = H(T, P)
dH = <O_H> dT+(a—H) dP (III)
T/, ap),
S = S(T, P)
ds=(§) dT+(a—S) P (V)
T/, ap).

Eq. Fundamental da Termodinamica

dS—ldH VdP
T T

Substituindo 1l e 1V:

<as) dT+<aS> dp = 1[(6H) dT+(aH) dp] Y ap
T/ p op/.  Tl\oT/» P/ T

(a—s) dr+(§) dp:l(a—”) dr+l[(a—”) ~v|ap
aT/p P/, T\3T/p T [\orP/,
Igualando os dois lados da equacéao:

(65) 1 (6H> _Cp

aT)p T\OT/)p T

57, =7(G7), -]

or); —Tl\ar/;
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Pelo mesmo argumento anterior CP/T é sempre positivo (dq, = dH = CpdT).

Sendo assim, para calcular a variagdo de entropia em um sistema aquecido

a pressao constante:

sz T 4T
ds = J- CP -

$1 T, r
se Cp for constante no intervalo de temperaturaT, — T,
Ty
AS =Cp lnT—1

Dessa forma, a variacdo de entropia a pressao constante é decorrente da

variacdo de temperatura.
3.5.2 Dependéncia da entropia com a temperatura

Existem outras formas de demonstrar a relacdo entre entropia e
temperatura. Lembrando:

Se o0 estado de um sistema € descrito em termos da temperatura (variavel
independente) e de qualquer outra variavel X (dependente), a capacidade
calorifica do sistema numa transformacdo reversivel a X constante é por

defini¢ao:

dq = CydT c (ﬁq
= . — L= —
Combinando essa equacdo com a 22 Lei (dS = dq/T - dq = TdS), tém-se:

(85) Gy
oT)y T

Portanto, sob qualquer vinculo (volume ou pressdo), a relacdo entre

CxdT =TdS C T(OS)
= - = —_—
X X T/

tempetarura e entropia é diretamente proporcional.

TT - 1S
dT dT
ds = CVT ds = CPT
as S
tv = T(ﬁ)v Cr = T(ﬁ)P
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3.5.3 Variagdo de entropia em um gas ideal

As relacdes da entropia com as outras propriedades do sistema mostradas
anteriormente sao validas para todos os sistemas, mas assumem uma forma mais

simples quando aplicadas ao gas ideal, ja que para esse sistema E e T séo

variaveis independentes.
P nC,dT P

1
dS—?dE+TdV— T +?dV

PV = nRT P_nR
= - —_— = —
n T-V

dv

ds = ncy X 4 nR
DA L7

Integrando:
2 dT (Y2 _av
Aszf CV—+f nR—
Ty T Vi v

V2

T,
A8 = nCVlnT—1 + nRIn v,

Fazendo o mesmo tratamento quando temperatura e pressdo forem

variaveis independentes:

dH = nCpdT
1 |4 1 v
ds =?dH —?dp =FndeT—FdP
V.  nR
PV =nRT - ? = ?
1 nR
ds =T7’ledT—?dP

Py

AS = nCyInt _ nR1
=nCpln_-—n nPi

L

As mesmas demonstracdes poderiam ter sido feitas pela experiéncia de

Joule (1°caso) e pela experiéncia de Joule-Thomson (2°caso).

Joule: (Z—i)T = 0.
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& ar 42 [P + (aE) ] dv (aE) 0
—_— —_ [ N [ —
T T v/, v/,

ds =C dT+PdV
VTt T

ds =

Joule - Thomson: (Z—;I) =0.
T

ds Ce dT + 1 [(aH) V] dP (aH) 0
= — || — - —_— =
T T\aP/, oP/

dar Vv
dS = CP?-}_TdP

3.5.4 Variagao da entropia numa mudanca de fase

Durante uma mudanca de estado, a variacdo de entropia pode nao ser
acompanhada ndo somente por variacbes de temperatura, pressdo ou volume
nas vizinhangas e sistema, mas também de transformacdes fisicas, tais como
fusdo, vaporizagao, entre outros.

Em todos os processos, AS é sempre definida como AS = S - S..

Quando se trata de uma substancia pura, a entropia de mudanca de fase
fisica pode ser considerada como o acréscimo de entropia que acompanha a
transferéncia de um mol de substancia de uma fase em equilibrio, a T e P
constantes, para outra fase em equilibrio.

Algumas consideracbes devem ser feitas, de acordo com 0 processo

envolvido:

I:'_lr:;l

* Processo Reversivel Isobarico
ds = dH/T'

s6 é valida quando ha equilibrio entre as duas fases.
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* Mudanca de fase exotérmica
T ordenacio 1S
Congelamento; condensacao; ressublimacao.
* Mudancga de fase endotérmica
lordenagio TS

Fusao; vaporizagao; sublimacgao.

3.5.5 Interpretacdo molecular da entropia

Quando a mudanca de estado ocorre em um sistema isolado, o sistema
diminui a sua capacidade de realizar trabalho nas vizinhancas e a entropia

aumenta.

Exemplo 1: Quando a massa das vizinhancas é resfriada.

— Ha um aumento de entropia;

— Neste processo a energia é conservada, mas é transformada em uma
forma menos util, que sdo os movimentos termais aleatorios;

— A variacdo de entropia positiva € associada a degradacdo da energia

mecanica em calor.

Exemplo 2: Expanséo isotérmica de um gas ideal

— Ha um aumento de entropia associada a dispersdo do gas em um volume
maior.

— Em ambos os exemplos, além da desordem envolvendo a mistura de
gases ideais ou a mistura de cristais perfeitos, hA um aumento da desordem.

Entretanto, deve-se ficar atento a essa simplificacdo da entropia.

Exemplo 3: Introducdo de um soluto em uma solugao supersaturada

— Num primeiro momento pode-se imaginar que, por estar sendo
introduzido um soluto, vai haver uma diminuicdo da entropia. Entretanto, ao
adicionar soélidos, diminui-se a quantidade de particulas na superficie com
capacidade de passar para a fase vapor a entropia aumenta, devido ao

deslocamento para interagir com o soluto adicionado.
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Exercicios

1. Considerando 2 mols de um gas monoatémico ideal, submetido a um Ciclo de
Carnot, operando em condicdes de T; =227 °C/V;=5dm®e T,=27°C/
V, = 10 dm?. Calcular Q, W e AE para cada etapa e o rendimento do ciclo.

2. Deduza a expressao de AS quando 1 mol de um gas de van der Waals
expande de V; para V, em condicdes de T constante. (P + a/V%) (V-b) = nRT

3. Calcule a AS envolvida em uma expansao reversivel isotermal de 5 mols de um
gas ideal de V; =10 L para V,=100 L, em condi¢des de T = 300 K.

4. Considerando que 2 mols de O, se comportem idealmente, sob condi¢cdes de
T,=27°C/Vy=2dm® e T,=227°C/V, =28 dm?> Calcule a AS envolvida
neste processo reversivel. Dado do problema: Cp = 25,723 + 12,979 10° T-
38,618 107" T2,

5. Sabendo que em condicbes de T = 32,5 °C, a agua liquida apresenta : Entropia
= 0,47 J/K.g, Presséao de vapor = P, Calor especifico = 1,91 J/K.g, Calor de
vaporizacao = 2422 J/g. Calcule a entropia do sistema em condi¢cbes de T =
200 °C e P =20 P, assumindo que o sistema se comporte idealmente

1 2 3
AGUA -~  VAPORDAGUA -  VAPOR —~  VAPOR

6. Considere um liquido com ponto de ebulicdo normal de 400 K e calor de
vaporizacado = 13500 — 10T (cal/mol). Calcule Q, W e AE para o processo de
vaporizacdo de 1 mol desse liquido. Admita um comportamento ideal e
despreze o volume desse liquido, quando comparado ao do vapor.
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CAPITULO 4 - CRITERIOS DE
EQUILIBRIO




4 CRITERIOS DE EQUILIBRIO
4.1 INTRODUCAO

Todas as transformacdes que ocorrem na natureza sdo decorrentes da
tendéncia de uma parte do sistema em encontrar uma condi¢cdo de estabilidade

maxima, sendo esta dimensionada de acordo com o estado de cada sistema.

Estado de equilibrio

E o estado no qual ndo ocorrem modificacdes significativas no estado de um
sistema.

Isto quer dizer que:

[Produtos]<—[Reagentes]

desde que as condigoes fisico — quimicas sejam mantidas

Isto ndo quer dizer que néo esteja havendo reacédo (modificacdo), e sim que
as moléculas gastas no sentido direto (R — P) séo regeneradas no sentido
inverso (P — R).

O equilibrio é dito dindmico em relacéo a velocidade da reacéo.

Vi
Reagentes == Produtos
Vs

A reacao ocorre nos dois sentidos

O equilibrio é dito estacionario em relagédo a concentragéo.

[Reagentes]| constante

[Produtos] constante
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Figura 4.1: Representacado esquematica do equilibrio entre reagentes e produtos.

4.2 CRITERIOS TERMODINAMICOS DE EQUILIBRIO

Apesar de ja ter sido mencioado anteriormente o estado de equilibrio para o

sistema, ainda néo foi estabelecido um critério termodindmico para o equilibrio.

Atualmente existe um grande namero de critérios que podem ser deduzidos em
termos das fungbes termodindmicas e das condi¢des nas quais o equilibrio é
estabelecido.

Neste capitulo serdo abordados os cinco critérios termodinamicos de maior

interesse na resolucdo de problemas quimicos:

Critério Condicdes de
Termodinamico Contorno
S E,VouH,P
E V,S
H P,S
A T,V
G T, P

» Energia Interna (E) como Critério de Equilibrio

12 Lei: dE = dq — PdV 22 Lei:dS = T/

Se o volume for constante, dV sera igual a zero. Entdo a primeira lei de
resume a:
dE =dq
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Substituindo na segunda lei:
ds > 4E/,
Se a entropia for constante, dS sera igual a zero. Entéo:

0=>dE(S,V).
» Entalpia (H) como Critério de Equilibrio
1% Lei: dE =dq — PdV 22 Lei:dS = 1/
Se a pressao for constante, dP sera igual a zero:
H=E+PV

dH = dE + PdV +VdP dP =0
dE = dH — PdV

dE =dq — PdV
dH — PdV =dq — PdV
dH =1q
Substituindo na segunda lei:
ds > 4t/

Se a entalpia for constante, dS sera igual a zero. Entéo:

0> dH/T
0=>dH(S,P).

» Entropia (S) como Critério de Equilibrio
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Se o volume for constante, dV sera igual a zero. Entéo:
ds = 9E /.
Se a energia interna for constante, dE sera igual a zero. Entao:
ds >0 (E)V).
Se a presséo for constante, dP sera igual a zero. Enté&o:
ds = 4/,
Se a entalpia for constante, dH sera igual a zero. Enté&o:
ds > 0 (H, P).

E de consideravel importancia pratica saber se um sistema esta em
equilibrio ou ndo. No equilibrio, qualquer modificacédo infinitesimal implica que o
sistema deva ser reversivel.

A importancia das desigualdades mostradas nas relacbes é que elas
expressam os critérios de espontaneidade somente em termos das funcbes de

estado do sistema.

Critérios Termodinamicos (reversibilidade/irreversibilidade)

Critérios Termodinamicos Irreversiveis Reversiveis
< dS 20 (E, V) dS =0 (E, V)

dS =0 (H, P) dS=0(H, P)

E dE<0(S,V) dE=0(S, V)

H dH<0(S, P) dH =0 (S, P)

G dG <0 (T, P) dG =0 (T, P)

A dA<0(T,V) dA=0(T, V)
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4.2.1 Espontaneidade e equilibrio

A partir dos critérios ja apresentados (S, E, H) somente a entropia (S) pode
ser utilizada para modificacdes néo ideais, embora muitas vezes seja dificil aplicar
0 segundo principio da termodinamica (TdS = dQ) de maneira objetiva para
determinar se um processo € espontaneo ou nao.

Isto € consequiéncia de um fator basico:

“A espontaneidade depende da variacao total de entr  opia”

Nas transformacfes irreversiveis, reais e espontaneas, a desigualdade
TdS = dqg é a condicdo de espontaneidade.

Nas transformacfes reversiveis, ideais e nao-espontaneas, a igualdade
TdS = dg é a condicado de equilibrio.

As transformacdes reversiveis estdo sempre em equilibrio, j& que sofrem
apenas modificacdes infinitesimais. Sendo assim, foi necessario introduzir duas
funcdes termodinamicas auxiliares, juntamente com suas condicfes restritivas, a
fim de que os processos pudessem ser estudados por completo.

A (Energia Livre de Helmholtz):T e V constantes

G (Energia Livre de Gibbs): T e P constantes

Assim, a analise de um sistema pode ser realizada, de forma completa, por
meio das funcdes E, H e S além das auxiliares G e A, bem como as coordenadas
P,VeT.

4.3 ENERGIA LIVRE DE HELMHOLTZ

Funcdo de Helmholtz e/ou conteddo maximo de trabalho — € uma funcéo
termodinamica criada para auxiliar o estudo de sistemas submetidos a condi¢des

de temperatura e volume constantes.

A=E-TS
* Demonstracéo:
12 Lei: dE =dq —dW
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ZaLei:dSZd_q/T — TdS = dE +dw

TdS — dE =adwWw
Sistema isotérmico TdS = d(TS)
d(TS) —dE =aw —d(E —=TS) =aw
d(TS —E) =aw E-TS=A

Essa combinacgdo de variaveis ocorria com tanta freqtiéncia que recebeu um
simbolo proprio (A) —» —dA = dW.

» Condigéo de Equilibrio
A=E-TS
dA = dE —TdS — SdT — 12 Lei: dE =dq —adW
dA =dq —dW — SdT — TdS - A(T eV cte)
dA =dq —TdS — 22Lei:TdS > dqg

(dA)ry < 0.
* Propriedades
— W maximo
A=E-TS
Tcte

dA = dE — TdS = dE — dq = —aw.

Interpretacdo fisica de dA em um processo reversivel (TdS = dQ)

E o trabalho maximo que um sistema reversivel pode realizar em condi¢bes
de temperatura constante. O trabalho é realizado “a custa” da reducao da Energia
Livre de Helmoltz.

O sistema realiza trabalho maximo quando se processa em condi¢cdes
reversiveis.

Quando a mudanca de fase ocorre por meio da diminuicdo de entropia:
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TdS < 0 = dE é negativo - dE > W maximo
A=E—-TS > Tcte >dA=dE —TdS - dA = —dW.

Para que a modificacdo seja espontanea, certa quantidade de energia deve
escapar na forma de calor, bem como gerar entropia suficiente nas vizinhancas
para compensar a diminuicdo da mesma do sistema.

A energia livre de Helmholtz (dA) é uma fracdo da modificacdo da energia
que é livre para ser convertida em trabalho (W). Quando a mudanca de fase
ocorre por meio do aumento de entropia, TdS > 0 — Wméax > AE.

A explicacdo deste aparente paradoxo € que o sistema nao € isolado e a
energia pode fluir na forma de calor quando o trabalho W é executado. O aumento
de entropia do sistema provoca a diminuicdo de entropia nas vizinhancgas

(processo espontaneo).

(dA)ry = 0 Processo Reversivel

(dA)ry < 0 Processo Irreversivel

Quando dA é negativo, dE é positivo.

* Algumas observacdes sobre A

Quando um sistema sofre transformacdo a temperatura e pressao

constantes, a modificagao € espontéanea, (d4)ry < 0.

(dA)ry = 0 Processo Reversivel

(dA)ry < 0 Processo Irreversivel
dA=dE-TdS edA<O.
OBS: Um valor negativo para dA implica que dE seja positivo e TdS seja
negativo. Isto sugere que a tendéncia do sistema se mover para valores negativos

de A é devido a tendéncia de movimentar entre estados de baixa energia e alta

entropia.
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Os sistemas se movimentam espontaneamente somente se a entropia do
sistema e das vizinhangcas aumentam, e ndo devido a diminuicdo da energia
interna.

A expressdo de dA da a impressao que os sistemas séo favorecidos pelo

abaixamento de energia, mas isto é apenas impressao.

dS — modificador de entropia do sistema

-dE/T — modificador de entropia da vizinhanca
4.4 ENERGIA LIVRE DE GIBBS

Funcado de Gibbs e/ou Energia Livre: € uma funcdo termodinamica criada a
fim de auxiliar o estudo de sistemas submetidos a condigbes de temperatura e
pressao constantes.
G=H-TS
 Demonstracao
12 Lei: dE = dq — dW TdS — dE =3dW

22 Lei: ds > M/,

— TdS = dE +dW
TdS — dE > PdV + W,y
TdS — dE — PdV > W, ,,,
TdS — d(E + PV) =W,y
TdS — dH = aW,;
—d(H —TS) = dWe;

dG 2 _dwelet.
» Condi¢bes de Equilibrio
G=H-TS H=E+PV
dG = dH —TdS — SdT dH = dE + PdV +VdP

dG = dE + PdV +VdP — TdS — SdT
dE =dq — PdV - dG =dq — PdV + PdV + VdP — TdS — SdT
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dG =dq +VdP —TdS — SdT
VdP =0; —SdT =0 (T e P cte) - dG =dq — TdS.

22 Lei: TdS = dq, entéo:

(dG)rp < 0 processo irreversivel (dG)rp = 0 processo reversivel

* Propriedades
W maximo diferente do de expansao/compressao

G=H-TS (T cte)
dG = dH — TdS
H=E+PV
dH = dE + PdV + VdP
dG = dE + PdV + VdP — TdS — dE =dq —dW e — TdS =y
dG =dq — dW + PdV + VdP —dq — dW = PdV +aW,,,
dG = —PdV — dW,,,, + PdV + VdP
dG = —adW,e: + VAP (P cte)
dé = _dweletméx'
Interpretacdo Fisica: a dG representa a energia liquida maxima disponivel
em condicfes de pressdo e temperatura constantes para realizar trabalho Uutil

(S — V). Essa energia é decorrente da variagdo de energia livre do sistema,
sofrida durante a mudanca de estado.

G=G(T,P)

dG = (86) dT + (66) dP
~ \6T/p 8P/

G=H-TS
dG = dH —TdS — SdT - dH = dE + PdV +VdP
dG = dE + PdV +VdP —TdS — SdT — 12 Lei: dE =dq — PdV
dG =dq — PdV + PdV + VdP —TdS — SdT — 22 Lei: TdS = dg
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dG =TdS +VdP —TdS — SdT
dG = +VdP — SdT.

(66) - —g
S5T)p

= @_;;‘)p = S (Fig.4.2)

Pcte~ TT G

Figura 4.2: G vs T a presséao constante (JENKINS, 2008).
Essa reducdo de G é mais significativa nos gases devido a sua elevada
entropia.

(i—g)T — V (Fig.4.3)

Tcte -~ TV TG

AT IniPiP=)

"]
|
|
|
I
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I
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|
i

1

Figura 4.3: G vs P a temperatura constante (JENKINS, 2008).
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Também mais evidente nos gases devido ao maior volume.
A Energia Livre de Gibbs é o critério de maior aplicabilidade ja& que as
condicOes de pressao e temperatura sdo as mais faceis de serem obtidas.
» Alguns comentarios sobre G
dGrp <0
Em condi¢cbes de temperatura e pressao constantes, as reacdes quimicas

sdo espontaneas na direcao da reducéao de G.

4.5 EQUACOES FUNDAMENTAIS DA TERMODINAMICA

Para um sistema fechado de composicdo constante, dispde-se de
propriedades mecanicas (P, V), e propriedades termodinamicas (T, E, S),
definidas respectivamente pelos principios 0, 1° e 2° da Termodinamica, além de
trés funcbes compostas auxiliares (H, A e G), as quais possibilitam a anélise do
mesmo.

O estudo sera restrito a sistemas que realizam trabalho do tipo P vs V,
considerando dW elet = 0. Com esta restricdo, a condicéo geral de equilibrio (em
relacdo a energia) decorrente da combinacédo da 12 com a 22 lei é dE = TdS —
PdV (equacédo fundamental).

Essa equacgédo pode ser expressa de trés outros modos, utilizando as
funcdes compostas auxiliares (H, A e G).

H=E+PV
A=E-TS
G=H-TS

dH = dE + PdV +VdP
dA =dE —TdS — SdT
dG = dH —TdS — SdT =
dE + PdV +VdP —TdS — SdT

Substituindo-se dE = TdS — PdV em cada uma destas equacdes, tem-se:

dH =TdS — PdV +VdP + PdV = TdS + VdP
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dA =TdS — PdV —TdS — SdT = —SdT — PdV
dG =TdS — PdV + PdV +VdP — SdT — TdS = —SdT + VdP

Estas quatro equagdes (dE, dH, dA e dG) relacionam as oito propriedades:
termodindmicas + mecéanicas + compostas auxiliares, para cada modificacao
infinitesimal sofrida pelo sistema. S&o as quatro equacbes fundamentais da

termodinamica.

* dE =TdS — PdV

Relaciona dE com as variag0es dS e dV.

E=E (S, V)
— (0E 6FE
dE = ( /6S)Vds +( /W)de
T = (5E/65)V e P= _(5E/5V)s' Definicdo puramente termodinamica de T em

funcdo de E e S em um sistema a V cte.

* dH =TdS +VdP
H=H(S,V)

dH = (5H/ 5S)Pds +(H/ 5P)Sdp

T =(%H) 55)P ev = () 5P)5'

e dA=-SdT — PdV
A=A(T,V)

e dG =—-8dT +VdP
G=G(T,P)

dG = (96/ 8T)PdT +(96/ 6P)TdP
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s=-(%s1), eV =("sp),

Lembrando que:
A) dS ==dE +—dV
S=S(E,V)

ds = (3/sp) dE + (55/y) av

7= (65/ 5E)V er= (55/ 5V)E'

B) dS =—dH —ZdP
T T

S=S(H,P)

ds = (5/sy) i + (5/sp) ap

7= (65/ 5H)p er= _(65/ 5P)H'

4.6 RELACOES DE MAXWELL

Sao relacdes obtidas a partir das diferenciais mistas das quatro equacoes
fundamentais da termodinamica. Como dE, dH, dA e dG séo diferenciais exatas, a
combinagao da segunda derivada dos coeficientes dos dois termos da direita s&o

iguais.

1) dE = TdS — PdV

(ST/ 6V)5 - ‘(SP/ 65),,

2) dH = TdS + VdP

(ST/ 6P)5 - (‘W/ 6s)p

3) dA = —SdT — PdV

(65/ av)T - (6P/ 57‘),,



4) dG = —SdT + VdP

‘(65/ ap)T - (W/ ST)p

As relagbes de Maxwell sdo importantes porque elas possibilitam expressar
qualquer propriedade termodinamica de um sistema em funcdo de quantidades
facilmente mensuraveis.

As relacdes 1 e 2 correspondem a mudancas adiabaticas reversiveis. As
relagbes 3 e 4 correspondem a transformacgfes isotérmicas e sdo as mais
importantes, pois possibilitam relacionar o efeito da variacdo de pressdo e da

variacdo de volume sobre a entropia, em condi¢cdes de temperatura constante.
4.7 EQUACOES TERMODINAMICAS DE ESTADO

Sao equacgdes que relacionam as variaveis termodinamicas que definem o
estado de uma substancia. Sdo obtidas a partir das combinacfes das equacdes

fundamentais da termodindmica com as Rela¢des de Maxwell.

e dE =TdS — PdV
Impondo-se que a temperatura seja constante e dividindo os dois membros

da equacao por (8V), tem-se:

(8/sy), =T(%/sv), - P

Combinando com a 32 Relag&o de Maxwell (55/5V)T = (5P/6T)

(°%/sv), =T(°%/s7), — P

Essa relacdo permite calcular a variacdo de energia em funcdo de uma dada

V-

variacdo de volume em condic¢des isotérmicas. A relacdo € obtida em termos de

duas variaveis (T e P) e pode ser aplicada a qualquer material em qualquer fase.

(6E/6V) é denominada de Pressédo Interna. Tem dimensdes de presséo
T

devido as forcas intermoleculares, portanto, quando aumenta o volume aumenta a

distancia intermolecular (variacdo da energia potencial intermolecular).
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* dH=TdS +VdP
Impondo-se que a temperatura seja constante e dividindo os dois membros

da equacao por (6P), tem-se:

(6H/5P)T — T(SS/cSP)T LV

Combinando com a 42 Relag&o de Maxwell —(55/5P)T = (W/&T)P:

e dA=-SdT — PdV
Impondo-se que a entropia seja constante e dividindo os dois membros da

equacao por (6V)s, tem-se:

(*sv), ==5("T/sv),— P

Combinando com a 12 Relag&o de Maxwell (5T/6V)5 = —(5P/55)V:

(®%/sv), =S(%/ss), = P

e dG =—-SdT +VdP
Impondo-se que a entropia seja constante e dividindo os dois membros da

equacao por (6P)g, tem-se:

(66/5P)5 — _S((ST/cSP)S LV

Combinando com a 22 Relagéo de Maxwell (5T/6P)S = ((W/&S)

(°6/sp), = =5(%V/ss), +V

P.

4.8 EFEITO DA TEMPERATURA NA ENERGIA LIVRE DE GIBBS

Sabendo-se que (56/571) =-S5 e que S é sempre positivo, G
P

necessariamente diminui com o aumento da temperatura em condicbes de

pressao constante (1T |S se Pce).

dG = =SdT +VdP = —SdT.
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Obtém-se uma relagdo vantajosa ao usar esta equacdo para eliminar S da
definicdo de G (G=H-TS) ~ G = H + T(%C .
¢ ( ) (°%/sr),
Sabendo-se que esta equacgdo envolve tanto G quanto a relacdo G/T, € mais
conveniente transformar a equacdo de modo que apenas seja expressa uma

relacdo entre Ge T.

G=H+ T(5G/5T)P

Diferenciando G/T em relagcdo a T, em condi¢cdes de P, chega-se na

seguinte equacéao:

S(G/T)/ ——H/ — Equacio de Gibbs — Helmolt
st | = T2 quacio de Gibbs elmoltz

Essa equacéo pode ser escrita de varias formas:

G
) =

AG
o /T)/5T = _AH/TZ

6(AG/T)/5(1/ =
T

Pode-se obter graficamente AH por meio do plote de ACG/.x1/.
(inclinacao) (Fig. 4.4).

Todas as equacOes mostradas sdo apenas diferentes versbes da equacao

(56/5T) = —§, expressas de acordo com os dados disponiveis.
P
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Gibbs energy, G

Temperature, T

Figura 4.4: Efeito da temperatura na energia livre de Gibbs (ATKINS, 1999).

4.9 EFEITO DA PRESSAO NA ENERGIA LIVRE DE GIBBS

A equacdo V = (56/6P)T pode ser integrada para se obter o valor de G em

outra pressao:
dG = VdP (Tcte)

Gr Py
[“ac = ["var
Gi P

i
2]

f
Gf=Gi+j VdP 1P 1G

P;

Existem dois casos especiais nos quais a equacdo assume uma forma mais
simples.

A volume constante (solidos e liquidos), o volume é praticamente
independente da pressao (ordinaria).

Gr =G+ V(P —P;)

Gases ideais — o0 volume é extremamente dependente da presséo
(V = nRT/P).

Gr Prq
f dG = RTf —dP (Fig.4.5)
G; P; P

P
Gy = G; +nRTIn f/PL_
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Gas

Gibbs energy, G

Liquid

Solid

Pressure, p

Figura 4.5: Efeito da pressao na energia livre de Gibbs (ATKINS, 1999).

4.10 EFEITO DA PRESSAO E TEMPERATURA NAS FUNCOES
TERMODINAMICAS (E, S, H, A) E NO VOLUME

E interessante expressar G em fungéo de P e T, desde que todas as outras

propriedades termodinamicas, além do volume, também o sejam.

dG =VdP — SdT

Tcte dG =VdP (55/6P)T =V.

pcte dG =—sdr (56G/ 6T)P =-s.

H=G+TS (G=H-TS)

H=G+Tx [—(50/5T)P] =G - T(SG/ST)P'

A=E-TS
G=H-TS
E-A=H-G
E-A=E+PV -G
—-A=PV -G
A=G-PV

A= P(0/sp),

E=H-PV (H=E-PV)
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G=H-TS (H=G-TS)
E=G+TS—PV

_ 56 56
E=6-P( /SP)T—T( /6T)P.
411 TERMODINAMICA DOS GASES IDEAIS

* Entropia—S

dS—ldE+PdV
T T

TdS = dE + PdV
Ecte dE =0
TdS = PdV

as = Lay =™ 4y
TV

pv =nrr LT
- n TV

as = "Ry
v

Sf Ve

f ds = an av

Si Vi

AS = nRTIn "2/
Vi

Py _ 1,

PV, =PV, —=
1V1 2V2 P, V,

_ Py
AS = nRTIn /P2

dS—ldH VdP
T T

Hcte dH =0
ds =-V/pdp = -"R/,dp

_ P,
dS = —nRTIn /P1'
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* Energia Interna — E

H=E+PV
E=H-PV
dE = —dH — nRTdT
dE = dG + TdS + SAT — nRTdT
dE =TdS — PdV

Scte dS =0

dE = —PdV
f rav Vs
f dE = —mRT — AE = —nRTIn—.

L
e Entalpia—H

dH =TdS +VdP
Scte dS =0

nRT

Py

AH = nRT1 :
n nP,-

* Energia Livre de Gibbs - G

dG = —SdT + VdP
Tcte dT =0

dpP
dG =VdP = nRT?

AG = nRTIn L
=n nP..

l
* Energia Livre de Helmoltz — A

dA = —SdT — PdV
Tcte dT =0
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—nRT
1%

dA = —PdV = av

Vy
AA = —nRT an'

i

4.12 TERMODINAMICA DOS GASES REAIS

Como ja foi dito anteriormente, no estudo da termodinamica é necessario um
comportamento ideal a fim de estabelecer parametros de comparacao para o

comportamento dos gases reais.
Quando a equacao AGanTln% (Tcte) € aplicada a gases reais,

particularmente em condicdes de aumento de presséo, a AG nao é obtida através
da relacdo simples acima referida, j& que nestas condi¢cdes os gases desviam
bastante do comportamento ideal e 0 seu volume é expresso através de func¢des
complicadas de pressao (Equacao do Virial PV = nRT (A + % + % + ).

Dessa forma, a fim de determinar a AG em gases reais € necessario um
prévio conhecimento da dependéncia entre P e V. Ao serem abordadas questbes
pertinentes aos gases reais, verificou-se que seria interessante manter a analogia
com 0s gases ideais, uma vez que o tratamento teérico € complicado e ha uma
escassez de dados confiaveis, o que dificulta ainda mais a abordagem teérica.

Sendo assim, o tratamento tedrico dos gases reais foi iniciado com a
comparacdo com o0s gases ideais, em busca de coordenadas ou funcdes que
pudessem ser expressas em termos de parametros mensuraveis. Em 1901, Lewis

introduziu duas novas coordenadas: fugacidade (f) e atividade (a).
4.12.1 Fugacidade
E uma medida verdadeira da tendéncia de escape de uma substancia e esta
relacionada diretamente com a pressao.

Mede a G de um gas real do mesmo modo que a P mede G de um gas ideal.

G=nRTInf+B
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Onde B é uma constante que depende somente da temperatura e da
natureza da substancia.

Como B s0 pode ser calculada quando se dispde dos valores absolutos de
G, é necessario estabelecer um ponto de referencia padrao para determina-la.

Por analogia:
G '=nRTInf +B  onde °indica estado padrio
Sendo assim, a diferenca entre G e G°

G—G°= nRTInf + B)— (nRTInF° + B)

G—-G°= nRTlnf/fo

G = G°+nRTlnf/fo.

4.12.2 Atividade

E uma quantidade adimensional que relaciona a fugacidade em um

determinado estado com a fugacidade no estado padréo.

a=f/fo G=G°+nRTIna

Esta equacdo ndo € particularmente informativa, mas indica que em
determinadas condi¢cdes de T e P o aumento de a esta relacionado com o
aumento de G.

No estado padrao:

G=G° a=1
G—G°=nRTIna
0=nRTIn1

1= /fo
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Em outro estado qualquer, o valor da atividade depende da diferenca entre
G e G° ou seja, do afastamento de um estado particular de G para o estado
padrao de G.

Sendo a equacdo de estado representativa da diferenca de energia livre
entre os estados G, = G°+ nRTIna, (Be A) e Gy = G°+nRT Ina, (C e A).

Dessa forma, a diferenca de energia por mol ocasionada pela passagem de
um estado G; (a = a;) para o estado G, (a = a,) € expressa pela equacéo:

AG =G, — G, =nRTIna, —nRTIna,
— a;
AG =nRTIn"2/q .

Muito similar & equacéo utilizada para determinar AG para gases ideais

(AG = nRT In PZ/Pl), sugerindo que a atividade é um correlato termodinamico da

pressdo de um gas ideal.

Estado padrdo para gases reais

Para um gas ideal, diz-se que 0 mesmo esta em condi¢cdes padrdes quando
P = put— P°.

A pressdo aumenta somente a energia cinética das moléculas sem
considerar as forcas intermoleculares.

O estado padrdao de um gas real € um estado hipotético no qual o gas esta
em uma pressao P°e se comporta idealmente. A vanta gem desta definicdo é que
ela implica que o estado padrdo de um gas real tem as propriedades simples do

gés ideal. Nestas condicdes f = P°

* RelagédoentrefeP
f=or
Onde @ é o coeficiente de fugacidade, que depende da natureza do gas, da

temperatura e da presséao.

P
G = G°+nRTln<F)+RT1nQ)

99



Onde RT In @ é a contribuigéo das forgas intermoleculares.
Como todos os gases apresentam um comportamento préximo de ideal
guando a pressao tende a zero, entao:
f-P 0-1

o= [ (5
0

Z é o fator de compressibilidade: z = PV /RT.
4.13 TERCEIRA LEI DA TERMODINAMICA

No inicio do seéculo 20 Richards, Nernst e Planck, trabalhando
independentemente no estudo da variagdo de entropia de certas reagles

qguimicas (Pg), obtiveram os mesmos resultados.

v' 1905 Nernst — para temperaturas préximas de zero Kelvin, a variacdo de

entropia tende a zero para todas as reagoes.
InAS=0 T-0
v' 1913 Planck — baseado nesta idéia estabeleceu a 32 Lei:

“Cada substancia possui uma entropia finita e positiva, que se anula no zero
absoluto, sempre que a substancia pura assumir a estrutura cristalina de um

cristal perfeito.”

ds =%/ dg,=dH dH = C,dT

T(Sp) T
J- ds = j Cp dT/T
0(S)) 0

T
AS = S; — S, =] ¢, T/p.
0

100



Embora a 32 Lei ndo introduza nenhuma nova fung¢éao termodinamica (0 — T,
12 > E, 22 — S), ela é de grande importancia pois permite determinar a entropia

absoluta por meio de medidas calorimétricas.

* Explicacdo da 32 Lei
Na temperatura igual a zero Kelvin cessa toda a movimentacao termal e em
um cristal perfeito todas as particulas estao distribuidas de modo uniforme (néo
h& desordem espacial e nem movimentacao que possa a vir provocéa-la).
Resumindo: o acréscimo de entropia sofrido por uma substancia pura, desde
0 seu estado cristalino a T = OK até o estado em que ela se encontra, a uma
temperatura T, mantendo constante a presséo, € a propria entropia absoluta da

substancia neste determinado estado de T = Ty.
* AS em Reacgfes Quimicas

A variacdo de entropia para uma reacao quimica ndo pode ser determinada

calorimetricamente utilizando AS = dq/T, pois nem todas as reac¢des quimicas

ocorrerem de modo reversivel.

