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Propriedades	químicas:	os	óxidos	O	iiproGÊniO	14,5	O	elemento	14.6	Os	compostos	de	hidrogênio	Grupo	17Os	METAIS	ALCALINOS	14.7	Os	elementos	do	Grupo	1	14.8	As	propriedades	químicas	dos	metais	alcalinos	14.9	Os	compostos	de	lítio,	de	Sódio	e	de	potássio	Gruro	2:	Os	METAIS	ALCALINO	TERRQSOS	14.10	Os	elementos	do	Grupo	z	14.11
Os	compostos	de	berílio	e	de	magnésio	14.12	Os	compostos	de	cálcio	CGRuro	13:	A	ESMÉLIA	DO	BORO	14,13	Os	elementos	do	Grupo	13	O	que	isso	tem	a	ver	com	(Quadro	14.1)...0	mão	ambiente?	Reciclagem	de	alumínio	14.14	Os	óxidos	do	Grupo	13	14.15	Carbetos,	nitretos	e	haletos	14.16	Boranos,	hidretos	de	boro	e	boretos	Gruro	14:	À	FAMILIA
DO	CARBONO	14,17	Os	elementos	do	Grupo	14	14.18	As	diferentes	formas	do	carbono	14.19	Silício,	germânio,	estanho	e	chumbo	14.20	Os	óxidos	de	carbono	Fronteiras	da	química	(Quadro	14.2):	nanotubos,	0s	menores	tubos	da	natureza	14.21	Os	óxidos	de	silício:	os	silicatos	14.22	Outros	compostos	importantes	do	Grupo	14	o	IMPACTO	SOBRE	OS
MATERFAIS	14.23	Os	vidros	14.24	As	cerâmicas	Exercícios	691	691	692	693	694	695	695	697	698	698	699	701	704	704	707	708	709	do	n2	3	74	ns	76	7	78	Ig	q21	722	722	725	727	727	728	729	Sumário	342	Prexcírios	De	Química	FIGURA	6.3	O	sistema	é	uma	amostra	ou	mistura	reaciona]	na	qual	estamos	interessados.	Fora	do	sistema,	temos	as
vizinhanças.	O	sistema	mais	as	vizinhanças	é	algumas	vezes	chamado	de	universo.	Es	+	FIGURA	6.1	Nicolas	Leonard	Sadi	FIGURA	6.2	James	Prescott	Joulc	Carnot	(1796-1832)	(1818-1889)	Em	termodinâmica,	o	mundo	está	dividido	em	um	sistema	e	suas	vizinhanças.	Um	sistema	aberto	pode	trocar	matéria	e	energia	com	suas	vizinhanças;	um	sistema
fechado	pode	trocar	somente	energia;	um	sistema	isolado	não	pode	trocar	nada.	6.2	A	energia	e	0	trabalho	A	própriedade	fundamental	em	termodinâmica	—	no	sentido	que	fornece	uma	base	para	a	definição	de	seu	principal	conceito	—	é	trabalho,	ou	movimento	contra	uma	força.	O	traba-	lho	é	realizado	quando	um	peso	é	levantado	contra	a	força	da
gravidade.	A	reação	em	uma	bateria	realiza	trabalho	quando	empurra	uma	corrente	elétrica	em	um	circuito.	O	gás	em	um	cilindro	—	talvez	uma	mistura	de	gases	quentes	em	um	motor	de	automóvel	—	realiza	traba-	lho	quando	empurra	o	pistão	de	volta.	Podemos	identificar	um	processo	que	realiza	trabalho	observando	se,	ao	menos	em	princípio,
pode	ser	capaz	de	levantar	um	peso.	A	expansão	de	um	gás.	por	exemplo,	pode	ser	usada	para	levantar	um	peso,	porque	o	pistão	pode	estar	conectado	com	um	peso.	Uma	corrente	elétrica	produzida	por	uma	bateria	pode	ser	usada	para	levantar	um	peso	se	o	circuito	inclui	um	motor	elétrico,	O	trabalho	que	tem	gue	ser	feito	para	mover	um	objeto	a
uma	certa	distância	contra	uma	força	que	se	opõe	é	calculado	multiplicando-se	a	força	pela	distânci:	Trabalho	=	força	x	distância	sn	Como	apontado	antes	e	ilustrado	na	Seção	A,	a	unidade	do	trabalho.	e	portanto	da	energia.	éo	joule,	J,	com	V=lkgmês?	a	FIGURA	6.4	Classificamos	qualquer	sistema	como	uma	das	três	formas.	Um	sistema	aberto	pode
trocar	matéria	e	energia	com	suas	vizinhanças.	Um	sistema	fechado	pode	trocar	apenas	energia,	mas	não	matéria.	Um	sistema	isolado	não	pode	trocar	nem	matéria	nem	Aberto	Fechado	Isolado	energia	Carfruro	6	+	TrRMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEt	343	avroreste	6.14	Calcule	o	trabalho	necessário	para	uma	pessoa	de	massa	65	kg	ir	de	um	andar
a	outro	de	uma	casa,	onde	a	diferença	de	altura	é	de	3,5	m.	A	diferença	na	energia	potencial	da	pessoa	é	mgh,	onde	m	é	a	massa,	g	a	aceleração	da	gravidade	(9,81	ms?),	eh	é	2	altura	a	subir.	[Resposta:	2,2	kJ]	Avioreste	6.1B	Quanto	trabalho	é	necessário	para	elevar	5,0	kg	de	água	de	uma	arofundidade	de	30	m	à	superfície?	Em	termodinâmica,	a
capacidade	total	de	um	sistema	realizar	trabalho	é	chamada	sua	energia	interna,	U.	Um	gás	comprimido	tem	mais	energia	interna	antes	de	se	expandir	que	depois	da	pansão,	Uma	mola	comprimida	tem	mais	energia	interna	que	uma	mola	descomprimida.	Uma	bateria	carregada	tem	mais	energia	interna	que	uma	bateria	descarregada.	O	vapor	tem
uma	energia	interna	mais	alta	que	a	mesma	massa	de	água	fria.	Não	podemos	medir	à	energia	total	de	um	sistema:	o	que	podemos	fazer	é	medir	as	vari-	«ções	na	energia.	Se	um	sistema	realiza	um	trabalho	de	15	J,	ele	consumiu	uma	parte	de	sua	energia	armazenada,	e	dizemos	que	sua	energia	interna	diminuiu	15	J.	Para	representar	esta	mudança,
escrevemos	AU	=—	15	3.	Na	termodinâmica,	o	símbolo	AX	significa	uma	diferença	na	propriedade	X:	AXE	X	ar	X,	3	tuna	Um	valor	negativo	de	AX,	como	em	AU	=—	15	J.	significa	que	o	valor	de	X	diminuiu	durante	a	mudança	c	um	valor	positivo,	significa	que	X	aumentou.	Quando	realizamos	trabalho	sobre	um	sistema,	sua	energia	interna	aumenta.
Comprimir	um	gás	dentro	de	um	recipiente	isolado	termicamente	aumenta	sua	energia	interna,	pois	um	ás	comprimido	pode	realizar	mais	trabalho	que	um	gás	descomprimido,	Comprimindo	uma	mola,	transferimos	encrgia	para	a	mola:	quando	está	totalmente	comprimida,	pode	realizar	mais	trabalho	que	antes	de	ser	comprimida	(Fig.	6.5).	Realizar
trabalho	sobre	um	sistema	inclui,	também,	a	passagem	de	corrente	elétrica	através	deste,	assim	como	carregamos	a	carga	de	uma	bateria	recarregável	de	um	computador	portátil,	Sc	realizamos	15	J	de	trabalho	sobre	ema,	aumentamos	a	capacidade	do	sistema	de	realizar	trabalho	em	15	J.	Em	outras	palavras,	a	energia	interna	do	sistema	é
aumentada	em	15	J,	e	escrevemos	AU	=	+	15],	Usamos	o	símbolo	1	para	representar	a	encrgia	transferida	a	um	sistema	pelo	trabalho	ado,	de	modo	que	AU=u	(4)	assegurando	que	nenhum	outro	tipo	de	transferência	tenha	lugar.	Se	a	energia	é	transferida	a	um	sistema	como	trabalho	(p.	ex.,	comprimindo	um	gás),	«º	é	positivo;	se	a	energia	deixa	o
sistema	como	trabalho	(p.	ex.,	expandindo	um	gás),	14	é	negativo.	À	energia	interna	de	um	sistema	aumenta	quando	trabalho	é	realizado	sobre	cle	(1	é	positivo)	e	diminui	quando	reali-	za	trabalho	(w:	é	negativo).	Trabalho	é	a	transferência	de	energia	para	um	sistema	por	um	processo	que	é	equivalente	ao	aumento	ou	ao	abaixamento	de	um	peso,	A
energia	interna	de	um	sistema	pode	ser	mudada	pela	realização	de	trabalho:	AU	=	ww.	6.3	A	origem	molecular	da	energia	interna	Como	podemos	descrever	a	energia	interna	em	termos	das	propriedades	individuais	dos	áto-	mos	e	moléculas	que	constituem	o	sistema?	Energia	interna	é	a	energia	armazenada	em	um	sistema	como	energia	cinética	e
energia	potencial.	Vimos	na	Seção	À	que	a	encrgia	cinética	é	a	energia	devida	ao	movimento,	e	quanto	mais	rapidamente	a	molécula	se	move,	maior	sua	energia	cinética.	Quando	aquecemos	um	gás,	as	moléculas	se	movem	mais	rapidamente.	Quando	realizamos	trabalho	sobre	um	gás	em	um	recipiente	isolado,	as	moléculas	também	se	movem	mais
paffidamente,	Por	exemplo,	quando	cmpurramos	um	pistão	contra	uma	pressão	oposta	por	um	gás,	o	pistão	atua	como	um	bastão	que	se	move	muito	fentamente,	Ele	realiza	trabalho	sobre	o	gás	acelerando	as	moléculas	a	velocidades	maiores,	exatamente	como	você	acelera	Einstein	poderia	ter	discordado:	cle	poderia	calcular	à	energia	interna	total	a
massa	do	apesar	a	partir	de	me”.	onde	m	sistema.	Ele	poderia	concorda	disso,	que.	na	prático	somente	medir	variações	de	energia	em	química.	podemos	FIGURE	6.5	Quando	comprimimos	uma	mola,	a	energia	potencial	dos	átomos	varia	porque	eles	concentrados.	À	energia	interna	da	mola	origina-se	desse	aumento	na	energia	potencial,	3a	Prencírios
DE	Química	FIGURA	6.6	Os	modos	translacional	e	rotacional	de	moléculas	e	respectivas	energias	médias	à	temperatura	T.	(a)	Um	átomo	ou	molécula	pode	experimentar	movimentos	translacionais	em	três	dimensões.	(b)	Uma	molécula	linear	pode	também	girar	em	torno	de	dois	eixos	perpendiculares	à	linha	dos	átomos.	(c)	Uma	molécula	não-linear
pode	rotar	em	tomo	de	três	eixos	perpendiculares.	[44]	Obrivemos	essencialmente	a	mesma	expressão	por	um	argumento	diferente	na	Seção	4.12	na	discussão	sobre	a	teoria	cinética	dos	gases	uma	bolinha	de	pingue-pongue	quando	você	a	acerta	com	uma	raquete.	Entretanto,	o	pistão	no	nosso	exemplo	é	atingido	com	bilhões	de	bolas	por	segundo.	O
aumento	na	velocidade	média	das	moléculas	do	gás	corresponde	a	um	aumento	na	energia	cinética	total	das	molécu-	las,	e	portanto	a	um	aumento	da	energia	interna	do	gás.	Já	vimos	anteriormente	(na	Seção	4.12)	que	a	velocidade	média	das	moléculas	de	um	gás	fornece	uma	indicação	da	temperatura,	de	forma	que	um	aumento	na	energia	interna
corresponde	a	um	aumento	na	temperatura,	O	caso	é	que	geralmente	um	sistema	a	alta	temperatura	tem	maior	energia	interna	que	o	mesmo	sistema	a	uma	temperatura	mais	baixa.	Moléculas	podem	mover-se	de	diferentes	maneiras	em	um	gás	fazendo	contribuições	diferentes	à	sua	energia	cinética	(Fig.	6.6).	A	energia	cinética	de	um	átomo	ou
molécula	quan-	do	se	desloca	através	do	espaço	é	chamada	de	energia	cinética	translacional.	Moléculas	(em	contraste	com	átomos)	podem	armazenar	também	energia	como	energia	cinética	rotacional	a	energia	cinética	originária	de	seu	movimento	de	rotação.	Um	terceiro	modo	de	armazenar	energia	cinética	para	moléculas	está	na	oscilação	de	seus
átomos	uns	em	relação	aos	outros:	esta	contribuição	é	chamada	de	energia	cinética	vibracional.	Ainda	que	empurrar	um	pistão	afete	somente	a	energia	translacional	das	moléculas	de	gás	diretamente,	colisões	moleculares	rapidamente	asseguram	que	rotações	são	excitadas	levando	a	estados	de	energia	mais	alta,	de	modo	que	as	moléculas	também
armazenam	energia	interna	nos	seus	modos	rotacionais	de	movimento.	Vibrações	moleculares	não	são	excitadas	a	temperaturas	próximas	à	temperatura	ambieo-	te	porque	elas	requerem	energia	muito	maior.	A	contribuição	de	cada	grau	de	liberdade,	cada	modo	diferente	de	movimento,	pode	ser	estimado	a	partir	da	temperatura.	Como	fazemos	isso?