A variacao de entropia que acompanha uma reacdo quimica é definida como
sendo a diferencga entre a somatoria das entropias dos produtos e a somatoria das
entropias dos reagentes.

EXx:
Reagédo a4 + bBB<~—cC + dD

AS = Z Sprodutos - Z Sreagentes

AS = (cSc + dSd) — (aSa + bSb)
Para obter a AS a partir desta equacdo é necessario conhecer as entropias

individuais na temperatura em questado. A Unica forma de obté-las é a partir da 32
Lei.
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4.13.1 Entropia absoluta padrao

E a entropia correspondente ao estadode T=25<C, P=1atmea=1.E
obtida pela somatoria dos acréscimos sucessivos de entropia, no intervalo de
temperatura de OK a TK. Essa sucessdo de incrementos € proveniente das
mudancas de estado pelas quais eventualmente a substancia passou até atingir o
seu estado padréo.

Considerando a substancia gasosa em condi¢des padréao, a S da substancia
é obtida pela somatodria de todas as contribui¢cbes de S envolvidas nas transi¢oes.

) Aquecimento do sélido puro cristalino de OK a temperatura de fuséo

(IOT; Cp;sol dT).

1) Entropia de fuséo (A:OF).

F

) Aquecimento do liquido de Ts até Tg (f;:%”da).

IV)  Entropia de vaporizacdo (A;IOE).
E

V)  Aquecimento do gas de Tg até TavsienTe ( szE%’ls Cp;gés dT).

TF Cp°sol AH° TE Cpeli AH° 29815 tnogas
5T°=j P F+f P E+f P 9% 41 (Fig.4.6)
0

dr + dT +
k T Tp  Jp, T Ty I, T

Como a variacdo do estado de agregacdo da matéria (Solido — Liquido,
Liquido — Gas) envolve aumento de entropia, estas contribuicées séo incluidas

no calculo da entropia absoluta.

102



|
|
H
Aag

|
ans
|,f I
| I
| |
|
T /"_’J’i I
| |
= 1 I 1
e] I | |
= | | !
o | | |
= I I
= I I I
= | | Gas |
0 [ |
L] } Liquid } }
| | I
| | |
| | |
I I I
| | |
| | |
| | |

0 T s 298

T —

Figura 4.6: Gréfico Cp vs T (JENKINS, 2008).

Consideracdes Gerais Sobre os Valores de St°

Com relacdo ao acréscimo de entropia na fase solida, dois fatores devem

ser observados:

1)

2)

Um sdlido pode assumir duas ou mais estruturas cristalinas, cuja transicao
se faz a uma determinada temperatura e € acompanhada de um calor
latente de transi¢&o (AHiansiczo)-

Cp tende a zero quando T tende a zero. Esta observacao esta de acordo
com a terceira lei, pois caso Cp seja diferente de zero no zero absoluto, a
entropia também teria que ser diferente de zero. Apesar de terem sido
determinadas as capacidades calorificas de alguns solidos em
temperaturas bem préximas do zero absoluto (alguns centésimos acima do
0K), normalmente as temperaturas sdo determinadas no intervalo entre 15-
20K, no qual Cp = Cy..

A lei de Debye é utilizada para se determinar a capacidade calorifica de

sdlidos.

Lei de Debye (Cp = aT?)

Considerando a dificuldade de determinar Cp em temperaturas proximas de

OK, Debye assumiu que um sélido pode vibrar com qualquer freqiiéncia de zero
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até sua frequiéncia limite (ym — quantizacéo da freqiéncia de vibracao do solido).
A quantizacéo foi introduzida para explicar as propriedades termais dos sélidos.
Debye propds que Cp seja proporcional a T2 quando a temperatura for baixa.

4 i A
a = 12Rm /503 — Constante caracteristica de cada substancia.
D

Cy = Cp = aT?® — Relacdo linear entre C, e T° quando a temperatura for
baixa.

0, = Inym —Temperatura caracteristica de Debye. Constante empirica de
cada substancia predizendo que Cy tende a zero quanto a temperatura tende a
zero. Em condic¢des de alta temperatura, Cy tende a 3R.

A determinacdo de Cp (Cy) em temperaturas proximas da temperatura
ambiente ndo acarreta muitos problemas. Entretanto, os elementos solidos do
inicio da tabela peridédica apresentam valores reduzidos de Cp a temperatura
ambiente.

Lembrando que a Cp de todos os solidos tende a zero quando a temperatura
se aproxima de zero, a mecanica classica ndo consegue justificar o decréscimo
de Cy tendendo a zero quando T tende a zero (0 que sO é justificado pela

mecanica quantica).

e Fatores que influenciam no valor de S°

A) Estado de agregacédo das moléculas.
O calor de vaporizacdo das moléculas € a principal contribuicdo para a
determinacao da entropia das substancias (quanto maior a desagregacdo maior
seréa a entropia). S; »>» §; > S;.

B) Massa

C) Cp Rotacional

D) Sistema Molecular
4.13.2 Aplicacao da terceira lei

Calculo das constantes de equilibrio quimico (Kp, Ka, Kc) utilizando apenas
dados calorimétricos.

Céalculo de K, a partir de medidas calorimétricas.
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A partir da equagéo de Gibbs-Helmoltz:

(£ -2 (55)

ou
oT T o(Y/r)

se pode calcular a constante de equilibrio de uma reacdo em qualquer

— AHO

P

temperatura T a partir do conhecimento da constante de equilibrio na temperatura
To e do AH°da reacao.

Deducgéo:

No equilibrio, se AG° = —nRTInK, substituindo na equacdo de Gibbs-

Helmoltz:

dInK AH’ dInK  AH
nR 0T ~ nRT?

=—— ou
al/T

P

(6an) B AH®
aT )» ~  nRT?

s TAH AT , 3
f JlnK = f > AH e AT sao contantes
; o NMRT

11<—11<°+AH0 r_1 do de Van't H
nkr =Ink; +— T, equagdo de Van't Hof f
A constante de equilibrio pode ser obtida a partir das concentracoes,

pressoes parciais, atividade e coeficiente de atividade.
1) K em funcéo das concentracdes (Kc)

aA+ bB<=—=cC +dD
_ [Produtos]

[Reagentes]

_[c]° x [D]?
- [A]l* x [B]P
Muito utilizada quando envolver sélidos e liquidos (solugdes).

2) Kem funcéo das pressoes parciais (Kp)

ald + bB<=—=cC+dD
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P,

K = produtos
Preagentes

_ PEx P
Utilizada quando a pressao envolver gases.

3) Kem funcgéo das atividades (Ka)

aA+ fB<—yC + 6D

Aprodutos
K =

areagentes

Y o 48
_acXap

B
B

a
ag X a

4) K em funcgao dos coeficientes de atividades (Ky)

ald+ bB<=—cC + dD

a=vyX
X

K = Ypap
YrXR

K = YéXce X ngD
YaXa X Vz?XB

» Constante de Equilibrio Termodinamico

Considerando a reacdo ad + bB == cC +dD, a variagcdo de energia de

Gibbs (AG) em cada temperatura T é dada pela reagéo isotérmica:

aé x a%

a b>
a, X ag

AG = AG® + nRTln(

As atividades indicadas se referem a proporcdo de produtos no final e de
reagentes no inicio da reacéo (reacao irreversivel dG < 0; reagao reversivel dG =
0; ambos a T e P constante). Entretanto, o critério de equilibrio ¢ AG=0aPeT

constantes. Sendo assim:
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a b

aé x a4
AG° = —nRT In (C—D>
al x ab

As atividades agora sao representativas dos produtos e dos reagentes no
equilibrio. Sabendo-se que a AG° (variacdo de energia livre padrdo) em qualquer
temperatura dada € uma constante para cada reac¢ado considerada, isso leva a que

seja necessario considerar a razédo das atividades constante.

aé x a4
a— _a b
ag X agp

De modo que AG®° = —nRT InKa.

OBS 1: Essa equacéo indica que a razdo entre as atividades dos produtos
pelas atividades dos reagentes é constante, independentemente de todos os
fatores, exceto a temperatura.

OBS 2: A constante de equilibrio expressa em termos de atividade é

denominada de constante de equilibrio termodinamico.

ap
—AG° = RT In—
ag

Note que as atividades sdo numeros adimensionais. Portanto K também &
adimensional.

Em aplicacbes elementares, as atividades podem ser substituidas por
molalidade, concentracdo molar (quantidade de matéria por volume), fugacidade
ou pressbes parciais. Em todos os casos, 0s resultados sdo somente

aproximacgoes.

» Varias expressdes para Gibbs-Helmoltz
(a(%)) _H (a(%)) .
oT , T2 a(l/T) ,
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(575

A medida da constante de equilibrio em apenas uma temperatura K,° — T°,

a(86 /) AH
= AH <TT> =-77

P =
associada as medidas calorimétricas AH° e C° é suficiente para determinar o
valor de K, em qualquer outra temperatura.
AG = AG°+nRT InK,
— Quando AG = 0, prevalece o equilibrio:

AG® = —nRT InK,.

— Quando AG°> 0, a mistura se comporta como se fosse compost a apenas

por reagentes puros:
K <1.

— Quando AG°< 0, a mistura se comporta como se fosse compost a apenas

por produtos puros:
K >1.

O calculo da constante de equilibrio também pode ser demonstrado de outra
forma. Lembrando que, por defini¢&o:

G=H-TS entao AG =AH—-TAS
~AG°=AH°—TAS® T;=TKeT;,=0K
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Substituindo na equacao:

AG° = AH° — TAS®,como AG° = —nRT In K, , entao:
—nRT InK, = AH° — TAS®

_AH° AS°

Ko =2 t 7R
AS°  AH®

InKe =R ~7RT

Onde AS° é a diferenca de entropia entre a temperatura absoluta OK até uma

temperatura T (32 Lei).
* Aresposta do equilibrio a temperatura
Pelo Principio de Le Chatelier tem-se que:
1 T — desloca-se o equilibrio no sentido endotérmico.
| T — desloca-se o equilibrio no sentido exotérmico.

A+B+Q<==C+D

* Equacédo de Van't Hoff

RTInK = —AG®
e A
N =R

Diferenciando K em relacao a temperatura:

dan_ 1 (AG°>
dT RdT \ R

Como K e AG° dependem somente da temperatura e ndo da pressao, as
diferenciais sdo completas. Para resolvé-las, utiliza-se a equacao de Gibbs-

Helmoltz.
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d(AGO/T) _ _AHO
dT T?

Combinando as duas equacdes tem-se a equacgao de Van't Hoff:

dInK _ AH°
dT ~ RT?
d(Y/7) 1 1
— — 2 _
-T2 ou dT T d(T)
- dinK _ AH®
d(Y/r) R

~ dlnK AH®
A equacao =

dInK . dK )
= ——— mostra que — > 0 ou ainda — < 0. Portanto ela é
d RT ar ar

exotérmica AH® < 0.

A inclinag&o negativa significa que o In K e, consequentemente K, diminuem
com a elevacéo da temperatura.

Lembrando:

AG=AH—-TAS > ——/—=——7+AS

— Quando a reacao é exotérmica:

H . .. i s
——- corresponde a uma AS positiva nas vizinhancas e o equilibrio se
desloca na direcédo dos produtos.
— Quando a reac¢do é endotérmica:

Aumenta a entropia do sistema.
4.13.3 Interpretacéo estatistica da entropia da mis  tura

Em um cristal idealizado, € possivel determinar a possibilidade de ocorréncia
dos arranjos moleculares (disposi¢cdes das moléculas).
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Como a entropia é uma propriedade extensiva, caso 0 sistema seja
constituido por duas partes, entdo a entropia serd obtida pela somatéria das
entropias espaciais.

S=58,+S,

Sabendo que o numero de probabilidades de estado (QQ) € o numero de
disposi¢cdes compativeis com o estado do sistema, para um sistema de dois
componentes, o niumero de probabilidades do sistema como um todo serd o
produto das probabilidades individuais (Q;1-Q>).

Boltzmann postulou que a relacdo entre S e Q fosse uma relacdo

logaritmica:

S=KIn2, ondeK = R/NO

R = constante de Rydberg = 8,314x10’ pg/K-mol
No = nimero de Avogrado = 6,02x10%
K = constante de Boltzmann = 1,32x10*° pg/K-mol

Sabendo que:

ny!n,!

Onde:
N = possibilidades de localizac&o

N1, N2 = numero de moléculas/atomos que constituem o cristal
|

S=KlIln

— paraumsistema de dois componentes.
ny!n,!

N=n;+n

(ny + ny)!

S=KIn
nq!n,!
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* Explicacao:

Para se calcular o numero de probabilidades de estado Q em cada umas
das moléculas as quais podem estar disponiveis entre os diversos sitios
cristalinos, deve ser considerado:

— para a 12 molécula

n, + n, possibilidades

— para a 22 molécula

n, + n, — 1 possibilidades
— para a 3% molécula

n, + n, — 2 possibilidades

Com essa sucessdo de possibilidades tem-se que o numero total de

possibilidades sera:

My +ny) - (g +ny,—1)- (g +ny —2) - (ng +ny)!

Essa relacdo sO é valida caso as moléculas do constituinte 1 ndo possam
ser distinguidas umas das outras. O mesmo é valido para o constituinte 2 e assim
sucessivamente.

O mesmo raciocinio deve ser aplicado para calcular o n; das moléculas do

componente 1 e o0 n, para as moléculas do componente 2.

12 molécula — Ny no
22molécula — n;—1 np-1
3@molécula — n1—2 ny,-2

nq! no!
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NUumero de possibilidades de arranjo dos constituintes.
S=51+Sz (51=0652=0)

cristais per feitamente ordenados no zero absoluto (0K)

N=1 Sy =0.
4.13.4 ExcecOes da terceira lei da termodinamica
Para as excecdes da terceira lei, a formula de Boltzmann deve ser aplicada.

(ny +ny)!

ASmist = Kln nl! nz!

Essa formula é apresentada de duas formas pelos livros didaticos:

12 forma: AS,ise = —K(nyInx; + nyInx,)
ou
22 forma: ASpise = —R(x1Inx; + x5 Inxy)

Essas duas formulas serdo demonstradas a seguir:

12 forma:
Quando N = (n; + ny) € um numero muito grande, deve ser aplicado a

aproximacao de Stirling: InN! = NInN — N.

N!
ASpise = K In —r
(n1 + np)!
ASmist = KIHW

ASnise = K[In(ny +ny)! —Inny! — Inny,!]
ASmist = K[(ny + ny) In(ny +ny) — (ng +np) — (nyInng —ny) — (nyIlnn, —ny)J

AS,ise = K[(ng + ny)In(ny + n,) —nyInny —n, Inn,|
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AS,ist = K[ny In(ny + ny) + nyIn(ny + ny) — ny Inny —ny Inn,]

n,In(n, +n n,In(n; +n
BS e = K [P MO0 ) maIn(y 2>/n2]
n,lnn n,lnn
ASmise = —K | 1/n1 +n, + 72 2/nl +n,
ASpist = —K(nyInx; + nyInx,)
22 Forma:
(ny +ny)!
ASmist = KIHW

ASmise = K[(ny + nz) In(ny + 1) — (ny + 1) — (ny Inny —ny) — (nyInny —ny)]
ASpist = K[(ngy +ny) In(ny + ny) —nyInny; —ny, Inny|
~ny =x1N ny, = x,N N =n; +n,
ASpist = —K[x;NInx;N + x,NInx,N — (x;N + x,N) In(x; N + x,N)]
ASpist = —K[x;NInx;N + x,NInx,N — N(x; + x3) In N(xq + x5)]
N(x; +x,)InN(x; +x,) =0
ASise = —K[x;NInx;N + x,N Inx,N|
ASpise = —K[N(x;Inx; + x5 Inx,)]

R
K = N—O N = nNO
N = n° de moléculas n =n°de mols No = n° de Avogadro

n=1 N=N, R=KN
AS it = —KN[(x;Inx; + x5 Inx,)]

AS, it = —R(x;Inx; + x,Inx,)

Exemplo 1: Mond6xido de carbono (CO)

Caso obedecesse a regra, todas as moléculas do cristal deveriam

apresentar o mesmo arranjo espacial:

O

C
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Em um cristal de mondxido de carbono real, a distribuicdo da molécula é

randdmica (Fig. 4.7):

@) O @)
C C C
COCOCOCOCO COOCCOOCCO
COCOCOCOD CO COOCOC
COCOCOCOCO COOCCOOC CO
COCoCcocCo QOC COOC OC
COCOCOCOCO OCCOOCCOCO
COCoCcocCo COCOOC OC

(a)

(b)

Figura 4.7: Representacdo esquematica do cristal de CO (a) completamente
ordenado e (b) desordenado aleatoriamente (JENKINS, 2008).

AS :SC +SO +Smist
SCZO 50:0

ASise = —R(xcInxe + xp Inxp)
1.1 1 1
ASmist = —R (E lnz + Eln E)

AS,ise = R-1In2 =8314-0,30 = 5,76

X mol oub,76 u.e.

Valor real = 5,14 u.e. (a proporgcao de ¥2:¥2 ndo é rigorosamente obedecida).

Exemplo 2: Oxido nitroso (NO)

Essa molécula € um dimero, ou seja, duas moléculas idénticas ligadas entre

Si.
xyInxy + xoInx,
ASimist = — ( > )
—R-In2/ _ J
ASmist = /2 = 2,88 K - mol

Valor real = 2,76 u.e.
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Exemplo 3: Gelo (H,O))

A distribuicdo ao acaso das pontes de hidrogénio na molécula de agua gera
uma entropia residual em cada cristal de H,O (arranjo tetraédrico).

Dois em cada quatro atomos de hidrogénio estéo ligados covalentemente ao
atomo de oxigénio, os outros dois estdo ligados ao oxigénio por pontes de
hidrogénio.

Caso a distribuicdo dos atomos de hidrogénio ao redor dos atomos do

oxigénio seja randémica, sera gerada uma entropia residual.

ASpise = —R(xgInxy + xoInxy)
ASpise = 3,37 4
mist T K - mol

Exemplo 4: Oxido de dinitrogénio (N,0)

A entropia residual apresentada por esta molécula é decorrente da
assimetria da mesma, o que provoca uma desordem no seu arranjo molecular.

Deveria ser: NNO, NNO, NNO, NNO, NNO.

Condicao observada: NNO, ONN, NNO, NNO, ONN.

Distribuicdo randdmica: mistura cristalina com iguais fracdes molares de
NNO e ONN.

ASmist = _R(1/2 In 1/2 + 1/2 In 1/2)

Ji
K - mol

ASpmise = 5,76

Exercicios

1. Considerando o processo reversivel, calcular o Wyax € AG para 0 processo
descrito abaixo:
2He (g, 27 °C, 1 atm) - 2He (g, 27 °C, 5 atm)
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2. Calcule a AA de 5 mols de gas ideal comprimido de 1atm para 6 atm a 27 °C.

3. Sabendo que a reacao: 2H, (g, 1 atm) + O, (g, 1 atm) - 2H,O (g, 1 atm),
apresenta uma AG ,9g = -228,6 kJ. Calcule o valor de AG ,9g para a seguinte
reacao:

2H; (g, 0,1 atm) + O (g, 0,2 atm) == 2H,0 (g, 0,3 atm).

4. Sabendo que 1 mol de vapor d’agua é condensado a 100 °C e que a agua é

resfriada e solidifica a 0 °C. Calcule a AS para a agua.

5. Determine a AS° de uma mistura de 10 mols de H, e 2 mols de D, a 25 °C.

6. Derive a relacdo Cp — Cv para um gas que obedeca a seguinte equacdo de
estado: RT = (p + a/V?) V

7. Determine AE, AH, AG, AS e Wyax de 1 mol de gas que se expande

isotermicamente para 1 bar, partindo de condi¢des iniciais de 300 K e 15 bar.

8. Calcular a AS sofrida pelo N2, quando o mesmo € aquecido de 25 °C para 1000

°C, sob 2 condicbes: a) P cte, b) V cte.

9. Considerando que 1 mol de gas ideal a 100 °C € comprimido isotermalmente

de 1 bar para 5 bar. Determine: a) AG®, b) AG°se T=0 °C

10. Considerando a reagdo: 2SO0, + O, == SOs. Determine AS° 505 € AS®° em
condigbes de T =504 K
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CAPITULO 5 - MUDANCAS DE
ESTADO




5 MUDANGCAS DE ESTADO
5.1 INTRODUCAO

A primeira etapa do estudo do equilibrio termodindmico é a definicdo do
Potencial Quimico (1) como critério termodinamico de equilibrio.

5.2 POTENCIAL QUIMICO
Definicao:

E 0 aumento da energia livre de Gibbs proveniente da adicdo de um nimero
infinitesimal de mols de um dos componentes da mistura por mol de substancia
adicionada, em condi¢gbes de T, P e numero de mols dos demais componentes

constantes.

.= (9G . )
Hi = ( /ani)T,p,nj Hauma AG quando ha An.

* O potencial quimico é uma propriedade intensiva do componente e pode

ser expressa em funcdo das demais funcdes termodinamicas (E, H, A, S),

desde que os parametros sejam alterados.

Hi = (OS/ani)

E,V,n]- ou H,P,nj

e | indica que toda propriedade termodinamica extensiva depende da

composicao.
e O p de uma substancia pura € simplesmente a energia livre molar.

u=06/,=G (Fig.5.1)
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Ly

1n]

G 1 b

Figura 5.1: Grafico G vs P a temperatura constante (JENKINS, 2008).

Propriedades do potencial guimico

Como o potencial quimico € fungédo da temperatura, da pressédo e do numero
de mols:

au au
dﬂ = (ﬁ)p’n dT + (ﬁ)T‘n dP

u=G - du=-SdT +VdP
d _ ] _
<_”) __§ <_”) 7
oT/p, oP/r,

Critério de equilibrio

Lembrando que dGrp < zero (processo irreversivel real espontaneo) e

dGr p = zero (processo reversivel real ndo esponténeo), entao:

durpn, = zero (equilibrio)

durpn, < zero (espontaneo)

Sabendo-se que G=H-TS e dG =dH — TdS (T cte), entao:
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du = dH — TdS
dH = dE + PdV (P cte)
dE = dq — PdV
du = dq — TdS
TdS = dq TdS = dq
(dWrpn=0 dWrpn<0

A condicéo de equilibrio de um sistema em relacdo ao potencial quimico &
de que cada constituinte apresente 0 mesmo valor de potencial quimico em todos
0s pontos do sistema. Caso estejam presentes varias fases, o potencial quimico
de cada substancia deve ser o0 mesmo em todas as fases as quais a substancia

participe.

.uia = l’liﬁ

Componentes: sdo quimicamente independentes em um sistema, ou seja,

aguelas  substancias cujas  concentracbes podem  ser  variadas
independentemente nas diversas fases do sistema.

E calculado com base no nimero de substancias puras que constituem as
fases. E 0 nimero minimo necessario de espécies para definir a composicdo de

todas as fases presentes no sistema.

Fase: é a parte do sistema, quimica ou fisicamente diferente do resto do
sistema, do qual € mecanicamente separada. Apresenta as mesmas
caracteristicas em toda a sua extensao.

Para se obter equilibrio na fase é necessario que du; = 0 em condi¢cbes de

T, P e n; constantes em toda a extenséo da fase.

Demonstracéo da condicéo de equilibrio entre duas fases (Mg = Lig)

A fim de que diferentes fases estejam em equilibrio, muitas condicbes
devem ser satisfeitas, sendo estas condicOes estabelecidas em termos de

temperatura, presséo e numero de mols. A demonstracao a seguir é valida.

121



° (dS)E,V =0 - dSa + dSﬁ =0
TdS = dg

q+ =2 q- =2

Vizinhancaa

+dq/Ta _dq/Tﬁ =0

Uma quantidade infinitesimal de calor (dq) € transferida reversivelmente da

fase a para a 3 (em equilibrio).

© ([dA)ry=0 >  dAg+dAg=0
dA =—SdT —PdV ~ —SdT =0
dA = —PdV
—P,dV + PgdV =0

W (dv-) W+ (dV+)
> >

Vizinhancaa

Considerando que na fase a havia uma dV negativa e que na fase 3 havia

uma dV positiva de igual intensidade, entéo.

Uma restricdo adicional pode ser deduzida através da consideracdo da
transferéncia de uma pequena quantidade de substancia (dw;) da fase a para a
fase B, as quais estdo em equilibrio.
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* Se T e P constantes:
(dE)T‘p = 0 dGa + dGﬁ = 0

ﬁ
H=G/n=5

N
dy = —SdT + VdP + z sy,

i=1
G=u-w
—Hi, AW, + pidw;, = 0

Hi, = Hig.
5.3 ESTABILIDADE DAS FASES
Como conseqiiéncia da 22 Lei (TdS = dq), tem-se que no equilibrio o p de
uma substancia deve ser o mesmo em qualquer fase na qual ela esteja presente.
A uma determinada pressao, uma fase é termodinamicamente estavel dentro

de uma faixa de temperatura, na qual ela apresente o menor valor possivel de L.

lu 1 estabilidade u=—SdT + VdP

. Gas

Figura 5.2: Equilibrio entre fases (ATKINS, 1999).
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A relacéo (a“/aT) = —S, demonstra que a relacido ”/T é sempre

Pn

negativa, uma vez que S é sempre positivo.

Consequentemente, o gréfico p vs T, em condi¢gBes de pressao constante, é

uma curva de coeficiente angular negativo (inclinacéo para a direita). Quando T

aumenta, pu diminuie S > 0.

5.3.1

Efeito da temperatura na estabilidade das fas

Chemical potential, u

(@

High
pressure

du = —SdT + VdP
du = —SdT

Pcte

VdP =0

(1), -

S(g) »> S > S(s).

Chemical potential, u

Temperature, T

T; T

(b)

High
pressure

Low
pressure

T T
Temperature, T

Figura 5.3: Efeito da temperatura na estabilidade das fases, a) AT >0e b) AT <0
(ATKINS, 1999)

Interpretacdo do grafico

A curva p vs T de um sdlido € apenas ligeiramente negativa. A curva do

liguido é intermediaria entre o gas e o solido. E a curva do gas é intensamente

negativa.
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Existem pontos no grafico em que hé coexisténcia de fases, onde a condi¢éo
termodinamica é obedecida:

* Us =y — du=0—-T =temperatura de fusao;
* w =ug—du=0— T =temperatura de vaporizagao.

* us = pg — nao esta sendo considerado.

No eixo da temperatura, é possivel observar 3 intervalos:
* T <T;— afase solida é a mais estavel;
 T:<T<Te— afase liquida é a mais estavel;

« T>Tg — afase gasosa é a mais estavel.

A fase mais estavel é a que apresenta o menor valor de p (du = —SdT).

Em todas as mudancas de fases ha uma Ap associada, e

[}

125onsequentemente um AS, ja que para haver as mudancas de fases

necessario haver troca de calor.
5.3.2 Efeito da presséo na estabilidade das fases

A Ap na fase gasosa € muito maior do que na fase liquida, que por sua vez €

muito maior do que na sélida.

Vygas >>> Viiquido > Vsolido

A variacdo de p com P é expressa por: (a”/ap) =V, indicando que a
T,n

inclinacdo da curva pu vs P é proporcional ao volume molar da substancia.

du = +VdP (cte) » Quanto maior for a presséo, mais dificil serd a existéncia
de fases gasosas e liquidas. Isso explica porque a ATsaso € menor do que

ATebuli(;élo-
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A &gua ndo obedece este comportamento: a substancia funde a
temperaturas mais elevadas quando submetida a pressdes elevadas. Isto ocorre
devido ao liquido ser mais denso que o sélido. Sendo assim, ao aplicar uma

pressdo elevada na agua, a fase liquida é favorecida.
5.4 EQUAQOES TEORICAS FUNDAMENTAIS

Existem duas equacdes tedricas fundamentais que governam o dominio do

equilibrio de fases:

* (1876) Regra das fases de Gibbs, que determina o aspecto geral do
diagrama de fases (sera apresentada no tépico 5.6).
* (1863) Equacao de Clausius-Clapeyron, que determina os coeficientes

angulares das linhas do diagrama de fases.
5.4.1 Equacéo de Clausius-Clapeyron

Foi primeiramente proposta por Clapeyron em 1834, e posteriormente foi

aprimorada (base termodinamica) por Clausius (1863).

(ap/ aT)n - AIZVT;P

Por meio desta equacéo € possivel localizar os limites das fases através de
P e T, nas quais as fases podem coexistir. A condicdo de equilibrio entre duas

fases a e B é: u,(P,T,n;, 1) = ug(P, T, n;,ny).
Torna-se simples discutir os limites da fase em termos de suas inclinacoes,

desde que se encontre uma equacao que relacione a variaggdode P e T (dP/dT),

mantendo a pressao constante e variando a temperatura infinitesimalmente de tal
forma que as duas fases permanecam em equilibrio.
Apesar de ndo se ter um conhecimento detalhado das fungdes pq € Mg, €

possivel derivar T em funcéo de P, ja que:
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T=1P)eP =1(T)
Portanto,
AP=P+dPeAT=T+dT
Sendo assim,
Ay =p +dy, jaque pu =1(T, P)
Deducéo:

Dessa forma:
(T, P) + dpg = pg(T, P) + dug

Sabendo-se que a condicao geral de equilibrio é:

ta(T,P) = pp(T, P)

Entao:
dug = dug

Explicitando cada dyu em termos de dT e dP € possivel estabelecer a
equacao do limite de fase.

dpg = —SadT + V,dP
dug = —SgdT + VgdP
dug = dug
—8,dT + V,dP = —SpdT + VpdP
(Sp — Sz )dT = (Vg — V,)dP
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AS
dP/dT =7 Eq.de Clapeyron aplicada para qualquer substancia pura.

Como a2 Lei éigualadS =dq/T e, a pressdo constante, AH = Qp, entdo
AS = AH/T. Dessa forma:

ap/ dT = TATHV
Essa equacéo indica a taxa de variacdo da pressao com a temperatura, em
termos de uma temperatura T de equilibrio entre as duas fases da substancia
pura. Esse coeficiente é determinado por essa temperatura T e pelos desniveis de

entalpia (H) e de volume (V), por mol de substancia entre as fases em equilibrio.

Equilibrio sélido-liqguido

A fusdo é acompanhada por uma AH;, a qual ocorre a uma determinada

temperatura, sendo assim, a equacao de Clausius-Clapeyron torna-se:

Como a AHs é positiva (sistema absorve calor), implica que a inclinacdo da
curva, determinada por dP / dT, deva ser positiva e elevada. Obtem-se a
inclinagdo (dP / dT), assumindo que AH:; e AV; praticamente se mantém

constantes (em funcdo de T e P).

Integrando:

P AH; (TdT

dP = — | —

AH;

P—-P :—_l (T )

Y7 n /Tf

p = p, 4 20, (T )E btid Th
= P AVf n /Tf q.obtida por James Thomson
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Quando T = Ty,

T—T\ T-T
1(T )=1 1+— L)
n(/ ) =" < Ty Ty

T-T
Lembrando que In (1 + x) = x quando x é pequeno (x = !

Ty

).
Entao:

AH;
P=P+ 7oAV, (T Ty ).

Equilibrio liguido-vapor

dP/ — Aﬁv/ _
dT TAV,

Sabe-se que AV € grande e positiva na vaporizagdo. Sendo assim, dp / dT
sera positiva. Entretanto, a inclinacdo sera menos significativa do que na
transicéo solido-liquido (fuséo), ja que AV, > AV;.

Lembrando que AV, =V(g)—-V() =V(g), uma vez que V(g) >» V(D.
Portanto, AV, = 1.

Sendo assim, a equacao de Clausius-Clapeyron torna-se:

dP AH
/TV

Considerando que o gas se comporte idealmente (PV = nRT), I_(g = RT/P, a

equacdao de Clausius-Clapeyron assume a seguinte forma:

dP _ AH,P
dT ~ RT?’

Integrando:

f”l dp sz AH,
P, p Ty RT?
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Clausius demonstrou que durante a vaporizacéo (liquido-gas) a sublimacéo
(solido-gas), a equacdo de Clapeyron podia ser simplificada, desde que fosse
assumido que:

1) O gés apresente comportamento ideal;

2) O volume do liquido ou do sélido fosse desprezado, quando comparado

com o volume do gas.

Equilibrio sélido-vapor

Este tipo de equilibrio (sublimacdo) é pouco discutido nos livros, uma vez
gue nao considera um aquecimento uniforme.

. s ~ P, __M(T-TY)  dlnP
Em relagdo a equagéo In /P1 = —enr O /dT

_ AHg
~ RT?

Como AHs > AHy, mas como AV, > AVy,,, ela apresenta uma inclinagdo

intermediaria quando comparada aos outros dois tipos de equilibrios discutidos.
5.5 DIAGRAMA DE FASES
Definicdo

E um diagrama P vs T que indica a estabilidade de uma substancia pura em

cada fase do sistema. Mostra as varias regides nas quais as fases desse sistema

sdo termodinamicamente estaveis (Fig. 5.4).
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Ponto Critico

Liquido

T

Figura 5.4: Representacdo esquematica de um diagrama de fases
(ATKINS,1999).

O diagrama € composto por pontos, linhas e areas com significados

proprios.

» Pontos: Além dos pontos de ebulicdo, fusao e sublimacéo.

Triplice: E o Unico ponto de coordenadas (P, T) no qual ha um equilibrio
trifasico, ou seja, a substancia pura pode existir nos trés estados fisicos: sélido,
liquido e gasoso.

Critico: E 0 ponto que representa as condicdes limites (P., Tc) acima das
quais, pelo principio da continuidade dos estados, nédo é possivel distinguir liquido
de gas, por isso sdo denominados de fluidos.

* Linhas: Indicam as misturas bifasicas, ou seja, os valores de T e P
nos quais duas fases coexistem em equilibrio.

Sdlido-Liguido: Todos os pontos (P, T) nos quais sélidos e liquidos podem

coexistir.
Liquido-Gas: Pontos de coexisténcia de liquido e gas.

Solido-Gas: Pontos de Coexisténcia de solido e gas.
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 Areas: S0 regides onde s6 ha estabilidade de uma fase.

Sdlida: Todas as condicdes de P e T nas quais apenas a fase solida é

estavel.
Liquida: Todas as condi¢cdes de P e T nas quais apenas a fase liquida é

estavel.
Gasosa: Todas as condicbes de P e T nas quais apenas a fase gasosa é

estavel.

A equacgédo de Clausius-Clapeyron indica, em cada ponto da curva, a

inclinacdo (dP/dT) em funcédo de AH e AV e da temperatura T correspondente a

este ponto.

Equilibrio sélido-liguido (fusado) (Fig. 5.5)

Solid

Liquid

Pressure, p

Temperature, T

Figura 5.5: Equilibrio sélido-liquido (ATKINS, 1999).

ASz =S,—S,  walor positivo

AVp =V, — 1, valor positivo
Processo que envolve absorcéo de calor. Coeficiente angular (inclinagéo)

mais alto, quase vertical.
Excecao: para a H,O, AV apresenta valor negativo, pois 1, > V.
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Equilibrio liquido-gas (vaporizacao) (Fig. 5.6)

Pressure, p

Temperature, T

Figura 5.6: Equilibrio liquido-gas (ATKINS, 1999).