Um	teorema	fundamental	da	mecânica	clássica	chamado	de	teorema	da	equipartição	(que	não	será	deduzido	aqui)	estabelece	que	a	energia	média	de	cada	grau	de	liberdade	de	uma	molécula	a	uma	temperatura	T	é	igual	a	4KT	.	Nessa	expressão	simples,	É	é	a	constante	de	Boltzmann,	uma	constante	fundamental	com	valor	1,38066	x	102	J-K-!,	A
constante	de	Bolt-	zmann	está	relacionada	com	a	constante	dos	gases	por	R	=	N,	É,	onde	N,	é	a	constante	de	Avogadro.	O	teorema	da	equipartição	é	um	resultado	da	mecânica	clássica,	portanto	podemos.	usá-lo	para	o	movimento	translacional	e	rotacional	das	moléculas	à	temperatura	ambiente	e	acima,	onde	a	quantização	não	é	importante,	mas	não
podemos	usá-lo	com	segurança	para	o	movimento	vibracional,	exceto	a	altas	temperaturas.	Os	próximos	comentários	aplicam-se	portanto	aos	movimentos	translacional	e	rotacional.	Uma	molécula	pode	mover-se	através	do	espaço	ao	longo	de	qualquer	uma	das	três	di	mensões,	por	isso	tem	três	graus	de	liberdade	translacionais.	Segue	do	teorema	da
equipani-	ção	que	a	energia	média	translacional	de	uma	molécula	em	uma	amostra	à	temperatura	ambi-	ente	Té	3x	3kT	=2kT.	A	contribuição	molar	para	a	energia	interna	é	portanto	N,	vezes	este	valor,	ou	Tr	Un	(translação)	=	RT	Como	RT	=	2,48	kJ-mol"!	a	25ºC,	o	movimento	translacional	das	moléculas	de	gás	contribua	com	cerca	de	3,72	kI-mol"
para	a	energia	interna	molar	da	amostra	a	25ºC.	Além	das	energias	dos	próprios	átomos,	esta	é	a	única	contribuição	de	um	movimento	à	energia	interna	de	um	gás	monoatômico,	tal	como	o	argônio	ou	qualquer	outro	gás	nobre.	Uma	molécula	linear,	tal	como	qualquer	molécula	diatômica,	dióxido	de	carbono	e	etino	(acetileno),	pode	rotar	em	torno	dos
dois	eixos	perpendiculares	à	linha	dos	átomos,	tendo	portanto	dois	graus	de	liberdade	rotacionais.	Sua	energia	rotacional	média	é	portanto	2x1kT	=kT	e	a	contribuição	para	a	energia	interna	molar	é	N,	vezes	este	valor:	U	(rotação,	linear)	=	RT	ou	cerca	de	2,48	kJ.mol"'	a	25ºC.	A	contribuição	total	ao	movimento	devido	à	energia	interna	molar	de	um
gás	de	moléculas	lineares	é	a	soma	das	contribuições	dos	movimentos	translaci-	onal	e	rotacional,	ou	5	RT,	ou	cerca	de	6,20	kJ-mol"	a	25ºC.	CapítuLo	6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	347	A	primeira	lei	da	termodinâmica	estabelece	que	a	energia	interna	de	um	sistema	isolado	é	constante.	AvTorEsTE	6.34	Um	sistema	foi	aquecido	usando	300
J	de	calor,	enquanto	sua	energia	interna	diminuiu	150	J	(ou	seja	AU	=	150	T).	Calcular	44.	Foi	realizado	trabalho	sobre	o	sistema	ou	o	sistema	realizou	trabalho?	[Respasta	—450	J;	trabalho	realizado	pelo	sistema)	AurorestE	6.38.	Um	sistema	tinha	200	J	de	trabalho	realizado	sobre	ele,	mas	sua	energia	interna	diminuiu	somente	40	J.	Calcular	q.	O
sistema	ganhou	ou	perdeu	calor	no	processo”?	6.6	As	funções	de	estado	Grande	parte	da	termodinâmica	faz.	uso	do	conceito	importante	de	função	de	estado,	que	é	uma	propriedade	com	um	valor	que	depende	somente	do	estado	atual	do	sistema	e	é	indepen-	dente	da	maneira	como	esse	estado	foi	atingido.	Por	exemplo,	um	recipiente	contendo	100	g
de	água	que	foi	aquecido	a	25ºC	tem	a	mesma	temperatura	que	100	g	de	água	que	tenha	sido	aquecido	a	100ºC	e	depois	resfriado	a	25ºC,	A	energia	interna	é	também	uma	função	de	estado;	então	a	energia	interna	de	um	recipiente	de	água	a	25ºC	é	a	mesma,	não	importa	qual	a	história	de	sua	preparação.	Funções	de	estado	podem	ser	intensivas	ou
extensivas:	tempera-	tura	é	uma	função	de	estado	intensiva;	energia	interna	é	uma	função	de	estado	extensiva.	A	importância	das	funções	de	estado	na	termodinâmica	é	que	se	o	sistema	é	alterado	de	um	estado	à	outro,	a	variação	na	função	de	estado	é	independente	de	como	a	mudança	foi	produzida.	Uma	função	de	estado	é	como	a	altitude	em	uma
montanha	(Fig.	6.7).	Podemos	tornar	qualquer	um	dos	diferentes	caminhos	entre	dois	pontos	sobre	a	montanha,	mas	a	varia-	ção	na	altitude	entre	os	dois	pontos	será	a	mesma	independente	do	caminho.	Similarmente,	se	tomamos	100	g	de	água	a	25ºC	e	aumentamos	a	temperatura	a	60ºC,	sua	energia	interna	variará	uma	certa	quantidade.
Entretanto,	sc	tomamos	a	mesma	massa	de	água,	aquecemos	até	a	fervura,	vaporizamos,	condensamos	o	vapor,	e	resfriamos	a	60ºC,	a	mudança	global	na	energia	interna	deverá	ser	exatamente	a	mesma	que	antes.	O	trabalho	realizado	pelo	sistema	não	é	uma	função	de	estado:	depende	de	como	a	mu-	dança	foi	produzida,	Por	exemplo,	poderíamos
deixar	um	gás	a	25ºC	expandir	à	temperatura	constante	uns	100	cm”	de	duas	maneira	diferentes.	No	primeiro	experimento,	o	gás	poderia	empurrar	um	pistão	e	então	realizar	uma	quantidade	de	trabalho.	No	segundo	experimento,	o	gás	poderia	expandir	no	vácuo	e	não	realizar	trabalho	(nada	tem	a	empurrar).	A	mudança	no	estado	é	a	mesma	em
cada	caso,	mas	o	trabalho	realizado	pelo	sistema	é	diferente:	caso,	w	é	diferente	de	zero;	no	segundo	caso,	+:	é	igual	a	zero.	De	fato,	mesmo	a	linguagem	cotidiana	sugere	que	trabalho	não	é	uma	função	de	estado,	porque	nunca	falamos	de	um	sistema	como	possuidor	de	uma	certa	quantidade	de	“trabalho”,	Exatamente	por	essa	razão	escrevemos	o
trabalho	realizado	como	tv,	não	Axe,	porque	o	último	implicaria	em	uma	dife-	rença	de	dois	“trabalho:	Similarmente,	calor	não	é	uma	função	de	estado.	A	energia	transferida	como	calor	a	um	sistema	depende	de	como	a	mudança	é	produzida.	Por	exemplo,	suponhamos	que	queremos	aumentar	a	temperatra	de	100	g	de	água	de	25ºC	para	30º€.	Um
modo	poderia	ser	fornecer	energia	como	calor	usando	um	aquecedor	elétrico.	Outro	modo	poderia	ser	agitar	a	água	vigorosamente	com	pás.	No	último	caso,	toda	energia	requerida	é	transferida	como	trabalho,	e	não	fornecida	como	calor.	Então,	no	primeiro	caso,	q	é	diferente	de	zero,	e	no	segundo	caso,	q	é	0.	Como	calor	não	é	uma	função	de	estado,
não	deveríamos,	em	ciência,	falar	de	um	sistema	possuidor	de	uma	certa	quantidade	de	“calor”,	Igualmente	como	para	o	trabalho,	escrevemos	à	energia	transferida	como	calor	como	q,	não	Ag.	Como	a	energia	interna	é	uma	função	de	estado,	podemos	escolher	qualquer	caminho	conveniente	entre	os	estados	inicial	e	final	de	um	sistema	e	calcular	AU
para	o	caminho.	O	resultado	terá	o	mesmo	valor	de	AU	que	o	do	caminho	rcal	entre	os	dois	estados,	mesmo	se	o	caminho	real	for	tão	complicado	que	não	seja	possível	calcular	AU.	Altitude	(a)	g	E	E	ê	tb)	FIGURA	6.7	localidade	em	uma	montanha	é	uma	propriedade	de	estado:	não	importa	qual	caminho	você	tenha	escolhido	entre	dois	pontos,	a
variação	resultante	de	altitude	é	à	mesma.	(b)	Emtalpia	é	uma	propriedade	de	estado:	se	um	sistema	varia	de	um	estado	A	a	um	estado	B	(como	esquematizado	aqui),	a	variação	resultante	de	entalpia	é	a	mesma	qualquer	que	seja	o	caminho	—	a	segiiência	de	mudanças	físicas	ou	químicas	-	entre	os	dois	estados	ta)	A	altitude	de	uma	omo	348	Princípios
DE	Química	Pressão	externa,	Peg	Pistão	Variação	no	volume,	Av	FIGURA	6.8	Um	sistema	realiza	trabalho	quando	expande-se	contra	uma	pressão	extema.	Aqui	vemos	um	gás	que	empurra	um	pistão	contra	uma	pressão	£,	.	O	trabalho	realizado	é	proporcional	à	?,,	e	a	variação	no	volume,	AV,	que	o	sistema	sofre.	Uma	função	de	estado	depende
somente	do	estado	em	que	se	encontra	o	sistema.	A	mudança	na	função	de	estado	entre	dois	estados	é	independente	do	caminho	entre	eles.	A	energia	interna	é	uma	função	de	estado;	trabalho	e	calor	não	são.	6.7	O	trabalho	de	expansão	Até	aqui,	não	vimos	como	calcular	o	trabalho	realizado	por	um	sistema	exceto	para	0	caso	simples	de	levantamento
de	um	peso.	Nesse	ponto,	começamos	a	considerar	reações	químicas	reais	tendo	lugar	em	recipientes	de	vários	tipos	e	começamos	a	explorar	como	a	energia	flui	do	sistema	reacional	para	as	vizinhanças,	ou	vice-versa.	Um	sistema	pode	realizar	duas	espécies	de	trabalho.	O	primeiro	tipo	é	o	trabalho	de	expansão,	que	envolve	uma	variação	no	volume
do	sistema	contra	uma	pressão	externa.	Por	exemplo,	um	gás	expandindo	em	um	balão	empurra	a	atmosfera	e	então	realiza	trabalho	sobre	ela.	O	segundo	tipo	de	trabalho	é	um	trabalho	de	não-expansão,	trabalho	que	não	envolve	a	variação	de	volume.	Por	exemplo,	uma	reação	química	pode	realizar	trabalho	causando	um	fluxo	de	corrente	elétrica,	e
nossos	corpos	realizarão	trabalho	movendo-se.	Primeiro,	suponhamos	uma	reação	química	que	tem	lugar	em	um	tubo	selado	e	rígido.	Podemos	pensar	em	aquecer	um	pouco	de	carbonato	de	cálcio	dentro	de	um	recipiente	até	a	decomposição	em	óxido	de	cálcio	e	dióxido	de	carbono.	Um	gás	é	produzido,	mas	como	as.	paredes	são	rígidas,	o	sistema
não	pode	realizar	trabalho	empurrando	as	paredes	como	se	fossem	um	pistão.	Isto	é,	um	sistema	mantido	a	volume	constante	não	pode	realizar	trabalho	de	expansão.	Vamos	supor	que	o	sistema	não	pode	realizar	outros	tipos	de	trabalhos	—	por	exemplo,	a	reação	não	ocorre	dentro	de	uma	célula	elétrica,	de	forma	que	não	podemos	ter	qualquer
trabalho	elétrico.	Como	o	sistema	não	realiza	nem	trabalho	de	expansão	nem	qual-	quer	outro	tipo	de	trabalho,	sabemos	que	10	=	0.	Portanto,	de	acordo	com	a	primeira	lei.	e	especificamente	com	a	Eg.7,	qualquer	variação	na	energia	interna	do	sistema	origina-se	da	transferência	de	energia	como	calor	entre	o	sistema	e	as	vizinhanças,	e	podemos
escrever	A	volume	constante:	AU	=	q	(8	Essa	equação	significa	que	podemos	medir	a	variação	na	energia	interna	de	um	sistema	&	volume	constante	simplesmente	monitorando	a	transferência	de	energia	interna	a	ele	como	calor.	Por	sua	vez,	se	a	decomposição	de	umas	poucas	gramas	de	carbonato	de	cálcio	absorve	16	kJ	de	energia	como	calor	das
vizinhanças	(q	=	+	16	kJ),	concluímos	que	AU	=	+	16	kJ	Observe	que	o	sinal	de	+	é	escrito	explicitamente	para	valores	positivos.	Suponhamos	agora	que	as	paredes	são	móveis.	de	modo	que	o	sistema	pode	expandir-se	quando	a	reação	ocorre,	Nesse	ponto,	vamos	supor	que	a	pressão	externa	é	constante,	Um	gás	confinado	por	um	pistão	que	é	livre
para	mover-se	contra	uma	pressão	externa	é	um	exemplo	de	tal	sistema	(Fig.	6.8).	A	pressão	externa	atua	sobre	a	face	mais	externa	do	pistão	proporci-	onando	a	força	que	se	opõe	à	expansão,	e	podemos	desconfiar	que	«	quantidade	de	trabalhe	realizado	quando	o	sistema	se	expande	um	volume	AV,	é	proporcional	à	pressão	extema	2.	Agora	vamos
ver	como	encontrar	uma	relação	quantitativa	entre	o	trabalho	e	a	pressão	exter-	na.	Como	fazemos	isso?	A	fórmula	para	calcular	trabalho	(força	vezes	distância)	é	dada	na	Eg.1.	Como	a	pressão	e	força	dividida	por	área,	a	força	que	se	opõe	à	expansão	é	o	produto	da	pressão	que	atua	no	lade	de	fora	do	pistão	pela	área	do	pistão.	Portanto,	se	a	pressão
extema	é	P,	(e	a	área	do	pistão	é	À.	a	força	que	se	opõe	à	expansão	é	P,	A.	Supondo	que	o	pistão	é	deslocado	por	uma	distância	«	então	o	trabalho	gue	o	sistema	faz	é:	Trabalho	=	d'	x	PA	Entretanto,	o	produto	da	área	pelo	deslocamento	é	igual	à	variação	de	volume	da	amossti	dxA=AV	Capíruto	6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	Logo,	o	trabalho
realizado	na	expansão	do	gás	é	P,	AV.	Agora,	vamos	acertar	os	sinais	para	nossa	convenção.	Quando	um	sistema	se	expande,	perde	energia	como	trabalho,	então	se	AVé	positivo,	to	é	negativo.	Podemos	portanto	escrever:	w=-P,	AV	(9)	Essa	expressão	confirma	que	o	trabalho	realizado	é	proporcional	à	pressão	externa;	também	mostra	que	o	trabalho
realizado	é	proporcional	à	variação	de	volume.	A	Eg.	9	aplica-se	a	todos	os	sistemas.	Em	um	gás,	é	mais	fácil	de	visualizar,	mas	a	expressão	aplica-se	também	à	expansão	de	líquidos	e	sólidos.	Entretanto,	a	Eq.	9	aplica-se	somente	quando	a	pressão	externa	é	consiante	durante	a	expansão.	Se	a	pressão	externa	é	O	(vácuo),	segue	da	Eg.	9	que	w	=	O:
um	sistema	não	realiza	trabalho	de	expansão	quando	se	expande	no	vácuo,	porque	não	há	forças	que	se	oponham,	Você	não	realiza	trabalho	empurrando	se	nada	há	para	empurrar	contra.	Precisamos	saber	agora	como	manusear	as	unidades	que	aparecem	quando	se	usa	a	Eq.	9.	Se	estamos	usando	unidades	do	SI,	a	pressão	externa	deverá	ser
expressa	em	pascals	(|	Pa=	1	kg:m'!.s?,	Seção	4.2)	e	a	variação	de	volume	deve	ser	dada	em	metros	cúbicos	(m”).	O	produto	de	|	Pae	Im”	é	[Paml=1kgm	sx]	m=lkgms?=1]	(10)	Portanto,	se	trabalhamos	em	pascals	e	metros	cúbicos,	o	trabalho	é	obtido	em	joules.	Entre-	tanto,	poderíamos	expressar	a	pressão	em	atmosferas	e	o	volume	em	litros.	Neste
caso,	seria	desejável	converter	a	resposta	(em	litro-atmosferas)	para	joules.	O	fator	de	conversão	é	obtido	observando	que	|	L	=	10	m*e	1	atm	=	101,325	Pa	exatamente;	portanto	E	1	L-atm	=	10?	m?x	101.325	Pa	=	101,325	Pam?	4	=	101,325	J	(exatamente)	(11)	EXEMPLO	6.1	Calculando	o	trabalho	realizado	pela	expansão	contra	pressão	constante
Suponhamos	um	gás	que	se	expande	500	mL	(0,500	L)	contra	uma	pressão	de	1,20	atm.	O	trabalho	realizado	é	w=-P	AV=—(1,20	atm)	x	(0,500	L)	=	—	0,600	L-atm	€	o	trabalho	em	joules	é	101,325]	1	=	—((0,600	L-atm)	x	(	1Latm	)--oss	O	sinal	negativo	significa	que	a	energia	interna	diminuiu	60,8	J	quando	o	gás	se	expandiu.	AUTOFESTE	6.44	A	água
expande-se	quando	congela.	Quanto	trabalho	realiza	uma	amostra	de	100	g	de	água	quando	congela	a	0%	e	estoura	um	cano	de	água	quando	a	pressão	externa	é	igual	a	1,070	atm?	As	densidades	da	água	e	gelo	a	OC	são	1,00	e	0,92	g-cm”?,	respectivamente.	[Resposta:	0,9	kJ	Aviotestr	6.4B	Os	gases	nos	quatro	cilindros	de	um	motor	de	automóvel
expandem	de	0.22L	a	2,2	L	durante	um	ciclo	de	ignição.	Assumindo	que	o	virabrequim	exerce	uma	força	constante	equivalente	à	pressão	de	9,60	atm,	quanto	trabalho	o	motor	realiza	em	um	ciclo?	Até	agora,	fixamo-nos	em	sistemas	para	os	quais	a	pressão	externa	era	constante.	Vamos	considerar	o	caso	de	um	gás	que	se	expande	contra	uma	pressão
externa	variável.	Em	particu-	Jar,	consideramos	o	caso	muito	importante	da	expansão	isotérmica	reversível	de	um	gás	ideal.	O	termo	reversível,	como	veremos	mais	detalhadamente,	significa	que	a	pressão	exter-	na	é	equiparada	à	pressão	do	gás	em	cada	estágio	da	expansão.	O	termo	isotérmica	significa	349	354	Princípios	DE	Química	—	Termômerro
A	Recipiente	de	poliestireno	»	Mistura	reacional	FIGURE	6.13	A	quantidade	de	calor	liberada	ou	absorvida	pela	reação	pode	ser	medída	nesta	versão	rudimentar	de	um	calorímetro,	O	recipiente	externo	de	poliestireno	atua	como	uma	camada	de	isolamento	para	assegurar	que	nenhum	calor	entra	ou	sai	do	recipiente	interno.	A	quantidade	de	calor
liberado	ou	absorvido	é	proporcional	à	variação	de	temperatura	do	calorímetro.	Termômetro	Terminais	da	resistência	h	Entrada	de	+	oxigênio	|	4	Agitador..	FIGURE	6.14	Uma	bomba	calorimétrica.	A	combustão	se	inicia	com	uma	ignição	elétrica.	Uma	vez	que	a	combustão	foi	iniciada,	a	energia	liberada	coro	calor	se	difunde	pelas	paredes	da	bomba
até	a	água.	O	calor	liberado	é	proporcional	à	variação	de	temperatura	do	sistema	inteiro.	*	20	kJ-(CY!,	A	temperatura	do	calorímetro	aumentou	3	EXEMPLO	6.3	Determinando	a	produção	de	calor	através	de	um	calorímetro	calibrado	Suponha	que	tenhamos	fornecido	80,0	kJ	de	calor	para	um	calorímetro	aquecendo-o	eletricamente	e	que	observamos
que	a	temperatura	do	calorímetro	aumenta	8,40ºC;	então	=	Ga	(480,019)	€,	AT	(48,40ºC)	=9.82k1(ºC)'	Se,	sob	condições	idênticas,	uma	reação	ocorrendo	no	calorímetro	resulta	em	um	aumento	ná	temperatura	de	20,0"C	para	25,2ºC	(AT	=	+	52ºC),	então	de=	(952	RICCI!)	x	(5,200)	=	+50	kJ	Sabemos	então	que	g	=	—	50	kJ.	Observe	que	a	reação
liberou	energia.	Auroreste	6,64	Uma	reação	ocorre	em	um	calorímetro	de	capacidade	calorífica	5º€.	Qual	é	o	valor	de	q	para	a	mistura	reacional?	[Resposta:	-6,5	kJ'	AtroTESTE	6.6B	|	Uma	reação	ocorre	em	um	calorímetro	de	capacidade	calorífica	3,0kK(CY!.	A	temperatura	do	calorímetro	aumentou	5.1ºC.	Qual	é	o	valor:de	q	para	a	mistura	reacional?