ASy =S5,— 5, valor positivo

AV, =V, =V,  walor positivo

Coeficiente angular positivo (inclinacdo média). Processo que envolve

absorcao de calor.

Equilibrio sélido-gas (sublimacéo) (Fig. 5.7)

Temperature, T

Figura 5.7: Equilibrio sélido-gas (ATKINS, 1999).

ASs =S, —Ss  walor positivo
AVs =V, — Vs walor positivo

Coeficiente angular positivo. Processo que envolve absorcéo de calor.
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Andlise do diagrama de fases

Inclinacdo da curvas

Coeficiente angular positivo.

AS _
dP/dT = ING AS e AV sao positivos, logo dP/dT é positivo

Todos os processos envolvidos (fuséo, vaporizacdo e sublimagdo) ocorrem
mediante absorcéo de calor.
Excec¢édo: H,O. Apresenta a linha soélido-liquido inclinada ligeiramente para a

esquerda devido a contracéo volumétrica (V; > V) ocorrida na fuséo.

Angulos de inclinacdo

Maior _inclinacdo: A linha sdlido-liquido apresenta a maior inclinagao

devido a variacao de volume entre a fase sdlida e a liquida ser pequena.

Quanto menor o denominador, maior o angulo.

Menor inclinacdo: a linha liquido-gas apresenta uma inclinacao inferior a

linha sélido-gas, apesar de ambas apresentarem uma variacdo de volume muito
elevada e proxima. A AHsybiimacso (SOlido-gas) € maior que a AHyaporizagao (liquido-

gas).

Quanto maior o denominador, maior o angulo.
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5.6 REGRA DAS FASES

E a equacdo que determina o numero de varidveis independentes do
sistema, elaborada em 1876 por Gibbs, estabelece o aspecto geral do diagrama
de fases e expressa a relacdo genérica entre os graus de liberdade (F) de um
sistema, o numero de fases (P) e o niumero de componentes (C) no equilibrio para
qualquer sistema.

F=C—-P+2

Lembrando que grau de liberdade (F) € o numero de variaveis de estado
intensivas que podem ser variadas independentemente, sem perturbar o nimero

de fases em equilibrio.

Obtencdo da equacao

O estado de um sistema constituido por P fases e C componentes tem seus
graus de liberdade (F) obtidos da seguinte forma:
1) Determina-se 0 numero de variaveis intensivas necessarias para a
descri¢céo do estado do sistema.

2) Determina-se o numero total de relacdes entre as variaveis.

Cada equacdo relaciona duas variaveis intensivas e estabelece uma
dependéncia entre elas, ou seja, uma das varidveis passa a ser dependente
x = f (y). O numero de graus de liberdade € obtido subtraindo o nimero total de
variaveis do numero de equacodes.

F = nrvariaveis — nrequacgdes

Sendo assim, se uma fase (P) apresenta C componentes a fim de se
determinar a composicao da fase, € necessario conhecer a fragdo molar de C — 1
componentes.

Umavez que X; + X2 + X3 + ... + X, = 1, ndo € necessario especificar a fracdo

molar de todos os componentes. O numero total de varidveis em P fases do
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sistema € P(C — 1) + 2. Consequentemente, o numero total de equacbes é

C(P - 1).
F=P(C-1)+2—-C(P—1)

F=PC—P+2-PC+C
F=C—-P+2

Sistema de um componente

A regra das fases para sistemas de um componente assume a seguinte

forma, umavezque C=1. F =3 - P.
A complexidade dos sistemas de um componente depende do numero de
fases solidas presentes no sistema, consequentemente, quando existe mais de

uma fase sélida, as possibilidades de equilibrio aumentam.
O equilibrio quimico do sistema provoca uma redugdo do numero de

componentes (Fig. 5.8).

Phase ¢
Four phases
in equilibrium
(forbidden)

]

Phase ¢
—— F =0, three
phases in
equilibrium

Phase o

F =2, one
phase

Pressure, p

F=1,two
phases in
equilibrium

Temperature, T

Figura 5.8: Diagrama de fases para sistemas de 1 componente (ATKINS,
1999).
Uma fase

F=3-P=2 (TeP)
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A pressao e a temperatura podem variar independentemente sem modificar
0 numero de fases, ou seja, uma fase simples é representada por uma area no
diagrama de fases.

Duas fases

F=3—-P=1 (T ouP univariante)

Se houver variagdo de temperatura, a pressao €é constante; se houver

variacado de presséo, a temperatura é constante.

Trés fases

F=3—-P=0 (invariante)

E representada pelo ponto triplice.

Quatro fases

N&o é possivel estabelecer o equilibrio entre quatro fases quando houver
apenas um componente, ou seja, 0 numero de graus de liberdade (F) ndo pode

ser negativo.

Exemplo

Os exemplos classicos de diagramas de fases para sistemas de 1

componente e varias fases sao: H,O (pressdes moderadas) (Fig. 5.9) e COa,.
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Pressure, p/atm

T Ts Ty
Temperature, T

Figura 5.9: Diagrama de fases da agua a pressdes moderadas (ATKINS,
1999).

* H,O (pressdes moderadas)

3 fases possiveis (sélido, liquido e gasoso)
3 equilibrios bifasicos (sélido-liquido, sélido-gas, liquido gas)

1 equilibrio trifasico (solido-liquido-gas)
Aplicando a regra das fases:
F=C-P+2=1-1+2=2
Areas (3) — necessita de duas propriedades intensivas para descrever o
sistema (temperatura e presséo).
Linhas (3) — F = 1.
Ponto triplice — F = 0.

Exercicios

1. Determine F, C e P dos sistemas abaixo, apresentando as variaveis
correspondentes aos graus de liberdade.

a) CO, em equilibrio com o seu vapor
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b) I, disperso em H,O e CCly, a 1 atm (sendo iodo no estado solido)

2. Qual o numero maximo de fases que podem estar presentes em equilibrio, em

condicOes de P e T constantes, em sistemas de 1, 2 e 3 componentes?

3. Qual a principal diferenca entre o diagrama de fases da 4gua (P moderadas) e
o diagrama de fases das outras substancias puras simples? Esboce os

diagramas para ilustrar a sua explicacao.

4. 0 sistema SO3.H,O apresenta maximos no diagrama composicdo X
temperatura, correspondentes as respectivas composicoes, 68,63%, 81,63% e
89,89% de SO3; em peso. Determine as formulas dos compostos descritos

acima.

5. Construa o diagrama de fases correspondente aos dados obtidos em

experiéncias de resfriamento do Sistema Sb-Cd, em condicfes de P constante.

Cd (% plp) 0 | 20 [37,5]47,5] 50 | 58| 70 | 93 [100

Inflexdo da curva de 550 | 461 419 400

resfriamento

Patamar na curva de 630 | 410 | 410 | 410 | 410 |439| 295 | 295|321

resfriamento (°C)

A partir do diagrama:

a) Classifigue todas as areas e caso haja a formacdo de compostos, escreva a
forma empirica

b) Calcule F para cada area identificada, sugerindo as possiveis variaveis
correspondentes. Faga 0 mesmo procedimento para pontos eutéticos.

6. Em agua pura (T = 25 °C) a solubilidade do KNOs; é de 52,2% em peso.
Considerando em equilibrio os sais KNO3 e NaNO3; e a sua solucdo saturada,
guando a mesma contém 31,3% de H,0, 28,9% de KNO3 e 39,8% de NaNO:s.
Sabendo que n&o séo formados sais duplos e nem cristais hidratados.
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a) Esquematizar este sistema em um diagrama de fases triangular, assinalando
as areas correspondentes a: 1) somente a solugdo; Il) solucdo + KNO3 so6lido;
[11) solugdo + NaNOj3 solido; 1V) solugcdo + KNO3 sélido + NaNO; soélido

b) Identificar o ponto (p) no qual as quantidades relativas das fases no sistema
séo de 50% de KNO3 e 25% de H,O
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CAPITULO 6 - PROPRIEDADES
DAS SOLUCOES




6 PROPRIEDADES DAS SOLUCOES
6.1 INTRODUCAO

Quando varias substancias sdo combinadas, trés categorias de moléculas
podem ser obtidas: misturas grosseiras ou suspensoes, dispersdes coloidais ou
coloides e solucbes verdadeiras.

1) Misturas grosseiras: quando as particulas sao facilmente individualizadas

podendo separar as fases mecanicamente (acdo da gravidade). Ex:

gréos de areia em agua.

7'}9(11’1.‘iculcls dissolvidas > 1000 A

2) Dispersbes coloidais: quando as particulas dissolvidas sdo mais finas;
consequentemente as fases ndo podem ser separadas epal acdo da
gravidade. Ex: argila fina em agua.

10A< rparticulas dissolvidas < 1000 A

3) Solucbes verdadeiras: quando as particulas sdo muito finas, sé podendo

separar as fases por meio de processos fisicos. Ex: agicar em agua.

rparticulas dissolvidas < 10A

6.2 SOLUCAO

E uma mistura homogénea composta por duas ou mais fases
macroscopicamente dispersas. Possui dois constituintes basicos: soluto e
solvente.

Soluto é a substancia que € dissolvida.

Solvente é a substancia que dissolve.

Para a solubilidade de solidos e liquidos, é facil verificar quem dissolve
quem. Entretanto, quando a mistura envolve dois liquidos, é necessaria uma
classificacao arbitraria.

Soluto é a substancia presente em menor quantidade.

Solvente é a substancia presente em maior quantidade.
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As solugdes séo classificadas quanto ao seu estado fisico: sélidas, liquidas e

gasosas. As solugdes liquidas séo o tipo mais comum em condi¢des laboratoriais.

Dissolucéo

E um fendmeno complexo que altera a organizacdo dos atomos, ions e/ou
moléculas que constituem o soluto e o solvente, por meio da modificacdo de suas
forcas intermoleculares.

Fatores que alteram a dissolugao:

1) Natureza quimica das substancias envolvidas;

2) Condicoes fisico-quimicas do meio.

Solubilidade

E a quantidade de um determinado soluto que pode ser dissolvida em um
determinado solvente em determinadas condi¢cdes de presséo e temperatura.

Lei Geral: Semelhante dissolve semelhante. Substancias polares dissolvem
substancias polares e substancias apolares dissolvem substancias apolares.

Classificacdo guanto & quantidade de soluto dissolvido:

1) Solucdo diluida: contém uma pequena quantidade de soluto: 102 a 107
mol/L.

2) Solucao concentrada: elevada quantidade de soluto: > 1 mol/L.

3) Solucdo saturada: a solugcdo j& atingiu a capacidade maxima de
dissolucéo, ou seja, ndo € possivel dissolver uma quantidade maior de
soluto na mesma quantidade de solvente, sem alterar as condi¢cbes do
meio (temperatura e pressao).

4) Solucdo supersaturada: a solugdo ja ultrapassou a capacidade de
dissolucéo, ou seja, ha uma quantidade de soluto presente superior a
que o solvente poderia dissolver nas condicdes do meio (temperatura e

pressao).
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6.2.1 Solucéo ideal
Definicdo

E a solucdo na qual a atividade de cada constituinte € igual a fragdo molar
em todas as condi¢des de concentracdo, temperatura e pressao.

Ex: Solucéo binaria: 1 e 2 (Fig. 6.1)

a, = X1
a2=X2

Dois liquidos (1 e 2) volateis e completamente misciveis — dissolugéo ideal.

Como aq; = f"/fo. Isto significa que a atividade de qualquer constituinte volatil de
1

uma solucéo é dada para razéo entre as fugacidades.

T constamnt
F pe
= 'a.-_-_;:r -
&+ ;'c::;
‘D-&F}Jg,l
<
b, Pa
&
Rty
e
0 Xx 1
1 0
- Xp
pure pure
[iguid liguid
B A

Figura 6.1: Comportamento ideal de solucéo binaria liquida (JENKINS,
2008).

Como f; = Py; Pi= presséo de vapor y = coef. de atividade

144



E um comparativo da pressdo para gases reais.

E um tipo de pressio efetiva, sendo assim f°; = P°;y°; entdo substituindo
— fi/ _ P
% fi /Poil/oi

Em comportamento ideal

Yi=Vi= Xi = Pi/ P?
ai=P;/ PP Pi=x P° — Lei de Raoult
ai= XiYi

Entao P, =x on
P1=x1P1°
Pressdo de vapor: E uma medida da tendéncia de escape de uma

substancia no estado liquido para o estado vapor.

Lei de Raoult
Pi=x°P?

A pressao de vapor parcial de qualquer constituinte volatil de uma solucao é
igual ao produto da fragcdo molar do constituinte para pressdo de vapor do
constituinte puro (Fig. 6.2).

A formacéo de uma solucao afeta muito pouco as propriedades quimicas de
seus componentes, entretanto suas propriedades fisicas sao bastante
modificadas.

Liquido

Vapor

Figura 6.2. Representacdo esquematica do diagrama pressao Vs
composicao (ATKINS, 1999).
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Esta figura ilustra a condigdo na qual o solvente puro esta em equilibrio com
0 Seu vapor, e este vapor exerce uma pressao que é determinada pela fracdo do
numero de moléculas presentes na superficie, as quais apresentam Ec suficiente
para escapar do liquido. Poucas solucdes obedecem a lei de Raoult em grandes
intervalos de concentragdo e as que sdo formados por constituintes bastante
similares quimicamente, como por exemplo benzeno (CgHg) € metilbezeno (CeHs-
CHs)

Potencial Quimico ()

ta() = py(D +RTIna,

P
“=",

a, =XA

O potencial quimico é a verdadeira definicdo da solucdo ideal; € mais
abrangente que a lei de Raoult, pois ndo assume que o valor seja ideal.

Interpretacdo molecular da lei de Raoult

A lei reflete a interferéncia que a presenca de um segundo constituinte (mais
volatil ou menos volétil) provoca na solucdo, reduz a pressao de vapor e a

tendéncia de escape

O numero de moléculas que evapora é proporcional ao numero de

moléculas na superficie, que por sua vez € proporcional a fragdo molar.
Velocidade da evaporagéo = k.x,  k— cte de proporcionalidade

A velocidade de condensacdo das moléculas € proporcional a concentracéo

da mesma na fase gasosa, que por sua vez é proporcional a sua pressao parcial.
Velocidade de condensacdo = k’'P, k' = cte de condensacéo.

No equilibrio, as velocidades de condensacéo e evapora¢do sao iguais:
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k’PA = kXA
Py = k/k’ " Xa
P, = k/k' para liquido puro X, = 1.

A pressao de vapor do solvente puro representa o balanco entre o aumento
da desordem decorrente da evaporagdo e a diminuicdo da desordem nas
vizinhancgas. A pressao de vapor parcial representa o decréscimo da tendéncia de
adquirir a desordem caracteristica do vapor, gerada pela presenca do soluto em
solucéo, acarretando uma desordem na fase condensada, a qual € relativamente

maior do que na fase liquida pura.
6.2.2 Solucao diluida ideal
Definicao:

E a solugdo na qual o solvente obedece a lei de Raoult (P, = X,P; ) e 0

soluto obedece a lei de Henry ( B, = k,X,)

E um atenuante para a exigéncia rigida de que todo componente de uma
solucéo ideal deva obedecer a lei de Raoult em todo o intervalo de concentracéo.

Potencial Quimico

Para o solvente (S): us = pg + RT In X;
Para o soluto (s): pg = ps + RT In P,
Considera-se que 0s potenciais quimicos no liquido e no vapor sejam iguais.

ts = ps(vapor) + RT In X5 + RT Ink,
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6.2.3 Solucéo Real
Definicao:

Tanto o soluto quanto

0 solvente obedecem a lei de Henry; a presséao de

vapor e proporcional a fracdo molar.

P =xk

Potencial Quimico

6.3 ORIGEM DOS DESV

Algumas solugbes de

cte de proporcionalidade

u=u°+RTInX+RTInk

I0S

sviam significativamente da lei de Raoult. Estes

desvios tém origem nas intensidades relativas das interacdes das moléculas do
soluto e do solvente (Fig. 6.3).

2.0+

1.5+

REAL SOLUTIONS
Positive deviation

IDEAL SOLUTION

0.5+

Xy —

REAL SOLUTIONS
Megative deviation

Figura 6.3: Coeficien

te de atividade vs concentragao (JENKINS, 2008).
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6.3.1 Desvios Positivos

Ocorrem quando as forcas de atracdo entre as moléculas da solucdo sao
mais fracas do que as forcas atrativas existentes nas substancias puras. Sendo
assim para que a solucéao se forme € necessario haver um aporte de energia ao
sistema (absorgcéo de calor AH > 0), o que provoca um aumento da pressao de
vapor.

Ex: CS,+ (CH3),CO

6.3.2 Desvios Negativos
Ocorrem quando as forcas de atracdo entre as moléculas da solucdo séo
mais fortes do que as forcas atrativas existentes nas substancias puras. Sendo
assim quando a solucdo se forma ha liberagdo de calor (AH < 0) por parte do

sistema, fazendo com que ocorra uma reducao da pressao de vapor.
Ex: CHCI; + (CH3),CO

6.3.3 Diagramas presséo de vapor vs composicao (T cte)

Permite estudar o comportamento das solucdes ideais e reais. Destacam-se

trés tipos basicos:

Comportamento ideal

A pressao de vapor da solucdo € intermediaria as apresentadas pelos
componentes puros, em toda a extensao do sistema (Fig. 6.4).
Ex:CCl, + CgHg (benzeno); CCl, + ciclo hexano; CgHg + tolueno; CH3;OH + H,O
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Liquido

Composigao

Figura 6.4: Diagrama pressao de vapor vs composic¢ao (T cte) para o
comportamento ideal (ATKINS, 1999).

Desvio positivo

A pressao de vapor dos componentes individuais apresentam valores acima
da previsdo da Lei de Raoult (Fig. 6.5).
Ex: CS, + (CH3)CO; CHCI3; + CH3CH,OH; Benzeno + CH3;CH,OH; Benzeno +

ciclo hexane

Vapor Pressure / kPa

0 02 0.4 0.6 08 1.0
X*MeCH

Figura 6.5: Diagrama pressao de vapor vs Xyeon para uma solugdo metanol-
agua (Fawcett, 2004).
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Desvio negativo

A presséao de vapor da solucéo apresenta um ponto de inflexdo da curva, no
qual a presséo de vapor total é inferior a pressao de vapor dos constituintes puros
(Fig. 6.6).

Ex: H,O + HCI; H,O + HNO3; CHCI3 + ( CH3), CO

Vapor Pressure / kPa

Figura 6.6: Diagrama pressao de vapor vs Xac para uma solucdo
cloroférmio-acetona (Fawcett, 2004)

A posicéo das curvas de composicéo liquida posicionada acima da de vapor,
é decorrente da solucédo ser constituida por duas substancias volateis, de modo
que a substancia mais volatil apresenta uma pressao de vapor mais elevada.

Sendo assim, a curva de composicao do vapor é mais rica no componente mais
volatil.

6.3.4 Diagrama temperatura de ebulicdo vs composicao (P cte)

E um diagrama de fases no qual as curvas indicam a composicdo das

mesmas em equilibrio nas varias temperaturas e pressdo constante (1 atm).
Destacam-se trés tipos basicos.
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Comportamento ideal

A temperatura de ebulicdo da solucdo € intermediaria as temperaturas de
ebulicdo dos componentes puros (Fig. 6.7).

Vapour

‘ composition

&7 temperature

of liquid a,

T

Temperature, T

0 Mole fraction of A, z,,

Figura 6.7: Diagrama T vs X para uma solucao ideal (ATKINS, 1999).

Desvio positivo

A temperatura de ebulicdo apresenta um ponto inflexdo, no qual a
temperatura de ebulicdo da solucao é inferior as temperaturas dos componentes
puros (ponto de ebulicdo minimo) (Fig 6.8).

Vapour
composition

Boiling .
temperature %
of liquid

Temperature, T

Mole fraction of A, z,

Figura 6.8: Diagrama T vs X exemplificando desvios positivos (ATKINS,
1999).
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Desvio negativo

A temperatura de ebulicho apresenta um ponto de inflexdo, no qual a
temperatura de ebulicdo da solucdo é superior as temperaturas dos componentes
puros (ponto de ebulicdo méaximo) (Fig. 6.9).

Vapour
composition

Boiling
temperature
of liquid

Temperature, T

b a

L Mole fraction of A, z,, L

Figura 6.9: Diagrama T vs X exemplificando desvios negativos (ATKINS,
1999).

6.3.5 Comparacao dos graficos pressao de vapor  vs composicao (T cte)

e temperatura de ebulicdo vs composicao (P cte)

1) O ponto de maximo em um diagrama € o ponto de minimo no outro
diagrama e vice-versa.

2) Posicionamento das linhas.

3) As concentracdes dos pontos de maximo (P. vapor vs composicao) e
minimo (Tgy, VS composicdo) ndo sao idénticas, com a variagcdo de
temperatura h& uma tendéncia de enriguecimento em um dos
componentes.

6.4 REGRA DA ALAVANCA

Possibilita calcular a porcentagem de cada componente presente na mistura
em cada uma das fases em equilibrio nos diagramas Pyap vS X (T cte) e Pgp. vs X

(P cte). E assim denominada por haver uma regra similar que relaciona as
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massas nas duas extremidades e uma alavanca com suas distancias do pivo (Fig.
6.10).

Figura 6.10: Representacdo esquematica da regra da alavanca (ATKINS,
1999).

No ponto w na regido de equilibrio entre as fases indica ndo apenas a
quantidade de liquido e vapor presentes, mas também as proporcdes relativas de
cada um, sendo assim € possivel calcular a composicdo da mistura em um ponto

intermediario as linhas liquidas e vapor.

Deducdo:

Ao tracar uma linha horizontal (a presséo constante), obtém-se os pontos n,
e ny nas linhas; n, indica a propor¢cdo do componente A na fase liquida (Xa); nv
indica a propor¢cao do componente A na fase vapor (Ya). Obviamente, se w estiver
muito proximo da linha do liquido, a mistura serd composta por uma grande
guantidade de liquido e pouco vapor e vice-versa.

As quantidades relativas de liquido e de vapor existentes na regidao | + v
podem ser calculadas pela regra da alavanca. Para isso, adota-se o ponto w
como ponto de apoio da alavanca. Para encontrar as quantidades relativas de
ligido e vapor existentes na regido de duas fases € necessario medir as distancias

(I e Iy) ao longo da linha horizontal e utilizar a regra da alavanca:
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n L =n,L,
Onde n; é o numero de mols na fase liquida e n, € o nUmero de mols na fase

vapor.

6.5 DESTILACAO FRACIONADA

E um processo de separagdo de misturas homogéneas liquido-liquido com
pontos de ebulicdo muito proximos (< 3 T de difere n¢a). Difere da destilacdo
simples, em termos de aparato, pela presenca de uma coluna de fracionamento
(Fig. 6.11).

Figura 6.11: Aparato de destilacao fracionada

(http://quimicamackenzie.wordpress.com).

A coluna de fracionamento é um cilindro de vidro, com saida lateral,
recheado com pérolas de porcelana e/ou vidro que funcionam como
microcondensadores, dificultando a subida do vapor do componente menos
volatil, o qual desce em contra corrente (refluxo), deixando passar somente o

vapor do componente mais volatil.
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J g e

[ 5) Gasolina

(4 ) Querosene

Torre de
Fracionamento

Armazenamento
de petréles

(3) Oleo combustivel

(2) Oleo lubrifieante

. (1) Residuos (parafina, asfalto)

Figura 6.12: Coluna de fracionamento do petréleo (JENKINS, 2008).

A continuidade deste processo de evaporagao-condensacdo conduz a
separacdo dos componentes, sendo o destilado (retido no becker) rico no
componente mais volatil e o residio rico no componente menos volatil (retido no
baléo).

Na destilacdo fracionada ha um movimento constante de ascensao do vapor
e descida de liquido, de modo que haja uma distribuicdo continua dos
componentes entre as fases.

Entretanto, ndo € possivel se estabelecer o equilibrio total. Sendo assim, é
escolhida uma secdo da coluna a uma determinada temperatura, na qual é
possivel estabelecer o equilibrio entre o topo e a base. Esta secdo € comparada a
um prato teodrico. O numero de pratos tedricos representa a sequencia de

evaporacao-condensacdo necessaria para separar efetivamente os componentes
da mistura.

Temperature, T
Temperature, T

5

A B A B
(a) Composition (b) Composition

Figura 6.13: Diagrama T vs X do numero de pratos teéricos de uma coluna
de fracionamento (ATKINS, 1999).
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O sistema de evaporagdo-condensacdo é essencialmente composto por 3
partes:

1) Inferior: na qual a manta é aquecida,;

2) Intermediaria: na qual se localiza a coluna propriamente dita (pratos
tedricos);

3) Superior: constituida pelo condensador.
6.6 AZEOTROPOS OU MISTURAS AZEOTROPICAS

S&do as misturas correspondentes aos pontos de inflexdo méaximo e minimo

no grafico T vs X (a pressédo constante) ou Pyapor VS X (& temperatura constante)
(Fig. 6.14).

Vapour
composition

Vapour
composition

Boiling
temperature
of liquid

Boiling
temperature
of liquid

Temperature, T
Temperature, T

! a
b a

& Male fraction of A, z, g

Mole fraction of A, z,
(a) (b)
Figura 6.14. (a) Mistura azeotrépica de ponto de ebulicAio maximo; (b)

mistura azeotropica de ponto de ebulicdo minimo (ATKINS, 1999).

Nestas misturas, diferentemente das solucgdes ideais, 0s componentes nao
podem ser efetivamente separados por destilacdo fracionada. Esta
impossibilidade é devido aos desvios da Lei de Raoult provocarem o surgimento
de pontos de maximo e de minimo nas curvas T vs X (P cte) e Pyapor VS X (T cte),
nos quais as curvas do liquido e do vapor sdo tangentes, ou seja, apresentam a
mesma composicao (Teorema de Gibbs-Konovalov).

A separacdo dos componentes de uma mistura azeotrépica ndo pode ser
feita pela AT, jA& que a evaporagdo ocorre sem variagdo de composicao,

X,(composigao do liquido) = Y,(composicdo do vapor). Pode ser realizada por
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AP, j& que variando a pressdo vai haver variagio na composicdo e,
consequentemente, nos pontos de ebulicdo, possibilitando assim a separagéo.
Sendo assim, a composicdo dos azeoltropos ndo permanece constante,
comportando-se como um composto puro, em termos de temperatura, ja que
entra em ebulicdo a uma temperatura fixa, enquanto que misturas ordinarias
entram em ebulicdo em um intervalo de temperatura. Contudo ndo é um
composto puro, jA que a variacdo de pressao altera a sua composicdo e,

consequentemente, a sua temperatura de ebulicao.

6.7 PROPRIEDADES COLIGATIVAS

Definicao:

Sao0 as propriedades que dependem somente da quantidade de soluto

presente na solucao e ndo da natureza dessas particulas.

Tipos:

1) Abaixamento da pressao de vapor
2) Elevacao do ponto de ebulicéo
3) Abaixamento do ponto de congelamento
4) Pressao osmotica
Pontos em comum das propriedades: séo afetadas pela introducéo de soluto

na solucéo.

Caracteristicas

1) O soluto nao volatil ndo contribui para a formacao do vapor;
2) O soluto nao é dissolvido somente no estado sélido.
A segunda caracteristica € drastica, embora seja verdadeira para muitas

misturas.
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Origem da reducao do potencial quimico

As propriedades coligativas compartilham a mesma origem: o abaixamento
do potencial quimico pu do solvente liquido devido a adi¢cdo do soluto (ndo menos
volatil).

Hsolvente puro = Hsolugdo

Matematicamente:

Hagy = u;m + RT In X,

Como In X é negativo, pa < Ha -

Fisicamente:

A reducdo do potencial quimico é consequéncia da variagdo da entropia,
uma vez que essa reducdo ocorre mesmo quando a solucdo é ideal, na qual o
AHmistura =0.

Na auséncia de soluto, o solvente liquido puro apresenta uma entropia que
reflete a desordem de suas moléculas e a sua pressdo de vapor reflete a
tendéncia da solucdo em assumir uma entropia maior (liquido — vapor). Quando
0 soluto é adicionado, ha uma contribuicdo extra para a entropia do liquido, uma
vez que a entropia do liquido puro é maior do que a entropia do liquido em
solugéo, devido a menor tendéncia para passar para a fase vapor.

Scquuido > Siiquido em soluggos 1090 | Pyapor
Essa adicdo afeta também as temperaturas de ebulicdo, congelamento e

pressado osmatica.
6.7.1 Abaixamento da pressao de vapor

AP =P —P =P°_Po'xsolv :Po(l_xsolv) :Po'xsoluto
Lei de Raoult: P = P° - x4,

AP P —P
Xsoluto = F = p°
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A fracdo molar do soluto ndo depende da quantidade solvente. Em outras
palavras: depende da natureza do solvente e da concentracdo do soluto (Fig.
6.15).

Phase o

Pressure, p
B

Temperature, T

Figura 6.15: Abaixamento da pressao de vapor (ATKINS, 1999).

6.7.2 Elevacéao do ponto de ebulicdo

Quando se estuda a elevagéo do ponto de ebulicdo, o equilibrio heterogéneo

de interesse é o estabelecido entre o vapor do solvente e o solvente (liquido) em

solucéo.
A(9)
Ka(g, P) Vapor
A: solvente (solvente)
B: soluto ﬁ iibri
no equilibrio A(l) + B(l) ou (s)
Ha(l) = Ha(9) — Liquido
Ha(l) x
(solugéo)

Portanto, o equilibrio estabelecido a uma determinada temperatura é:

ta(D) = py(D) + RTIn X,

Essa equacdo implica que a presenca de um soluto (Xg), provoca um
aumento no ponto normal de ebulicdo de T°para T°+ AT.

RT,
AT, = AHvap Xg ou AT, =K,mg
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Demonstracao:

Condicéo de equilibrio: p iguais nas fases liquida e de vapor do solvente.

ta(g) = pa()
1a(g) = s () +RTInX,

Sabendo que: Xa =1 - X

1a(9) = ua (D) + RTIn(1 — Xp)

MZ(Q) - qu(l) _ Aévap
RT RT
Onde AGyy, € a variacdo de energia livre de Gibbs de vaporizagdo sofrida

In(1-Xp) =

pelo solvente puro. Lembrando que G = H — TS, entd0: AGyqp = AHyqp — TASyqp.
Em temperaturas baixas, pode-se desprezar a dependéncia de AH e AS com a

temperatura. Sendo assim:

AHyap  ASyap
RT R

In(1—-Xg) =

Solugdo diluida ideal: soluto ndo se comporta idealmente; solvente se
comporta idealmente. Quando Xg = 0, a temperatura de ebulicdo da solucéo tende
a temperatura de ebulicdo do solvente liquido puro (T — T°e XA — 1).

AH AS
In1= R;f;p - ;;ap mas In1 =0

Entdo a diferenca entre as duas equacdes:

AHyqp (1 1)

= =

ln(]. _XB) = T To

Supondo que Xg << 1 (baixa concentracdo do soluto) pode-se considerar a

expansao do termo logaritmo:
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X2 X3 AHyep (1 1
In(1 = Xp) = ~Xp = =5 == Xy == (5= )
Entao:
AH,p (1 1
X ———
B R <T° T)
ComoT=TS

1 1 T-T° AT

T° T TT° T
RTOZ
AT: — XB
AH,qp

Como esta equacao se refere a identidade do produto (fracdo molar), o

aumento da temperatura de ebulicdo é uma propriedade coligativa.

AT, = KeMgoruto

Demonstracéo
2
_ RT® solvente
ATe - Xsoluto AH
vap
Nsotuto
Xsotuto =

Nsoluto + Nsolvente

Como Nsoivente >>> Nsoluto, €NAO:

Nsoluto

X soluto —
solvente

n _ Msolvente
solvente —
P Msolvente

,sem = 1000g

Msotuto

Xsotuto = m = 1000/PM

solvente

n

Xsouto = molalidade - PMgyiyente m =005

Molalidade é o numero de mols do soluto dissolvidos em 1 kg de solvente.
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02
T solvente

AH,qp

RTozsolvente>
AH,qy

AT, = molalidade - PM -

AT, =m<

6.7.3 Abaixamento do ponto de congelamento

Quando se estuda o abaixamento do ponto de congelamento, o equilibrio
heterogéneo de interesse € o existente entre o solvente sélido puro e a solugéo.

A: solvente ) A() + B
B: soluto -
II no equilibrio A(s)
Ha(s) 77—

Como pa(l) = pa1s), entéo:

pa(D) = ps°() + RT In X,
1a°(s) = pa°(D) + RT In X,
A Unica diferenca entre o abaixamento do ponto de congelamento e o

aumento do ponto de ebulicdo é o pa{(s) ao invés de pvg).

RT;
ATC = — XB
AH,q,

Dessa forma, grandes diminuicbes no ponto de congelamento séao

Sendo assim:

observadas quando os solventes apresentam aumento no AH; ou aumento na Tr.

Quando a solugao é diluida, X = m (molalidade).PM, ent&o:

Msotuto

AT, = K,
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Demonstracao:

Usotido = Miiquido T RT In Xso1pente

:u:‘()lido - -u;iquido = RT ln(l - Xsoluto)

AG A
ﬁ = % = ln(l - Xsoluto)
AH — TAS
—r— =In(1 - Xsoruro) Eq.1
AH, AS;
Rc’;ng — ;;ng = ln(l - Xsoluto)

Na solucéo diluida ideal, Xsoluto > 0€ T — T

o

AHéong _ AS_cong

Inl = RT R

Eq.2

Substituindo Eq.1 em Eq.2:

o

AHiong (1 1)

R \T T°

In(1 - Xsoluto) =

Quando a fracdo molar do soluto € pequena, In(1 — Xs,ut0) = —Xsotuto-

AHong <1 1 )

—Xsotuto = R T - F
AH 1 1

o = Lo (L)
AHiong (T — T°

Xsotuto = R ( ToT )

AHiong (AT
soluto = R (F)
02
RTsolvente

AT, = X

soluto AR ou AT, =K, Msolucio
cong

Demonstracao:

X _ Nsoluto - Nsoluto
soluto — _ ~
soluto Nsowente Nsowente
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m
Nsolvente = PM sem =1000g = 1kg

Nsoluto * PMsolvente

XSOlutO - 1000g

Xsotuto = molalidade - PM,1pente

02
R Tsolvente

AT, = m - PMgopente * AH°
cong

AT, =m- K,
6.7.4 Pressao osmotica

O fendbmeno da osmose foi descrito por Nollet em 1748 e consiste na
passagem do solvente através de uma membrana semi-permeavel (ndo permite a
passagem do soluto) de uma solucdo mais diluida para uma solucdo mais
concentrada.

Existe uma tendéncia de se igualar as duas concentragbes nas duas

solucdes. No inicio do processo Vi > V; e ao atingir o equilibrio Vi = V,.

~ V X a1
solugao concentrada NE solucao diluida

A pressao osmatica (1) € a presséo que deve ser aplicada na solucéo a fim
de impedir o fluxo do solvente. Corresponde a diferenca de pressdo existente
entre as duas solu¢des em equilibrio.

O equilibrio envolvendo o calculo de 1 é o estabelecido entre o solvente
praticamente puro (A), submetido a uma pressédo (P), e o solvente presente na
solucdo concentrada, submetido a uma pressdo P + 1, sendo as solucdes

separadas por uma mebrana semi-permeavel.

Condicdes de equilibrio

pa(P) - Xg=1=p, (P +m)- X,
Solucdo diluida: us(P) = us(P + 1); ua(P) = pua°(P);
Entdo u,°(P) = uyu(P + m).
Lembrando que: py = puy° + RTIn X,
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MA(P) = MAO(P + T[) + RTlnXA

ta(P) gituiaga = 1a°(P)
pa(P) = us°(P) + RT In X,
Eq.1

Efeito da pressdo em condicOes isotérmicas

dG =VdP —SdT dT =0 dG =VdP
G=pu-n du=VdP
ua(P+m) P+m
f du =f VdP
pa(P) P
P+m
Ua(P + 1) — uy(P) = f VdP Eq.2
P
Entao:
Pam
—RTInX, =] VdP
P

Se AP é pequena; V é

Pam
—RTIn(1 — Xp) =f VdP
P
T
RTX, = f VdP
P

constante no intervalo:

RTXg = V[(P + 1) — P]

RTXz =Vn
RTX,
77_' = —
v
. vy
V=vV-oan - V=
p __ "™ ™
Bsoldiluida ~ -y~ n,
oy
p=2
ny
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__RT "8/n, RTng
=— =
Iy Va

eq.de Van'tHof f para sol. liq. diluidas

Essa equacado é identica a apresentada pelos gases ideais, substituindo a

pressao (P) pela pressdo osmatica ().
PV =nRT P ="RT/,

Pode ainda ser vista como w = [B]RT.
A pressao osmatica pode ser utilizada para determinar o peso molecular dos
solutos dissolvidos, da mesma forma que a equacédo dos gases ideais € utilizada

para calcular o peso molecular dos gases (osmometria).

ngRT
RT mg
TV M,

As solucbes envolvendo polimeros e proteinas desviam bastante da
idealidade, sendo que se assume que a equacao de Van't Hoff € somente o 1°
termo de uma expansao como a equacao do Virial:

m = [B]JRT{1 + B[B] + -}
6.8 ELETROLITOS
Definicdo
Sdo substancias, particularmente sais, acidos e bases inorgéanicos, que

guando dissolvidos em um solvente apropriado conduzem eletricidade, em

diversas extensoes.
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Eletrélitos fortes: alta conducdo de eletricidade; completa dissolugcdo (ou
guase).

Eletrolitos fracos: baixa conducéo de eletricidade; fraca dissolucéo.

Solucdes eletroliticas

Séo solucbes que, devido a presenca de ions livres, conduzem eletricidade,
que também apresentam propriedades coligativas (abaixamento da pressao de
vapor, elevacdo do ponto de ebulicdo, abaixamento do ponto de congelamento e
pressdo osmotica), mas ndo obedecem as mesmas relagbes deduzidas para as
solugdes néo eletroliticas.

Por que?

1) Os efeitos da adi¢cao do soluto ndo volatil s&o mais intensos nas solucdes

eletroliticas;

2) As solucbes de eletrolitos fortes apresentam desvios significativos do
comportamento ideal, mesmo em baixas concentracdes, nas quais as
solugdes eletroliticas j& se comportariam idealmente (solucdo diluida
ideal).

6.9 PROPRIEDADES COLIGATIVAS DAS SOLUCOES ELETROLITICAS -
TEORIAS

As propriedades coligativas nas solucdes eletroliticas sdo mais intensas do
que nas solugcdes nao eletroliticas, nas mesmas concentracbes. A fim de se
comparar as propriedades coligativas desses dois tipos de solugbes, Van't Hoff

sugeriu um fator i:

prop.colig.da sol.eletrolitica

- prop.colig.da sol.ndo eletrolitica

Aplicando esta definicdo de i, tem-se que:
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AT, AT, AR _

AT, AT, APy, 1o

AP¢ =i APpe = iIPX s

AT. =i ATcne = iKem

Te = iIThe = IMsRT / Vs
AT; = iKim

6.9.1 Teoria da dissolucéo eletrolitica

Os eletrdlitos, quando em solucdo, sao dissociados em particulas
carregadas eletricamente (ions), de forma que a carga total dos ions positivos
(cations) seja igual a dos ions negativos (anions).

A teoria desenvolvida por Arrhenius considerava a existéncia de eletrdlitos
fortes (elevada dissociagao) e fracos (baixa dissociacdo) e se baseava na idéia da
dissociacao eletrolitica parcial para explicar o comportamento das propriedades
coligativas das solucdes eletroliticas.

Quando uma substancia se dissocia em um solvente, o nimero de
particulas carregadas e méveis em solugcdo aumentam. A acao ibnica afeta as
propriedades coligativas, sendo assim € possivel calcular o grau de ionizacao de
um eletrdlito a partir de suas propriedades coligativas ou a partir do fator i de Van't
Hoff.

AyB, = xA** + yB*~
m—-—m, =m(l—a)
Onde:
m = molalidade inicial do eletrolito
a = grau de dissociacao
ma = n°® de mols de A,By dissociado
mr = m(1 —a) + x(mg) + y(mg)
my =m—mg + x(mg) +y(my)
mr=m—mg(1l—x—1y)

msz(l—a(l—x—y)) ou mp=m[l+alr—1)] rmnr=x+y
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Onde: mt = molalidade total e rr = n° total de ions

Aplicando a mt no ponto de congelamento:
AT,

Cne
AT, , = Km[1 + a(ry — 1)]

_ AT, /K.(m—1) AT, —Km
Vr—1) (Ve — DK.m

= K.mr

Lembrando que AT, , = iK.m,entdoi =1+ a(rr — 1):

a=1t— I/TT _1 FatordeVan'tHoff

A equacéao acima € aplicavel a qualquer propriedade coligativa, predizendo

que o valor de i para solugdes eletroliticas a T = 0T é:

i=Vr(1-0375z+z— /1)
6.9.1.1 Falhas da Teoria de Arrhenius

A teoria sO apresenta bons resultados quando aplicada a solugbes de
eletrdlitos fracos. Devido as concentracdes ibnicas serem baixas nas solucdes
eletroliticas fracas, consequentemente as forcas intermoleculares também o séo
(F = kq'q / d®. Dessa forma ha um pequeno desvio em relacdo ao
comportamento ideal.

Ao considerar que solucdes eletroliticas fortes (elevada dissociacéo, elevada
conducédo) se comportassem idealmente, apesar de altamente diluidas, Arrhenius
ndo levou em conta as atracdes eletrostaticas entre as particulas carregadas
eletricamente, as quais exercem um efeito significativo na movimentacdo e,
consequentemente, na distribuicdo dos ions.

Sendo aasim essa teoria € aplicada a eletrdlitos fracos, nos quais os efeitos

das atracdes interibnicas sao fracos devido ao pequeno numero de ions.
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6.9.2 Teoria da Atracéo Interidnica

A teoria desenvolvida por Debye-Huckel considera que os eletrolitos fortes
estdo completamente dissociados em ions, ou seja, 0s desvios do comportamento
ideal sdo decorrentes das interagfes elétricas entre os ions (forcas coulombianas
F=Kq.q, / d®) (Fig 6.16).

“ [ -
C "
(%] L™ L
(VR [(*
(¥ £ g w v
: ¢
[ L] 4 i @
" [ @ “
¢ v ("
©
[
o (¥ o v

Figura 6.16: Teoria de Debye-Hickel (ATKINS, 1999).

Esta teoria explica o comportamento das solucdes eletroliticas fortes e faz
consideracdes sobre o seu comportamento cinético e termodinamico, pois
diferentemente de Arrhenius, Debye-Huckel acreditavam que os eletrdlitos fortes,
pelo menos em solugdes diluidas, sdo completamente ionizados. Sendo assim, 0s
desvios da idealidade decorrem da distribuicdo desigual dos ions, provocada
pelas for¢cas coulombianas.

A fim de determinar as propriedades das solucdes eletroliticas é necessario
calcular a energia livre extra proveniente das interagfes eletrostaticas. Como
cations e anions nao se distribuem uniformemente na solucédo, na vizinhanca de
cada ion existe um excesso de ions de carga oposta, apesar de todas as
solucdes serem eletricamente neutras.

A atmosfera ibnica € uma nuvem esférica na qual o excesso de ions
contrarios apresenta carga liquida igual em magnitude e oposta em carga a do ion
central. A natureza dessa atmosfera depende da valéncia, da concentracdao, da
temperatura e da constante dielétrica (D) dos ions.

O raio médio da atmosfera ibnica () é denominado comprimento de Debye
e pode ser entendido como uma medida aproximada da espessura da atmosfera

idnica.
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r=-—; k - constante de Boltzmann

k«lI; I- forcaionica; TI1 7

A forca ibnica € uma medida do efeito da concentragédo de ions em solugéo.

1 2
I ZEZZimi
i

1
= > (m,Z2 +m_Z2)

Sob hipotese de que os afastamentos da idealidade por parte da solucéo
ibnica diluida sejam determinados inteiramente pelas interacdes elétricas, pode-
se mostrar que a energia elétrica extra por ions é simplesmente
RT Iny; (y; = coeficiente de atividade iGnica convencional).

t; = u; + RTIng;
w; = w;(ideal) + p;(elétrico)
y;(ideal) = RTInX; + u;

u;(elétrico) = RT Iny;; Ni =k; N, =n%de Avogadro
]

As propriedades dos eletrolitos sdo determinadas pela interacdo entre o ion
central e a sua atmosfera idnica ({ u, 1 G).

O problema é calcular o potencial elétrico médio (U) de um dado ion da
solucdo devido aos outros ions. Conhecendo-se esse valor, pode-se calcular o
trabalho que deve ser realizado para carregar reversivelmente os ions que sera a
energia livre resultante das interacdes eletrostaticas.

A energia elétrica extra esta relacionada ao coeficiente de atividade i6nica

média, ja que ambos medem o desvio da idealidade.
G=G"+RTInyy

u=u’+RTIny,

Y4+ = coeficiente de atividade ionica média
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6.9.2.1 Lei Limite de Debye-Hiickel

Esta lei expressa os coeficientes de atividade ibnica média dos eletrélitos em

termos das interacdes eletrostaticas existentes entre os ions em solucao.
Iny,=—|Z,Z_|-A-1'2

Onde: A = constante adimensional, depende da permissividade e
temperatura.

B e3 2nN
2,303(DkT)*/2 | N-T-

A

Esta lei € chamada de limite devido a mesma ser obedecida somente por
solugbes idbnicas muito diluidas; acima de 0,005 molal, os desvios tornam-se

significativos (Fig. 6.17).

Figura 6.17: Lei limite de Debye-Huckel (ATKINS, 1999).

A teoria fornece uma representacdo do comportamento limite dos
coeficientes de atividade em solugbes ibnicas muito diluidas, além de prever as
suas estruturas.

A limitacdo da teoria € proveniente de certas simplificacbes matematicas, as

quais reduzem a sua aplicabilidade.
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6.9.2.2 Lei Estendida de Debye-Hiickel

Esta lei leva em consideracdo o tamanho finito dos ions, ja que o efeito das
forgcas repulsivas entre ions proximos € significativo (efeito do tamanho i6nico)
(Fig. 6.18).

—A-Z,7_|- T2
1+ BI'/2

Iny, =

Extended law

-0.06

-0.08

100/
Figura 6.18: Lei estendida de Debye-Huckel (ATKINS, 1999).

Onde: B = constante adimensional, pode ser interpretada como uma medida

de maior aproximacao possivel entre os ions.
8nNe?
B= |[———
N-T-DkT

Nessa teoria o valor de i, para solucdes eletroliticas a T = 0C, é dado por:

i =Np(1-0,735Z,Z_/u)

Mesmo essa lei, quando aplicada a solugcdes de alta concentracdo

(molalidade), apresenta desvios significativos.
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6.9.3 Resumo do Problema das Solucdes Eletroliticas

Para eletrolitos fracos (baixa concentracdo de ions), o fator dominante é a
dissolucéo parcial, portanto, a teoria de Arrhenius € adequada. Para eletrolitos
fortes (alta concentracdo de ions), o fator dominante é a interacdo interidnica,

poranto, a teoria de Debye-Hiickel é adequada.

Tabela 1: Constantes de Debye-Hickel (A e B) quando o solvente for a agua.

T (T) A B
0 0,4883 0,3241 + 10°
15 0,5002 0,3267 » 10°
25 0,5091 0,3286 + 10°
40 0,5241 0,3318 + 10°
55 0,5410 0,3353 + 10°
70 0,5599 0,3392 + 10°

6.9.4 Lei de distribuicdo de Nernst

Estados nos quais uma substancia pode se distribuir entre dois solventes
diferentes representam, no equilibrio a razao entre as atividades, em condi¢des

isotérmicas, desta substancia nos diferentes meios.

a, > B

=K z — substancia; A e B — solventes.
a, > A

Ex: I, (sélido) — apolar; CCl, — apolar; H,O — polar
O iodo se distribui entre a 4gua e o tetracloreto de carbono, mas apos

agitacdo, o iodo é completamente extraido da &gua para o tetracloreto de

carbono.

Representacéo:

Glz—»Hzo = GIZ—»HZO + RTIn a12—>H20

ﬂulz—»Hzo = fulz—wzo + RT In a12—>H20
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'ulz—»ccz4 = 'ulz—yccz4 + RTIn alz—»cc14

No equilibrio (T e P constantes):
'u'12—>H20 = “12—>cc14

‘ulz—»HZO +RTIn alz—»Hzo = 'u12—>cc14 +RTIn alz—»ccz4

a
° _° — 2-CCly
MIZ—’HzO #12—?CC14 RT ln /a12—>H20

a Hiymy0 ~ Mlosca
In 2-CCly _ 2 L _ cte
I5H,0

RT

alz—»ccz4 _ ~
= K equacao de Nernst
12—>H20

Onde: K é o coeficiente de distribuicdo ou de particdo do soluto entre dois
solventes ndo misciveis. E uma funcido dependente da natureza das espécies
quimicas envolvidas e da temperatura. Sendo assim, essa lei s6 é completamente
obedecida em solug¢des de baixas concentragdes.

Quando a solucao é ideal ou diluida ideal, tem-se:

a=X-y y=1
a=X

CIZ—>CCl4_/ — K
C12—>H20

Nernst ja havia percebido que a lei ndo poderia ser aplicada a solucdes
concentradas. Esta restricdo estava relacionada com as possiveis modificacdes
(dissociacéo ou associacdo) decorrentes das forgas intermoleculares sofridas pelo

soluto.

Dissociacdo-Associacdo

Dissociagéo: Caso o soluto se dissocie em ions ou em moléculas simples.

Associacdo: Caso o soluto se associe formando moléculas mais complexas.
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A lei de distribuicdo de Nernst ndo pode ser utilizada para determinar a

concentracgéo total dos ions em solucgéo.

Situacéo 1:

Substancia Z dissolve-se em um solvente A sem alterar sua forma molecular
(sem associac¢éo ou dissociagdo), mas também dissolve-se no solvente B, no qual
apresenta associacao parcial.

Nesse caso, K ndo pode ser calculado pela concentracéo total nas duas
fases.

Z
Kk = 2l iz,

Situacéo 2:
Substancia Z se distribui entre dois solventes (A e B) sem sofrer alteracéo

(associacao e/ou dissociacdo) e sem reagir com os solventes.

Nesse caso, é possivel calcular o peso molecular da substancia:

n
KV.
PM = m(g)( kv, + VZ)

Onde:
V1 e V5 sdo os volumes dos solventes;

n € o numero de extracoes;

K é a constante de distribuicdo K = [Z]A/[Z]B:

M é a massa do soluto remanescente apés as extracoes.
Exercicios
1. Uma solucdo contém 5 g de uréia em 100 g de agua. Qual sera a pressao de
vapor desta solucédo, a 25°C, quando a pressao de vapor da agua pura é de

23,756 torr ?

2. A 25°C, 10,50 | de nitrogénio puro, medidos a 760 torr, sdo passados atraves

de uma solucdo aquosa de um soluto ndo-volatil, e a solucdo perde 0.2455 g em
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peso. Se a pressao total acima da solucao é de 760 torr, quais sdo a pressao de
vapor da solucéo e a fracdo molar do soluto ?

3. Quando 0,5550 g de um soluto nao-volatil, de massa molecular 110,1, &
dissolvido em 100 g de um solvente de massa molecular 94,10 e ponto de
congelamento 45°C, ha um abaixamento de 0,382°C em seu ponto de
congelamento. Em uma segunda situacao 0,4372 g de um soluto desconhecido é
dissolvido em 96,5 g do mesmo solvente, o abaixamento do ponto de
congelamento é de 0,467°C.

A patrtir destes dados, calcular:

(a) a constante crioscopica do solvente;

(b) a massa molecular do soluto desconhecido;

(c) o calor de fuséo do solvente por mol.

4. A pressao de vapor de uma solucdo aquosa, a 25°C , é 23,45 torr. Calcular sua
pressdo osmotica, sabendo-se que a pressao de vapor da agua pura, a 25°C, é
de 23,756 torr.

5. Uma solucédo aquosa 0,4 m de K,SO,4 congela a - 1,52°C. Considerando que i &
constante com a temperatura, calcular a pressao de vapor, a 25°C, e 0 ponto

normal de ebulicdo da solucéo.

6. Ao se dissolverem 2 g de hidrocarboneto néo-voléatil com 94,41% de carbono
em 100 g de benzeno, a pressdao de vapor do benzeno diminui de 74,66 para

74,01 torr, a 20°C. Calcular a férmula empirica do hidrocarboneto.

7. Calcular a forca idnica das seguintes solucgdes:
a) NaCl 0,1M
b) CuS0O,0,1M
¢) Uma solucao contendo Na,HPO, 0,1M e NaH,PO4 0,1M
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8. Calcular o coeficiente de atividade i6bnica médio de uma solugéo de LiCl 0,01M

em condi¢cdes de T = 0°C, sabendo que A = 0,488.

9. Calcular a constante A da solucédo de NaCl 0,01M, sabendo que o coeficiente

de atividade i6bnica médio € igual a 0,859.
10. O coeficiente de atividade i6bnica médio do HBr em 3 solugdes diluidas - 5,0
mmol/Kg, 10 mmol/Kg e 20 mmol/Kg, ‘a T = 25°C , sédo respectivamente 0,930,

0,907e 0,879. Estimar o valor da constante B.

11. Qual a molalidade do CuSQ,, 0 qual apresenta a mesma for¢a i6nica do HCI

(ag.), cuja concentracédo é de 1,0 mol/Kg?
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CAPITULO 7 - EQUILIBRIO
QUIMICO E EQUILIBRIO IONICO
EM SOLUCOES AQUOSAS




7 EQUILIBRIO QUIMICO E EQUILIBRIO IONICO EM SOLUCOE S AQUOSAS
7.1 INTRODUCAO

As reacdes quimicas se deslocam para um equilibrio dindmico no qual
reagentes e produtos estdo presentes, e continuam até que a composicado da
mistura de reacao corresponda a um minimo de energia livre.

Nesse capitulo, serdo estudados os equilibrios homogéneo e heterogéneo,
os fatores que provocam o deslocamento desse equilibrio e a termodindmica do

mesmo.
7.2 REACAO REVERSIVEL

E toda reacdo em que os produtos também reagem entre si, regenerando os
reagentes. Portanto, uma reacdo reversivel pressupde a existéncia de duas
reacoes, que se verificam simultaneamente, poréem, em sentidos opostos.

Exemplo:

Sintese da aménia: N,(g) + 3H,(g) == 2NH;(g)

7.3 EQUILIBRIO QUIMICO

Considere a seguinte reacéao reversivel genérica:

Vi
aA+bBW; cC +dD

Onde: v; = velocidade da reacéo direta
v, = velocidade da reacao inversa

No inicio da reacao, as concentracfes de A e B sdo maximas e a velocidade
da reacdao direta, v;, € também maxima (Lei de Acdo das Massas). Porém, com o
decorrer do tempo, as concentracdes de A e B diminuem, o mesmo acontecendo
com a velocidade v;.

Quanto a reacao inversa, no inicio, ela ndo existe (v. = 0), porém, a medida
que as concentracdes de C e D vdo aumentando, os valores de v, também

aumentam.
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Veja através do grafico abaixo (Fig. 7.1):

| Velocidades do s reagdes \ Concentragdes molares
[A] e [B]
- i
| patamar
B e quilibrio ]
il e ! [C] e [D] | patamar
" ! Tempo '; Tempo
} ; >
t, t,

Figura 7.1: Representacao esquematica do equilibrio quimico.

OBS: no grafico das concentracdes, as duas curvas podem se cruzar,
dependendo da facilidade de formagé&o dos produtos C e D.

7.4 GRAU DE EQUILIBRIO

O grau de equilibrio (a) é a relacdo entre 0 nimero de mols consumidos de
um reagente e o numero de mols inicial desse reagente.
a = (n° de mols consumidos/n® de mols inicial)

a é um numero puro (ndo tem unidade)
7.5 CONSTANTE DE EQUILIBRIO EM FUNCAO DAS CONCENTRACOES

Considere o seguinte equilibrio genérico:
aA+ bB<=—=cC+dD

Vamos admitir que a reagdo seja elementar (sem etapas intermediarias) e

aplicar as equac0Oes de velocidade para vi e v, (Lei de Acdo das Massas):

vi = kiAIR[B]®; vo = ky[C]°.[D]%, onde k; e k., sdo as constantes de
velocidade.
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Como no equilibrio, as duas velocidades sao iguais, tem-se:

Vv =1,
ki[A]* - [B]? = k[C]¢ - [D]?

ky _ [c]°- [D]*
k,  [A]*-[B]?

Substituindo a relacdo das duas constantes de velocidade por uma so,

chamada constante de equilibrio (K (), tem-se:

[C]° - [D]?

Ke = Al B

Onde K, = % (por convencao).
2

Pelo fato de as constantes de velocidade k; e k, dependerem apenas da
temperatura, concluimos que a constante de equilibrio também depende apenas
da temperatura.

Unidade de K¢ — (mol/L) A"

An = (c + d) — (a + b), que pode ser (+), (-) ou nulo.
7.6 CONSTANTE DE EQUILIBRIO EM FUNCAO DAS PRESSOES PARCIAIS

Ky € aplicavel apenas a equilibrios gasosos.

Neste caso, ndo usaremos a concentragdo e sim a pressao parcial, que é a
pressdo que um componente teria se, sozinho, ocupasse o volume total da
mistura, a mesma temperatura.

Considere um recipiente contendo uma mistura de dois gases A e B, com as
variaveis de estado P, V e T, e 0o numero de mols na + ng.

Imaginemos que o gas B seja retirado do recipiente, permanecendo apenas
0 gas A. A nova pressao, indicada no mandémetro (pa), chama-se, por definicéo,
pressao parcial do gas A , na sua mistura original com B.

As formulas da pressao parcial sdo:
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Pa =Xy P paV=n4-R-T P=ps+pp
Onde:
Xa = Na/ Nyta — fracdo molar do gas A na mistura (sem unidade)
Niotal = NA + Ng — NUMero total de mols
Xa+Xxg=1
T(K)=t+ 273,15
R = 0,082 atm.L / mol.K = 62,3 mmHg.L / mol.K (constante universal dos

gases)

* F6ormula da constante de equilibrio em funcdo das pressdes parciais

Consideremos o seguinte equilibrio genérico gasoso:
aA(g) + bB(g) = cC(g) +dD(g)

Por definicdo, a constante de equilibrio em fungéo das pressdes parciais de

cada componente do sistema é dada por:

_ pct - pp? . ~ .
K, = ———— ,onde p € a pressdo parcial
Pa” " PB

Unidade de Kp — (atm)®", onde An = (c + d) — (a + b)
7.7 RELACAO ENTRE Kp E K¢
Para o equilibrio gasoso genérico abaixo,
aA(g) + bB(g) = cC(g) +dD(g)
é valida a relacéo Kp = Kc.(RT) 2", onde:

R =0,082 atm.L / mol.K T (K)=t+ 273,15
An=(c+d)-(a+b)
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7.8 INTERPRETACAO DAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO

Se K <1 — a concentracéo dos reagentes predomina

Se K é grande — a formacéo do produto é muito favorecida.

K depende da temperatura (25 )

ald+ bB —=cC + dD

[C]¢ - [D]? - Libri
= Sistema em equlliorio
[A]* - [B]
c, d
Se —[[ﬁa'[['; ]]b < K - o0s reagentes estdo em excesso em relagdo aos valores

da equacao (deslocamento —).

[c]¢[D]¢
[a]e-[B]P

equacao (deslocamento «).

Se > K — h& excesso dos produtos em relacdo aos valores da

7.9 EQUILIBRIOS HETEROGENEOS

Séao equilibrios em que os componentes se encontram em estados fisicos

diferentes (duas ou mais fases). A concentracdo dos soélidos € considerada

constante.
Exemplos:
CaCO3 (s) = CaO (s) + COz(9) Kc = [CO] Kp = pco2
C (s) + CO; (g) = 2CO (9) Kc = [COJ?/ [CO;] Kp = p’co / Pcoz

Cu®" (ag) + Zn (s)= Cu (s) + Zn*" (aq)  Kc =[zZn* (aq)] / [CU?*" (aq)]

Kp nao existe porque o equilibrio ndo é gasoso.

Outros exemplos:
1) 2H; (9) + O2(g) == 2H,0 (9)
H,0]?
K, = 201
[H,]? - [0,]

H2 (9) + 1/20, (9) == H20 (g)
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[H,0]
1
[H] - [0,]/2
Comparando as duas expressodes, tem-se: OBS expressoes de K; e K;

1/Z
1

2:

K2=K

2) 2NO (g) + O2(g) = 2NO2(9)
NO,]?
K, = [ 2 2]
[NO]? - [0,]
2NO2(g) == 2NO (g) + O2(9)
[NO]? - [0,]
[NO,]?
Comparando as duas expressoes, tem-se:

1
A

KZZ

K,

3) 2NO (g) + O2(g9) = 2NO:(9)

NO,|?
K= [NE)]Z ?][02]
2NO2(g) == N204 (9)
i, = N204]
2 [NOJ?
2NO (g) + O2(9) == N204(9)
[N20,]

Ky=——"
* [NOJ?-[0,]

Comparando as trés expressdes, tem-se:
K3 = Kl . Kz.

7.9 DESLOCAMENTO DO EQUILIBRIO. PRINCIPIO DE LE CHATELLIER
Se um equilibrio é perturbado pela variagdo de concentracdo, temperatura

ou pressao, ele se desloca para um novo estado de equilibrio, coerente com o

sentido da perturbacao.
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Quando se exerce uma agao sobre um sistema em equilibrio, ele se desloca

no sentido que produz a minimizagéo da acgéo exercida.

« Influéncia da variacdo da pressao
Pelo principio de Le Chatellier, um aumento da pressao desloca o equilibrio

no sentido da reagcédo que produz uma diminuicdo da pressao, e vice-versa.

Ex: N2 (9) + 3H2 (9) == 2 NH3(g)

\ J
Y

4 mols 2 mols

Um aumento da pressdo desloca o equilibrio acima no sentido da reacao
direta (formacdo de NHj3), porque nesse sentido ha diminuicdo do numero de mols
do gas, e, conseqlentemente, uma diminui¢cdo da pressao do gas.

Se p diminui, o equilibrio sera deslocado no sentido inverso.

OBS: em equilibrios em que h& participantes gasosos e ndo gasosos,
procede-se como se 0 sistema fosse constituido somente pelos participantes
gasosos.

EXx:

Diminuig&o da presséo

»
»

C(s) + H20(g) == CO(g) + H2(g)

1 mol 2 mols
CaCOxs(s) CaO(s) + COx(g)

e

1 mol

A

Aumento de presséao

OBS: a variacdo de p ndo tem influéncia nos equilibrios ndo gasosos, nem

nos equilibrios gasosos que ocorrem sem variacao de volume.
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Ex: Ha(g) + 12(9) == 2HI(9)
2 mols 2 mols
Cu(s) + 2Ag*(ag) == Cu’*(aqg) + 2Ag(s)
» Influéncia da variagdo de temperatura

Um aumento de temperatura desloca o equilibrio no sentido da reacao

endotérmica (Fig. 7.2) e uma diminuicdo da temperatura desloca o equilibrio no

sentido da reacao exotérmica (Fig. 7.3).
Ex: Abaixamento da temperatura

»
»

2H2(g) + Oz(g) S 2H20(g) + CALOR

d
<«

Elevacdo da temperatura

&

Kc
ENDO

)

Figura 7.2: Representacdo esquematica do equilibrio quimico em reacgdes

endotérmicas.
Reacao direta - AH <0

Reagéo inversa — AH >0
Kc
EXO

* T

Figura 7.3: Representacao esquematica do equilibrio quimico em reacdes

exotérmicas.
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* Influéncia da concentracao

Um aumento da concentracdo de uma das substancias participantes desloca
o equilibrio no sentido da reacdo que produz uma diminuicdo da concentracdo
dessa substancia, portanto, no sentido da reacdo em que tal substancia é
consumida.

Uma diminuicdo da concentracédo desloca o equilibrio no sentido da reacéo
que produz um aumento de sua concentracao, portanto, no sentido da reacdo em
gue tal substancia é formada.

EXx:

aA+bB =—cC+dD

Aumentando [A] ou [B] desloca o equilibrio ——»
Diminuindo [A] ou [B] desloca o equilibrio <+——
Aumentando [C] ou [D] desloca o equilibrio «——

Diminuindo [C] ou [D] desloca o equilibrio —»

« Influéncia do catalisador

O catalisador aumenta igualmente a velocidade das reacfes direta e
inversa. O catalisador ndo altera os estado final do equilibrio, ou seja, ndo o

desloca.

7.10 EQUILIBRIO IONICO. CONSTANTE DE IONIZACAO DE UM ACIDO

Sabemos que a ioniza¢do de um acido em 4gua é uma reacgéao reversivel, na
qual se estabelece um equilibrio com participacédo de ions (equilibrio i6nico).
Considerando um monoéacido qualquer HA, tem-se:
HA(aq) + H,O0==H;0" + A~ (aq)
Como a agua é o solvente, [H2O] é muito grande, portanto considerada
constante.

Aplicando a férmula da constante Kc, tem-se:

K. =[H30"]-[A]/[HA] - [H,0]
K. - [H,0] = [H307] - [A7]/[HA]
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K. -[H,0] = K,, constante de ionizacio do acido HA

Kq = [H307] - [A7]/[HA]

De maneira simplificada:
HA(aq) ===H"(aq) + A~ (aq)
K, =[H*]-[A7]/[HA]

Ex: CH3COOH = CH3COO + H'
K, = [H*] - [CH;C007]/[CH;COOH]

Para poliacidos, tem-se:
H3;PO,<~= H* + H,PO; — K, =[H"]-[H,PO;]/HsPO,
H,PO; <= H* + HP0O}~ - K, =[H*]-[HPO} |/H,PO;
HPO}"<==H*+ P03}~ — Ky=[H*]-[PO;")/HPO;"

Nos poliacidos: K; > K, > K3 e a; > a, > as.

A constante Ka sO6 depende da temperatura e, quanto mais alto for o seu

valor, maior € a concentracdo do cation hidrogénio, indicando maior grau de

ionizacao do acido (eletralito).

Como a intensidade de ionizagédo (ou concentragdo de H*) indica a forca de

um acido, temos a seguinte convencao:

v' &cidos fortes - Ka>1

v acidos semi-fortes — 1 > Ka > 10

v 4cidos fracos — Ka < 10™

Existe também a convencdo baseada no grau de equilibrio ou grau de

ionizacao (a).

a = (n° de mols ionizados / n° de mols inicialmente dissolvidos) x 100.
acidos fortes — a > 50%

acidos semi-fortes — 50% = a = 5%

acidos fracos — a < 5%

Para bases, tem-se:

NH; + H,0 < NH} + OH™
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Ky, = [NH3] - [OH™]/[NH;]

OBS: como K, e K, sdo muito pequenos, usa-se:

pKa = —-logKa e pKb=—logKb.

+ Relacdo entre Ka, a e a concentracdo em quantidade de matéria/volume (M)

de uma solucdo acida

Vamos supor que n mols de HA sejam dissolvidos em agua, produzindo V
litros de soluc&o. Supondo que, dos n mols de HA introduzidos na agua, apenas

n, mols de HA se ionizem; tem-se entao:

Inicio n 0 0
lonizado an an an
Equilibrio (n-an) an an
(a n) (a-n)
_[H]- V ]
B [HA] - (n —a-n)
V
[(a -n) (a- n)]
oLV 4
N n(l —a)

[(1—6{) ou K= I(l_ )l HA]meal

O grau de ionizag&o de um acido aumenta com a sua dilui¢&o.
Formula da Lei de Diluicdo de Ostwald

=[0®/1-dad].M=[0®/1-q].n/V
OBS:
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1. As equacOes acima representam a Lei de Diluicdo de Ostwald. Quanto maior
o valor de V (soluc¢édo mais diluida) maior o valor de a (mais ionizado esté o acido
HA).

2. Para eletrdlitos fracos, a € muito pequeno e (1 - a) é = 1, entao:

K = o? . [eletrolitO]inicial
3. HA== H" + A" (eletrolito fraco)
Adicionando a sua solugdo um seu sal, BA =<=B" + A™; a presenca do novo

A" deslocara o primeiro equilibrio para a esquerda («) tornando o acido HA ainda

menos dissociado (mais fraco). Isto é denominado efeito do ion comum

7.11 CONSTANTE DE IONIZACAO DA AGUA

Pelo fato de as moléculas de agua serem eletricamente polares, elas sofrem
pequena ionizagao.
H,0 + H,0 ~—H;0" + OH~
H,0 ==H* + OH™

Az0)— € extremamente pequeno.

1L de H,O — 1000g de H,O — n = 1000/18 = 55,5,mols H,0.

Em n = 55,5 mols de H,O — 10~ mol de H" e 107" mol de OH™ estdo
ionizados.

Aplicando a férmula da constante K., agora substituida por K;, tem-se:
Ki=[H'].[OH]/[H20] K= constante de ionizag&o
Devido ao pequeno numero de ions, podemos considerar a concentracédo da
agua constante e substituir o produto K; . [H20] = K, pela constante K, (produto
ibnico da 4gua). Entdo, tem-se:

Kw=[H'].[OH] Unidade: mol/L . mol/L = mol®.L™

Por meio da condutividade elétrica da agua, determinou-se o produto das

concentragdes molares dos dois ions:
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Kw=[H7.[OH]=10".107 = 10" mol’.L™ (a 25 )

Este valor recebe o0 nome de produto ibnico da agua , a 25 <C.
Podemos entdo comparar as concentra¢des de [H'] e [OHT:
Meio neutro — [H*] = [OHT] = 10”7

Meio &cido — [H'] > [OH]

Meio basico — [H] < [OH]

7.12 pH e pOH

Convencdo pH: identificacdo numeérica simplificada das concentracdes
hidrogeniénicas das solu¢des acidas ([H'] > 107") e béasicas ([H'] < 107).
Por convencgdo, o potencial hidrogeniénico (pH) de uma solucdo € o

logaritimo, com sinal trocado, da concentracao hidrogeniénica molar:
pH = colog [H'] = = log [H'] = log (L/[H*]); [H'] = 107"

Intervalos convencionados do pH, para os diferentes meios, séo os
seguintes:

Em meio 4cido - 0<pH <7

Em meio basico —» 14 =2 pH > 7

Em meio neutro — pH =7

Convengdo pOH: identificacdo numérica simplificada das concentragfes
hidroxiliénicas das solucdes basicas ([OH] > 107") e &cidas ([OH] < 107).