CapítuLo	6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	Capacidades	caloríficas,	C,	são	também	apresentadas	para	substâncias	puras,	não	somen-	te	para	o	conjunto	complicado	de	substâncias	que	compõe	um	calorímetro	típico.	Por	exem-	plo,	podemos	informar	a	capacidade	calorífica	da	água	ou	do	cobre.	Mais	calor	é	necessário	para	aumentar	até
determinado	ponto	a	temperatura	de	uma	amostra	grande	de	uma	substân-	cia	do	que	é	necessário	para	aumentar	a	temperatura	de	uma	amostra	pequena;	então	a	capaci-	dade	calorífica	é	uma	propriedade	extensiva:	maior	a	amostra,	maior	a	sua	capacidade	calorí-	fica	(Fig.	6.15),	É	portanto	comum	apresentar	ou	a	capacidade	calorífica	específica
(fre-	qientemente	chamada	somente	“calor	específico”),	C,.	que	é	a	capacidade	calorífica	dividida	pela	massa	da	amostra	(C,	=	C/m),	ou	a	capacidade	calorífica	molar,	C,	a	capacidade	calo-	rífica	dividida	pelo	número	de	mols	na	amostra	(C	=	C/n).	Capacidade	calorífica	específica	e	capacidade	calorífica	molar	são	propriedades	intensivas.	As
capacidades	caloríficas	específica	e	molar	de	algumas	substâncias	comuns	são	dadas	na	Tabela	6.1.	Observe	que.	embora	os	valores	das	capacidades	caloríficas	específicas	sejam	listadas	em	joules	por	grau	Celsius	por	grama	JC)	!.g'!),	poderiam	ser	igualmente	apresen-	tadas	em	joules	por	Kelvin	por	grama	(J-K	!.g	!)	com	os	mesmos	valores
numéricos,	porque	a	variação	em	graus	Celsius	e	Kelvin	são	as	mesmas.	Podemos	calcular	a	capacidade	calorífica	de	uma	sustância	a	partir	de	sua	massa	e	capacidade	calorífica	específica	por	um	rearranjo	da	definição	€	=	Cfm	em	€	=	mC,.	Então	podemos	usar	g=CAT=mCAT	(15)	para	calcular	o	calor	necessário	para	elevar	à	temperatura	de	um
sistema	por	uma	dada	quan-	tidade.	Maior	a	capacidade	calorífica,	mais	calor	é	necessário	para	provocar	um	dado	aumen-	to	na	temperatura.	Uma	palavra	de	alerta:	capacidades	caloríficas	em	geral	dependem	da	tem-	peratura,	então	usar	a	capacidade	calorífica	a	uma	única	temperatura	fornece	somente	uma	indicação	aproximada	do	calor
necessário	para	conseguir	um	dado	aumento	de	temperatura.	Capacidades	caloríficas	molares	aumentam	com	o	aumento	da	complexidade	molecu-	Jar,	porque	mais	modos	de	armazenamento	de	energia	ficam	disponíveis	à	medida	que	au-	menta	0	número	de	átomos.	Observe	que,	na	Tabela	6.1,	os	sólidos	moleculares	tem	capaci-	dades	caloríficas
molares	maiores	que	as	dos	sólidos	atômicos	como	metais:	moléculas	têm	mais	modos	de	armazenar	energia	na	forma	de	movimento	vibracional.	Observe	também	que	as	capacidades	caloríficas	molares	dos	líquidos	são	maiores	que	aquelas	de	suas	formas	sóli-	das.	No	estado	líquido,	as	moléculas	estão	livres	para	transladar,	rotar	bem	como	vibrar,
As	capacidades	caloríficas	molares	do	sódio	líquido	e	sólido,	que	consistem	de	átomos	(que	não	podem	rotar),	diferem	por	apenas	3	J-K-'.mol-!.	Em	contraste,	as	capacidades	caloríficas	da	Capacidades	caloríficas	específicas	e	molares	de	materiais	comuns*	Capacidade	calorífica	específica	Capacidade	calorífica	molar	Material	FCCrg!	J-Ki-moh!	ar	101	-
benzeno	105	136	latão	0,37	-	cobre	038	33	etanol	242	nn	vidro	(Pyrex)	078	-	granito	0.80	-	mármore	0,84	-	polietileno	23	-	ago	inoxidável	os1	água:	sólida	2,03	3	líquida	4.184	75	vapor	201	3	”	Mais	valores	estão	disponíveis	nos	Apêndices	2A	e	2D)	os	valores	apresentados	assumem	pressão	constante,	Temperatura	i	Calor	fa	Temperatura	FIGURA	6.15
A	capacidade	calorífica	de	um	objeto	determina	a	variação	na	temperatura	que	foi	conseguida	com	uma	dada	quantidade	de	calor:	um	objeto	com	uma	grande	capacidade	calorífica	requer	uma	grande	quantidade	de	calor	para	provocar	um	dado	aumento	na	temperatura.	É	uma	propriedade	extensiva,	então	um	objeto	grande	(abaixo)	tem	uma
capacidade	calorífica	maior	que	um	objeto	pequeno	(alto)	do	mesmo	material.	A	capacidade	calorífica.	em	geral,	também	depende	da	temperatura.	356	PRINCÍPIOS	DE	Química	água	líquida	e	sólida,	que	consistem	de	moléculas	(que	podem	rotar	na	fase	líquida),	diferem	por	cerca	de	39	J:K-mol"!.	Uma	consequência	da	alta	capacidade	calorítica	da
água	é	que	lagos	e	oceanos	se	congelam	lentamente	porque	muito	mais	energia	tem	que	ser	extraída	deles	para	baixar	sua	temperatura	até	o	ponto	de	congelamento,	Outra	consegiiência	é	que	instala-	ções	de	aquecimento	central	podem	transportar	grandes	quantidades	de	energia	com	um	fluxo	relativamente	lento	de	água	quente.	A	grande
capacidade	calorífica	dos	oceanos	assegura	que	os	dias	mais	frios	de	inverno	não	ocorrem	até	bem	depois	do	solstício	de	inverno	e	que	os	dias	mais	quentes	de	verão	não	ocorrem	até	bem	depois	do	solstício	de	verão:	em	cada	caso,	os	oceanos	atuam	como	um	imenso	reservatório	térmico.	Transferências	de	calor	são	medidas	usando	um	calorímetro
calibrado.	A	capacidade	caloríficas	de	um	objeto	é	a	razão	do	calor	fornecido	pelo	aumento	de	temperatura	produzido.	Capacidades	caloríficas	molares	dos	líquidos	são	geralmente	maiores	que	as	da	mesma	substância	na	fase	sólida.	Capacidades	caloríficas	molares	aumentam	com	o	aumento	da	complexidade	molecular.	EXEMPLO	6.4	Medindo	a
capacidade	calorífica	específica	com	um	calorímetro	simples	A	capacidade	calorífica	de	uma	substância	pode	ser	medida	por	um	experimento	simples.	Adicione	50	g	de	água	a	20,0ºC	a	um	calorímetro	como	o	da	Figura	6.13.	Coloque	então	21	g	de	ferro	a	90,2ºC	no	calorímetro,	Vamos	supor	que	a	medida	da	temperatura	final	seja	de	23,2ºC,	Qual	é	a
capacidade	calorífica	específica	do	ferro?	Esrratécia	Todo	calor	perdido	pelo	ferro	é	transferido	para	a	água	e	o	resto	do	calorímetro.	Todo	calor	perdido	ou	ganho	por	cada	substância	é	igual	à	sua	capacidade	calorífica	multiplicada	pelo	aumento	ou	diminuição	da	temperatura;	a	capacidade	calorífica	é	a	capacidade	calorífica	específica	multiplicada	pa
massa.	À	capacidade	do	reservatório	de	poliestireno	é	tão	pequena	que	assumimos	que	pode	ser	desprezada.	Portanto,	podemos	usar	a	Eg.	15	para	escrever	mí(metal)	C	(metal)	x	(diminuição	na	temperatura),	=	m(água)	C	(água)	x	(aumento	na	Temperatura),	Existe	informação	suficiente	para	encontrar	o	que	queremos,	a	capacidade	calorífica
específi-	ca	do	metal.	SoLução	Substituímos	os	dados	e	resolvemos	para	obter,	a	capacidade	calorífica	específica	do	metal.	Observe	que	a	temperatura	do	ferro	cai	de	90,2ºC	para	23,2ºC,	ou	seja	67,0ºC,	e	a	temperatura	da	água	aumenta	de	20,0ºC	para	23,2%,	ou	seja	3,2ºC.	Portanto,	(2lg)x	Ckmetal)	x	(67,0ºC)	=	(50	g)	x	(4,184	TC)	!-g!)	x	(3,20)	Isto
é,	(50	g)	x	(4,1845-C0)	“g!)	x	(3200)	6	tmetal)	=	Big)	x	(67,0%€)	=0,481(0C)	“e	tvroreste	6.74	Uma	peça	de	cobre	de	massa	19,0	g	foi	aquecida	até	87,4ºC	e	então	colocada	em	um	calorímetro	que	continha	55,5	g	de	água	a	18,3ºC.	A	temperatura	da	água	aumentou	para	20,4ºC.	Qual	é	o	calor	específico	do	cobre?	[Resposta:	0,38	HC)!.g-]	&	6.78	Uma
liga	de	massa	25,00	g	foi	aquecida	a	88,6ºC	e	então	colocada	em	um	calorímetro	que	continha	61,2	g	de	água	a	19,6ºC.	A	temperatura	da	água	aumentou	para	21,3ºC.	Qual	é	a	capacidade	calorífica	específica	da	liga?	Carfruto	6	+	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LES	354	Energia	Ê	Energia	como	calor	FIGURA	6.16	A	entalpia	de	um	sistema	é
FIGURA	6.17	Sc	uma	ração	endotérmica	coma	uma	medida	da	altura	da	água	em	um	absorve	100	|	de	calor,	a	altura	do	reservatório.	Quando	uma	reação	libera	208	kJ	“reservatório”	de	entalpia	aumenta	em	100	KI	de	calor,	o	“reservatório”	diminui	em	208	KJ	entalpia	é	uma	função	de	estado,	calculamos	o	valor	de	AH	para	qualquer	mudança	de
estado	escolhendo	o	modo	mais	conveniente	para	especificar	os	estados	inicial	e	final.	A	entalpia	de	um	sistema,	uma	propriedade	de	estado,	é	uma	medida	da	energia	do	sistema	que	está	disponível	como	calor	à	pressão	constante.	Para	um	processo	endotérmico,	AH	>	O;	para	um	processo	exotérmico,	AH	<	0.	Avrorestr	6,94	Em	uma	certa	reação
exotérmica	à	pressão	constante,	50	kJ	de	calor	deixam	o	sistema	e	20	kJ	de	energia	deixam	o	sistema	como	trabalho	de	expansão	para	deixar	espaço	para	os	produtos.	Quais	os	valores	de	(a)	AH	e	(b)	AU	para	este	processo?	[Resposta:	(a)	50	kJ:	(b)	-70	kJ]	Avroreste	6,9B	Em	uma	certa	reação	endotérmica	à	pressão	constante,	30	EJ	de	calor	entram	no
sistema.	Os	produtos	ocupam	menos	volume	que	os	reagentes,	e	40	kJ	de	energia	entram	no	sistema	como	trabalho	que	a	atmosfera	exterior	faz	sobre	ele.	Quais	os	valores	de	(a)	AH	e	(b)	AU	para	este	processo?	6.10	As	capacidades	caloríficas	dos	gases	Vimos	que	a	capacidade	calorítica	de	uma	substância	é	uma	medida	do	aumento	de	tempera-	tura
que	ocorre	quando	a	substância	é	aquecida.	A	capacidade	calorífica	depende	de	como	ocorre	o	aquecimento.	Quando	uma	substância	é	aquecida	a	volume	constante,	o	aumento	na	temperatura	é	diferente	daquele	quando	é	aquecida	à	pressão	constante:	à	pressão	constante,	algum	calor	é	usado	para	realizar	trabalho	de	expansão	mais	que	para
aumentar	à	temperatura	do	sistema.	Podemos	tomar	estas	idéias	quantitativas.	Primeiro,	a	definição	de	capacidade	calorífica,	C,éa	razão	entre	o	calor	fomecido,	q,	e	o	aumento	de	temperatura	que	o	calor	produz,	AT:	c-&	18	AT	(18)	Já	vimos	(da	primeira	lei)	que	o	calor	transferido	a	volume	constante	pode	ser	identificado	com	a	variação	na	energia
interna,	AU,	Portanto,	a	capacidade	calorífica	à	volume	constan-	te,	C,é:	1Cyo	AU	AT	(9)	Com	rajás	exceções,	sólidos	e	líquidos	mb	se	expandem	quando	aquecidos,	mas	em	quantidade	muito	menor.	360	Princípios	DE	Química	Também	vimos	que	o	calor	transferido	à	pressão	constante	pode	ser	identificado	com	uma	variação	na	entalpia,	AH.	De	modo
que	a	capacidade	calorífica	à	pressão	constante,	C,,	é	AH	C="	PO	AT	(20)	As	capacidades	caloríficas	molares	são	estas	quantidades	divididas	pelo	número	de	mols	da	substância	e	são	representados	como	C,	(e	C,	,.	Como	a	lei	dos	gases	ideais	fornece	uma	expressão	muito	simples	que	relaciona	a	varia-	ção	no	volume	de	um	gás	ideal	devido	a	uma
mudança	na	temperatura,	deveríamos	ser	capa-	zes	de	encontrar	uma	relação	quantitativa	simples	entre	C,	e	€,	para	um	gás	ideal.	Como	fazemos	isso?	“Vamos	começar	com	a	definição	de	entalpia	da	Fg.	16.	Para	um	gás	ideal,	PV	na	equação	H=U+	PV	pode	ser	substituído	por	nRT,	então	H=U+nRT	Quando	uma	amostra	de	um	gás	ideal	é	aquecida,	a
entalpia,	a	energia	interna	e	a	temperatura	mudam,	e	segue	que	AH	=	AU	+nRAT	A	capacidade	calorífica	à	pressão	constante	pode	portanto	ser	expressa	como	€,	=	AH	AU	+hRAT	ro	ar	AT	AU,	BROT	c	+nR	AT	AT	Segue	que	a	diferença	nas	capacidades	caloríficas	molares	de	um	gás	ideal	é	Com	CyntR	1	Pm=	Ym	,	Como	exemplo,	a	capacidade
calorífica	molar	a	volume	constante	do	argônio	é	12,8	J-K-!-	mol”.	Observe	que	o	valor	de	&	escolhido	,	a	|	1	:	1	de	forma	que	o	valor	correspondente	à	pressão	constante	é	12,8	+	8,3	J-K-'-mol-!	=	tem	unidades	JK	mol	.	21,1	J-K.mol",	uma	diferença	de	65%.	A	capacidade	calorífica	molar	de	um	gás	ideal	à	pressão	constante	é	maior	que	aquela	a	volume
constante;	as	duas	quantidades	estão	relacionadas	pela	Eg.	21.	6.11	A	origem	molecular	das	capacidades	caloríficas	dos	gases	As	capacidades	caloríficas	são	determinadas	experimentalmente.	Entretanto,	podemos	come-	gar	a	entender	seus	valores	e	construir	um	modelo	da	capacidade	calorífica	como	uma	propri-	edade	molecular.	Nesta	fase,	vamos
ver	como	calcular	a	capacidade	calorífica	molar	de	um	gás	monoatômico	ideal,	tal	como	argônio.	Vimos	(Seção	6.3)	que	a	energia	interna	de.um	gás	monoatômico	a	temperatura	T	é	1	RT.	Podemos	concluir	que	a	variação	na	energia	interna	molar	quando	a	temperatura	é	alterada	por	AT	é	AU,	=ÍRAT	A	capacidade	calorífica	molar	a	volume	constante	é
portanto	AU,	IRAT	ap	AT	AT	é	f	(22a-	€,	a	ou	cerca	de	12,5	J-K-!-mol”!,	em	concordância	com	o	valor	medido,	Observe	que,	de	acordo	com	este	modelo,	a	capacidade	calorífica	de	um	gás	monoatômico	ideal	é	independente	da	temperatura	e	da	pressão,	As	capacidades	caloríficas	molares	dos	gases	compostos	de	moléculas	(que	são	diferen-	tes	dos
átomos)	são	maiores	que	as	dos	gases	monoatômicos	porque	tanto	armazenar	energia	como	energia	cinética	rotacional	e	energia	cinética	de	translação.	Vimos	na	Seção	6.3	que	a	equipartição	da	energia	significa	que	o	movimento	de	rotação	de	moléculas	lineares	contribui	com	outro	RT	para	a	energia	interna	molar,	dando	um	total	de	5	RT	.	Para
moléculas	não-lineares,	a	contribuição	devido	à	rotação	é	à	RT,	com	uma	contri-	buição	total	de	3RT.	Portanto,	pelo	mesmo	argumento	usado	anteriormente,	CapíruLo6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	361	E	Vibração	=	S	E	3R	à	s	.	Translação	g	w	º	É	Rotação	+	de	2	átomos	moléculas	podem	5	8	ê	&	ER	:	5	Ê	8	Translação	À	8	5	R	g	g	õ	(22b)
(22e)	Moléculas	lineares:	€,	,	=5R	Moléculas	não-lineares:C,	|	=3R	Observe	que	a	capacidade	calorífica	molar	de	moléculas	não-lineares	é	maior	que	as	das	moléculas	lineares	porque	as	moléculas	não-lineares	podem	rotar	em	torno	de	três	ao	invés	de	dois	eixos	(ver	Fig.	6.6).	O	gráfico	na	Figura	6.18	mostra	como	€,	|	para	o	vapor	de	iodo	varia	com	a
temperatura.	Embora	€,	,	seja	constante	e	igual	a	3R	para	baixas	temperaturas,	aumenta	até	$	R	à	medida	que	aumenta	a	temperatura	até	valores	altos	de	temperatura.	O	aumento	de	1	R	para	5	R	é	devido	ao	início	da	rotação	molecular.	A	capacidade	calorífica	de	um	gás	molecular	é	maior	que	a	de	um	gás	monoatômico,	Até	que,	a	temperaturas	mais
altas,	vibrações	moleculares	começam	a	absorver	energia	e	a	capacidade	calorífica	aumenta	até	valores	ainda	mais	altos.	Rotação	requer	energia	e	leva	a	capacidades	caloríficas	mais	altas	para	moléculas	complexas;	o	teorema	da	equipartição	pode	ser	usado	para	estimar	as	capacidades	caloríficas	molares	das	moléculas	na	fase	gasosa,	Eq.	22.