O potencial hidroxilibnico (pOH) de uma solucdo € o logaritmo, com sinal

trocado, da concentracdo molar dos ions hidroxido:
pOH = colog [OH] = — log [OH] = log (L/[OH]); [OH] = 107"°"

O pH se relaciona com o pOH de acordo com a formula:
[H*]-[OH ] =10"7-10"7 = 10714
log[H*] + log[OH~] = log 1014
log[H*] + log[OH™] = —14
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—log[H*] — log[OH™] = 14
pH + pOH = 14

Valores de pH e pOH para solu¢des acidas, basicas e agua pura:

Agua pura pH=7 pOH =7
Solugbes acidas pH<7 pOH > 7
Solucdes basicas pH > 7 pOH <7

pH 0 7 14 Aumenta a acidez
<
pOH 14 7 0 Aumenta a basicidade
>

7.13 SOLUCAO TAMPAO

E uma solucio que tem o efeito de manter o pH do meio aproximadamente
constante quando nele s&o introduzidos ions H* ou OH™ (efeito tamp&o).
As solucdes tampéao geralmente sao:
» Solucéo de um acido fraco e um sal correspondente a esse acido, ou
* Solucédo de uma base fraca e um sal correspondente a essa base.
Ex:
* Uma solucdo de CH3;COOH 0,1N e CH3COONa 0,1N tem pH = 4,8 (¢ um
tampao acido).
* Uma solucdo de NH4OH 0,1IN e NH4CI 0,IN tem pH 9,3 (¢ um tampéo

basico).
7.14 CALCULO DO pH DE UMA SOLUCAO TAMPAO

Solugdo tampéo de um acido fraco e um sal correspondente a esse acido:
HA o HY + A-

H*]-[A”
ka= 110
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[HA] = [acido] — HA é um acido fraco; a concentracdo praticamente nao
varia durante a ionizacao.

[A7] = [sal] — o sal se dissocia totalmente:

BA & BT + A~ (muito A7)
HA & H™ + A~ (pouco A7)

+ l
Ka=[H"]- [sa ]/[écido]

l
log Ka = log[H™] + log [sa ]/[écidO]
l
—logKa = —log[H*] — log [ ]/ [acido]

l
pKa = pH — log [sa ]/[écido]

_ [sal] /
pH = pKa + log licido]
Solucéo de uma base fraca e um sal correspondente a essa base:
l
pH = pKw — pKb — log [sa ]/[base]'
7.15 HIDROLISE DE SAIS
Reacdo de hidrélise de um sal € a reacdo entre sal e agua que produz o

acido e a base correspondentes.

sal + H,0 == acido + base

Grupos de sais que dao hidrolise:
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* Sais de acidos fracos e bases fortes

Bt + A~ + HOH =Bt + OH™ + HA

Sal Base forte  Acido fraco

A™ + HOH =—HA + OH™ (solugao basica)

OBS: a hidrdlise € apenas do anion; a solucédo aquosa € basica (pH > 7).
Ex: NaCN, K,CO3, NaHCOs.

* Sais de acidos fortes e bases fracas

Bt+ A~ + HOH == BOH +H* + A~

Sal Base fraca Acido forte

B* + HOH == BOH + H*(solugéo acida)

OBS: a hidrdlise é apenas do cétion; a solucdo aquosa € acida (pH < 7).
Ex: NH4C|, AgN03, CUSO4.

* Sais de acidos fracos e bases fracas

Bt + A~ + HOH = BOH + HA
%{_J \ ) \ )

Sal Base fraca Acido fraco

OBS: a hidrdlise é do cétions e do anion; a solucdo aquosa € neutra (pH = 7).
Ex: NH; CH3COOQO", NH;"HCOs5".

* Sais de acidos fortes e bases fortes

N&o ha hidrolise. Suas solug¢des aquosas sdo neutras (pH = 7).
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Ex: NaCl, KCl, K>S0y, C&(NOg)z, Na,SO.,.
7.16 GRAU DE HIDROLISE E CONSTANTE DE HIDROLISE

Grau de hidrélise: a = n°® de mols hidrolisados / n° inicial de mols
Constante de hidrdlise (Kh): a constante de hidrélise de um sal € a constante
de hidrélise dos ions hidrolisados.

[H20] é considerada constante.

Ex:
NH,Cl + H,0 =<=HCl + NH,0OH
NH,* + H,0 <= H"* + NH,OH
Kh = [H*] - [NH40H]/[NH4+]
As constantes de hidrélise podem ser calculadas em funcdo do produto
ibnico da agua (Kw) e das constantes de ionizacdo dos eletrélitos fracos HA e/ou
BOH.
» Para um sal de acido forte e base fraca: Kh = Kw / Kb
» Para um sal de 4cido fraco e base forte: Kh = Kw / Ka
» Para um sal de acido e base ambos fracos: Kh = Kw / Ka.Kb
Kw=10"

7.17 TERMODINAMICA E EQUILIBRIO QUIMICO

Qualitativamente, h4 uma relagcdo entre AG° para uma reacao e a posi¢ao
de equilibrio.

A direcdo na qual uma reacdo caminha para o equilibrio é determinada pela
posi¢do do sistema com relacdo ao minimo de energia livre.

A reacdo se realiza espontaneamente apenas na dire¢cdo que da origem a

um decréscimo da energia livre, isto é, quando AG é negativo.

AG = AG° + 2,303RT log Q
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Q — representa a expressao de acdo das massas para a reacdo; para
gases, Q é escrito com as pressfes parciais; para as reacdes em solucdo, sdo
usadas as concentracdes molares.

Ex: Para a reacéao:

2N02(9) ~ N204(g)

AG = AG® + 2,303RT log | PV20s 2
NO,

No equilibrio, os produtos e os reagentes tém a mesma energia livre total e

AG = 0. Entdo tem-se:

0 = AG® + 2,303RT log | PN20+/ ,
Pno,

AG® = —2,303RT log | P20 2
NO,

AG® = —2,303RT logKp

A equacdo acima se aplica a todas as reagdes envolvendo gases. Para

reacoes em solucao,
AG° = —2,303RT logKc
Que é uma relacdo quantitativa entre AG° e a constante de equilibrio. A

constante K ¢é, algumas vezes, chamada de constante de equilibrio

termodinamico.
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8 CELULAS ELETROQUIMICAS

8.1 SOLUCOES ELETROLITICAS

Existem substancias que quando dissolvidas em agua, ou em outros
solventes adequados, possuem a propriedade de conduzir a corrente elétrica.
Estas substancias sdo denominadas de eletrolitos e as suas solucdes sao
chamadas de solucdes eletroliticas

Os sais, &cidos e bases inorganicas quando dissolvidos em agua dao origem
a solucgdes eletroliticas. Alguns acidos organicos possuem também a capacidade
de conduzir a corrente elétrica quando dissolvidos, porém a intensidade da
conducdo elétrica € geralmente bem menor do que para as classes de
substancias inorganicas citadas acima.

E possivel entdo classificar os eletrélitos como fortes ou fracos, de acordo

com o valor de sua condutividade elétrica em solucéo.

Eletrélitos fortes: sao representantes tipicos todos 0s sais inorganicos, 0s
hidroxidos alcalinos e alcalino-terrosos e certos acidos minerais, como 0s
acidos cloridrico, nitrico, sulftrico, iodidrico, bromidrico e perclérico.
Eletrolitos fracos: muitos acidos organicos, como 0s acidos aceético,
propidnico e benzoico; alguns &cidos inorganicos, como os acidos carbdnico,
sulfidrico, cianidrico, boérico e hipocloroso; bases, como os hidroxidos de
amonio, de zinco e de chumbo.

8.1.1 Ateoria da dissociacéo eletrolitica

Svante Arrhenius (1887) propds uma teoria para explicar o comportamento
distinto das solugfes eletroliticas em relagdo as nao-eletroliticas. Esta teoria,
conhecida como teoria da dissociacdo eletrolitica, pode ser resumida nos

seguintes postulados:

1- Quando dissolvidas em &agua ou em outro solvente adequado, as
moléculas dos eletrélitos se dissociam em ions, que sdo atomos ou grupos de

atomos portadores de uma ou mais cargas elétricas elementares. A formacgéo dos
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ions ndo é determinada pelo campo elétrico aplicado durante a eletrdlise: ao
contrario, Arrhenius admite tacitamente que, ao processar-se a dissolucdo, as
moléculas do eletrélito se rompem espontaneamente em ions de cargas opostas.

A carga total dos ions positivos € sempre igual a carga total dos ions
negativos, de modo que a solugédo, no seu conjunto, permanece eletricamente
neutra, ndo obstante a existéncia de particulas elétricas em seu meio.

Os ions se distribuem caoticamente e, portanto, uniformemente na solucéo,
de tal forma que as atracdes interibnicas se anulam reciprocamente: como
consequUéncia, 0s ions se comportam cinética e termodinamicamente como se
fossem particulas neutras e eletricamente independentes umas das outras.

2- A dissociacdo das moléculas do eletrolito em ions ndo € completa,
estabelecendo-se um equilibrio de natureza quimica entre moléculas e ions. A

dissociacao eletrolitica pode ser representada pela equacao:

M, A_=v.M* +v_A*

Onde

V.2, =V_Z_

O grau de dissociacdo a € definido como a fracdo das moléculas originais
que sofreram dissociagdo ao atingir-se o equilibrio. Considerando um litro de
solucdo e lembrando que o numero de mol por litro é a concentragdo molar c, a
concentracéo de ions no equilibrio, em uma solucdo de um eletrolito MA, sera ca
e a concentracdo das espécies nao dissociadas sera c(1- a). A constante de

equilibrio, neste caso, sera dada por:

caca _ ca’

cTcl-a) (-a)

Como K; é constante numa dada temperatura, esta expressao indica que o
grau de dissociacdo aumenta a medida que a concentragcdo diminui ou a medida
que a diluicAo aumenta. Este resultado é conhecido como Lei da Diluicdo de
Ostwald (1888).
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A teoria de Arrhenius consegue explicar a condutancia das solucdes
eletroliticas pela simples existéncia de ions no meio. De fato, aplicando um campo
elétrico a solucdo, por intermédio de um par de eletrodos, os ions positivos
(cations) migram em direcdo ao eletrodo negativo (catodo), enquanto os ions
negativos (anions) migram em direcéo ao eletrodo positivo (anodo).

Este transporte de ions de cargas opostas em direcfes opostas equivale a
um fluxo de eletricidade negativa que vai, no interior da soluc¢do, do catodo para o
anodo ou de eletricidade positiva em direcdo oposta, e isto explica a propriedade
de conducéo elétrica da solucéo.

Apesar de a teoria interpretar satisfatoriamente o comportamento dos
eletrdlitos fracos ela ndo condiz com os resultados obtidos para os eletrdlitos
fortes. Como exemplo dessa divergéncia de resultados, na tabela 1 sao
apresentados os valores da constante de equilibrio K. obtidas em varias
concentracgdes, calculados segundo a teoria de Arrhenius, para o acido acético
(um eletrdlito fraco) e para o KCI (um eletrdlito forte).

O valor de K. deve permanecer constante a uma dada temperatura, € o
que realmente se observa para o &cido acético, porém para o KCl a variacédo
entre os valores é muito grande. Isto indica claramente que ndo deve existir o
equilibrio entre espécies nao-dissociadas (moléculas) e dissociadas (ions) nas
solucdes de eletrdlitos fortes.

Na verdade, sabe-se atualmente que os eletrolitos fortes estdo 100%
dissociados em solugdo e que o grau de dissociacdo obtido pela teoria de
Arrhenius para esta classe de eletrdlito era um grau aparente e ndo verdadeiro.

Tabela 1. Constante de equilibrio de dissociacéo K¢, a 25 °C, segundo a

teoria de Arrhenius

Concentracéo | Acido acético | KCI
0,001 1,80 x 10° | 0,049
0,01 1,81 x10° | 0,154
0,10 1,82 x10° | 0,58
0,20 1,82 x10° | 0,92
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O grande equivoco na teoria de Arrhenius consistia em ndo considerar as
interacOes eletrostéaticas entre os ions na solucdo. Esta implicito na teoria que os
ions se distribuem caoticamente na solucdo e por isso as forcas de atracdo e
repulséo elétricas acabam por se anular.

Logo, os ions devem se comportar como particulas neutras, embora
possam se deslocar sob a acdo de um campo elétrico. No entanto, € evidente que
as consideraveis forcas elétricas entre os ions devem ter grande influéncia sobre
a sua mobilidade e sobre a sua distribuicdo na solucéo.

Se a teoria interpreta satisfatoriamente o comportamento dos eletrélitos
fracos, é porque, nestas solugbes, a concentragdo i6nica € tdo pequena que as
forcas interidnicas nao influem de maneira marcante nas suas propriedades.
Pode-se aceitar, portanto, que exista nos eletrolitos fracos um verdadeiro
equilibrio de dissociacdo entre moléculas e ions, caracterizado por uma constante
de equilibrio muito pequena.

Porém, no caso dos eletrolitos fortes este equilibrio ndo se estabelece e a
teoria de Arrhenius ndo consegue explicar corretamente as propriedades das

solugdes deste tipo de eletrdlito.

8.1.2 Ateoria da atracao interidnica

A primeira abordagem quantitativa da natureza das forcas interibnicas e
consequente interpretacdo das propriedades dos eletrélitos fortes é devida a S. R.
Milner (1912). Mas foi s6 depois que P. Debye e E. Hickel (1923) apresentaram
um tratamento matematico mais acessivel que a teoria da atracdo interibnica
passou a ocupar um lugar predominante em todas as consideracdes sobre o
comportamento cinético e termodindmico das solucdes eletroliticas.

A idéia fundamental da teoria consiste em admitir que, devido as atragdes
eletrostaticas, cada ion na solucdo ocupa o centro de uma atmosfera ibnica cuja
carga liquida é igual e oposta a do ion central, conforme esta ilustrado na Figura
1. Realmente, como os ions de carga oposta sao atraidos e os de mesma carga
sao repelidos, o ion central fica aprisionado, em média, numa atmosfera de carga

oposta, cuja densidade elétrica diminui do centro para a periferia.
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‘ Carga liquida=-1

Figura 8.1: Modelo da atmosfera idnica.

De acordo com esta teoria a distribuicdo dos ions na solu¢cdo ndo €
completamente cadtica, conforme postulava Arrhenius, mas apresenta uma certa
regularidade. Debye e Hickel mostraram que as propriedades do eletrélito sdo
determinadas pela interacdo do ion central com a sua atmosfera ionica.

Mas, a natureza desta atmosfera é determinada, por sua vez, pelas cargas
dos ions na solucdo, sua concentracdo, temperatura e constante dielétrica do
meio, € ndo pela natureza especifica do eletrolito, pelo menos enquanto a
concentracéo for pequena (menor que 0,01 m).

A teoria da atracao interidnica culmina com o estabelecimento da equagéo
de Debye-Hiickel, através da qual é possivel calcular o coeficiente de atividade
ibnica médio de um eletrolito, coeficiente este que mede de modo indireto a

intensidade das interagdes idnicas na solug&o, conforme veremos mais adiante.
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8.1.3 Atividade I6nica Média

O potencial quimico de um componente de uma solucdo qualquer é

definido por:

M= +RTIng 1)

onde a; é a atividade do componente e u° é o potencial quimico do componente
no estado-padrdo caracterizado por um valor unitario da atividade.

Numa solucéao diluida, o soluto segue a lei de Henry e a atividade pode ser
substituida por uma variavel de concentracdo (fracdo molar, molaridade ou
molalidade), cada variavel definindo um estado padréo préprio.

Assim, utilizando a molalidade, tem-se para o soluto:

U=’ +RTInm (2)

na qual o estado padrdo é o soluto de molalidade unitaria obedecendo a lei de

Henry , de modo que a atividade é expressa pela produto

a=ylm 3)

onde y € um fator empirico chamado coeficiente de atividade, que mede o desvio
em relagdo ao comportamento que o soluto teria se cumprisse a lei de Henry na
concentracdo considerada. Numa dada temperatura, o coeficiente de atividade &
funcdo da concentracdo, mas se aproxima da unidade quando a concentracao se

aproxima de zero, isto &

limy=1 lima=m

m-0 m-0

Considere-se, agora, a solucdo de um eletrdlito forte, completamente

ionizado:
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M, A =v.M*+v A~

Duas espécies idnicas se encontram em solucdo em quantidades que néo
podem variar independentemente, pois a solugdo se mantém sempre

eletricamente neutra. Os potenciais quimicos respectivos sao expressos por
U, =1 +RTIna, U =’ +RTIna (4)

O potencial quimico do eletrdlito deve ser igual a soma das contribuicdes

dos ions constituintes, isto €,

U=V, l, +V_ =W . ul+v_u®)+V,.RTIna, +v_RTIna.) (5)

Todavia ndo é possivel determinar isoladamente o potencial quimico de
uma espécie ibnica, porque ndo hd como se obter solu¢des separadas de cations
e de anions. Por isso, define-se um potencial quimico ibnico médio e uma
atividade ibnica média tais que, em vez da soma anteriormente escrita, tem-se,

para o potencial quimico do eletrdlito,

U=V, =vul +VRT Ina, (6)

onde

My =g +RTIna, (7)
€ 0 potencial quimico ibnico médio

Portanto, ao invés de

u=u°+RTIna

pode-se escrever para o potencial quimico do eletrélito
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U =u°+URTIna, (8)

de modo que a atividade do eletrdlito e a atividade idbnica média guardam entre si

a relacao

a=al a, = a% (9)
Por outro lado, comparando a Eq. (8) com a (5), tem-se a relagao entre a

atividade idnica média e as atividades dos ions constituintes:

WRTIna, =v,RTIna, +Vv_RT Ina_

a, =(a aK-)% (10)

Portanto a atividade ibnica média de um eletrélito é a média geométrica

das atividades dos ions constituintes.

Entre as atividades ibnicas e as respectivas molalidades tém-se as

relacbes

a, =Jy,m, a=ym

Por isso, para a atividade idbnica média tem-se, segundo a Eq. (10)

. = (V- mtent-) v )

Esta expressao pode ser escrita como

a, = (/) )
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Definindo-se entao

Ve = (P 12)

m, = (m;* an”-)% (13)

Tem-se que

a, = y.m, (14)
Note-se também que
m, =v,m € m =v_m

Logo

m, =m(v;+v’- )% (15)

Exemplo: calcular a molalidade i6bnica média dawwlucdo 0,5m de NaO,

m, = m(v.'ﬁ*vf')% m, = 05(22 xll)% m, =0,794

8.1.4 Célculo tedrico do coeficiente de atividade i  énico médio. A equacao
de Debye-Huckel

O coeficiente de atividade € uma grandeza termodinamica, de carater
empirico, e pode ser obtido através de medidas de depressdo do ponto de

congelamento ou de medidas de potencial elétrico em células galvanicas de
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concentragdo. Entretanto, a teoria da atragdo interionica, de Debye-Huckel,
permite explicar a origem do coeficiente de atividade idnica e calcular o seu valor
para solucdes diluidas, sem qualquer recurso a medidas experimentais.

O ponto crucial na deducdo da equacédo de Debye-Huckel consiste no
reconhecimento de que o termo RTIny na expressdo do potencial quimico
representa a energia (trabalho elétrico) necessaria para carregar a atmosfera
ibnica ao redor do ion central (na verdade ao redor de Na ions, sendo Na O
namero de Avogadro). De fato, expandindo-se a equacao (1), levando-se em

conta a equacgao (3), tem-se:

U=’ +RTINmM+RTIny

Nesta expressdo o termo p° + RT In m representa o potencial quimico do
soluto em uma solucdo diluida ideal, ou seja, aquela na qual as interacdes
elétricas entre os ions ndo sdo importantes e podem ser completamente
ignoradas no calculo do potencial quimico. No entanto, a medida que a
concentracdo aumenta, o comportamento da solugcéao se afasta do comportamento
ideal.

Logo, é necessario incluir o termo RTIny para corrigir o valor do potencial
quimico para o seu valor real. Como o desvio foi provocado pelo aumento da
concentragcdo idnica e, consequentemente, pelo aumento das forcas elétricas
entre os ions, € logico concluir que este termo esta associado a uma determinada
energia extra requerida pela aproximacao dos ions ou, segundo o modelo de
Debye-Huickel, para carregar a atmosfera idnica dos ions na solucao.

Existe um potencial¢ nas vizinhancas de ion devido a sua carga. Este

potencial pode ser dividido em duas partes: um € devido ao proprio ion, g, € a
outro é devido a sua atmosfera idnica, ¢, com sua carga liquida apropriada.
Entao

¢=¢+¢ (16)

O trabalho feito, dw, para carregar um ion através de um incremento de

carga, dq, é dado por
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dw = ¢dq a7
logo
dw = gp,da + ¢rdq

7

Entretanto, a parte do trabalho elétrico que interessa é w;, que esta

associado ao carregamento da sua atmosfera ibnica. Este trabalho € obtido por

zie
W=, @dq (18)

Através das leis da eletrostatica, em conjunto com a equacdo de
distribuicdo de Boltzmann, pode-se encontrar uma expressao que associe 0S

termos da equacéo (16) a carga elétrica e torne possivel a integracao da Eq. (18).

Esta expressao tem a seguinte forma:

o=+ zie li zie K (19)
Areye Ja | ATEqE )1+ Ka

na qual & é a permissividade elétrica do vacuo e € é a permissividade relativa

(constante dielétrica) do solvente. Os dois termos da Eq. (19) tém a forma geral
do potencial de superficie de uma esfera carregada. Os sinais das duas
contribuicbes devem ser consistentes com as cargas de sinal oposto associadas
ao ion central e a sua atmosfera.

O termo a representa a distdncia minima de aproximagdo entre o ion
central e outro ion da sua atmosfera, ambos assumidos como sendo esferas,
conforme é mostrado na Figura 2.

A expressao

K
1+ka

da segunda parte do lado direito da Eq, (19) corresponde a 1/a da primeira parte.
Logo, o inverso dessa expressao, (1+ka)/k, € também um raio efetivo — o raio da

atmosfera idbnica.
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Entdo, o efeito da atmosfera sobre o potencial de um dado ion é equivalente
a efeito da mesma carga distribuida sobre uma esfera de raio (1+ka)/k ou (1/k +
a). De fato, a quantidade 1/k é usualmente definida como sendo a espessura da
atmosfera idnica ou comprimento de Debye.

Esta analise é razoavel para solucbes diluidas, nas quais 1/k>> a, mas se
torna irreal para solugdes mais concentradas, ao ponto de um valor calculado de
1/k ser menor que a, 0 que significaria dizer que o limite superior da atmosfera
ibnica esta a uma distancia menor que a distancia minima de aproximacao dos
ions, o que é impossivel.

Combinando-se a Eq. (18) com a parte relativa a ¢gda Eq. (19) e

assumindo i como um ion positivo, obtém-se

Zel ze K
W = - d
! -[o [477505j1+/<a .

logo

z2e%k

= 87E £ (1+ ka)
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Figura 8.2: Distancia minima de aproximacéo, a, de um ion i e um ion j da sua
atmosfera idnica, e o comprimento de Debye, 1/k. O raio da atmosfera iGnica = 1/k
+ a, que se torna aproximadamente igual a 1/k no caso de solucdes diluidas

(1/k>>a)

Agora, deve-se igualar a expressao de w; ao termo RTIny;, obtendo-se

RTIny; =- ZeNa |«
' 8E,e | (1+ k)

Em termos do coeficiente de atividade ibnica média, tem-se

2
In Ve = ﬂ |Z+Z_|((1L] (20)
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O termo k pode ser expresso na forma

JI (21)

2x10%e®N 5 %
K=|———*~

EoKT

O termo | é a forca ibnica da solucado, que é a dada por

| =%Zmizi2 (22)

sendo m; a molalidade do eletrélito (em mol kg™). Para solucdes aquosas diluidas,
a concentracdo molar € aproximadamente igual a molalidade e pode ser usada no
calculo de I.

Substituindo a Eq. (21) na Eqg. (20) e convertendo o logaritmo para a base
10, tem-se

Jr
£,6RT

{2)(103e2N,§J%
|

2
logy, =- e Na 2,2
| 230287 eRT) | T

a1l

3.2\ 2 %
l+[2x10e NAJ

£,6RT

Definido os parametros A e B como

(€N, 2x103e2N£Yé

A [ 2,302(877505RT)}[ £5ERT

B_[moSezN,iJ%

£oeRT
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Obtém-se a equacao de Debye-Huckel:

logy, = —NZ+Z_|(]%) (23)

Nesta equacdo A e B sdo constantes para um dado solvente em uma

temperatura especifica. Para a 4gua a 25 °C, os valores sio:
A = 0,0509 mol™? kg*?
B = 3,29 x 10° m™* mol™*? kg*?
O termo a depende de cada ion, porém o produto Ba é frequentemente

muito proximo de 1, podendo-se usar a equacdo de Debye-Hickel na forma

simplificada abaixo:

— 0
logy, = A{z+z_|(“—ﬁ) (24)

Para solugbes muito diluidas o denominador da Eq. (24) torna-se muito
pouco diferente de 1. Nestas condi¢cdes, a equacao fica na forma abaixo,
conhecida como lei-limite de Debye-Hickel.

logy, =-Az.z_ N1 (25)

A lei-limite permite fazer as seguintes previsdes quanto a atividade dos
eletrodlitos fortes, a grandes dilui¢des:

a) o logaritmo do coeficiente de atividade i6bnica média de um eletrolito
deve ser uma funcéo linear da raiz quadrada da forca i6nica da solucdo, sendo o
coeficiente angular da reta proporcional ao produto z.z. das cargas dos ions que

constituem o eletrdlito, mas independente da sua natureza quimica;
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b) o logaritmo de y: é uma quantidade negativa, significando que y. €
inferior a unidade, valor limite do qual se?proxima guando m 0.

c) o coeficiente refere-se a um eletrélito particular cujos ions possuem
cargas z. e z., mas depende, entretanto, da forca ibnica | da solu¢cdo que contém
termos referentes a todas as espécies ibnicas eventualmente presentes na
solucgéo.

O confronto entre estas previsdes da teoria e os dados experimentais €
apresentado no grafico da Figura 3. As linhas pontilhadas foram tracadas
conforme a lei-limite, enquanto as linhas cheias correspondem as medidas
experimentais. A concordancia é excelente, como se vé, pelo menos na regiao de
concentracdes inferiores a 0,01 m, para a qual a teoria é valida.

Para solu¢cdes mais concentradas (acima de 0,1m) é necessario modificar a
Eq. 23 através da adicdo de um termo que faca aumentar o coeficiente de

atividade com o aumento de |. Obtém-se entdo a equacéao:

logy, = _NZ+Z_|(1+BLIa\/|_)+Cl (26)

A Eq. (26) é conhecida como equacdo de Huckel e pode ser usada em
concentracdes da ordem de 1,0 m, sendo que parametro C deve ser determinado

experimentalmente para cada eletrélito.

= NaCl
~01 | ~ =S
) e “-‘-‘-"“—-‘
-02 | iy i
-0 k \\\ ‘\‘-.. CaCI;
+ ¥ b M
-5 3 ~2-1
2 —04} X
, N
~08 F N ZnSQC,
2-2
—-06 |
1 1 1 1
0,1 0,2 0,3 0,4
1

Figura 8.3: Verificagdo da Lei limite de Debye-Huckel (PILLA, 1980).
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8.1.5 Exercicios

1. A partir da equacdo de Debye-Huckel (Eq. 24), calcule a atividade e a
atividade média dos ions em solu¢des 0,1 m de a) KCI, b) H,SOy4, ¢) CuSOy, d)
LaCI3

2. a) Calcule a molalidade i6bnica média, m., em solu¢des 0,05 m de Ca(NOs3),,
NaOH e MgSO,.

b) Qual é a forca ibnica em cada uma das solu¢cdes do itema a) ?

3. Mediante a lei limite de Debye-Hiickel, calcular o valor de y. em solucdes 10
e 10°M de HCI, CaCl, e ZnSO.,.

4. A 25 °C a constante de dissociacéo do &cido acético é 1,75 x 10°. Através da
lei limite, calcule o grau de dissociacdo em uma solucdo 0,1 m. Compare este

valor com o valor aproximado obtido quando se despreza a interacao idnica.

5. Para o cloreto de prata a 25 °C, Kps= 1,56 x 10™*°. Com os dados da tabela de
coeficientes de atividades, faca uma estimativa da solubilidade do AgCl em
solugdes 0,01 m, 0,05 m, 0,1 m e 1,0 m de NaNO3, Construa um grafico de log

s (s é solubilidade) versus m*2.

6. A25°C, Ky =7 X 10° para o MgF,. Calcule a solubilidade em mols/Kg de
agua em a) agua, b) 0,01 m de NaF e c) 0,01 m de Mg(NO3),

7. Relacione as forgas i0nicas das solucdes de a)MgCl,, b) Al (SOy)s; e ¢)

Fe,(S04); com as suas molalidades m.

8. Calcule a forga idnica para uma solucao: Ks[Fe(CNg)] 0,040 m + KCI 0,030 m +
NaBr 0,050 m.
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9. Calcule a massa de a) Ca(NOs), e, separadamente, de b) NaCl, que deve ser
adicionada a uma solucéo de KNO3 0,150 m, contendo 500g de solvente, para

aumentar sua forca iénica para 0,250.

10.Qual a molalidade de CuSO,4 que tem a mesma forga i6nica que KCI 1,00 m?

11.Expresse o coeficiente de atividade ibnica médio em uma solucdo de Alx(SO4)3

em termos dos coeficientes de atividade dos ions individuais.

12.Estime o valor de y: para o NaCl em uma solucdo que tem 0,020m de NaCl e
0,035m de Ca(NOs;).

13.0 valor de y. em uma solucéo 0,100m de CacCl, é 0,524, a 25 °C. Qual é o erro

percentual no valor calculado a partir da lei limite de Debye-Htickel?

8.2 CELULAS ELETROQUIMICAS

8.2.1 Introducéo

Um sistema eletroqguimico é formado quando pelo menos 2 eletrodos
(metais ou condutores de elétrons) estdo em contato com uma solucéo eletrolitica
ou um outro meio que permita a conducao idnica.

Neste arranjo minimo € possivel que ocorra uma reacdo global de oxi-
reducdo espontanea entre as espécies em solucédo e os eletrodos, sendo entdo o
sistema classificado como célula galvanica ou pilha, ou pode-se forcar a
ocorréncia de uma reacao de oxi-reducdo ndo-espontanea através da imposicéo
de um potencial elétrico, de uma fonte externa, sobre os eletrodos, neste caso o
sistema € chamado de célula eletrolitica.

As pilhas e baterias que usamos no dia a dia sdo exemplos de células
galvanicas, enquanto varios produtos como a soda caustica, hipoclorito de sodio
(dgua sanitaria), aluminio, e outros, sado produzidos através de eletrélise,
empregando células eletroliticas. Em ambos os tipos de células eletroquimicas,

galvanica ou eletrolitica, o eletrodo em que acontece a reacdo de oxidacdo €
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denominado de anodo (entrega elétrons ao circuito externo), enquanto o eletrodo
em que acontece a reducdo é denominado de catodo (recebe elétrons do circuito
externo).

As polaridades do anodo e catodo sédo, entretanto, diferentes para uma e
outra célula. Nas células galvanicas o catodo é positivo e anodo € negativo, ja nas
células eletroliticas ocorre o inverso, o catodo é negativo e anodo é positivo. A
Figura 4 ilustra os conceitos de células galvanicas e eletroliticas, bem como
mostra a polaridade dos eletrodos.

Tratar-se-a primeiramente do estudo das células galvanicas e em item

posterior sera feito o estudo da eletrdlise.

Anodo [—)I , (1) Catodo

Célula galvinica

Catodo (-) (+) Anodo

xjg:p-d
“ﬂ:_._. I

Célula eletrolitica

Figura 8.4: Célula galvanica e célula eletrolitica

8.2.2 Células galvanicas

Sao reatores heterogéneos que obedecem as seguintes especificacoes:

» Todas as fases sao condutores elétricos

» Se as fases forem numeradas de (1) a (¢), na ordem (1)| (2) |....... [( @-1) |( @),
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entdo as fases terminais sdo condutores metalicos quimicamente idénticos
» Havera pelo menos um condutor ibnico entre as fases (2) e ( ¢-1)
» Cada par de fases em contato possuira pelo menos uma espécie eletricamente
carregada (ion ou elétron) em comum, sendo as fases em contato abertas as

espécies que lhes sdao comuns.

A célula galvanica apresenta uma diferenca de poten  cial elétrico (E) ou forca
eletromotriz (fem) gerada pelas rea¢cdes quimicas qu e tendem a se realizar

espontaneamente nas superficies de contato entre as fases.

E= l//(¢) _w(l)

Quando : ' é o terminal + (catodo)
@)\,
W

w® é o terminal — (anodo)

Na Figura 8.5 tem-se um desenho esquematico de uma célula galvanica
tipica. O eletrodo de Cu é o terminal positivo (catodo) e o de Zn é o terminal
negativo (anodo).

Entre as duas solugdes eletroliticas esta colocado um tubo em U, contendo
uma solucdo concentrada de um sal como o KCIl ou NH4CIl, chamado de ponte
salina, que permite o contato ibnico entre as solu¢cdes e uma eventual circulacéo
de corrente elétrica caso uma carga seja conectada aos terminais da célula.

As seguintes reacdes, chamadas de semi-reacdes, ocorrem em cada

eletrodo:
Anodo: Zne — Zn*aq + 2 € (oxidagao)
Catodo: Cu™ g +2€ > Cus  (reducdo)

E usado uma convencgdo para representar, na forma de diagrama, uma

célula galvanica. As fases séo separadas por um traco vertical. As concentracdes
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dos eletrdlitos séo colocadas entre paréntesis. O catodo (pdlo positivo) é escrito
do lado direito e 0 anodo (pdlo negativo) do lado esquerdo.

E aceitavel se fazer uma representacdo mais simplificada colocando-se
apenas as espeécies oxidadas e reduzidas de cada eletrodo, separadas por um
trago vertical, e usando 2 tracos verticais para representar a ponte salina. No caso
da célula de Daniell da Figura 5 a representacéo seria:

~“Cu|Zn|ZnSO 4 (1M) [Sol. KCl sat. | CuSO 4 (IM) | Cu *

E na forma mais simplificada:

Zn | Zn*(1M) || Cu?*(AM)| Cu

S\==
7450 = CuS0y
SRR ERegido gnadica Regido catddica

Célula de Daniell

Figura 8.5: Célula com eletrodos de Zn e Cu (célula de Daniell)

8.2.3 Célula reversivel e trabalho elétrico maximo

A fem de uma célula galvanica é uma propriedade intensiva e o seu valor
fica determinado pelas variaveis intensivas de estado do sistema: temperatura,
pressdo e variaveis de composicao. A fem nao depende, portanto, da forma nem

das dimensodes da célula:
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E=E(T,P, composic¢éo)

O valor de equilibrio da fem € o valor do potencial elétrico quando néo
circula corrente pela célula e tem interesse termodinamico porque pode ser
relacionado com as varidveis de estado da célula. Para medi-lo, € preciso
equilibrar a célula mediante uma fem externa, Eey cujo valor € determinado
guando i=0 (corrente nula).

As células galvanicas podem ser reversiveis ou irreversiveis. Nas células
reversiveis, a inversdo do sentido da corrente provoca a exata inversao da reacao
guimica, ficando excluidos todos os processos estacionarios irreversiveis como
difusdo, conducéo térmica, etc.

E evidente que, devido & segunda lei da termodinamica, nenhuma célula
galvanica real pode apresentar um comportamento totalmente reversivel, ja que
todos 0s processos naturais sao irreversiveis.

Uma célula reversivel deve funcionar de maneira quase-estatica, isto €,
quase em equilibrio. Para isto, a diferenca entre E¢x € E deve ser infinitesimal. O

trabalho elétrico produzido (trabalho atil) sera dado por

dw, = Eg = (E +dE)dq = Edq + dEdq

dwr = Edq 27)

Como q representa a carga recebida pelo meio externo, o trabalho
produzido sera positivo quando dg>0, ou seja, quando a célula descarrega, e sera
negativo quando dg<o, isto €, quando a célula é carregada.

Portanto, numa célula reversivel, o trabalho produzido na descarga é
exatamente igual ao consumido na recarga e tanto a célula como o meio externo
recuperam o seu estado inicial.

O trabalho elétrico produzido por unidade de reacdo, numa célula que
funcione reversivelmente, serd dado pela integracdo da Eq. (27). Admitindo-se
que as dimensdes da célula sejam tais que uma unidade de reacdo ndo produza
variacdo apreciavel da composicdo, a fem da célula manter-se-a inalteravel,

podendo-se escrever:
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zF
W, = J' Edq = ZFE (28)
0

onde z € o numero de elétrons envolvidos na reacdo eletroquimica e F € a carga
de um mol de elétrons, conhecida como constante de Faraday (ver item 2.2.1).
A condicdo de equilibrio (ou de reversibilidade) em processos

acompanhados de producéo de trabalho atil, a T e P constantes, € dada por:
—dGT'p :d_M ou -AGT,p :M (29)

Combinando as Egs. (28) e (29) chega-se a

AG =-ZFE (30)
Esta pequena equacdo € o elo fundamental entre a eletroquimica e a
termodinamica. Ela estabelece uma relacédo entre a diferenca de potencial elétrico
gerada na célula e a diferenca de potencial quimico entre produtos e reagentes,

por unidade de reacdo, como se observa abaixo:

ZVi Hi(reag.) ~ ZVi Hi(Prod.)

_—AG _j i
zF zF

E (31)

Quando todos os componentes ativos de uma célula se encontram em

seus estados-padréo de atividade unitaria, as equacgdes (30) e (31) passam a ser

AG° = -zFE®° (32)

~AGP© ZV‘” ioi(reag.) _ZV‘” " Prod)

== zF = zFI (33)
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8.2.4 Tipos de células

A fem de uma célula tem origem sempre nos processos eletroquimicos que
ocorrem na superficie de separacao entre as fases. O resultado global pode ser
uma transformagéo quimica da célula ou apenas uma variacdo de atividade (ou
concentracéo) de certos componentes que se transferem indiretamente de fases
em que sua concentragdo € maior para outras em que sua concentracdo € menor.

Por esta razdo, as células galvanicas sao classificadas em dois grandes
grupos: células quimicas e células de concentragado

Além disso, as células de ambos 0s grupos se subdividem em células com
juncao liquida e células sem juncéo liquida, conforme existir ou ndo contato entre

solucdes eletroliticas na célula.

Classificacao das células

Sem juncdo liquida

_——| Quimicas

Com juncao liquida

Células <<

Sem juncéo liquida

~—| De Concentracao

Com juncao liquida

Nas Figuras 8.6 e 8.7 tém-se exemplos de células quimicas sem e com
juncdo liquida, respectivamente. Ja nas Figuras 8.8 e 8.9 sdo mostrados

exemplos de células de concentracdo com e sem juncao liquida, respectivamente.
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Zn

+— C|2
Pt

Zn|zn* 2 CI'|

Cl,| Pt

Hz—’
Pt

% Ag/AgCl
H

N~

PtIH,|H*, CI'|AgCl | Ag

Figura 8.6: Células quimicas sem juncéo liquida . Neste caso os eletrodos,

quimicamente diferentes, compartilham a mesma solucao eletrolitica.

H>

—>

Ptj
H

Ponte Salins

Pt|H.|H*| | CI'| AgCl | Ag

Figura 8.7: Célula quimica com juncdo liquida . Neste caso os eletrodos estao

imersos em solucgdes eletroliticas diferentes, unidas por uma ponte salina.
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Cu § § Cu
] |
| |
. |
. |
- |
. |
- |
| —
cusq, + 1 CusQ
Solugéo de Solucgéo de
concentragdo G concentracéo G

Figura 8.8: Célula de concentracdo com juncao liquida. Eletrodos de mesma
natureza quimica (Cu| Cu?") estdo imersos em solucdes eletroliticas de mesma
natureza quimica, porém com concentracdes diferentes, unidas por um tubo em U

cheio com a solucédo de CuSO,4 de maior concentracao.

H
Hy—»—] N —
pt% Ag/AgCl Ag/AgCI L bt
\
D
\
| i
—/
H* CI % > & clr H
" .
HCI ai HCI ao

Pt|H,|HCI (a1)| AgCl | Ag- Ag | AgCI |HCI (a2) | PtIH;

Figura 8.9 Célula de concentracdo sem junc¢do liquida. Duas células quimicas,
com solucdes eletroliticas de mesma natureza quimica, porém com
concentracdes diferentes, estdo conectadas em seérie. Observa-se que néo existe

contato direto entre as soluges eletroliticas.
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8.2.5 Potencial de juncéo liquida

A fem de uma célula resulta da diferenca de potencial entre os eletrodos,
porém em ceélulas que apresentam superficie de contato entre solucbes
eletroliticas, ou seja, que tem juncdo liquida, aparece uma contribuicdo ao
potencial da célula devido ao contato entre as fases liquidas, chamado de
potencial de juncéo liquida.

Neste caso, o0 potencial total da célula é dado pela soma dos potenciais dos
eletrodos €1 e €, mais o potencial de jungéo g, conforme € mostrado na Figura
8.10, onde se encontra um desenho esquematico de uma célula de Daniell com

juncao liquida.

Juncio liquida

Figura 8.10: O potencial de jun¢éo liquida, €;, aparece na interface entre as
solugdes eletroliticas dos compartimentos anddicos e catodicos.

Para se entender a origem do potencial de juncé&o liquida, considere-se o
exemplo da célula de Daniell da Figura 10 e o desenho da Figura 8.11, que ilustra
a regido interfacial entre as solu¢des de ZnSO,4 e CuSO;,.

As duas solucdes idnicas estao separadas por uma parede porosa, tal como
um septo de vidro sinterizado que permite o contato entre as fases, mas evita
uma difusdo macica dos ions.

Desconsiderando os fons SO4*, que sdo comuns a ambas as fases, caso 0s
fons Cu®* se difundam com maior velocidade para a esquerda do que os fons Zn?*
para direita, a fase a esquerda ird se carregar positivamente, enquanto a fase a
direita se carrega negativamente devido aos ions sulfato excedentes.

Gera-se, assim, uma diferenca de potencial que tende a retardar os ions

mais rapidos e acelerar os ions mais lentos até que, a uma dada diferenca de
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potencial, as velocidades de difusdo dos ions tornam-se idénticas e o equilibrio se

estabelece.

Figura 8.11: Regiéo interfacial entre as solu¢des de ZnSO,4 e CuSO,.

O potencial de juncao liquida ndo ultrapassa em geral 0,1 V e pode ser
minimizado (até 1 a 3 mV) através do uso de uma ponte salina. Esta “ponte” &
um tubo de vidro, geralmente no formato de “U”, o qual se preenche com uma
solucdo saturada de um sal em que os céations e anions tenham mobilidades

i6nicas semelhantes. Por exemplo: KCI ou NH4CI.

8.2.6 Potencial de eletrodo

O potencial de eletrodo €, na verdade, o resultado de uma diferenca de

potencial entre as fases que o constituem, isto €,

€ = (solido) — w(solucao)

A origem deste potencial pode ser explicada através de consideracdes de
natureza cinética. Seja um eletrodo constituido de um metal imerso na solucdo
dos respectivos cations, por exemplo, o cobre imerso em uma solu¢do de CuSOQsy,
conforme mostrado na Figura 8.12(a) (para maior clareza ndo sao representados
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no desenho os ions sulfato e nem as moléculas do solvente). Os metais, como se
sabe, sdo constituidos de um reticulo de ions positivos e de elétrons de valéncia
dotados de certa liberdade.

A difusdo de ions do solido para a solucdo deixa elétrons excedentes no
metal, enquanto a solugéo se carrega positivamente (Figura 8.12(b)). A diferenca
de potencial assim criada entre a solugcdo e o metal tende a reduzir a velocidade
da reacdo de oxidacdo, M—M*+e, e acelerar a reacdo inversa de reducio,
(M*+e —M), estabelecendo o equilibrio quando as duas velocidades forem iguais
(Figura 8.12(c)).

O eletrodo adquire, entdo, um potencial de equilibrio chamado de potencial
de eletrodo reversivel, que fica determinado pela dupla camada elétrica que se

instala na interface eletrodo-solucao.

:%@ :g@
: oo
Joo T

elolele
®
®

Cu— CU" + 2e CUE + 2e— Cu CU" + 2e« Cu
Equilibrio
(a) (b) (©)

Figura 8.12: Interpretacao cinética para o surgimento do potencial de eletrodo

reversivel.

8.2.7 Tipos de eletrodos

Todo eletrodo contém um estado oxidado e reduzido de uma espécie

guimica e geralmente sdo classificados como:
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a) 12 Espécie:

- Metal em contato com solucdo contendo ion do metal: M(s)|M**(aq)

Exemplos:
Ag|Ag” Ag'+e = Ag
Cu|Cu? Cu®* +2e=Cu

- Eletrodos de gas: Pt|Xx(g)|X"(aq) ou Pt|X2(g)|X (aq)
Exemplos:
PtlHJH*  2H" +2e=H,
PtiCl|CI  Cl, + 2e = 2CI

b) 22 Espécie:
- Metal em contato com sal pouco solivel do metal e imerso em solucéo

contendo anion do sal: M(s)|MX(s)|X (aq).

Ag|AgCI|CI AgCl+e=Ag +CI
Hg|Hg.Cl,|CI Hg,Cl, + 2e = Hg,**+ 2CI"  (eletrodo de calomelano)
Hg|Hg>S04|S04* Hg,SO, + 2e = Hg,* "+ SO4%

c) 32 Espécie:

Metal inerte (Pt, Au) em contato com uma solucdo contendo os estados

reduzido e oxidado de uma espécie quimica: PtjM**(aqg) |[M“*"*(aq).
Pt|Fe3* Fe?* Fe¥* +e = Fe*
Pt|Fe(CN)s**, Fe(CN)** Fe(CN)s*" + e = Fe(CN)s**
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8.2.8 Potencial de eletrodo padréao

Apesar da definicdo do potencial de eletrodo ser a diferenca de potencial
entre a fase soélida (metal) e solucéo eletrolitica, esta diferenca de potencial ndo
pode ser medida na prética. Na tentativa de se obter o valor desta diferenca de
potencial, um terminal do voltimetro deve estar conectado ao metal e o0 outro
terminal deve estar imerso na solucdo, conforme €& mostrado na
Figura 8.13.

Entretanto, como o terminal do voltimetro deve ser um condutor eletrénico
(metal) outra interface metal/solucdo é formada quando este terminal € imerso na
solucédo. Logo, o que sempre vai se medir € uma diferenca de potencial entre
duas interfaces eletrodo/solucéo, ndo sendo possivel medir de forma absoluta o

potencial de uma Unica interface isoladamente.

Voltimetrc

Outra interface
metal/solucéo é
formada

Interface
eletrodo/solucéo

Figura 8.13: llustragdo da impossibilidade da medida do potencial de um eletrodo

isoladamente.
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Uma forma de contornar este problema é escolher um eletrodo padréao de
referéncia e estipular um valor convencional para o seu potencial (por exemplo,
zero). Dessa forma, os potenciais dos eletrodos poderiam ser obtidos através da
medida da diferenca de potencial entre o eletrodo em questdo e o eletrodo
padrdo. Esta medida pode ser realizada experimentalmente arranjando os dois
eletrodos de modo a comporem uma célula galvanica, cuidando-se sempre de
minimizar possiveis potenciais de juncéo liquida no sistema.

Para se obter entdo os potenciais dos eletrodos dessa maneira, foi adotado
internacionalmente o uso do Eletrodo Padréo de Hidrogénio (EPH), como eletrodo
padrao de referéncia e o valor do seu potencial foi convencionado ser zero. Um
EPH é constituido pelas partes mostradas na figura 14. Para um eletrodo de
hidrogénio, Pt|Ho|H*, ser um EPH é necessario que satisfaca as seguintes
condigbes:

- A pressao de H, deve ser de 1,0 bar

- A atividade de H* deve serigual a 1

Nestas condicfes, em qualquer temperatura, o potencial do EPH sera
considerado nulo (¢°=0). Entdo, combinando-se o EPH com um eletrodo X
qualquer, cujo potencial de eletrodo se deseja determinar, forma-se uma célula
galvanica e mede-se a diferenca de potencial entre os dois eletrodos,

Ecelula=€erH — €x (34)
Neste caso, duas situa¢cbes podem ocorrer:
a) O potencial da célula é negativo (Ecgiuia<0). Como ggpny=0, entéo x>0
b) O potencial da célula é positivo(Ecguia>0). Como &gpy=0, entéo ex<0
Caso o eletrodo X esteja em seu estado padrdo, ou seja, presséo de 1,0

bar e atividade do eletrélito unitaria, entdo o valor obtido de ¢x serd o seu
potencial de eletrodo padréo, €%, na escala de hidrogénio.
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/‘ voltimetra ] ‘

TRt
(988 0

Eletroda X

Figura 8.14: Medida de potencial de eletrodo em relacdo ao Eletrodo Padrao de
Hidrogénio (EPH).

Os potenciais de eletrodo-padréo, na escala de hidrogénio, sdo geralmente
listados em tabelas, nas quais se encontram valores dos potenciais de reducao,
tendo-se valores negativos e positivos em relacdo ao ¢egpy=0, conforme é
mostrado na tabela 2.

E importante comentar que o uso do EPH como eletrodo de referéncia é
bastante inconveniente na pratica cotidiana em laboratério, por isso, sdo usados
comumente eletrodos de referéncia secundarios, mais féacies de serem
preparados e de se trabalhar nos experimentos eletroquimicos. Estes eletrodos
sdo geralmente de 2% espécie, como o de Ag|AgCI|CI e o de Hg|Hg.Cl,|CI', que é

conhecido também como eletrodo de calomelano.
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Tabela 2 — Potencias de reducdo do eletrodo paudescala de hidrogénio, 2E.
(ATKINS, 1999).

Meia-reacao de reducio E= IV Meia-reagdo de reducdo E= ¥
Muito oxidantes
H.XeO, + 2H* + 2¢~ — Xe0, + 3H,0 +3.0 Cu** + e~ > Cu* +0,16
F, + + 2em—=2F +2,87 Sn** + 2e” — Sp?* +0,15
0, + 2H* + 2¢- - 0, + H,0 +2,07 AgBr + e~ — Ag + Br +0,07
S,0i" + 2e~ — 2502 +2,05 Ti** + e~ > Tt 0,00
Ag** +e” — Ag* +1,98 2H" + 2e” > H, 0, por definicao
Co’* + e~ — Co* +1,81 Fe** + 3e- > Fe —0,04
H,0, + 2H* + 2e- — 2H,0 +1,78 0, + H,0 + 2¢- — HO; + OH —0,08
Au* +e — Au +1,69 Pb** + 2e- > Pb -0,13
Pb** + 2e~ — Pb* +1,67 In"+e —In —0,14
2HCIO + 2H* + 2e~ —» Cl, + 2H,0 +1,63 Sn?* 4+ 2e~ = Sn —-0,14
Ce'* + e — Ce +1,61 Agl +e — Ag + I- —0:13
2HBrO + 2H* + 2e~ —Br, + 2H,0 +1,60 Ni#* + 2e~ — Ni —0,23
MnO; + 8H* + 5e~ — Mn?* + 4H,0 +1;51 Co?* + 2e” — Co —0,28
Mn** + e~ — Mn?* +1,51 In** + 3e~ — In —0,34
Au** + 3e” = Au +1,40 T +e =Tl —0,34
Cl, + 2e~ — 20l +1,36 PbSO, + 2e~ — Pb + SO%- -0.36
Cr,03" + 14H* + 6e~ — 2Cr** + 7H,0 +1,33 TP + e —= Ti* -0,37
0, + H,0 + 2e- - 0, + 20H +1,24 Cd** + 2e- - Cd —0.40
0, + 4H* + 4e” — 2H,0 +1,23 In** + e —In* —0,40
ClO; + 2H* + 2e- — ClO; + H,0 +1.23 Cr* + e==/Cr* -0,41
MnQ, + 4H* + 2e~ — Mn?** + 2H,0 +1,23 Fe?* + 2¢e- — Fe —0,44
Br, + 2e” — 2Br- +1,09 In3* + 2~ — In* —0,44
Pu** + e~ — Pu** +0,97 S+2e 5§ —0,48
NO; + 4H* + 3e” — NO + 2H,0 +0,96 In** + &= — In* —-0,49
2Hg** + 2e~ — Hgi* +0,92 Ut + e~ > 3 —0,61
Cl0~ + H,0 + 2e- —» CI~ + 20H +0,89 Cr'* +3e — Cr —0,74
Hg** + 2e~ — Hg +0,86 In** +2e” = 1In -0,76
NO; + 2H" + e~ — NO, + H,0 +0,80 Cd(OH), + 2e~ — Cd + 20H —0,81
Ag® + e — Ag 40,80 2H,0 + 2e- > H, + 20H" —0,83
Hgi* + 2e” — 2Hg +0,79 Cr* +2e- - Cr —0,91
Fe** + e~ — Fe?* +0,77 Mn2* + 2e~ — Mn =118
BrO~ + H,0 + 2e~ — Br~ + 20H +0,76 Vit + 26" 5V —1,19
Hg,S0, + 2e~ — 2Hg + SO%- +0,62 Ti?* + 2e~ > Ti —1,63
MnOi~ + 2H,0 + 2e- — Mn0, + 40H +0,60 AP* + 3e” — Al —1,66
Mn0O; + e — Mn0Z- +0,56 U* +3e > U -1,79
Sc** + 3e~— Sc —2,09
I, + 2e” — 21~ +0,54 Mg** + 2e- — Mg -2,36
Cu* +e = Cu +0,52 Ce’* + 3e” — Ce —2,48
I5 +2e -3l +0,53 La** + 3e”" > La =252
NiOOH + H,0 + e~ — Ni(OH), + OH- +0.49 Na* + e~ — Na =21
Ag,CrO, + 2e- — 2Ag + Cr0? +0,45 Ca’* + 2¢ — Ca —-2,87
0, + 2H,0 + 4e- — 40H +0,40 Sr¥* + 2e” — Sr —-2,89
ClO; + H,0 + 2e- — ClO; + 20H +0,36 Ba?* + 2¢- — Ba —-291
[Fe(CN)]*~ + e~ — [Fe(CN)J*- +0,36 Ra’* + 2e- — Ra -2.92
Cu’* + 2¢- - Cu +0,34 Cs* +e-—>Cs =202
Hg,Cl, + 2e~ — 2Hg + 2Cl +0,27 Rb* + e — Rb -2.93
AgCl + e~ - Ag + CI- +0,22 K'+e =K =293
Bi** + 3e” — Bi +0,20 Lt + e —>Li —3,05

8.2.9 Funcdes termodinamicas e potencial da célula

As funcdes termodindmicas de reacdo estdo relacionadas entre si pela

conhecida equacao
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AG =AH -TAS (35)
e podem ser calculadas em funcdo da fem da célula correspondente e da taxa de
variacdo da fem com a temperatura.
a) A energia livre de reacdo é dada simplesmente pela equacao
fundamental
AG =-ZFE (30)

b) Para calcular a entropia de reacao, € preciso lembrar que

{M} =-AS (36)
a1,

Esta equacédo pode ser combinada com a Eq. (30) para dar

AS = 7F (a—Ej (37)
ot ),

A fem de uma célula pode aumentar ou diminuir quando sobe a

temperatura. No primeiro caso, o coeficiente (6E/6T)pé positivo e AS>0; no

segundo caso, o coeficiente é negativo e AS<O0.

c) A entalpia de reacdo também pode ser expressa em funcdo da fem,

pois

AH = AG +TAS
AH = —zFE + zFT(a—Ej
T ),
AH = zF T(G—Ej -E (38)
oT ),
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8.2.10 Equacao de Nernst para as células e para os  eletrodos

A fem de uma célula ndo depende apenas da natureza dos componentes,
mas também das suas concentracbes, ou melhor, das atividades dos
componentes. W. Nernst (1880) obteve uma relagado quantitativa entre a fem e as
atividades dos componentes de uma célula.

Para se chegar a equacao de Nernst parte-se da Eq. (31) e introduz-se a
relacdo entre o potencial quimico e a atividade dada pela Eq. (1), conforme

apresentado a seguir:

—AG Z ViHi

_ZF ! ZF Zil/i Inai
E=E° ‘;'“l_liaivi

Paraumareacaauimicarepresentdapor :

aA+bB+...... =IL+mM +.....
| ,m
e=g°- KT, a,_a,\g ..... (Eqg.deNernst)
zF aiaB
E=E° —%an E=E°- 0’05916IogQ

A Eqg. (39) é a equacdo de Nernst para as células. O primeiro termo, E°, é
uma constante caracteristica da célula, na temperatura considerada; € a fem da
célula quando as atividades dos componentes forem todas iguais a unidade (Q =
1). O segundo termo é variavel e depende das atividades dos componentes no
caso considerado.

A mesma equacdo de Nernst € valida para o potencial dos eletrodos.
Realmente, de acordo com a convencéo estabelecida, o potencial de um eletrodo

€ o potencial de reducéo gerado pela reacédo de reducéo.
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Ox + ze = Re

Tem-se, entéo, para o potencial de um eletrodo:

g=0 - BT} BRed (41)
zZF aox
o= g0 005916 areg
z aox

Exemplos de uso da equa ¢&o de Nernst para eletrodos:

Eletrodos de 1 ? espécie:  Zn?*| Zn Zn®" +2e = Zn
g=g0- R 8n Lo R\ 1 0 RTA 2+
2F a, o 2F a2 2F  Zn

“Aumentando a atividade de Zraumenta o potencial do eletrodo”
(Zn** é REAGENTE)

Eletrodos de 2 2 espécie: Cl |AgCI|Ag AgCl+e=Ag+Cl -
a.-a a. -1
g:go —ElnCI—Ag:: go —ElnL:go —Elna _
2F  apgq F 1 2F  C

“Aumentando a atividade de @iminui o potencial do eletrodo”
(CI"é PRODUTO)

Eletrodos de 3 espécie: F&, F&*| Pt F& + e = Fé'
E= go —Em aFi
F aFe3+

“Aumentando a atividade de Eeaumenta o potencial, aumentando a atividade tfe Fe
diminui o potencial do eletrodo”
(Feé" é REAGENTE e F&é PRODUTO)
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8.2.11 Aplicacbes da Equacéo de Nernst

a) Célculo da espontaneidade de reacfes ibnicas em  solucao

De acordo com a Eg. (30) o valor de AG fica determinado pela fem da
célula correspondente e esta pode ser calculada pela Eg. de Nernst. Entéo,
sempre que a equacao de Nernst der E>0 para a célula, tem-se AG<0 e a reacéo
tende a avancar no sentido dos produtos. Ao contrario, se o calculo der E<O,
entdo AG>0 e a reacao tende a desenvolver-se no sentido dos reagentes.

Exemplo:

O cobre é “atacado” por uma solugdo &acida quando as atividades dos

componentes da reacdo séo unitarias?
Cu + 2 H*(a=1) = Cu*" (a=1) + H, (1 bar)

A célula correspondente a esta reacao é: Culcu? (a=1) | [H* (a=1) |H, (1

bar) | Pt

Nas condicGes padrdes: E° = €%, - €°c, = 0,000 — 0,337 = - 0,337 E<O0 e
AG >0

“Logo 0 Cu ndo se oxida a Cu?" nestas condi¢des”

Porém, se a concentracéo de Cu?®" for reduzida drasticamente, através, por

exemplo, de complexacéo por cianeto, digamos para uma a= 102 | entao:
Cu + 2 H'(a=1) = Cu* (a=10"?) + H, (1 bar)

_ 005916 o
2
a +

E=E°

0,05916 10712
log
1 237

E=-0337-
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“Sendo E >0 o AG <0, logo nestas condi¢cdes o cobre pode dissolver-se

(oxidar-se) na solucao &cida”

b) Calculo da constante de equilibrio quimico

ParaB>0 K>1 o equilibrio esta deslocado para
0s produtos

AGO = —7FE° ParaB<0 K<1 oequilibrio esta deslocado para
0s reagentes

AG® =-RT InK

E° =R—:In K ou E°
z

zEO
0,05916
=1C

_ 0,05916Iog K
z

(42)

Exemplo:
Determinar a constante de equilibrio da reacao:
Sn* +2 Fe®* =sn* +2 Fe*
PtISn** (a=1), Sn** (a=1) || Fe** (a=1), Fe** (a=1) | Pt

EO = EO Fe3+/Fe2+ - 80 sna+/sn2+ = 0,7704 — 0,154 = 0,6164 V

[2x0,6164j
K =10 005916 _ 121

c) Determinacao do produto de solubilidade (Kps)

Considere-se o equilibrio de solubilidade de um sal pouco soluvel,

como o AgCl
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AgCl) =Ag” (ag) + Cl ag)
Kps = dag+ - Acl-

Constituindo-se uma célula com um eletrodo reversivel ao cation Ag* e de um
eletrodo reversivel ao anion CI', segundo o diagrama

Agl Ag* || CI' |[AgCl|Ag

Ag=Ag" +e AgCl + e = Ag + CI-

Reacdo global => AgCl ) =Ag" (aq + Cl (ag)
Obtém-se o potencial da célula

E° = EOAg/Agc| - EOAg/Ag+ =0,2223-0,7992 =-0,5769 V

Utilizando-se a Eq. (42), chega-se ao valor do Kps.

£0
_ 0,05916

K=10

[1x (-0,5769
10

d) Determinacdo do coeficiente de atividade ibnica média de um
eletrdlito

O coeficiente de atividade ibnica média de um eletrolito, em solucdo
aguosa de molalidade m, pode ser determinado em funcdo da fem de uma célula
adequada, na qual se forma o referido eletrélito como produto da reacdo da
célula.

Considere-se, por exemplo, a determinacéo do y. do HCI. Neste caso, a

seguinte célula deve ser montada:
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Pt| H, (1 bar)|HCI (m)| AgCI| Ag
Yoo,k AQCl = Ag + H (m) + CI (m)
Sendo as atividades de Ag, AgCheuHitarias, a equacao de Nernst para a célula é:

Sendo a. a=a?, entdo

005916 >

E=E°

loga,

Comoa=m:.V: e m=m, tem-se:

£ _ po _ 005916

log a,+ @Cl _

E=E°-011830gm-011830gy;
Obtem-se o
coeficiente

E+011830gm=E®-011830gy,

/1

Medido Concentragao
conhecida

Valor
tabelado

Na Tabela 3 encontram-se os valores do y. do HCIl, em diversas

concentracdes, obtidos através das medidas de fem.

Tabela 3 — Coeficientes de atividade idbnica média do HCI, obtidos de medidas de

fema 25 °C
m E E +0,1183 log m %
0,1238 0,34199 0,23466 0,788
0,05391 0,3822 0,23218 0,827
0,02563 0,41824 0,22999 0,863
0,013407 0,44974 0,22820 0,893
0,009138 0,46860 0,22735 0,908
0,005619 0,49257 0,22636 0,926
0,003215 0,52053 0,22562 0,939
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8.2.12 Pilhas primérias e secundarias comerciais

a) Pilha seca ou pilha de Lé Clanche

A pilha seca, a mais comum das pilhas, tem o catodo composto de grafite, que
serve como um suporte soélido para a reacdo de reducao. Na pilha seca acida, a

reacao de reducao ocorre numa pasta umida de NH;Cl e MnO:

2 NH4+ + 2 MnO5, + 26" — Mn,O3+ 2 NHz + H,O

Um cilindro de zinco serve como anodo:

Zn (s)—>Zn*" + 2e

A fem desta pilha é de 1,5 volts.

Anodo
(zinco)

Grafite
Catodo

Pasta de carbono,

MnO~ e NH4Cl

b) Pilha recarregavel de niquel-metal hidreto (NiM  H)
Muito utilizada em cameras digitais, este tipo de pilha veio como uma

alternativa as pilhas de Ni-Cd, pois o Cd € um elemento muito poluente.

Apresenta fem de 1,2 V.
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Descarregada | + @

B
B-Ni(OH), M
G 1 T

ECHED EOH HO

(a) ) () (d)

Carregada

BNIOOHH) — MH(-)

B B e e e

3 O(S) + OH (ac

Ni(OH) .H, O(s

c) Bateria ion-litio

S&o células recarregaveis de Ultima geracdo, que apresentam elevada
densidade de energia e uma vida util relativamente longa, chegando a suportar
cerca de 2000 ciclos de carga e descarga. S&o extensamente utilizadas em
aparelhos celulares, notebooks e outros equipamentos eletrénicos portateis. A

fem varia entre 3,4e 3,7 V.
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e
AUV,
P T W W W W W
FAVAV LU0 AV N
VAV L
LAV VAT AW T S
Eletralio )
Li* dissclvido em
Pélo negativo LiyCg s::Et-.err;[cla :3; ESLESD] LixCo0p Pélo positivo
(Cu como colator (Al como coleto
de correnite) de cormante)
. o+ -
Anodo Li,C(s) —» Cy(s) +YLi (solv) +ye
- I+ - -
Catodo Li CoO,(s) + yLi" (solv) +ye - Lj,, CoQ (s

Li CoO, (s) + Li, G (s)- Li,,CoQ, (s)+ G (s

8.2.13 Células a combustivel

As células a combustivel (CaC) sao conversores eletroquimicos de energia

semelhantes as pilhas ou baterias convencionais, porém diferem destas por

serem células abertas, ou seja, 0s reagentes podem ser continuamente

alimentados e os produtos de reacéo retirados.

Estas células utilizam como combustivel o H, ou pequenas moléculas

organicas, como o metanol e etanol, os quais sdo oxidados no anodo com a ajuda

de eletrocatalisadores nanoparticulados. No catodo, ocorre a reagdo de reducéo

do O, também com utilizacdo de eletrocatalisadores apropriados.

243



Na figura 15, tem-se um desenho esquematico de uma célula a
combustivel que utiliza solucdo de KOH como eletrdlito. Este tipo de CaC é
conhecida como célula a combustivel alcalina, ou AFC (Alkaline Fuel Cell), e foi

utilizada nos programas espaciais da NASA nas décadas de 60 e 70.

2H,=4H*'+4e O U@ 0,+2H,0+4e-=40H

Electrolyte
KOH(aq)
Figura 8.15: Representacdo esquematica de uma célula a combustivel

alcalina.

Atualmente, existem varios outros tipos de CaCs que diferem basicamente
no tipo de eletrolito utilizado. Uma das tecnologias mais promissoras € a que
utiliza uma membrana condutora de prétons como eletraglito.

As células a combustivel de membrana polimérica, as PEMFC (Proton
Exchange Membrane Fuel Cell), tém varias vantagens que as tornam muito
interessante para aplicacdes portateis e veiculares, podendo, no futuro, vir a
substituir as atuais baterias de ion-litio e também os motores de combustédo
interna, atualmente utilizados nos carros.

Na figura 16, tem-se um desenho esquematico de um conjunto eletrodos-
membrana de uma PEMFC, onde é possivel se observar os seus componentes

principais.
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Camada catalisadora Camada catalisadora
do anodo do catodo

Membrana polimérica

Figura 8.16: Componentes do conjunto eletrodos-membrana de uma
PEMFC.

8.2.14 Exercicios

1- Desenhar esquematicamente uma célula galvanica e, conforme a célula

desenhada, fazer sua representagcéo segundo as regras adotadas.

2- O que se entende, do ponto de vista termodinamico, por forca eletromotriz

(fem) de uma pilha?

3- O que vem a ser uma célula

galvanica reversivel?

7

4- Estabelecer a equacdo que é a relacdo fundamental entre a

termodinamica e a eletroquimica

5- Como podem ser classificadas as células galvanicas? Dé exemplos de

cada tipo mencionado.
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6- Qual a origem do potencial de juncao liquida? Como este pode
ser minimizado?

7- O que se entende por potencial de eletrodo? Como pode ser explicada a
origem deste potencial?

8- Como sao classificados os eletrodos?

Dé exemplos.

9- O que vem a ser uma célula de combustivel? Qual a importancia desse

dispositivo como fonte alternativa de energia?

10- Fazer o diagrama, bem como mostrar as reagcbes que ocorrem nos
eletrodos, das seguintes células:
a) Pilha seca comum

b) Acumulador chumbo-acido (bateria de automovel)

11- Que se entende por potencial de eletrodo padrao? Qual o eletrodo padréo de
referéncia? D& exemplos de eletrodos de referéncia secundarios usados no lugar
do EPH.

12-. Escreva a equacao de Nernst para alguns eletrodos da tabela 2.

13- Com os dados da tabela 2 calcular o potencial padrdao da pilha:
Ag| AgNOs(aq) | Fe(NOs).(aq) | Fe,

a energia de Gibbs padréo e a entalpia padrado da reacéo da pilha a 25 °C.
14- Calcule a fem da célula Ag| Ag* (a=0,01) || zn**(a=0,1)| zn.

15- a) Calcule o potencial do eletrodo Ag|Ag+ , quando as atividades de Ag®
forem 1,0; 0,1 e 0,01
b) Para o Agl o Kys = 1,0 x 10 qual serd o potencial do eletrodo Ag|Ag+
em solucéo saturada de Agl?
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c) Calcule o potencial padréo do eletrodo Ag| Agl| I

16- A fem, a 298 K da célula PtCH2(1 atm)CHCI (0,01 m)CAgCls)JAg é dada pela
equagao:
E =-0,096 + 1,90x10° t — 3,041x10° t* (tem K)

Calcular AG, AS e AH para a reacao da célula.

17 — Para a célula PttH(1 atm)OHBr (m)UAgBr)[JAg foram obtidos os valores de
potencial a
25 °C para cada valor de m, conforme a tabela abaixo:

0,01 0,02 0,05 0,10
E 0,3127 0,2786 0,2340 0,2005

Calcular:
a) O potencial padrdo da célula E°

b) O coeficiente de atividade i6bnica média para uma solucéo 0,10 m de HBr

8.3 CELULAS ELETROLITICAS

8.3.1 Leis de Faraday da eletrolise

A eletrélise € uma reagdo quimica entre os ions ou moléculas contidos na
solucéo eletrolitica e os elétrons fornecidos por um gerador externo de corrente.
Em 1833, M. Faraday estabeleceu a relacdo entre a quantidade de eletricidade
transportada durante a eletrolise e as massas dos produtos formados nos
eletrodos.