EXEMPLO	6.6	Calculando	as	variações	de	energia	quando	aquecemos	um	gás	ideal	Calcule	a	temperatura	final	e	a	variação	na	energia	interna	quando	500	J	de	energia	são	transferidos	como	calor	a	0,900	mol	de	O,	a	298	K	e	1,00	atm	(a)	a	volume	constante;	(b)	à	pressão	constante.	Trate	o	gás	como	ideal.	Estratégia	Esperamos	que	a	temperatura
aumente	mais	como	resultado	de	aquecimento	a	volume	constante	que	à	pressão	constante,	porque,	no	último	caso,	uma	parte	da	energia	é	usada	para	expandir	o	sistema.	As	capacidades	caloríficas	do	oxigênio	podem	ser	estimadas	a	partir	do	princípio	de	equipartição,	como	estabelecido	na	Eg.	22;	então	podemos	usar	q	=	nC,	AT	para	encontrar	a
temperatura	final.	A	variação	da	energia	interna	a	volume	constante	é	igual	ao	calor	fornecido.	À	pressão	constante,	consideramos	a	mudança	como	ocorrendo	em	dois	passos,	o	primeiro	de	aquecimento	até	a	temperatura	final	a	volume	constante,	e	depois	uma	expansão	isotérmica,	SoLução	.	As	capacidades	caloríficas	molares	do	oxigênio,	uma
molécula	linear,	são	Cn	E	ZR=20,79	FK	mol”	Con	=	Com	t+	R=IR=29,10	K	mol!	Vum	(a)	O	aumento	na	temperatura	quando	o	gás	é	aquecido	a	volume	constante	é	at=	DL	SO!	ak	nC,m.	(0,900	mol)x	(20,79	KT	mol)	A	temperatura	final	é	portanto	298	+	26,7	=	325	K,	ou	52ºC,	O	aumento	na	energia	interna	quando	o	aquecimento	ocorre	a	volume
constante	é	igual	à	entrada	de	calor	(AU	=	q	a	volume	constante),	então	AU	=	+500J,	Temperatura	FIGURA	6.18	A	variação	da	capacidade	calorífica	molar	do	vapor	de	iado	a	volume	constante.	Translação	sempre	contribui,	rotação	contribui	exceto	a	temperaturas	muito	baixas,	e	vibrações	da	molécula	contribuem	a	temperaturas	muito	altas.	Quando
as	moléculas	se	dissociam,	a	capacidade	calorífica	se	torna	muito	grande,	mas	então	diminui	para	um	valor	característico	de	2	mols	de	átomos	de	[com	movimento	de	translação	somente.	364	Prrscírios	DE	QuíMica	Estado	final	Enmtalpia	Estado	inicial	FIGURA	6.21	A	variação	de	entalpia	para	um	processo	inverso	é	o	negativo	da	variação	de	entalpia
para	o	processo	direto	à	mesma	temperatura.	FIGURA	6.22	As	camadas	de	gelo	polar	sobre	Marte	se	alargam	e	diminuem	com	as	estações.	Elas	são	dióxido	de	carbono	sólido	e	se	formam	pela	conversão	direta	do	gás	a	sólido.	Desaparecem	por	sublimação.	Embora	um	pouco	de	gelo	esteja	presente	nas	camadas	polares,	a	temperatura	em	Marte
nunca	é	suficiente	para	derretê-	Jo	ou	sublimá-lo.	Em	Marte,	gelo	é	apenas	outra	rocha.	6,0	kJ	de	calor	é	liberado	quando	1	mol	de	H,O(l)	congela.	A	entalpia	de	congelamento	de	uma	substância	é	o	negativo	de	sua	entalpia	de	fusão,	Esta	relação	segue	do	fato	que	a	entalpia	é	uma	propriedade	de	estado:	a	entalpia	da	água	deve	ser	a	mesma	após	ter
sido	congelada	e	então	derretida	assim	como	era	antes	de	ser	congelada.	Portanto,	a	quantidade	de	calor	libera-	da	no	congelamento	é	a	mesma	que	a	absorvida	na	fusão.	Em	geral,	para	obter	a	variação	de	entalpia	para	o	inverso	de	qualquer	processo,	tomamos	o	valor	negativo	da	variação	de	ental-	pia	para	o	processo	direto:	AH(processo	inverso)	=
—	Al	processo	direto)	)	(25)	Esta	relação,	que	aparece	também	na	primeira	lei	da	termodinâmica,	é	ilustrada	na	Figura	6.21,	Se	encontramos,	por	exemplo,	que	a	entalpia	de	vaporização	do	mercúrio	é	59	kJ-mol"!	em	seu	ponto	de	ebulição,	imediatamente	podemos	saber	que	a	variação	de	entalpia	que	ocor-	re	quando	o	vapor	de	mercúrio	condensa
àquela	temperatura	é	-59	kJ-mol	”.	Este	valor	nos	diz	que	59	EJ	de	calor	são	liberados	quando	1	mol	de	He(g)	condensa	a	líquido.	Sublimação	é	a	conversão	direta	de	um	sólido	em	vapor.	Geadas	desaparecem	em	um	amanhecer	seco	e	frio	à	medida	que	o	gelo	sublima	diretamente	a	vapor	de	água.	Dióxido	de	carbono	sólido	também	sublima,	e	por	isso
é	chamado	de	gelo	seco.	Em	cada	inverno	em	Marte,	dióxido	de	carbono	é	depositado	como	gelo	polar,	que	sublima	quando	o	fraco	verão	chega	(Fig.	6.22).	A	entalpia	de	sublimação,	AH,	,	é	a	variação	de	entalpia	por	mol	quando	o	sólido	sublima:	AB	,=H,	(26)	sup	E	opor.	m	Como	a	entalpia	é	uma	função	de	estado,	a	entalpia	de	sublimação	de	uma
substância	é	a	mesma	se	a	transição	ocorre	em	um	passo,	diretamente	de	sólido	a	gás,	ou	em	dois	passos,	primeiro	de	sólido	a	líquido,	depois	de	líquido	a	gás.	A	entalpia	de	sublimação	de	uma	subs-	tância	deve	ser	igual	à	soma	das	entalpias	de	fusão	e	de	vaporização	medidas	à	mesma	tempe-	ratura	(Fig.	6.23):	A	=	AH+	AH,	sub	sólido	m	(27	Observe
que	podemos	adicionar	variações	de	entalpia	somente	se	correspondem	à	mesma	temperatura.	Entalpias	de	transições	de	fase	são	apresentadas	em	quilojoules	por	mol	À	variação	de	entulpia	de	uma	reação	inversa	é	o	negativo	da	variação	de	entalpia	para	o	processo	direto.	Variações	de	entalpia	podem	ser	adicionadas	para	obter	o	valor	para	o
processo	inteiro.	Autorrsrs	6.124	A	entalpia	de	fusão	de	sódio	metálico	é	2,6	kI-mol!	a	25ºC,	ea	entalpia	de	sublimação	do	sódio	é	101	ki-mol-!.	Qual	é	a	entalpia	de	vaporização	do	sódio	a	2502	[Resposta:	98	kJ:	mol)	*	AvToreste	6.12B	A	entalpia	de	vaporização	do	metanol	é	38	kJ-mol!	a	25ºC	e	a	entalpia	de	fusão	é	3	kJ-mol"'	à	mesma	temperatura.