O resultado foi expresso em duas leis conhecidas como leis de Faraday.

1. A massa de um produto formado na eletrélise € proporcional a
quantidade de eletricidade transportada. Portanto,

m=Kit (42)
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na qual o produto it, corrente x tempo, € a carga elétrica, g, utilizada durante a
reacdo e k € uma constante de proporcionalidade que depende da natureza do

produto formado.

2. As massas de diferentes produtos formados na eletrdlise pelo transporte
de uma determinada carga elétrica, guardam entre si a mesma proporcao que as
respectivas massas equivalents. Portanto,

mi-me.Mms:...... = qu . EQ2 . EQ3 L (43)

E bom lembrar que a massa equivalente de um elemento é a massa
atbmica dividida pela respectiva valéncia. No caso de um mol do elemento, o
equivalente-grama é a massa molar dividida pela valéncia.

Para compreender melhor a segunda lei de Faraday, considere a
montagem apresentada na Figura 17. Existem trés células eletroliticas, ligadas

em série, contendo soluc¢des de H,SO,4, CuSO4 e FeCls, e eletrodos de Pt.

el e

H,SC, CuSQy FeCI3

Figura 8.17 : Células eletroliticas ligas em série para verificacdo da segunda lei de
Faraday
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A mesma corrente percorre as trés células e, num mesmo periodo de
tempo, a mesma quantidade de eletricidade passa por elas.
Nestas condicdes, as massas de Hx(g), Cu(s) e Fe(s) produzidos no catodo
das células guardam entre si a seguinte proporcao:
Mu2: Mey © Mee = 1,008 : 31,77 : 18,615
Tal propor¢do € a mesma dos equivalentes-grama dos produtos, ou seja,
1,008/1; 63,54/2 e 55,84/3, para Hy(g), Cu(s) e Fe(s), respectivamente.
Da mesma forma, as massas de O»(g) e Cl,(g) liberadas no anodo das trés
células guardam entre si a proporcao:
Mo2 : Moz : Mcz = 8,000 : 8,000 : 35,45

As leis de Faraday podem ser racionalizadas admitindo-se que as reacdes
nos eletrodos sdo realizadas entre as espécies quimicas e os elétrons. Neste
caso, o elétron seria utilizado na estequiometria da reagéo, tal como ocorre com
qualquer elemento ou substancia. Para exemplificar, a reducéo de Ag® a Ag pode
ser representada pela equacao:

Ag" +e=Ag

Entdo 1 mol de elétrons sdo necessarios para reduzir 1 mol de Ag*. Caso
fosse a reducdo de Cu®, entdo 2 mol de elétrons seriam necessarios para
produzir 1 mol de Cu, conforme a equacéo

Cu* +2e =Cu

Para a reducdo de Fe®*, 3 mol de elétrons seriam consumidos para
produzir 1 mol de Fe.

Conclui-se que para cada mol de elétrons que reage produz-se uma massa
de produto igual ao seu equivalente-grama, ou seja, igual a sua massa molar
dividida pela valéncia ou carga do ion. A carga elétrica de um mol de elétrons é
obtida multiplicando a carga elementar do elétron pelo nimero de Avogadro (Na).
A nova constante obtida € denominada de constante de Faraday (F).

F=Nae
F =(6,02214 x 102 mol™*) x (1,602177 x 10™*° C)
F = 96.485,3 C mol™
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Para produzir 1 mol de uma substancia no eletrodo € necessario uma carga
de zF, sendo z o numero de elétrons da reacéo. Para se produzir n mol da mesma
substancia sera necessario uma carga g, igual ao produto da corrente x tempo (

it). Estabelece-se, entéo, a regra de trés:

1 mol de X -——----memmemmv zF
n mol de X -------—--—--—-- it
It m
n=— e nN=——
zF M
My .
m:_x|t (44)
zF

Comparando-se a Eq.(44) com a Eq.(42) da primeira lei de Faraday,

verifica-se que a constante de proporcionalidade k é dada por

_Mx
zF

Kk

7z

Esta constante também é conhecida como equivalente eletroquimico,

sendo dada pelo equivalente-grama (M/z) dividido por F.

8.3.2 Fatores que afetam os produtos da eletrélise

As reacdes que se processam nos eletrodos durante a eletrélise dependem
da natureza das espécies quimicas, da sua concentracdo, da natureza do
eletrodo e da temperatura.

Para que se inicie a eletrolise € necessario que se aplique aos eletrodos
um valor de potencial minimo, chamado de potencial de descarga. Os ions com

menor potencial de descarga terdo prioridade para reagir no eletrodo, até que sua
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concentracdo atinja um valor tal que possibilite que outro ion possa se
descarregar.

Em solucdo aquosa os fons dos metais alcalinos, alcalinos terrosos e Al**,
tém potenciais de descarga muito mais elevados do que do ion H;O", logo estes
fons ndo se descarregam em meio aquoso, ocorrendo, sim, a reducéo de HzO"
produzindo Hx(g).

Os anions oxigenados como NOj, SO,”, CIO, também n&do se
descarregam no anodo, ocorrendo entdo a descarga de OH™ produzindo O(g). Os
ions ClI' e I' podem se descarregar, desde que suas concentracfes sejam
suficientemente elevadas.

Assim, na eletrélise em meio aquoso de sais como Na,SO,4, KNO3;, KCIO4
ou de &cidos como H,SO, e HNOg3, ocorre na pratica a eletrolise da H,O,
produzindo-se Hy(g) no catodo e O»(g) no anodo. Ja na eletrolise de solucdes de
NaCl ou HCI, ocorre a producdo de Hy(g) no catodo, porém pode ocorrer a
formacéo de Cl,(g) no anodo, caso a concentracao de CI seja alta.

A natureza do eletrodo pode influenciar também no produto formado.
Assim, sobre eletrodos de Pt, no anodo e no catodo, a eletrolise do CuSO,4, em
meio aquoso, produz Cu metalico no catodo e O,(g) no anodo. Ja sobre eletrodos
de Cu, o produto obtido no anodo é o Cu®*.

8.3.3 Mobilidade ibnica e numero de transporte

No fenébmeno da eletrélise, duas manifestacdes devem ser distinguidas:

a) a neutralizacdo dos ions junto aos eletrodos, ou seja, a reacao

eletrolitica;

b) a migracdo dos céations e dos anions em sentidos opostos, no seio da

solugéo.

Quando um faraday de carga atravessa um plano normal ao fluxo da
corrente, Na cargas positivas sao neutralizadas no catodo e N cargas negativas
sdo neutralizadas no anodo. Todavia, a variacdo de concentragdo do eletrdlito,
nas zonas catédicas e anddicas, por efeito da eletrélise, ndo é mesma. J. W.
Hittorf (1853) mostrou que este fato se deve a que as duas espécies ibnicas,

cation e anion, ndo participam igualmente do transporte da corrente.
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Seja | a corrente que flui por uma secdo da solucédo eletrolitica. Esta
corrente é igual a soma da corrente positiva |, transportada pelos cations no
sentido convencional, e da corrente negativa I., transportada pelos anions no
sentido oposto:

1=+ + I.

O numero de transporte (ou de transferéncia) de uma espécie ibnica, num
dado eletrdlito, € a fracdo da corrente total transportada pelos ions
correspondentes. Tem-se, entdo, como namero de transporte do céation e do anion

de um eletrdlito, respectivamente:

| | _
t, :I—+ t_ = (45)

Sendo que:

ty |
tizl—+ t, +t_ =1 (46)

A explicacdo para esta contribuicdo diferenciada ao transporte da corrente
na solucao, esta relacionada a diferenca de velocidade de deslocamento dos ions
, SOb a acdo do campo elétrico, pois, nas mesmas condi¢cdes, quanto menor o raio
(ou volume) do ion hidratado, tanto menor a resisténcia de viscosidade oferecida
pelo solvente e tanto maior a sua velocidade.

A mobilidade de um ion é definida como a sua velocidade sob um gradiente

de potencial de 1 V cm™. Assim,
Vi=Us+ E 47)
v.=u.E (48)

A mobilidade i6nica u é, entdo, uma constante de proporcionalidade entre a

velocidade do ion e o campo elétrico aplicado E.
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Pode-se estabelecer uma relagcdo entre numero de transporte e mobilidade
iGnica, como mostrado a seguir.

A corrente, por secdo transversal de solucdo (densidade de corrente),
transportada pelos ions positivos é igual ao produto da carga de cada ion (z.e)
pelo nimero de ions positivos que atravessam a secao transversal de solugédo por
unidade de tempo, N;. Tem-se, entédo

|+ = Z+ e N+ (49)

Porém, N; é igual ao produto do numero total de ions positivos, por

unidade de volume, n. , pela velocidade idnica dos cations, v., ou seja,

N+ = N4y (50)

Introduzindo as Eq.(50) e Eq.(47) na Eq(49):

l.=z.,en.usE (51)

Por raciocinio analogo, obtém-se a expressdo para a densidade de

corrente dos ions negativos como:

I-=zen uE (52)

Considerando a eletroneutralidade da solucédo, a carga total positiva deve

ser igual a carga total negativa, logo:

n.z.e=n.z.e (53)

Como I=l; + I, combinando-se as Egs. (51), (52) e (53) encontra-se:

| =n,z.e E (us +u) (54)
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Finalmente, levando-se em conta a definicdo de numero de transporte da
Eq. (45), obtém-se das Egs.(51), (52) e (54) a relacdo desejada entre numero de

transporte e mobilidade i6nica.

u U
P e = (55)
Uy +U_ Uy +U_

Conclui-se da Eg. (55) que o numero de transporte de um ion €
proporcional a sua mobilidade i6nica. Entretanto, o seu valor depende também da
mobilidade do seu co-ion. Para exemplificar, o nimero de transporte do ion Na*
em uma solucédo de NaCl ndo é exatamente o mesmo do que em uma solucéo de
NaNO:s.

8.3.3.1 Determinacdo do numero de transporte

O numero de transporte pode ser determinado experimentalmente através
do a) método de Hittorf ou b) método da fronteira movel, cujos arranjos
experimentais aparecem ilustrados na Figura 18 (a) e (b), respectivamente.

O método de Hittorf se baseia ha medida da concentracdo do eletrélito, na
zona catodica ou anddica, ap0s a passagem de corrente, por certo periodo de
tempo. Considere-se, por exemplo, a determinacdo do numero de transporte do
Cu?* em uma solucdo de CuSO, de concentracdo molar inicial igual a C;, com
namero de mol n;.

Caso a analise seja feita na zona anddica, ap0s a passagem de uma carga
g, pela célula de Hittorf (Figura 18 a), a concentracdo final obtida €& C; com
nimero de mol n. O ntmero de mol total de Cu?* produzido pela reacéo anddica,
n,, é dado por g/zF. O nimero de mol de Cu?*, n,, que migraram da zona anédica
(eletrodo positivo) em direcéo a zona catddica (eletrodo negativo), pode ser obtido

do seguinte balanco:

Ni=Nj— Ny + Nt
ou

Nm=Nj — N + N; (56)
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Como a corrente transportada pelos cations, |., € proporcional a n, € a

corrente total, |, é proporcional a n;, tem-se que

t+ :|_+:n_m
| "
N —ns +n
f,=— 1t (57)
N

O numero de transporte do anion t. pode ser obtido através da relacao t. +

t. = 1.
M
P
’Io—_‘;_,-e ”’Eii” tl——-—/\/g/\ji’vc L%J J
1 .-
F}' Hir A l HCI l
>
H_l-CdCIl
C

Figura 8.18: Montagens para a determinacdo do numero de transporte: (a)

meétodo de Hittorf e (b) método da fronteira mével (PILLA, 1980.)

Embora simples, o método de Hittorf ndo fornece resultados muito

precisos, especialmente quando se opera com solugdes diluidas. Por isto, ele tem
sido substituido por um método mais direto, no qual se observa a migracdo dos
ions mediante o deslocamento da fronteira entre duas solucbes ibnicas,

conhecido como método da fronteira mével.
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Neste método, para determinar t. de um cation M*, num eletrélito MA, é
necessario usar um segundo eletrélito, M’A, chamado eletrdlito indicador, que
poOsSsui um anion comum com o primeiro. Além disso, o ion indicador M’ deve ter
uma mobilidade i6nica menor do que M.

Considere-se 0 caso da determinacdo do nimero de transporte de H*
numa solucdo de HCI, usando como indicador uma solucdo de CdCl,. A célula
eletrolitica € um tubo vertical (figura 18 b) e enchido cuidadosamente, primeiro
com a solucao de CdCl, e depois com a solucdo de HCI, de modo a deixar uma
nitida superficie de separacgdo entre elas.

Ao ligar-se o circuito, os ions H* junto a fronteira se deslocam para o alto,
na direcdo do catodo, e sdo substituidos pelos fons Cd**, com que a fronteira
também se desloca na mesma direcdo. Medindo o volume, V, percorrido pela
fronteira mével, durante a passagem de q coulombs pela célula, e sabendo a
concentracdo molar C de HCI, é possivel calcular o nimero de transporte de H*

através de:

= (58)

Nesta equacao, a unidade de volume deve ser em litro para ser compativel

com a unidade de concentracéo molar (mol L™?).

8.3.4 Aplicacbes industriais de processos eletrolit icos

a) Producéo de cloro-soda

A eletrolise de solucdo concentrada de NaCl (salmoura) produz gas cloro,
no anodo, e gas hidrogénio no catodo. Separando-se adequadamente o
compartimento catddico do anddico, obtém-se também NaOH (soda cadstica).

O cloro gasoso e hidroxido de sodio sdo largamente empregados em
diversos processos industriais. Por exemplo, o cloro € utilizado na fabricacdo de

plasticos (entre os quais o PVC — cloreto de polivinila), na producdo de diversos
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tipos de solventes e produtos quimicos, como o hipoclorito de sédio (dgua

sanitaria), na industria do papel e celulose, em esta¢fes de tratamento de &gua,

etc.. Ja o hidroxido de sodio € empregado na producdo de outros produtos

quimicos, na industria do petrdleo, sabéo, téxteis, aluminio, etc.

A reacdo total no eletrolisador cloro-soda convencional é dada por:

2 NaCl + 2 H,0 — 2 NaOH + Clx(g) + Ha(q)

cujo potencial padréo é 2,15 V (versus EPH).

Existem trés tipos basicos de células que podem compor os eletrolisadores

de cloro-soda:

1. A célula de membrana, que utiliza uma membrana ionomérica

3.

carboxilada permeavel ao ion sb6dio como separador dos
compartimentos catédico e anodico.

A célula de diafragma, que emprega um separador de asbestos no lugar
da membrana mencionada no caso anterior.

A célula de mercurio, na qual os compartimentos ndo sao separados; o
produto da reacdo catddica é o sédio metalico que se amalgama com o
mercurio do catodo do eletrolisador e assim ndo se mistura com o cloro

dissolvido no eletrélito.

Na Figura 19, tem-se um desenho esquematico dos trés tipos de células.
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BHg=—*

S— anodo

cl

f g

Cl, salmora |
—

| ]

+ve

f

— P

Saida

5 titanio
Salmora

AN SRR AN
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diafragma
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Figura 8.19: Desenhos esquematicos de células eletroliticas empregadas
na producao de cloro-soda. (a) célula de mercurio, (b) célula de diafragma
e (c) célula de membrana (CROW, 1994).

A reacdo anddica é a mesma nos Varios tipos de células e pode ser escrita
como:
2NaCl - 2Na"+Cl,+2e
J& a reacdo catodica depende tanto do tipo de célula quanto da natureza
do catodo empregado. Nas células de diafragma e de membrana com catodos
convencionais a reacgao é:

2H,O0+2e —>20H +H>

Enquanto que com catodos de oxigénio formados por eletrodos de difusdo de gas

a reacao é:

1/20,+H,0+2e —»20H

Finalmente, na célula de mercurio a ra¢do catddica leva a formacdo de um

amalgama de mercurio e sodio:

258



Hg + 2 NaCl + 2 e — 2 CI' + Na(Hg)

que depois de removido do eletrolisador € hidrolisado para formar o hidréxido de

sédio, tendo hidrogénio gasoso como subproduto:

2 Na(Hg) + 2 H,O — 2 NaOH + H; +Hg

A partir da década de 80, os eletrolisadores com células de mercurio
passaram a ser substituidos pelas outras tecnologias, devido a toxicidade do
metal. Atualmente, existe a tendéncia mundial do emprego das células de
membrana a medida em que o tempo de vida Gtil dos sistemas ja instalados for se

esgotando.

b) Eletrodeposi¢céo de metais

A reducao de ions metalicos tem sido explorada em diversos processos
eletroquimicos praticos relacionados com a producao industrial de metais e com o
tratamento de superficies.

Os casos mais importantes sdo a extragdo de elementos metalicos a partir
dos seus minérios naturais, a purificacéo deles apos a redissolucao e a decoracdo
ou a protecdo de pecas metalicas quanto a corrosdo, por recobrimento com
elementos mais nobres.

A reacao pode ser simbolizada por:

M&*+z,e > M

e pode-se verificar em meio aquoso, ndo aquoso ou em sais fundidos.

A eletrodeposicdo € o método mais importante para a producdo de
peliculas protetoras. As coberturas por eletrodeposicdo sdo de espessuras mais
uniformes do que aquelas obtidas por outros métodos.

Os principios fundamentais do processo sdo bem conhecidos. Na operacao
de eletrodeposicéo, a peca a ser tratada é considerada o catodo de uma célula

eletrolitica que contém uma solu¢do conhecida como banho de deposi¢cédo. Esta
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possui ions do metal que se deseja depositar sobre a peca. O anodo da célula
pode ser do tipo soltvel, quando é feito do préprio metal que vai ser depositado,
ou insoluvel, como no caso de grafite ou eletrodos de chumbo-antiménio.

O recobrimento por cromo, denominado de cromagem ou cromeacao, € um
dos processos de eletrodeposi¢cdo mais utilizados. Na verdade, antes do banho de
cromo, sdo realizados tratamentos de limpeza mecénica e quimica das pecas,
bem como banhos pré-liminares de cobre e niquel.

As pecas revestidas por cromagem adquirem excelente resisténcia a
corrosdo e também, dependendo da espessura do depdsito de cromo,
apresentam dureza elevada. Por isso, a cromagem é muito utilizada no
revestimento de ferramentas e pecas moveis sujeitas a desgaste mecanico.

A espessura da camada de metal eletrodepositado pode ser calculada
usando as leis de Faraday. Introduzindo na Eq. (44) a eficiéncia catédica do

processo e substituindo a massa pelo produto da densidade pelo volume (oV),

tem-se
0,
| = kt(£%) (59)
P
Onde: | = espessura do depdsito

k = equivalente eletroquimico

J = densidade de corrente

t = tempo de deposicao

p = densidade do metal a ser depositado

€% = eficiéncia catodica
Na tabela 4, encontram-se valores praticos que sao utilizados na Eq. (59)

para célculo da espessura do depdsito metalico. Utilizando as unidades da tabela,

o valor da espessura é obtido em um.

260



Tabela 4 — Par@metros para calculos em eletrodeposi¢cao metélica

Metal Eficiéncia Densidade de Densidade Equivalente
catédica corrente do metal eletroquimico
(%) (A/dm?) (g/cm®) (g/A.h)
Cobre (acido) 98 3,25 8,9 1,186
Cadmio 96 2,80 8,6 2,097
Cromo 14 38,75 6,5 0,322
Niquel 95 3,87 8,8 1,095
Prata 99 2,80 10,5 4,025
Ouro 95 0,62 19,3 2,449

c) Producao de aluminio

Trés etapas sdo essenciais para a producéo do aluminio metalico:

1. Mineracao da bauxita
2. Remocao da alumina (Al,O53)
3. Reducéo a aluminio metalico

O minério natural, que contém cerca de 50% de alumina, € tratado com
uma solucédo de soda caustica sob pressao para dissolver este produto na forma
de aluminato e eliminar impurezas insoluveis. O aluminato de sodio (NaAlO,) é
recristalizado em diversos ciclos, sendo o solido depois calcinado a uma
temperatura superior a 1200 °C, gerando um produto (Al,O3) com 99% de pureza.

A alumina é reduzida eletroquimicamente a aluminio utilizando como
eletrdlito a criolita fundida (NaszAlFg). O desenho esquematico do eletrolisador é
apresentado na Figura 20.

Um tanque de aco é forrado com material isolante que é recoberto
internamente com carbono, atuando como contato elétrico para o catodo de
aluminio metalico fundido. Os anodos sao formados por barras de carbono

colocadas através da abertura superior que durante a operacao é fechada por
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uma crosta de criolita e alumina solidificadas. No interior do reator, a temperatura
é da ordem de 950 °C. A reacéo global no eletrolisador é:
2 Al,03+3C —>4Al+3CO;

Teoricamente, a voltagem de operacdo de uma célula € cerca de 1,7 V,
porém devido principalmente a resisténcia 6hmica do eletrélito e demais
condutores 0 valor situa-se proximo a
4,5 V, com o eletrolisador funcionando em densidades de corrente de 0,5 - 1,0 A
cm™. Percebe-se, entdo, que o processo consume uma consideravel quantidade
de energia elétrica e torna-se condi¢cdo essencial, para instalagdo de uma fabrica
de aluminio, a existéncia de uma usina de geracéo de energia elétrica em local o

mais proximo possivel da unidade de fabricacao.

Figura 8.20: Esquema da célula empregada para producédo industrial de
aluminio: (1) distribuidor de corrente para o anodo; (2) distribuidor de corrente
para o catodo; (3) crosta de criolita e alumina solidificadas; (4) grafite; (5) eletrolito
— alumina dissolvida em criolita; (6) aluminio liquido produzido no catodo
(TICIANELLI & GONZALEZ, 1998).

d) Outros processos eletroquimicos de interesse pratico
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Existe ainda um grande numero de outros processos eletroquimicos de

aplicacdo industrial além dos processos ja referidos acima. Como exemplos,

pode-se citar:

- Producdo de adiponitrila (NC(CH,)4CN), importante intermediario na
producao do
Nylon 66.

- Producdo dos metais em meio aquoso: cobre, cobalto, niquel, caAdmio,

cromo, manganés, galio, talio e indio.

- Producéo de metais em sais fundidos: magneésio, titanio, niébio, tantalo,

litio, berilio, boro, metais de terras raras, etc.

- A fluoracdo de substancias organicas, que ocorre apos a oxidacado do

fluoreto na presenca da substancia organica.

- A eletrodeposicao de tintas.

8.3.5 Exercicios

Utilize a Eq. (59) e os dados da Tabela 4 para:

Calcular o tempo necessario para depositar uma camada de 20 ym de
cobre sobre uma peca de aco.

Calcular a eficiéncia de um banho de niquel, que durou 24 min e obteve-se
uma espessura de depdsito igual a 17,5 pm.

Calcular a espessura final do depésito metalico numa cromagem
decorativa, na qual primeiramente foi eletrodepositado uma camada de
cobre, depois de niquel e, finalmente, de cromo. Os tempos de
eletrodeposi¢do foram 20 min, 32 min e 20 s, para cobre, niquel e cromo,

respectivamente.
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Qual o volume de O, liberado de uma solu¢cdo de NaOH pela passagem,

durante uma hora e vinte minutos, de uma corrente de 2,0 A?

Na determinacdo do numero de transporte do ion Ag® pelo método de
Hittorf, usou-se uma solucédo de nitrato de prata 0,01 M e eletrodos de
prata. Em um couldmetro de prata, em série com a célula de Hittorf foram
depositados 32,01 mg de prata. No fim da experiéncia, os 20,09 g de
solugcdo do compartimento anddico continham 39,66 mg de Ag, e os 27,12
g de solugcdo do do compartimento catodico continham 11,14 mg de Ag.
Calcular o nimero de transporte do ion Ag®. Considerar a densidade da

solucdo igual a 1,0 g cm®.

Pelo método da fornteira movel, foi verificado que a superficie de
separacao entre as solugcdes — uma de NaCl 0,02 M e outra de CdCl, —
contidas em tubo de 0,12 cm? de secéo transversal, deslocou-se 6,0 cm,
quando uma corrente de 0,00160 A atravessou esta solucdo durante 2070

s. Calcule o nimero de transporte do Na™.

264



CAPITULO 9 - CINETICA
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9 CINETICA QUIMICA

9.1 INTRODUCAO

A Cinética Quimica tem como objetivos estudar a velocidade das reacoes
quimicas, os fatores que nela influenciam e a partir dos dados cinéticos
estabelecer o mecanismo da reacdo, ou seja, as etapas intermediarias entre
reagentes e produtos.

A velocidade de uma reacdo quimica varia por variacdo de pressao, da
temperatura e da concentragdo das espécies quimicas envolvidas.

Classificacdo das reacoes

1) Cineticamente homogéneas: sdo aquelas que se realizam em uma so fase.
2) Cineticamente heterogéneas: ocorrem, pelo menos em parte, em mais de

uma fase.

9.2 VELOCIDADE DE UMA REACAO QUIMICA

E a taxa de variagéo de concentracido de qualquer um dos reagentes com o
decorrer do tempo ou a taxa de variacdo da concentracdo de qualquer um dos
produtos com o decorrer do tempo

A medida que o tempo passa a concentracdo dos reagentes diminui e a
concentracdo dos produtos aumenta, conforme observado no grafico abaixo
(Fig.9.1).

[Conc] ¢

Produto

Reagentes

*  Tempo

Figura 9.1: Concentracéao do produto e do reagente como uma funcao do tempo.
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Para se acompanhar a evolugcéo da reacédo, devemos determinar, dentro de
um intervalo de tempo, a concentracdo de um dos participantes (atomos;
moléculas; ions; radicais livres; etc.). Ocorre que, a medida que se determina a
concentracdo, a reacdo estd ocorrendo e, portanto, a concentracdo esta se
alterando.

O que se deve fazer é acompanhar a variacao de alguma propriedade fisica
ou fisico-quimica do sistema reacionante, que vai assumindo valores diferentes a
medida que a composi¢cdo do sistema se altera, ou seja, & medida que a reacao
evolui.

Essas propriedades devem ter certos requisitos:

1) Devem ser relativamente faceis de medir;
2) Devem variar significativamente dentro de um intervalo de tempo né&o
muito longo.

Exemplos dessas propriedades:

1) indice de refraco;

2) Medida do desvio do éangulo de rotacdo da luz plano-polarizada
(polarimetria);

3) Absorbancia;

4) Condutividade térmica;

5) Condutividade elétrica;

6) pH;

7) Variacéo de volume (dilatometria);

9.3 AVANCO DE UMA REACAO (¢)

Consideremos a seguinte reacao quimica:
aA+ bB - cC+dD
a,b,c,d sdo os coeficientes estequiométricos
1'd[A] B 1'd[B] B 1'd[C] B 1.d[D]
a dt b dt ¢ dt d dt
Podemos utilizar o conceito de grau de avanco ou simplesmente avanco da

reagao (€).

267



de 1dny, 1 dng 1 dnc 1 dnp

dt  a dt b dt ¢ dt d dt
A velocidade da reacgéo é o termo restrito a quantidade:
1 dn; de

E=—+—— ondeeg=—
Vi dt dt

Voltando a equacéo quimica escrita inicialmente, para recordar o significado

de €.
ald+ bB - cC +dD

Depois de a reacdo ter se completado uma vez, como esté escrita, ou seja,

depois que a mols de A e b mols de B tenham sido consumidos para formar c

mols de C e d mols de D, se diz que ocorreu uma (1) unidade de avanco da

reacdo. Consideremos um avanco de g unidades; entdo o numero de mols de

cada substancia presente &, quanto aos produtos:
Ne = noc + ce
np =np, +de
E quanto aos reagentes:
Ny =ny, —as

ng = ng — be

Onde ny,ng.nc e n;, sdo os numeros de mols das substancias antes da

reacao avancar £ unidades. Como os n°sao constantes, diferenciando tem-se:

dn, =c-de dny = —a - de

dnp =d - de dng = —b - de¢
Ou ainda:

de=%; de=%; de=%; ds=%
De uma maneira geral:
dn; de
= o e —-=
Velocidade da reacao que sera dada por:
de 1 dn

fTar v dt

de £

Onde n; é a quantidade (usualmente o numero de mols) de substancia X;

presente no sistema.
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9.4 LEIS DE VELOCIDADE

Seja a reacao:
2A->B+C
Podemos expressar a velocidade em funcéo dos reagentes ou dos produtos.

Usando-se os produtos:
d[B] d[(]

dt dt
Usando-se os reagentes:

d[A]

dt
Pela estequiometria da reacéo, tem-se:

% = %. porque se forma 1 mol d B ao mesmo tempo em que se forma 1
mol de C.
—% = 2% = 2%, porque desaparecem 2 mols de A ao mesmo tempo

em que se forma 1 molde B e 1 mol de C.

A velocidade de desaparecimento de A € o dobro da velocidade de
aparecimento de B e de C.

A velocidade de uma reacdo € funcdo das concentracbes de todas as
substancias participantes (reagentes e produtos), ou seja:

d[A
vV = f([AL[B][CD = —% = f([A] [B], [C]) — leide velocidade
A funcéo f é do tipo:

V=k-[A]*-[B]f-[C]Y ou ——==k-[A]*-[B]F-[C]”

Onde:

k — constante de velocidade da reagéo (ou velocidade especifica). Aumenta
com o aumento da temperatura.

a, B, y — ordem de reacdo em relacdo as substancias A, B e C,
respectivamente.

a + 3 + y — ordem total ou simplesmente ordem da reagéao.

OBS:

1) a, B ey sao determinadas experimentalmente em laboratorio.
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2) a, B e y podem apresentar valores inteiros, fracionarios, positivos,
negativos ou valores nulos.
3) Salvo o caso de reacdes elementares, os valores de a, B e y nada tem a

ver com os coeficientes da equacéo quimica da reacdo estudada.

9.5 REACOES DE ORDEM ZERO

A velocidade da reacdo nédo é afetada pela concentracdo, mas por outro
fator limitante, como por exemplo, a superficie de um catalisador. Neste caso, K
pode ser proporcional a concentracao do catalisador.

da]
“ar X

[4] t
—f d[A] = kf dt
[4]o 0

—([A] — [A]o) = kt
—[A] + [A]o = kt
[A]o — [A] = kt
[A] = [A]o — kt
Esta equacdo mostra que a concentracdo € uma funcéo linear do tempo

(Fig. 9.2).

[A]

Figura 9.2: Grafico linear para uma reacdo de ordem zero. (Inclinacéo = -k)
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OBS: A constante de velocidade de ordem zero tem as unidades mol-Lt-s™.
Meia-vida

Pode-se também comprovar a ordem de uma reacdo por meio da grandeza
chamada meia-vida (ty).

Meia-vida de uma reacdo é o tempo (ti») necessario para que a

concentracdo do reagente se reduza a metade do seu valor inicial, ou seja, se
reduza a [A]p / 2. Entdo, tem-se:

_ Ao 0
[A] = =2« [4] = [A]p — kt
[A]
[A] - TO = kty,
[Alo [Alo

9.6 REACOES DE 12 ORDEM

Seja a reacdo: A — Produtos.

Admitamos que ela seja de 12 ordem e que sua velocidade dependa
somente da concentragédo do reagente A.

A equacéo de velocidade para esta reacao é:

4] _
~Tar Al
—@ = kdt - alA] = —kdt

[A] TA

[

ﬂ o AL

ST [A] e
(4] = [4], -

Para uma reacdo de 12 ordem, a concentracdo do reagente A decresce

Integrando, temos:

exponencialmente com o tempo, a uma taxa determinada pela constante k (Fig.
9.3).
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n [A] In [A]

t t

Figura 9.3: Graficos lineares para uma reacao de 12 ordem

OBS: O coeficiente angular da reta com o sinal trocado fornecera o valor da
constante de velocidade (k).
Pode-se também comprovar que a reacdo é de 12 ordem por meio da

grandeza chamada meia-vida (t1/2).

[4]

In Tl = —kt
In [‘?X 2 _ —ktyp - ln% =—kty/,
In 2
In2 =kt =ty = v
0,693 0,693
tis = k= e

Esta expressdo nos mostra que nem a constante de velocidade (k) e nem a
meia-vida (t1/2) de uma reacgéo de 12 ordem dependem da concentracao inicial, ou
seja, o tempo para a concentracdo inicial de um reagente reduzir, por exemplo, de

20 mols/L para 10 mols/L ou de 0,1 mols/L para 0,05 mols/L é o mesmo.

Tempo de relaxacao

Nos métodos de relaxacédo se mede o chamado tempo de relaxacéo, que € o
tempo que gasta uma reacédo para cobrir uma certa fracdo do seu caminho ou de
sua trajetoria em direcdo ao equilibrio.

O tempo de relaxacéo é igual ao inverso da constante de velocidade de 12

ordem:
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Entdo tem-se:
[A] = [A], - e7™

t

[A] = [A], - €77

Desintegracao radioativa (processo de 12 ordem)

Os fenbmenos de desintegracdo nuclear sao estatisticos. A probabilidade de
que se desintegrem dN atonos de um total de N atomos em um intervalo de

tempo dt € diretamente proporcional a dt e tem-se:

dN-—Adt
=
N =N, -e

Onde:
No = numero de atomos instaveis no tempo t = 0, ou seja, ao se iniciar a
desintegragéo.

A = constante de desintegracéo radioativa.

9.7 REACOES DE 22 ORDEM

Uma reacéo € de 22 ordem se sua velocidade é proporcional ao quadrado da
concentracdo de um reagente ou € proporcional ao produto das concentracdes de
dois reagentes.

1° Tipo: Seja a reacéo: A — Produtos (Fig. 9.4)

Neste caso, a velocidade é proporcional ao quadrado da concentracéo de A

e a lei de velocidade sera:

d[A]

~Tar kAP
dlA]

g = ket

Se a concentracao é [Alo em t =0 e [A] em um tempo t, integrando, tem-se:

[A] d[A] t
=—| kd
'];A]o [A]? j;) ‘
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t

Figura 9.4: Grafico linear para uma reacdo de 22 ordem

OBS: O coeficiente angular da reta interpolatriz obtida sera igual a constante
de velocidade da reacéao.

Meia-vida: quando t = ty, [A] = [Alo/ 2

P
A" Al
1 _i—kt -i_i—kt .i—kt
[Alo/2 [Ale ~ 2714l [Ale P TI4l, VP
1
h/2 = LAl

A meia-vida para uma reacdo de 22 ordem do tipo A — Produtos é
inversamente proporcional a concentracao inicial.

OBS: Se a concentracao inicial for duplicada, o tempo necessario para a
reacdo de metade de A sera reduzido a metade.

2° Tipo: Seja a reacédo: A + rB — Produtos
Vamos admitir que:

a) Areacao é de 12 ordem em relacdo a A.
b) Areacdo é de 12 ordem em relacdo a B.

Portanto, a reacdo € de 22 ordem global, entdo podemos escrever:

d[A] kA
BT [A][B]
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d[B] _
——; = TklAllB]

Para resolvermos esta equacao, devemos expressa-la em termos de uma so
incégnita.

Admitindo-se que a concentracdo molar de A seja a e que a de B seja b, isso
antes da reacao se iniciar. Decorrido um certo tempo t, consideremos que x mols
de A tenham reagido; assim tem-se:

A - a—xmols/L
B - b —rxmols/L
Assim, a quantidade que reagira em um intervalo de tempo dt, sera:
dx = k(a—x)(b —rx)dt

d_x =k(a—x)(b—1x)

dt
Esta equacado envolve somente a incégnita Xx.

dx = kde

(a—x)(b—1x)

Usando o método das fragdes parciais, para o primeiro membro da equacdo,
tem-se:
! [ r _ ! ] dx = kdt
b—arla—x (b/r)—x

Integrando, tem-se:
1

b —

No tempo t = 0, ndo reagiu nenhum mol de A ou de B, entdo x =0 e tem-se 0

ar[—ln(a—x)+ln(§—x>]=kt+C

valor de C (constante de integracao).

1 b
C = (—lna+ln—)
b—ar r

Subtraindo na equacgao anterior e rearranjando, tem-se:
1 a b/r
{m( )—In [4” = kt
b —ar a—x b/ —«x

Nessa expressao a, b e r sdo conhecidos. Para diferentes valores de t (ty, to,

t3, ...) tem-se diferentes valores de Xx (X1 X2, X3, ...), 0 que implica em diferentes

valores para o 1° membro da equacgéo acima. O plote do 1° membro da equacéao
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vs t, serd uma reta com coeficiente angular igual a constante de velocidade da

reacao, k.
9.8 REACOES DE 32 ORDEM
Seja a reacdo: A — Produtos (Fig. 9.5)

Lei de velocidade de 32 ordem:
d[A]

——— =k[A4]?
it [A]
ou, para uma reacéao do tipo A + B — Produtos, podemos escrever:
dlA] _ X dlA] )
——; — kIAF[B] ou ——==k[A]|B]

Para a reacdo A — Produtos, e considerando que a mesma seja de 32

[y e

f[[A][A]‘3d[A] = kftdt

ordem, tem-se:

17 1 o
E[[A]2‘<[A]o)2]‘ ‘
! = 1 + 2kt
(A2~ ([A],)?
1
[A]2
l 2k
[Al;

t

Figura 9.5: Grafico linear para uma reacao de 32 ordem.
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OBS: Quando n tem qualquer valor, exceto 1, temos:

f[ [A][A]-nd[A] =k fo “at

Alo
Que dara:

1 1 1
n-1 [[A]n-l Al

| = ke

9.9 REACOES CONSECUTIVAS

A partir de certo reagente A, obtém-se um produto B e este por sua vez da
origem a um produto C final.
A855%¢
Ex: polimerizacao, desintegracéo de nucleos pesados e instaveis.
Vamos admitir que:
1) A concentracédo de A ([A]) no tempo t = 0 (inicio da reacao) é [A]o e que
[B] e [C] = 0 (nada ainda esta formado de B ou de C).
2) Todas as reagfes séo irreversiveis e seguem uma cinética de 12 ordem.
Decorrido um tempo t qualquer, quais os valores das concentracfes de A, B
e C?
Reacao:
A855¢

Para achar a concentracéo de A:

[A] = [A]y - e7"1
Para achar o valor de [B], devemos observar que na etapa A — B, B é
produto e na etapa B — C, B é reagente:
d[B]
dt
Devemos fazer uma mudanca de variavel para resolver a equacao.

= k1[A] - kz[B]

Seja:
R = [Ble*t ou [B] = Re kit
d[B] dR
— R _k —klt —klt - —_
dt (Zky)e™™ +e dt
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dt dt
A 141 - k1)
dt 1 2
—k,Re*1t 4 gkat . Ccll—f = ki[A]lge ¥ttt — k,Re k1t
dR
—k4R + P = k,[A]y — k2R
dR
—==kylAly — kR + kiR
dR
P ki[Alo + R(ky — k2)

Integrando, tem-se:

f kAl +ieR(k1 ") f at

In[k,[A]o + (ky — k)R] =t + C’

ki —k;
R = [B]e*1t

In[ ky[A]o + (ky — kp)[Ble* ] =t + C’
kl - kz

In[ ky[Alo + (ky — k) [Ble* ] = t(ky — k) + C'
Usando o conceito de logaritmo, tem-se:
ki[Alo + (ky — ky)[Ble*1t = etCa=ka)+Cr
ki[Alo + (ky — ky)[Blefrt = ettka=ka) . oCr
ki[Alo + (ki — ky)[Blekit = etka=ka) . 7
No tempo t = 0, [B] = 0, entéo ficamos com:
ki[Alg + (ky — k)[B] = C”
Como [B] =0, temos:
kl [A]O = C”
ki[Alo + (ki — ky)[Blekit = ettka=ka) . 7
etlki=k2) . o1 _ k. [A,
(kq — kp)ekat
etthaka) . ky [A]o —ky [A]o
(ky — kp)ekat
ki[A]g(et¥a7k2) — 1)
(ky — kp)ekat

[B] =

[B] =

[B] =

278



(8] = kq[Alo
(k= ki)
Para qualquer tempo: [A] + [B] + [C] = [Ao

. (e—klt _ e—kzt)

Portanto ,

€] = {1+ e e

Considerando novamente a reacdo, analisaremos dois casos:

A9p%¢
1° Caso: ks > ki (Fig. 9.6)
kl [A]O kit kot
- —r1t —R2
R CErA R
Colocando-se e *1t em evidéncia, tem-se:
k
[B] = ﬁ[A]Oe—kﬂf . (1 — e kattkat)
2 1
Mas [A],e %1t = [4], ent&o:
k
[B] = m[;}] . (1 _ e—(kz—k1)t)

Nesta reacdo existe uma situacao limite, que é aquela em que a variavel t €

muito grande. Nessa situacédo limite, o termo e~*27%1Jt 0 (tende a zero) e

(%ﬂmzb%h

Isto significa (em termos de uma reacdo quimica), que depois de um certo

escrevemos:

tempo t, as concentracdes de B e de A se emparelham. A diferenca entre as duas

~ P k
concentracOes é dada pelo fator constante 1k :

ka—k1
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Conc.

t(h)

Figura 9.6: Concentracbes das substancias A, B e C para reagbes consecutivas

quando ks > ki

OBS: A situacao limite também é chamada de uma situacdo de equilibrio
transiente ou equilibrio secular.

Quando t=0; [B] = 0.

No fim da reacéo (irreversivel), como [A] =0, a [B] = 0.

Se [B] = 0 no inicio e no fim da reacdo, entdo deve passar por um valor

maximo ou minimo. A figura 9.8 mostra que passa por um maximo. Entao t = tyax.

O A1~ alB) = 0 2 ey [4] = ky[5)
ky —kyt+kqt
[B] = 2 [0 = ety
_ In(k,/k,)
max — W
2° Caso: k1 > k» (Fig. 9.7)
k
[B] = - [Alo(e ™ —e k2
[B] = —,f [_AL (e kzt—eHat)

Colocando-se e *2t em evidéncia, tem-se:

k
[B] = T —1k2 [A]ye k2t (1 — e~Fat+katy
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B] = loe 24 (1 - e-a-k2)
Quando t for muito grande o termo e~(17k2)t 0 (tende a zero) e
escrevemos:
kq
T k- kg

Neste caso, na situacdo limite, ndo é atingido o equilibrio secular ou

[A]pe ka2t

[B]

transiente, pois ndo se estabelece uma relacédo constante entre as concentracdes
de B e de A para tempos altos de reacéo.
A velocidade da reacdo (inclusive se k; >>> k) serd [B] = [A],e %2 e ter4 uma

velocidade bem lenta, determinada por ks.

Conc.

t (h)
Figura 9.7: Concentracfes das substancias A, B e C para reacfes consecutivas

quando ki > k»

9.10 REACOES REVERSIVEIS DE 12 ORDEM

A_)B

o
d[A]— k{|A] + k,[B
- 1[A] + k;[B]

Para qualquer tempo,
[A] + [B] = [Alo

Se, inicialmente, somente A estiver presente, tem-se:
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Al _ —ky[A] + ko ([Alo — [A]) = —k1[A] + ky[Aly — k2 [A]

dt
AA] Al = (k4 )[4
7— 2[Alo — (k1 + k2)[A]
dla] ks
T —(ky + k3) ([A] - k + ks, [A]O)
dlA

Onde:

B Al — |A k
[Bleg. _ [Alo — [Aleq = L_K S ctede equilibrio
[A]eq, [A]eq. k,

A expressdo para a constante de equilibrio em termos das constantes de

velocidade para as reagoes direta e inversa pode ser usada para eliminar k, da

equagao % = —k,[A] + k,[B].
d[A] _ _ky _ky
?——kl[A]+k2[B] K_k_z' kZ_?
d[A] Tl + g
= = 1l ]+?[ ]
d[A] _ [B]
ar —ky | ](1—W>

OBS: Quando K = [B] / [A], a reacdo esta em equilibrio e a velocidade é
zero.
Integrando a equacéao abaixo, tem-se:
d[A]

dt

B [4] d[A] B t
J o =y = a0 |

[A]O - [A]eq.
[A] - [A]eq.

= —(ky + k) ([A] — [4].q)

ln = (kl + kz)t

Escrevendo a equacao abaixo na forma exponencial, tem-se:

[Alo — [Aleq.
AT AL, | et
kZ[A]O kl —(k1+k)t
[A] :k1+k2<1+k—2€ (k k)>
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Como [B] = [A]lo —[A], tem-se:
kq[A]o

Bl =————F—
[B] ki+k,

(1 — e_(k1+k2)t)

9.11 REACOES PARALELAS DE 12 ORDEM

Nessas reacbes, um reagente pode formar dois produtos que sao

cineticamente acessiveis e termodinamicamente possiveis.

d[A]
= ki[A] + k,[A] = (ky + k3)[A]

Como o desaparecimento de A é um processo de 12 ordem, tem-se:
[4] = [A]ge~CKitho)t

A equacdo de velocidade para a espécie B sera:

d[B
clll = ky[A] = ky[A]ge~Katha)t
dt
Integrando, tem-se:
—ki[A]o
Bl = ——— —(k1+k2)t + C
Bl = 5%, ©
Se [B]=0emt=0, tem-se:
_ kl[A]O e [B] _ kl[A]O [1 _e—(k1+k2)t]
ki +k, ki + k,
OBS:
1) Afracdo de A que é convertida em B em um tempo infinito & kkﬁ
1 2

2) A soma de [A], [B] e [C] deve ser igual a concentracao total de A inicial,
[Alo. Consequentemente, se [C]o = 0, tem-se:
[Alo = [A] + [B] + [C]
[C] = [A], — [A] — [B]

0] = JalAlo

— <70 _ = (ki+k)t
s L
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9.12 ETAPA DETERMINANTE DA VELOCIDADE

Se uma reacédo se realiza em diversas etapas, 0 caso mais geral é aquele
em que todas as etapas tém velocidades com valores mais ou menos proXimos.
Neste caso geral, a velocidade global da reacdo vem determinada pelas
velocidades de todas as etapas.

Etapa determinante da velocidade ou principio do estrangulamento, consiste
em se admitir que uma das etapas da reacéo seja bem lenta comparada as outras
etapas.

OBS:

1) No caso geral, a lei de acdo das massas € aplicada a todas as etapas

elementares.

2) No caso particular, esta lei s6 é aplicada a etapa lenta sugerida no

mecanismo.

3) As etapas anteriores a lenta sdo reacdes elementares em equilibrio.

Aplicando a aproximacao para a reacao:

2NO + H, - N,0 + H,0

1° mecanismo:

K
ﬁ
2NO - N, 0, (etapa rapida)

N,O0, + H, i N,0 + H,0 (etapa lenta)
dN,0

dt
K= % ~ [N,0,] = K[NO]?
dN,0

dt
dN,0

dt

= k[NZOZ][HZ]

= k - K[NOJ*[H,]

= k'[NO]?[H,]

2° mecanismo:

k
N

NO + H, - NO - H, (etapa rapida)

k
NO -H, + NO - N,0 + H,0 (etapa lenta)
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dN,0

= k[NO - H,][NO]

dt
K= % «~ [NO - H,] = K[NO][H,]
dN,0
—— = k- KINO][H,][NO]
N0 _ k'[NOJ?[H,]
dt z

onde k € a constante real e k' € a constante aparente.
9.13 APROXIMACAO DO ESTADO ESTACIONARIO

Esta aproximacdo € muito mais geral que a aproximagdo Vvista
anteriormente, que foi a de se adotar uma certa etapa do mecanismo como etapa
determinante da velocidade.

Esta aproximacgdo consiste em admitir que logo no inicio de uma reagéo, a
concentracdo do intermedidrio cresce rapidamente, porém logo depois
praticamente varia muito pouco com o tempo, pois decresce lentamente.

d[i]

A aproximacao consiste em se fazer - = 0 (i — intermediario).

Trata-se de uma aproximacéao ja que ao fim da reacdo o intermediario deve
ter sido consumido.
Admitindo que a aproximacao nao ocorra, ou seja, a concentracdo de i varia
rapidamente com o tempo, duas situacdes podem ocorrer:
1) [i] diminui rapidamente — a reacédo terminaria antes de atingir o equilibrio
(na pratica ndo acontece).
2) [i] aumenta rapidamente — a reacdo seria explosiva (geralmente né&o
acontece).
Assim, se [i] ndo aumenta nem diminui rapidamente com o tempo € porque

varia lentamente com o tempo e como aproximacdo se diz que nao varia e

ali
escreve-se % = 0.

Aplicando a aproximacao do estado estacionario ao mecanismo:
keq

%
2NO - N, 0, (etapa elementar)
k_q
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k
N,0, + H, = N,0 + H,0

N&o estamos admitindo que a 22 etapa do mecanismo seja lenta, isto €, seja
a etapa determinante da velocidade.

Estamos admitindo que as velocidades das duas sejam da mesma ordem de
grandeza. Assim, a Lei de Acao das massas pode ser aplicada as duas etapas.

Vejamos como ficam as concentracdes de NO, N,O, e N,O, com o decorrer

do tempo:

1' d[(livtO] = _kl[NO]z + k_l[Nzoz].

d
2- [IY;tOZ] = k1[NO]* — k_1[N,0,] — k,[N,0,][H,].

d[NO;]
dt

3- = k3 [N, 0;][H,].

O intermediario € o N,O, e % = 0, entdo:

d[N,0,]
a0
d[N;0,] 2
o = ka[NOT? — k_1[N;05] = k2 [N 0,][H,]

k_1[N,0;] + k;[N,0,][H,] = kl[NO]z
[N20;](k_1 + k[H]) = 51[1\/0]2
ki[NO]
N,0,] = ——————
=02l = 3 )
Substituindo-se na 32 equacéo, tem-se:
d[N,0] _ ko - ka[NOJ - [Hy]
dt k_i + ky[H,]

Para esta expresséo geral, vejamos duas situagdes particulares chamadas

extremas ou limites:
a) Se [Hy] for muito grande, kp[H2] >>k-; e k-1 sera desprezado em relacdo a
ko[H2] e a expresséao geral sera:
d[N,0]
dt
b) Se [H;] for muito pequena, k-1 >> k;[H] e a expressao geral sera:

= ky[NOJ?
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d[N,0] _  ka[NOP?

dt 2 —k—1 - [Ha]
E como ki/k-; = K (constante de equilibrio), tem-se:
d[N,0
2 =k, KINOP()

Essa expressdo € igual a obtida anteriormente em que foi aplicada a
aproximagcdo da etapa lenta (determinante da velocidade) ao mecanismo
proposto.

OBS: estas duas expressdes obtidas para situacdes extremas, pelo menos
em principio, nos dado oportunidade de experimentalmente trabalharmos com
valores altos e pequenos de [H;] e verificarmos se as leis de velocidade obtidas
experimentalmente concordam com os valores obtidos agora. Se tal acontecer,
trata-se de uma forte indicacéo de que o provavel mecanismo da reacédo envolve
o intermediario N,O, proposto. Para o 2° mecanismo, que envolve o intermediario
NO-H,, se fosse aplicada a hipétese do estado estacionario e em seguida fosse

discutida uma situacao extrema ou limite, se obteria uma expresséo assim:

d[N,0] .
TR ki[NO][H,] — para [NO] muito grande
d[N,0
[di ] =k - K[NO]?[H,] » para [NO] muito pequeno

9.14 DECOMPOSICAO UNIMOLECULAR — MECANISMO DE LINDEMANN

Segundo a teoria das colisGes, para que ocorra uma reacao:

1) As moléculas devem colidir entre si.

2) Quando elas colidirem, a energia cinética total envolvida na colisdo deve
ser maior do que certa energia, chamada energia de ativacao (E,).

3) Esta teoria diz que a velocidade de uma reacdo € diretamente
proporcional as frequiéncias de colisbes e estas, por sua vez, diretamente
proporcionais as concentracdes das substancias reagentes. Assim, para
uma reacao elementar do tipo A + B — Produtos, a velocidade V devera

ser proporcional a [A][B]; se a reacdo for uma decomposicéo
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unimolecular (sé um tipo de molécula), entdo a velocidade devera ser

proporcional a [A]-[A] = [AF e a reac&o sera de 22 ordem.

Entre 1915 e 1935, foram estudadas experimentalmente varias reacdes de
decomposicdo unimolecular em fase gasosa e foi encontrado que todas elas

apresentavam, em um grande intervalo de pressdo, uma cinética de 12 ordem.

Assim a reacdo A — B + C, apresentava o resultado —% = Kexp.[A],0nd€ Kexp.

ndo € uma verdadeira constante de velocidade.

Diante deste resultado, de desconfiou que a ativacdo das moléculas,
necessaria para que a reacao ocorra, nao poderia se por meio de colisdes, pois
se assim fosse, a cinética seria de 22 ordem. Inicialmente foi proposto que as
moléculas seriam ativadas devido a absorcdo de radiacdo. Porém, esta hipotese
nao resistiu ao primeiro teste: as reacbes foram realizadas no escuro e
apresentaram cinética de 12 ordem. Além disso, certas moléculas praticamente
absorvem pouca radiacdo em qualquer uma das regides do espectro.

Lindemann e Hinshelwood propuseram um mecanismo pelo qual, por meio
de colisdes, se pode chegar a uma cinética de 12 ordem para as decomposicées
unimoleculares gasosas. Para uma reacéo global A — B + C, eles propuseram o
seguinte mecanismo:

d[A*]

k
A+AS A"+ A
dt

= ky [A]Z

k_q d
A+A—A+A = —(k_)[A"][A]

ks d[A
A* - Produtos (B + C) = —k,[A"]

Ou seja: colisdes entre duas moléculas podem originar uma molécula ativada A"
(com excesso de energia em relacdo a média) e uma outra molécula com baixa
energia. Por sua vez, esta molécula ativada pode ter dois destinos:

1) ainda por colisbes sucessivas pode sofrer uma desativacao.

2) sofrer uma decomposi¢ao dando origem aos produtos.

Deve ser observado que quando ocorre uma colisdo que produz uma
molécula ativada, toda a energia cinética do conjunto se transforma em energia

interna do sistema (especialmente energia vibracional); um aumento na amplitude
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das vibragcbes dos atomos levard a um rompimento de ligacdo (a energia cinética
se localiza em uma ligacdo, ocorrendo a ruptura).

A ideia mais importante implicita no mecanismo de Lindemann, € que uma
molécula ativada ndo necessariamente deverda se decompor imediatamente; ela
pode permanecer ativada durante um certo tempo sem se decompor (é o tempo
em que a energia ira se localizar em uma ligacdo onde ocorrera a ruptura), e
neste intervalo de tempo surge a possibilidade de que a molécula ativada colida
com outras e venha a se desativar, sem dar origem aos produtos.

Mecanismo:
kq
—_ *
A+A A+ A
(_
k_q

A* ’2) Produtos
Vamos aplicar a A" (espécie ativada) a aproximac&o do estado estacionario.
d[A*]
dt

= k1 [A]? = (k-D[AT][A] — k,[A]

Fazendo-se ks 0,

d[A*]
(k_D[A][A] + ko [A*] = k4 [A]?
[A*](k_1[A] + k3) = ky[A]?

ky[A]?
k_1[A] + Kk,
Para a formacao dos produtos, tem-se:
d[P]  koky[A]?
dt  k_4[A]l +k,
Dois casos séo possiveis de serem analisados:

[A"] =

1) (k_pI[A"][A] K k;[A*] — a velocidade de desativacdo da molécula
ativada é muito menor que a velocidade de decomposi¢cdo da molécula
ativada.

(k-DI[A*][A] € ka[47] (= [A7])
(k-1)[A] <k
d[P] _ koky[A]’
dt  k_4[A]l +k,
d[P] _ koky[A]?
dt k,
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d[P] 5 . .
T k.[A]* - reacio de 22 ordem

Explicacao:
Se a velocidade de desativagdo da molécula ativada € muito menor que a

sua velocidade de decomposicdo em produtos, entdo a velocidade global da
reacdo vira determinada pela etapa mais lenta, ou seja, pela etapa de
desativacdo, que € um processo bimolecular, envolvendo uma colisdo entre A e

A’, levando, portanto, a uma cinética de 22 ordem.

2) (k_1)[A"] » k,[A*"] — a velocidade de desativagdo € muito maior do que
a de decomposicao da molécula ativada.
d[P] _ Kok [A]?
dt k_i[A] + k,

Desprezando k;, tem-se:
d[P] _ koky[A]?
dt k_1[A]
dIP] _kpki[A] Ky
dt k_4 k_q
d[P]

Tk ky - Keq [A]

= Keq.

d[P]
dt
Nestas condicdes, a reacao € de 12 ordem.
Explicacéo:
Se a velocidade de decomposicdo da molécula ativada é pequena em

:kexp.[A] ou kap.[A]

relacdo a velocidade de desativacdo, a velocidade global da reacdo vira
determinada pela etapa mais lenta, ou seja, no caso, pela velocidade da reacdo
de decomposicdo. Como esta reacdo é unimolecular, ira levar a uma cinética de
12 ordem.

Concluséo:

O destino mais frequente ou comum de uma molécula ativada € se desativar
por colisdes com outras moléculas, do que se decompor, ja que a molécula pode

existir ativada, durante certo e relativamente longo tempo sem se decompor, pois
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s6 quando toda a energia que primeiro se distribuiu em todas as ligacbes se

localizar em uma certa ligagédo é que ocorrera a ruptura.
9.15 EQUACAO DE ARRHENIUS

Como regra geral e com poucas exce¢des, quando a temperatura aumenta,
a velocidade de uma reacdo aumenta, e na realidade, quem varia com a
temperatura € a constante de velocidade (k).

Baseado na variagdo da constante de velocidade com a temperatura, e em
dados experimentais, Arrhenius propds a seguinte expressao para relacionar k
com a temperatura.

k = Ae™ “/rr

k = constante de velocidade.

A = constante chamada fator de freqiéncia ou fator pré-exponencial; tem a
mesma unidade da constante de velocidade.

E. = energia de ativacao.

R = constante dos gases.

T = temperatura absoluta.

OBS:

1) O fator de frequéncia (A) depende da temperatura; porém, se o intervalo
de temperatura em que se trabalha é pequeno, A pode ser considerado
constante.

2) A energia de ativacao (E,) de uma reacdo pode ser vista como a energia

que deve ser adicionada aos reagentes, a fim de que ocorra a reacgao.

k= Ae= /rr

Logaritmando a expressao acima, tem-se:

E
Ink=InA—-"%pp

Diferenciando com respeito a temperatura, tem-se:

dlnk

— 2
Eq = RT? —
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Essa expressdo determina a energia de ativagdo a partir do coeficiente
angular da tangente a curva de In k x 1/T, em qualquer temperatura, quando a

dependéncia nao for linear (Fig.9.8).

E
Ink=InA—-"%pp

k E
ln— = a/
ou

k E k E
2,30310gz =—"a/pr 10gz == “/2,303RT

E
logk = lOgA - a/2,303RT

Ink

Figura 9.8: Grafico de Arrhenius de In k vs 1/T e a respectiva reta interpolatriz.

O coeficiente linear da reta (ordenada a origem) sera dado por In A, ou seja,
se pode determinar o valor do fator de frequéncia A.

. , . E,
O coeficiente angular € igual a —F‘l.

Conhecendo-se o coeficiente angular da reta, se obtém o valor da energia
de ativagéo da reacéo (E,).

A determinacédo da ordem de uma reacéo e a determinacdo de sua energia
de ativacdo sdo duas etapas das mais importantes na investigacdo cinética de
uma reagdo. Qualitativamente, se pode explicar a equacao empirica de Arrhenius,
admitindo-se, que no caso de uma reacgdo entre duas moléculas, a velocidade da
reacao depende da frequéncia de colisdo entre as mesmas, que sera simbolizada

por Z; se admitirmos ainda mais, que nem todas as colisbes sdo efetivas
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(resultam em produtos), mas somente aquelas com uma energia superior a um

valor critico, simbolizado por E’, tem-se que: a fracdo (do total Z) de colisdes

Ex
efetivas vem determinada pelo fator de Boltzmann: e rr.

Ex*
Assim, a velocidade da reacdo vird determinada por ze rr, onde se pode

fazer a identificacdo de Z com o A (de Arrhenius) e de E com a energia de

ativacao E,.
9.16 REACOES EM CADEIA

Consideremos a reacéo,
Hy(g) + Bry(g) - 2HBr(g)
Essa equacdo foi estudada experimentalmente por Bodenstein em 1906, que
encontrou a seguinte lei de velocidade para a mesma:
d[HBr] _ k[H,][Br,]"/2

dt [HBr]
1+m [Brzr]

onde k e m s&o constantes.

Christianssen, Herzfeld e Polanyi propuzeram um mecanismo, que € aceito
até hoje para explicar esta lei de velocidade, obtida experimentalmente.

Este mecanismo proposto é um mecanismo de uma rea¢do em cadeia, isto é
um mecanismo em gque uma espécie ativa é gerada e depois disto a reagdo se
auto-sustenta, ou seja, prossegue sem qualquer intervencao.

As etapas elementares propostas s&o:

1) Bry(g9) k—1> e Br(g) + « Br(g) (iniciacdo da cadeia)

2) «Br(g) + H,(g) k: HBr(g) + « H(g) (propagacio da cadeia)
3) «H(g) + Bry,(g) i HBr(g) + * Br(g) (propagacio da cadeia)
4) HBr(g) ++*H(g) E‘) e Br(g) + H,(g) (inibicdo da cadeia)

5) «Br(g) + e« Br(g) E—; Br,(g) (término da cadeia)
d[HBr]

dt
Aplicando a hipétese do estado estacionario as espécies ativas H e Br, que

= ky[Br][H;] + k3[H][Br;] — k4[HBr][H]

devem estar em baixas concentracdes, tem-se:
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d[Br]

= 2k{[Br;] — ky[Br][H,] + k3[H][Br,] + k4[HBr][H] — 2ks [Br]z

dt
d[H]
dr = ky[Br][H,] — k3[H][Br,] — k4[HBT][H]
Pela hipotese do estado estacionario:
d[Br] _ M _ o
dt dt

Entao, ao final, tem-se:

d[HBr] _ k[H,][Br,]">
dt [HBr]
1+m [Br,]

Exercicios

1. A 25°C, o tempo de meia-vida para a decomposicéo do N,Os é de 5,7 horas e é
independente da pressao inicial do N,Os. Calcular:
a) a constante de velocidade;

b) o tempo necessario para a decomposicao de 90% da substancia.

2. A meia-vida para a reacdo quimica de 1 ordem A O - B é 10 minutos. Qual a

percentagem remanescente de A apés 1 hora?

3. Acetato de metila é hidrolisado com HCI aproximadamente 1 M, a 25°C.
Aliquotas de igual volume foram removidas em intervalos e tituladas com solucéo
de NaOH. Calcular a constante de velocidade de primeira ordem a partir dos

seguintes dados experimentais:

t (seQ) 339 1242 2745 4546 0
V(cm®) | 26,34 | 27,80 | 29,70 | 31,81 | 39,81

4. Qual a ordem cinética de que se aproxima a corrida de 3.000 m de um atleta?

Justifique.
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5. O cobre 64 emite uma particula B. A meia-vida € 12,8 horas. Quando se
recebeu uma amostra desse isétopo radioativo, essa possuia uma certa atividade
inicial (desintegracdes por minuto). Para realizar uma determinada experiéncia,
necessita-se de uma atividade que nao pode ser inferior a 2% da atividade inicial.

De quanto tempo se dispde para completar a experiéncia?

6. A constante de velocidade de decomposicdo do azoisopropano, a 270°C é 2,06
x 10 seg™. Sabendo-se que este é um processo de 1% ordem, calcular:
a) a percentagem da amostra original decomposta ao fim de 25 segundos;

b) o tempo necessario para que 95% da amostra se decomponham.

7. A decomposicéo do perdxido de benzoila em éter dietilico (reacdo de 1% ordem)
a 333 K é 75,2% completa em 10 minutos. Calcule a constante de velocidade da

reacao.

8. A meia-vida do nitrometano, CH3NO;, a 500 K é 650 segundos. Sabendo-se
que esta reacao € de primeira ordem, calcular:

a) o valor de k.

b) o tempo necessario para a concentracdo do nitrometano cair de 0,05 M para
0,0125 M.

c) a concentracado do nitrometano uma hora apds o tempo gasto no item b.

9. Qual a razéo entre ty; e ty3 para uma reacéo de primeira ordem?

10. A composicdo de uma reacdo em fase liquida 2A- B foi acompanhada por

método espectrofotométrico com os seguintes remdta

tempo(min.) 0 10 20 30 40 00

[B] (M) 0 0,089 0,153 0,200 0,230 0,312

Determine a ordem da reacado e a constante de datieci
Dado: [A]p = 0,624 M.
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11. A reacao de decomposicao térmica 2AsH; (g) 0O - 2As (s) + 3H: (g), foi
estudada encontrando-se que a pressao total do sistema variava com o tempo, a
350°C, de acordo com a tabela abaixo:

tempo(h) 0 4,33 16,00 25,50 37,66 44,75

Ptotal(Pa) 39,20 40,30 43,65 45,35 48,05 48,85

Determine a ordem da reacéo e o valor da constante de velocidade.

12. Uma certa reacdo é de 12 ordem. Decorridos 540 segundos a concentragdo
do reagente diminui de 32,5%.
a) Calcule a constante de velocidade da reacao.

b) Qual o tempo necessario para que se decomponha 25% do reagente?

13. Use os seguintes dados para confirmar se a reacao abaixo € de primeira
ordem:

a -manose(aq) [0 —» B-manose(aq)
S é proporcional a [-manose] medida em um sacarimetro. Determine também o

valor de k.

T(S) 0 900 2700 4500 6300 | 8100 | 10500 | 12900 | 15600 | 18000 [

14. Considere que a reacdo Ag U - nB( € de primeira ordem. Encontre uma

equacao para a pressao total do sistema em funcdo do tempo.
15. Para a reacdo A + 2B [0 - produtos, a velocidade da reacdo cai a metade
quando a concentracdo de A é dobrada. Qual a ordem da reagcdo em relacdo a

espécie A.

16. Use os seguintes dados de tempo de meia-vida para a decomposi¢cao do
N-O(g a 1.030K para determinar a ordem da reacao e a constante de velocidade.
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tz (S) 212 255 470 860
P(N,O)q/torr 360 290 139 52.5

17. A constante de velocidade para a decomposi¢cao de primeira ordem do N,Os
na reacdo 2N,Os 0 — 4NO, + O, é k = 3,38 x 10° s a 25°C. Qual a meia vida do
N.Os? Qual sera a pressao parcial do N,Os, inicialmente a 500 Torr, (a) 100 s, (b)

100 min. apods o inicio da rea¢ao?

18. Areacao 2A [0 — P apresenta uma lei de velocidade de segunda ordem com
k =3,50 x 10* M. S*. Calcule o tempo necessério para que a concentracdo de A
varie de 0,260 mol/L para 0,011 mol/L.

19. Durante a reacdo em fase gasosa A [1 -~ B + C + D, a pressao total varia de
acordo com a tabela abaixo. Prove que esta reacao € de primeira ordem e calcule

k na temperatura do experimento, 298 K.

t/min 0 6.5 13.0 19.9
P/Pa 41.490 | 54.387 65.050 74.915

20. Peroxido de hidrogénio dissocia-se em solucdo aquosa de acordo com a
seguinte reacado: 2H,O, [0 - 2H,O + 0O,. A cinética desta reacao foi
acompanhada através da titulacédo de amostras de mesmo volume (2x10°m?) com
permanganato de potassio 0,0015 mol/L, conforme tabela abaixo. Determine a

ordem desta reacao e calcule sua constante de velocidade.

t/min 0 5 10 15 20 30 40
V KMnO4(cm® | 23.6 | 18.1 | 14.8 | 12.1 9.4 5.8 3.7

21. Considere que a decomposicao térmica do N,Os gasosos ocorre segundo o
mecanismo abaixo.

N,Os O - NO, + NOs (ki)

NO, + NOs 0 - N;Os (k_1)
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N02 + NO3 (. NOZ + Oz + NO (kz)
NO + N>Os O - 3NO, (k3)
Aplicando a hipotese do estado estacionario, encontre a expressao da velocidade

correspondente a esse mecanismo em fungéo da [N2Os].

22. Considere o mecanismo abaixo, proposto para a decomposicao térmica de Ry,
onde R;, Pp e Pg sdo hidrocarbonetos estaveis. R e R* s&o radicais livres.
Encontre a equacdo da velocidade de decomposi¢cdo da espécie Ry, em funcao
da concentragdo de R».

R, O- 2R ; ki

R+R, O- Pg+ R*; Kk

R* 05 Pa+R; ks

2R 0O -5 Pa+ Pg ; kg

23. Para estudar a dissociacdo do acido oxalico em &cido sulftrico concentrado a
323K, preparou-se solucao 1/40 mol/L de acido oxalico em acido sulfurico 99,5%.
Aliguotas foram coletadas em diferentes tempos e os volumes de solucdo de
KMnO4 necessérios a titulacdo de 10 mL de H,C,0, sédo apresentados na tabela
abaixo.

Tempo / min 0 120 240 420 600 900 1440
VKMNO,/mL | 11,45 9,63 | 8,11 | 6,22 4,79 2,97 1,44

Determine a ordem da reacéo e o valor da constante de velocidade.

24. A equacdo de velocidade para a reacdo dada abaixo é de primeira ordem
com k = 6,7x10" s a 25°C e k = 1,33x10° s™ a 45°C. Determine a
energia de ativacao para esta reacao.

CCIzCOOH O - CHCI3 + CO;

25. Considere os seguintes dados para a decomposi¢cdo do azometano:
H3CNNCH3(9) (. Nz(g) + CzHe(g)
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T =298,4°C
t/(s) 0 600 1.200 | 1.980 | 2.760 | 3.900
P/(torr) | 4308 | 371,8 | 3136 | 2519 | 2052 | 155,11
T =320,4°C
t/(s) 0 180 360 540 720 | 1.020 | 1.500
P/(torr) | 212,3 | 161,7 | 130,3 | 102,0 | 80,6 | 555 | 31,5

Determine os parametros de Arrhenius para esta reacao.

26. O seguinte mecanismo para a decomposicdo térmica do ozénio tem sido

proposto:

03 kl
k2

O, + O

O + 0; K 20,
Pelo método do estado estacionario, obtenha uma expresséo para a velocidade
de decomposicdo, em termos das trés constantes de velocidade e das

concentracdes de O, e Os.
27. Se uma reacao de primeira ordem tem uma energia de ativacdo de 104.600

J/mol e um fator pré-exponencial de 5x10'® seg™, a que temperatura esta reacéo

tera uma meia-vida de 30 dias.
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