Qual	é	a	entalpia	de	sublimação	do	metanol	à	essa	mesma	temperatura?	6.13	As	curvas	de	aquecimento	As	entalpias	de	fusão	e	vaporização	afetam	a	aparência	das	curvas	de	aquecimento	de	uma	substância,	o	gráfico	que	mostra	a	variação	da	temperatura	de	uma	amostra	que	foi	aquecida	à	velocidade	constante	(Quadro	6.1).	Consideremos	o	que
acontece	quando	aquecemos	uma	amostra	de	gelo	muito	frio.	Confio	vemos	na	Figura	6.24,	primeiro	sua	temperatura	sobe	constantemente.	Embora	as	moléculas	continuem	juntas	como	uma	massa	sólida,	elas	oscilam	em	torno	de	suas	posições	médias	mais	e	mais	vigorosamente.	Entretanto,	uma	vez	que	a	temperatura	tenha	atingido	o	ponto	de
fusão,	as	moléculas	tem	energia	suficiente	para	afastarem-se	mais	umas	das	outras.	A	essa	temperatura,	toda	energia	adicionada	é	usada	para	vencer	as	forças	atrativas	entre	as	molécu-	CaptruLo	6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LE)	365	ê	=	l	É	E	E	E	má	&	Ê	É	Sólido	eco	Calor	fornecido	FIGURA	6.23	Como	a	entalpia	é	uma	FIGURA	6.24	A
temperatura	de	um	sólido	aumenta	conforme	se	fornece	calor,	No	propriedade	de	estado,	a	entalpia	de	ponto	de	fusão,	a	temperatura	permanece	constante	e	o	calor	é	usado	para	derreter	a	sublimação	pode	ser	expressa	como	a	amostra.	Quando	calor	suficiente	já	foi	fornecido	para	derreter	todo	o	sólido,	a	soma	das	entalpias	de	fusão	e	de
temperatura	começa	a	aumentar	novamente,	Uma	pausa	similar	acontece	no	ponto	de	vaporização	à	mesma	temperatura.	ebulição.	Os	dados	apresentados	são	para	a	água.	las.	Então,	a	temperatura	permanece	constante	no	ponto	de	fusão	enquanto	o	aquecimento	continua	até	que	o	gelo	tenha	derretido.	Somente	então	a	temperatura	aumenta	outra
vez,	e	aumenta	continuamente	até	atingir	o	ponto	de	ebulição.	No	ponto	de	ebulição,	a	temperatura	pára	de	subir	outra	vez.	Agora	as	moléculas	de	água	tem	energia	suficiente	para	escapar	para	o	estado	de	vapor,	e	todo	calor	fornecido	é	usado	para	formar	o	vapor.	Depois	que	a	amostra	evaporou,	e	o	aquecimento	continua,	a	temperatura	do	vapor
aumenta	de	novo.	A	inclinação	da	curva	de	aquecimento	é	maior	para	amostras	que	têm	uma	baixa	capaci-	dade	calorífica	que	para	aquelas	que	possuem	alta	capacidade	calorífica.	A	curva	de	aqueci-	mento	para	a	água,	por	exemplo,	mostra	que	o	líquido	tem	maior	capacidade	calorífica	que	as	fases	sólida	ou	gasosa,	À	alta	capacidade	calorífica	da
água	líquida	resulta	parcialmente	do	fato	que	as	fortes	ligações	de	hidrogênio	vão	sendo	quebradas	à	medida	que	a	amostra	é	aquecida,	As	ligações	de	hidrogênio	também	explicam	a	alta	entalpia	de	vaporização	da	água.	Seu	valor	anormalmente	alto	ajuda-nos	a	manter-nos	frios	no	verão:	quando	transpiramos,	uma	grande	quantidade	de	calor	é
absorvida	da	pele.	A	temperatura	de	uma	amostra	é	constante	em	seus	pontos	de	fusão	e	ebulição,	mesmo	que	calor	ainda	esteja	sendo	fornecido.	A	entalpia	de	uma	mudança	química	Vimos	que	variações	de	entalpia	acompanham	mudanças	físicas,	tais	como	a	vaporização.	Vamos	agora	ver	como	estes	mesmos	princípios	se	aplicam	a	mudanças
químicas	e	às	variações	de	energia	e	da	entalpia	que	as	acompanham.	Esse	assunto	nos	ajudará	a	entender	melhor	as	—	reações	químicas,	de	forma	a	podermos	selecionar	materiais	para	fazer	bons	combustíveis,	dese-	nhar	plantas	químicas	produtivas	e	estudar	as	variações	de	energia	em	processos	bioquímicos.	6.14	As	entalpias	de	reação	Quando	o
metano,	o	maior	componente	do	gás	natural	queima	no	ar,	a	reação	produz	não	somente	dióxido	de	carbono	e	água,	mas	também	grande	quantidade	de	calor.	A	reação	com	o	oxigênio	é	chamada	combustão.	A	combustão	do	metano	é	dada	pela	seguinte	reação:	366	Prexcírios	pr	Química	A	curva	de	aquecimento	de	uma	substância	mostra	como	sua
temperatura	varia	conforme	é	fornecido	calor	a	uma	velocida-	de	constante.	A	curva	contém	muitas	informações	úteis	sobre	a	substância,	incluindo	a	temperatura	e	a	entalpia	de	cada	trans	ção	de	fase	e	a	capacidade	calorífica	da	cada	fase.	Aquecedo-	res	de	laboratório	simples	podem	ser	usados	para	obter	uma	estimativa	grosseira	de	uma	curva	de
aquecimento.	Entretanto,	para	precisão,	uma	das	duas	técnicas	relacionadas	a	seguir	é	normalmente	usada.	Na	análise	térmica	diferencial,	(DTA-Difterential	Ther-	mal	Analysis)	massas	iguais	de	uma	amostra	e	um	material	de	referência	que	não	sofre	qualquer	mudança	de	fase,	tal	como	ALO,,	são	inseridas	em	dois	poços	separados	em	um	grande
bloco	de	aço	que	atua	como	um	absorvedor	de	calor	(ver	ilus-	í	tração).	Por	causa	da	grande	massa	do	bloco	de	aço,	é	possível	s	“mudar	a	temperatura	da	amostra	e	da	referência	muito	lenta	e	precisamente.	Termopares	são	colocados	em	cada	poço	e	no	próprio	bloco.	O	bloco	é	então	gradualmente	aquecido	e	as	temperaturas	da	amostra	e	da
referência	comparadas.	Um	sinal	elétrico	é	gerado	se	a	temperatura	da	amostra	repentinamente	pára	de	aumentar	enquanto	que	a	da	referência	continua	a	cres-	cer.	Tal	evento	sinaliza	um	processo	endotérmico	na	amostra,	assim	como	uma	mudança	de	fase.	O	resultado	de	uma	análise	Forno	Referência	No	equipamento	de	análise	térmica
diferencial,	uma	amostra	e	um	msterial	de	referência	são	colocados	no	mesmo	bloco	grande	de	metal	absorvedor	de	calor.	Mudanças	na	capacidade	calorífica	da	amastra	são	medidas	por	mudanças	na	temperatura	entre	à	amostra	c	o	materia	de	referência	já	que	são	aquecidos	à	mesma	velocidade.	DTA	é	um	termograma,	que	mostra	as	temperaturas
de	mudan-	ças	de	fase	como	picos	de	absorção	de	calor	nas	temperaturas	de	transição	de	fase.	Na	calorimetria	diferencial	de	varredura	(DSC	Differen-	tial	Scanning	Calorimetry),	resultados	quantitativos	podem	ser	obtidos	e	as	capacidades	caloríficas	podem	também	ser	medidas.	O	equipamento	é	semelhante	ao	de	análise	DTA,	com	a	diferença
básica	que	a	amostra	e	a	referência	estão	em	absorvedores	de	calor	separados	que	são	aquecidos	por	aquecedores	individu;	(ver	ilustração).	É	mantida	a	mesma	temperatura	das	duas	amos	A	CH	(9)	+2	0/8)	—	CO(g)	+2	H,0MD	(41	A	calorimetria	mostra	que	a	queima	!	mol	de	CH	(g)	produz	890	kJ	de	calor	a	298	K	e	1	bar.	Para	informar	este	valor,
escrevemos	CH(g+20/(9)	—	CO(9)+2H00)	AH=-890k	Essa	cxpressão	inteira	é	uma	equação	termoquímica,	uma	equação	química	junto	com	1	variação	de	entalpia	correspondente.	Os	coeficientes	estequiométricos	em	uma	equação	ter-	moquímica	são	interpretados	como	número	de	mols	que	reagem	para	dar	a	variação	de	entai-	pia	relacionada.	Neste
caso,	o	coeficiente	estequiométrico	de	CH,	é	1	e	o	de	O,	é	2,	de	forma	que	a	variação	de	entalpia	é	resultado	da	reação	completa	de	1	mol	de	CH,	e	2	mols	de	O..	A	variação	de	entalpia	em	uma	equação	termoquímica	refere-se	à	equação	exatamente	com	escrita.	Por	exemplo,	se	a	mesma	reação	for	escrita	com	todos	os	coeficientes	multiplicades	por	2,
então	a	variação	de	entalpia	será	duas	vezes	maior:	2CH(9)+40(g)—	2	C0(9)+4H,00)	—	AH=-1.780K]	Isso	tem	sentido,	porque	a	equação	representa	agora	a	queima	de	duas	vezes	mais	metano.	À	entalpia	de	reação,	AH	,	está	intimamente	relacionada	com	a	quantidade	AH	que	aps-	rece	em	uma	equação	termoquímica,	mas	suas	unidades	são
quilojoules	por	mol	(kJ.mol	*	não	quilojoules	(kJ).	Interpretamos	“por	mol”	como	q	número	de	mols	de	cada	substânc	..	Capíruto	6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	369	Para	reações	que	não	envolvem	gases,	a	diferença	entre	AH	e	AU	é	desprezível,	então	podemos	assumir	AH	=	AU.	Entretanto,	se	um	gás	é	consumido	ou	formado	na	reação,
muito	trabalho	é	realizado	para	dar	lugar	aos	produtos	gasosos,	de	modo	que	a	diferença	pode	ser	significativa.	Uma	vez	mais,	se	concentramos	nossa	atenção	nos	gases	ideais,	podemos	ser	capazes	de	usar	a	lei	dos	gases	ideais	para	relacionar	os	valores	de	AH	e	AU.	Como	fazemos	isso?	Suponha	que	inicialmente	existam	1,	inicial	é	mols	de	um	gás
ideal	(como	reagentes).	A	entalpia	inicial	U,	Para	a	segunda	igualdade,	usamos	a	lei	dos	gases	ideais	para	substituir	PV	por	nRT.	Depois	que	a	reação	estiver	completada,	existem	n,.	|	mols	de	gás	ideal	(como	produtos).	À	entalpia	é	+	AiciaRT	Ha	E	Uuos	+	PY,	Inicia	inleiay	inca	>	ng	então	.	Haas	E	ram!	Pina	=	Vora	*	Pra	A	diferença	é	AH	=	Hina	Hi	E
AU	+	roça	—	Pini	RT	.	Se	escrevemos	An,	=	"gy	—	"iciar	OblemoS	AH	=AU+	An,	RT	(28)	onde	An,	é	a	variação	no	número	de	mols	do	gás	na	reação	(positiva	para	a	formação	de	gás,	negativa	para	o	consumo	de	gás).	A	entalpia	de	reação	é	menos	negativa	que	a	energia	interna	da	reação	para	reações	que	geram	gases;	para	reações	em	que	não	varia	a
quantidade	de	gás,	as	duas	quantidades	são	praticamente	as	mesmas.	EXEMPLO	6.8	Relacionando	a	variação	de	entalpia	com	a	variação	de	energia	interna	para	uma	reação	química	Um	calorímetro	a	volume	constante	mostrou	que	a	perda	de	calor	que	acompanha	a	combustão	de	1.000	mols	de	moléculas	de	glicose	na	reação	€,	1	,,0K8)	+	6	O	kg)	—
6CO,(g)	+	6	H,0(g)	é	2.559	kJ	a	298	K,	ou	seja	AU	=	2.559	kJ.	Qual	é	a	variação	na	entalpia	para	a	mesma	reação?	Esrrarécia	Precisamos	identificar	a	variação	no	número	de	mols	de	moléculas	do	gás	e	então	usar	a	Eq.	28.	Para	R,	usamos	o	valor	em	joules	por	kelvin	por	mol.	SoLução	Há	6	mols	de	moléculas	de	gás	à	esquerda	como	reagentes	e	12
mols	à	direita	como	produtos,	então	4x,	,,	=	+6	mol.	Da	Eq.28	segue	que	AH=AU+An	RT	eis	559	kJ	+	[(6	mol)	x	(8,3145	1:K-'-mol"!	)	x	(298	K)]	559	kJ	+	1,49x	10º]	=-2.559k]	+	14,9	kJ]	=	2.544	kJ]	Observe	que	a	variação	na	entalpia	é	menos	negativa	que	a	variação	na	energia	interna.	Menos	energia	pode	ser	obtida	como	calor	à	pressão	constante
porque	o	sistema	deve	usar	alguma	energia	para	expandir-se	para	proporcionar	mais	espaço	para	os	produtos	da	reação.	Avrorsste	6.144	À	equação	termoquímica	para	a	combustão	do	ciclohexano,	C,H,,,	é	CHA)	+90,/(g)—	6	CO,(g)	+	6	HLO(I),	AH	=	3.920	kJ	à	208	K.	Qual	é	à	variação	na	energia	interna	para	a	combustão	de	1,00	mol	de	C/H,	.(1)	a
298	K?	[Resposta:	AH	=	3.910	kJ]	370	Princípios	bE	Química	FIGURA	6.25	Nesta	preparação	de	combustível	de	foguete	para	o	ônibus	espacial,	reagentes	em	pó	são	misturádos	com	uma	basc	de	polímero	líquido	e	endurecidos	dentro	da	cápsula	do	foguete	auxiliar.	O	estado-padrão	costumava	ser	definido	para	)	atm	e	não	|	bar;	entretanto,	à	último
agora	é	aceito	como	padrão.	A	pequena	variação	na	pressão-padrão	faz	uma	diferença	desprezível	para	a	maioria	dos	valores	numéricos,	assim	é	normalmente	seguro	usar	tabelas	de	dados	compilados	para	|	atm.	CH,(g)	+	20x8)	Entaipia	EF	COxg)	+	2H,0(2)	CO)	+2H,00)	FIGURA	6.26	A	entalpia	muda	quando	q	metano	queima	para	dar	dióxido	de
carbono	c	água	gasosa	ou	água	líquida.	;	AuTOrESTE	6.19B	A	reação	4	Al(s)	+	3	O,(g)	—	2	ALO.	(s)	foi	estudada	como	parte	de	É	uma	pesquisa	para	usar	alumínio	em	pó	como	combustível	de	foguete	(Fig.	6.25).	Foi	encontrado	que	1,00	mol	de	Al	produziu	3.378	kJ	de	calor	sob	condições	de	pressão	constante	a	1.000ºC.	Qual	é	à	variação	na	energia
interna	para	a	combustão	de	1,00	mol	de	Al?	6.16	As	entalpias-padrão	de	reação	O	calor	liberado	ou	absorvido	por	uma	reação	depende	do	estado	físico	dos	reagentes	e	produ-	tos.	Esta	variação	sugere	que	poderíamos	introduzir	um	conjunto	de	condições	“padrão”	que	podem	ser	usadas	para	apresentar	as	entalpias	de	reação.	Por	exemplo,	vamos
considerar	outra	vez	a	combustão	do	metano.	Podemos	escrever	duas	equações	termoquímicas	diferen-	tes,	para	dois	diferentes	conjuntos	de	produtos:	CH(9)+20,(g)—	CO(g)+2H,0(g)	AH=-SU02H)	(B1	CH(9)+20,/(8)	—	CO(9)+2H,0()	AH	=-800k)	(Cc.	Na	primeira	reação,	toda	a	água	é	produzida	como	vapor;	na	segunda,	é	produzida	como	água



líquida.	O	calor	produzido	é	diferente	em	cada	caso.	Vimos	anteriormente	que	a	entalpia	da	água	(vapor)	é	44	kJ-mol"'	maior	que	a	água	líquida	a	25ºC	(ver	Tabela	6.2).	Como	resultado.	um	adicional	de	88	kJ	(para	2	mois	de	H,0)	permanece	armazenado	no	sistema	se	o	vapor	de	água	é	formado	(Fig.	6.26).	Se	os	2	mols	de	H	O(g)	subsegiientemente
condensam,	um	adici-	onal	de	88	kJ	é	liberado	como	calor.	.	Todas	as	tabelas	neste	livro	fornecem	dados	para	reações	na	qual	cada	reagente	e	produto	estão	em	seu	estado-padrão,	isto	é,	na	sua	forma	pura	à	exatamente	1	bar.	O	estado-padrão	do	gelo	é	gelo	puro	a	1	bar.	Um	soluto	em	uma	solução	líquida	está	em	seu	estado-padrão	quande	sua
concentração	é	1	mol-L	'.	Uma	entalpia	de	reação	baseada	nos	estados-padrão	é	chamada	de	entalpia-padrão	de	reação,	AH”.	A	entalpia-padrão	de	reação	é	a	entalpia	da	reação	quando	reagentes	em	seus	estados-padrão	transformam-se	em	produtos	em	seus	estados-padrão.	Por	exemplo,	para	a	reação	(C),	o	valor	AH?	=	—	890	kJ-mol	!	significa	que	o
calor	liberado	é	890	kJ	por	mol	de	CH,,	quando	metano	puro	a	1	bar	reage	com	oxigênio	puro	a	1	bar.	dando	gás	dióxido	de	carbono	puro	e	água	líquida	pura.	ambos	a	]	bar	(Fig.	6.27).	As	entalpias	de	reação	não	variam	muito	com	a	pressão,	então	os	valores-padrão	fornecem	uma	boa	indicação	da	variação	na	entalpia	para	pressões	próximas	a	1	bar.
A	maioria	dos	dados	termodinâmicos	são	apresentados	para	25ºC	(mais	precisamente	298,15	K).	A	temperatura	não	faz	parte	da	definição	de	estados-padrão:	podemos	ter	um	esta-	do-padrão	em	qualquer	temperatura;	298,15	é	simplesmente	a	temperatura	mais	comum	usa-	da	em	tabelas	de	dados.	Todas	as	entalpias	de	reação	usadas	neste	texto	são
para	298,15	K	à	menos	que	outra	temperatura	esteja	indicada.	Reagentes	Produtos	|	mol	COs(g)	=	bar	2	mol	H,O(1y	FIGURA	6.27	A	entalpia-padrão	de	reação	é	a	diferença	na	entalpia	entre	os	produtos	puros,	cada	uma	1	bar,e	os	reagentes	puros	à	mesma	pressão	e	temperatura	especificada	(que	é	comumente,	mas	não	necessariamente,	298	K).	Este
esquema	é	para	a	combustão	do	metano	a	dióxido	de	carbono	e	água	líquida.	CaríruLo	6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	Entalpias-padrão	de	reação	se	referem	a	reações	nas	quais	os	reagentes	e	produtos	estão	em	seus	estados-padrão;	etes	são	normalmente	apresentados	para	a	temperatura	de	298,15	K,	6.17	Combinando	entalpias	de	reação:
lei	de	Hess	A	entalpia	é	uma	função	de	estado:	portanto	o	valor	de	AF	é	independente	do	caminho	entre	os	estados	inicial	e	final.	Vimos	uma	aplicação	desta	abordagem	na	Seção	6.12,	quando	calcu-	lamos	a	variação	de	entulpia	para	um	processo	físico	total	como	a	soma	das	variações	de	entalpia	para	uma	série	de	dois	passos	separados.	À	mesma
regra	aplica-se	a	reações	quími-	cas.	Nesse	contexto,	a	regra	é	conhecida	como	lei	de	Hess:	q	entalpia	total	da	reação	é	à	soma	das	entaípias	de	reação	dos	passos	em	que	a	reação	pode	ser	dividida.	A	lei	de	Hess	aplica-se	mesmo	se	as	reações	intermediárias,	ou	a	reação	total,	não	possam,	de	fato,	ser	realizadas.	Fornecidas	as	equações	de	cada	passo
balanceado	e	das	individuais,	são	adicionadas	à	equação	para	dar	a	equação	da	reação	de	interesse,	a	entalpia	de	reação	pode	ser	calculada	a	partir	de	uma	sequência	conveniente	de	reações	(Fig.	6.28).	Como	veremos,	a	lei	de	Hess	também	permite	obter	facilmente	dados	de	combustão	para	compilar	informação	sobre	uma	variedade	de	reações.
Como	exemplo	da	lei	de	Hess,	vamos	considerar	a	oxidação	do	carbono	a	dióxido	de	carbono:	C(s)	+	0(g)	—	CO)	Pode-se	pensar	nesta	reação	acontecendo	em	dois	passos.	Um	passo	é	a	oxidação	do	carbono	a	monóxido	de	carbono:	€(s)	+	10,(9)	—	CO(g)	AR	=-110,5k]	O	segundo	passo	é	a	oxidação	do	monóxido	de	carbono	a	dióxido	de	carbono:	CO(g)
+	10,8)	—	CO(g)	AH	=-2830K]	O	processo	em	dois	passos	é	um	exemplo	de	uma	segiiência	de	reações,	uma	nas	quais	os	produtos	de	uma	reação	tomam	parte	como	reagente	na	outra	reação.	A	equação	para	a	reação	total,	o	resultado	líquido	da	seguência,	é	a	soma	das	equações	para	os	passos	intermediários:	Cís)+	3	0.(g)	>	CO(g)	(a)	CO(g)	+;	0,(g)
>	CO,	(8)	(b)	C(s)+	O.	(g)	>	CO,(g)	ta+b)	O	mesino	procedimento	é	usado	para	predizer	as	entalpias	de	reações	que	não	podemos	medir	diretamente	no	laboratório.	O	procedimento	está	descrito	na	Caixa	de	ferramentas	6.1.	Equações	termoquímicas	para	os	passos	individuais	de	uma	segiência	de	reações	podem	ser	combinadas	para	fornecer	a
equação	termoquímica	para	a	reação	total.	CAIXA	DE	FERRAMENTAS	6.1	Como	usar	a	Jei	de	Hess	Para	usar	a	lei	de	Hess,	precisamos	de	uma	segúência	de	reações	que	adicionadas	resultem	na	equação	de	interesse.	Em	muitos	casos	(como	a	oxidação	do	carbono	mencionada	no	texto),	pode-	mos	rapidamente	identificar	quais	equações	usar.	Um
procedimento	mais	sistemático	pode	ser	útil	quando	a	segiiência	não	é	óbvia.	3	Entalpia	Reagentes	É	5	9	8.	B	8	8:	.g	5	Ea	Produtos	FIGURA	6.28	Se	areação	total	pode	ser	quebrada	em	um	conjunto	de	passos,	então	a	entalpia	da	reação	total	é	a	soma	das	entalpias	de	reação	daqueles	passos.	Nenhum	dos	passos	necessita	ser	uma	reação	que	de	fato
ocorra	no	laboratório,	Passo	1	Selecione	um	dos	reagentes	na	reação	global	e	es-	creva	uma	equação	onde	ele	apareça	como	um	reagente,	Passo	2	Selecione	um	dos	produtos	na	reação	global	e	es-	creva	a	reação	química	na	qual	ele	apareça	como	um	produto.	Adicione	essa	equação	à	equação	escrita	no	passo	1.	314	Princípios	DE	Química
Combustíveis	alternativos	Nosso	complexo	estilo	de	vida	moderno	depende	de	uma	dis-	ponibilidade	constante	de	energia	barata.	De	fato,	nosso	estilo	de	vida	tornou-se	possível	graças	à	descoberta	e	refinamento	de	combustíveis	fósseis,	combustíveis	que	são	o	resultado	da	decompo:	éria	orgânica	enterrada	a	milhões	de	anos	atrás.	O	gás	natural	que
aquece	nossas	casas,	a	gasolina	que	abastece	nossos	automóveis,	o	carvão	que	fornece	muito	da	energia	elétrica	são	combustíveis	fósseis.	Vastas	reservas	de	petróleo,	a	fonte	de	combustíveis	hidrocarbonetos	líquidos	tais	como	a	gasolina,	e	carvão	existem	em	várias	regiões	do	mun-	do.	Entretanto,	embora	grandes,	estas	reservas	são	limitadas	e
estamos	usando-as	muito	mais	rápido	do	que	elas	podem	ser	repostas.*	Além	disso,	a	queima	de	combustíveis	fósseis	pre-	judica	nosso	meio	ambiente,	e	o	dióxido	de	carbono	produzi-	do	como	produto	da	combustão	contribui	para	o	aquecimento	global	(Quadro	15.1).	Métodos	de	geração	de	energia	alterna-	tivos,	tais	como	energia	hidrelétrica,
energia	eólica,	energia	solar	e	combustíveis	alternativos	estão	sendo	procurados	para	reduzir	a	demanda	por	combustíveis	fósseis.	Três	dos	mais	promissores	combustíveis	alternativos	são	q	hidrogênio,	o	etanol	e	o	metano.	O	hidrogênio	é	obtido	da	água	do	oceano	mediante	o	uso	de	uma	corrente	elétrica.	O	etanol	é	obtido	da	fermentação	de
biomassa.	o	nome	dado	a	materiais	vegetais	que	podem	ser	queimados	ou	reagir	para	produzir	combustíveis.	O	metano	é	gerado	pela	digestão	por	bactérias	de	resíduos	tais	como	detritos	e	resíduos	agrícolas.	Em	cada	caso,	o	combustível	é	renovável.	Isto	significa	que	a	fonte	de	combustível	é	a	cada	ano	reabastecida	pelo	sol.	O	uso	*N.de	A,	Acredita-
se	que	nossas	reservas	de	petróleo	durarão	somente	outros	50	anos	na	presente	velocidade	de	consumo.	1	Massa	molar	deA	A	biomassa	composta	de	resíduos	de	celulose	neste	reator	está	sendo	digerida	por	enzimas	especiais	que	decompõem	cm	etanol,	Estas	enzimas	estão	sendo	extensivamente	estudadas	para	aumentar	a	eficiência	da	conversão.
do	hidrogênio	como	combustível	é	discutido	na	Seção	14.5.	Aqui	vamos	ver	o	etanol	e	o	metano.	O	etanol,	CH,CH,OH,	é	produzido	a	partir	da	fermentação	biológica	de	amidos	em	grãos,	principalmente	milho.	Atualmen-	te	representa	cerca	de	10%	do	volume	de	gasolina	nós	Estados	Unidos,	o	que	reduz	a	poluição	e	o	uso	de	petróleo.	O	átomo	de
oxigênio	na	molécula	de	etanol	reduz.	a	emissão	de	monóxido	de	carbono	e	hidrocarbonetos	ajudando	a	assegurar	a	combustão	completa.	Um	“bushel”"	de	milho	(cerca	de	30	L)	pode	produzir	*N,	de	T.	Bushel:	unidade	de	medida	de	volume.	igual	a	aproximadamente	36,4	L	na	Inglaterra	e	35,2	T.	nos	Estados	Unidos.	Entalpia	de	reação	Calor	liberado
Mols	deB	Já	sabemos	como	usar	a	massa	molar	do	metano	(16,04	g-mol-!)	para	calcular	o	número	de	mols	de	CH,	correspondente	a	150	g.	Dessas	relações,	podemos	escrever	150g	CH,	890	kJ	Calor	liberado	=|	"8	||	COS	j=g32x10k]	16,04	g-mol	mol	CH.	CaríruLGÓ	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	375	aproximadamente	10	L	de	etanol.	Um
problema	com	o	etanol	como	combustível	é	que	os	açúcares	e	os	amidos	fermentados	ão	geralmente	caros.	Entretanto,	a	celulose	de	para	produzi-los	palha	e	talos	de	milho	descartados	como	refugos	quando	os	grãos	são	colhidos	estão	agora	atraindo	a	atenção.	A	celulose	é	o	mate-	rial	estrutural	nas	plantas.	É	constituído	de	açúcares	simples,	tais
como	o	amido,	mas	a	bactéria	que	fermenta	amidos	não	pode	digerir	celulose.	Pesquisas	estão	sendo	realizadas	com	enzimas	que	guebram	celulose	em	açúcares	que	podem	ser	digeridos.	Este	processo	poderia	aumentar	enormemente	as	quantidades	de	bio-	Estes	tanques	em	uma	estação	de	tratamento	de	água	são	usados	para	gerar	metano	por
condições	de	digestão	anaeróbia	de	detritos.	O	metano	produzido	fornece	muito	da	energia	necessária	para	à	operação	da	estação.	na	massa	disponíveis	para	produção	de	combustíveis,	porque	pa-	lha,	madeira,	grama	e	praticamente	todos	materiais	vegetais	poderiam	ser	usados	para	produzir	combustíveis.	De	fato,	a	quantidade	de	etanol	que	poderia
ser	obtida	de	biomassa,	desta	maneira,	poderia	ser	suficiente	para	substituir	toda	a	gasolina	hoje	usada.	A	desvantagem	é	que	a	biomassa	poderia	então	não	estar	disponível	para	o	enriquecimento	do	solo.	O	metano,	CH,	é	também	obtido	de	materiais	biológicos,	mas	à	digestão	é	anaeróbica,	o	que	significa	que	ocorre	na	au-	sência	de	oxigênio.
Atualmente,	muitas	plantas	de	tratamentos	de	resíduos	tem	digestores	anaeróbios	que	produzem	o	meta-	no	para	operar	as	plantas.	Para	gerar	metano	por	digestão	ana-	eróbica	em	larga	escala,	materiais	adicionais,	tais	como	açúca-	res	originários	da	decomposição	enzimática	de	biomassa,	po-	deriam	ser	necessários.	O	metano	poderia	ser	menos	útil
que	o	etanol	como	combustível	para	transporte,	por	causa	de	sua	baixa	«densidade	ensálpica,	a	entalpia	de	combustão	por	litro.	Entre-	tanto,	poderia	ser	usado	em	todo	lugar	onde	o	gás	natural	é	usado.	O	metano	e	o	etanol	produzem	dióxido	de	carbono	quan-	do	queimados	e	então	contribuem	para	o	efeito	estufa	e	aque-	cimento	global.	Entretanto,
eles	geram	menos	dióxido	de	car-	bono	por	grama	que	a	gasolina	e	podem	ser	renovados	a	cada	ano,	contanto	que	o	sol	brilhe	e	produza	plantas	verdes.	Leitura	complementar:	J.J	.Shechan,	Capítulo	1:	Bioconver-	sion	for	production	of	renewable	transportation	fuels	in	the	United	States,	a	strategic	perspective,	ACS	Symposium	Series,	No.	566,
Enzymatic	conversion	of	biomass	for	fuels	producti-	on,	M.	E.	Himmel.	J.	O,	Baker	and	R.	P.	Overend	(Eds.),	(Wa-	shington,	DC:	American	Chemical	Society.	1994).	EIA,	Renewable	energy	annual,	bttp:/www-cia.doe.gov/	solar	renewables/renewable.energy.annual/contents.html	(Wa-	shington,	DC:	Department	of	Energy,	1997).	O	calor	absorvido	ou
liberado	por	uma	reação	pode	ser	tratado	como	reagente	ou	produto	na	relação	estequiométrica.	EXEMPLO	6.10	Calculando	o	calor	liberado	por	um	combustível	Quanto	propano	deveria	um	transportador	levar:	necessitamos	de	fato	levar	um	quilograma	de	gás?	Calcule	à	massa	de	propano	que	você	poderia	precisar	queimar	para	obter	350	kJ	de
calor,	que	é	à	energia	suficiente	pa	aquecer	exatamente	1	L	de	água	da	temperatura	ambiente	(20ºC)	até	o	ponto	de	ebulição	ao	nível	do	mar	(se	ignoramos	as	perdas	de	calor).	A	equação	termodinâmica	é	CH4g)+5	0,(8)	—	3	CO	e)	+	4	H,0(1)	AF	=	2.220	kJ	Esrrarégia	O	primeiro	passo	é	converter	o	calor	necessário	liberado	para	mols	de	moléculas	de
combustível	usando	a	equação	termoquímica.	Convertemos	então	o	número	de	moléculas	de	combustível	para	gramas	usando	a	massa	molar	do	combustível.	376	Prixcípios	DE	Química	Sorução	A	equação	termoquímica	nos	diz	que	2.220k]	=	1	mol	CH,	A	massa	molar	do	propano	é	44,09	g-mol"!.	Segue	que:	Imol	C,H,	M	deC,H	ária	=	(350	kJ	assa	de
C,H,	necessária	=	(	a	2220	KM	be	(44,09	g-mol!)	=6,95g	C,H,	Isto	é,	menos	de	7	g	de	propano	são	necessários	para	fazer	a	água	ferver	(ou	mais,	se	conside-	ramos	as	perdas	de	calor).	AvTorEsTE	6.164	A	equação	termoquímica	para	a	combustão	do	butano	é	2CH	tg)	+13	0,8)	—	8	CO(g)	+	10	HO(I)	AR	=-5.756k]	so	:	Que	massa	de	butano	necessita	ser
queimada	para	fornecer	350	kJ	de	calor?	Seria	mais	fácil	engarrafar	butano	que	propano?	[Resposta:	7,07	g.	O	propano	seria	um	pouco	mais	leve	para	carregar.)	AvToTESTE	6.16B	|	Etanol	em	gel	é	outro	combustível	usado	em	acampamentos.	Que	massa	de	etanol	precisa	ser	queimada	para	fornecer	350	kJ	de	calor?	A	equação	termoquímica	para	a
combustão	é	CH,OH()	+30)	—	2C0	(9)	+3H0(MD)	AHº=-1.368%)	6.19	As	entalpias-padrão	de	formação	Existem	milhões	de	reações	possíveis,	e	estaria	fora	de	questão	listar	cada	uma	com	sua	ental-	pia-padrão	de	reação.	Entretanto,	os	químicos	inventaram	uma	alternativa	engenhosa.	Há	dois	estágios.	Primeiro	eles	relacionam	a	“entalpia-padrão	de
formação”	das	substâncias.	Então,	combinam	estas	quantidades	para	obter	a	entalpia	da	reação	que	eles	precisam.	Vamos	ver	estes	dois	estágios	por	partes.	A	entalpia-padrão	de	formação,	AH,	de	uma	substância	é	a	entalpia	de	reação	para	a	formação	de	uma	substância	a	partir	de	seus	elementos	na	sua	forma	mais	estável	(com	exce-	ção	do	fósforo:
o	fósforo	branco	é	usado	porque	é	muito	mais	fácil	obtê-lo	puro	que	em	outras	formas	alotrópicas	mais	estáveis).	Entalpia-padrão	de	formação	é	expressa	em	quilojoules	por	mol	de	uma	substância	(kJ-mol!).	Obtivemos	AH?	para	o	etanol,	por	exemplo,	a	partir	da	equação	termoquímica	para	sua	formação	a	partir	do	grafite	(a	forma	mais	estável	do
carbono)	e	hidrogênio	gasoso	e	oxigênio:	2C(5)+3	H(g)+10,(g)	—	C,H,0HQ)	AHº=-277,69K]	Observe	que	a	equação	termoquímica	está	escrita	para	a	formação	de	1	mol	de	C,H,OH()),	então	é	necessário	um	coeficiente	fracionário	para	O,.	Vemos	que	AHP	(C,H,OH,	1)	=	—	277,69	KJ-mol".	Repare	também	que	a	substância	e	seu	estado	são	especificados
para	identificar	a	variação	de	entalpia,	então	sabemos	de	que	espécie	e	de	qual	forma	dessa	espécie	estamos	falando.	A	entalpia-padrão	de	formação	de	um	elemento	em	sua	forma	mais	estável	é	definido	como	0.	Entretanto,	a	entalpia	de	formação	de	um	elemento	em	uma	forma	diferente	da	mais	estável	é	diferente	de	zero.	Por	exemplo,	a	conversão
do	carbono	de	grafite	a	diamante	é	endotérmica:	C(s,	grafite)	—	C(s,	diamante)	AR	=+,9H	A	entalpia-padrão	de	formação	do	diamante	é	+1,9	kJ-mol!.	Quando	esta	mudança	ocorre,	1,9	kJ-mol”!	de	energia	devem	ser	fornecidos	como	calor	para	mudar	o	arranjo	de	ligações	no	grafite	no	seu	correspondente	arranjo	no	diamante.	Quando	o	arranjo	das
ligações	no	diamante	retorna	ao	arranjo	característico	do	grafite,	1,9	kJ-mol"	de	energia	são	liberados	como	calor.	Quando	um	composto	não	pode	ser	sintetizado	a	partir	de	seus	elementos	diretamente	(ou	a	reação	é	muito	difícil	para	ser	estudada),	sua	entalpia	de	formação	pode	ainda	ser	determina-	Capíruto	6	+	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA
LEI	379	Avrorestr	6.18B	—	Calcule	a	entalpia-padrão	de	formação	da	uréia.	CO(NH)),	um	subproduto	do	metabolismo	das	proteínas,	usando	a	informação	das	Tabela	6.3	e	6.4.	6.20	O	ciclo	de	Born-Haber	Vimos	na	Seção	2.2	que	as	variações	de	energia	que	acompanham	à	formação	de	um	sólido	poderiam	ser	estimadas	com	base	em	um	modelo	—	o
modelo	iônico	—	no	qual	a	principal	contribuição	para	a	energia	provinha	da	interação	coulombiana	entre	íons.	Entretanto,	um	modelo	pode	proporcionar	somente	uma	estimativa:	necessitamos	um	caminho	confiável	para	medir	a	variação	de	energia	também.	Se	as	energias	medidas	e	calculadas	são	similares,	pode-	mos	concluir	que	o	modelo	iônico	é
confiável	para	uma	substância	particular.	Se	as	duas	energias	são	acentuadamente	diferentes,	sabemos	que	o	modelo	iônico	deve	ser	melhorado	ou	descartado.	À	diferença	na	entalpia	molar	entre	um	sólido	c	um	gás	de	íons	extremamente	separados	é	chamada	de	entalpia	de	rede	do	sólido,	AH	*:	AH,	=	Hoíons,g)	-H(s)	(3)	A	entalpia	de	rede	pode	ser
identificada	com	o	calor	necessário	para	vaporizar	o	sólido	à	pressão	constante;	e	quanto	maior	a	entalpia	de	rede,	mais	calor	é	exigido.	Uma	quantidade	de	calor,	igual	à	entalpia	de	rede,	é	liberada	quando	o	sólido	se	forma	a	partir	dos	íons	gasosos.	A	entalpia	de	rede	de	um	sólido	não	pode	ser	medida	diretamente.	Entretanto,	podemos	obtê-la	por
outro	caminho,	um	que	combina	outras	medidas.	Este	caminho,	aproveita-se	da	primeira	lei	da	termodinâmica	e,	em	particular,	do	fato	que	a	entalpia	é	uma	função	de	estado.	O	procedimento	usa	o	cielo	de	Born-Haber,	um	caminho	fechado	de	passos,	um	dos	quais	é	a	formação	de	uma	rede	sólida	a	partir	de	íons	gasosos	(Fig.	6.30).	O	ciclo	segue	as
variações	de	entalpia	que	ocorrem	quando	começamos	com	elementos	puros,	os	atomizamos	a	átomos	gasosos,	os	ionizamos	então	a	íons	gasosos,	permitimos	que	os	íons	formem	um	sólido	iônico,	e	convertemos	o	sólido	novamente	a	elementos	puros.	A	única	entalpia	desconhecida	é	aquela	do	passo	em	que	o	sólido	iônico	se	forma	a	partir	dos	íons
gasosos.	O	ciclo	de	Born-Haber	permite-nos	calcular	este	valor,	que	é	o	negativo	da	entalpia	de	rede.	Como	a	entalpia	é	uma	função	de	estado,	a	soma	das	variações	de	entalpia	no	ciclo	é	O:	a	entalpia	final	do	ciclo	deve	ser	a	mesma	que	à	entalpia	inicial,	porque	o	sistema	está	no	mesmo	estado.	Portanto,	se	conhecemos	todas	as	variações	de	entalpia
exceto	a	de	rede,	podemos	deter-	miná-la	a	partir	dos	outros	passos,	como	explicado	na	Caixa	de	ferramentas	6.	CAIXA	DE	FERRAMENTAS	6.3	Como	usar	o	ciclo	de	Born-Haber	fons	gasosos	aê	ES	ã&	Átomos	É	g	5	eg	E	ss	E	ZE	ã	ícia	PÉ	Elementos	”	aqui	3	E	&	Tê	Composto	sólido	FIGURA	6.30	Em	um	ciclo	de	Borm-	Haber,	selecionamos	uma
segilência	de	passos	que	começa	e	termina	no	mesmo	ponto	(os	elementos,	por	exemplo).	Um	dos	passos	é	a	formação	do	sólido	a	partir	de	um	gás	de	íons.	A	soma	das	variações	da	entalpia	para	o	ciclo	completo	é	O	porque	entalpia	é	uma	função	de	estado.	[+]	O	ciclo	de	Born-Haber	tem	os	nomes	do	cientista	alemão	Max	Born.	que	contribuiu	para	à
desenvolvimento	da	tísica	quântica,	é	de	Fritz	Haber,	que	desenvolveu	um	processo	para	a	síntese	de	amônia	que	revolucionou	a	indústria	química	global	(Capítulo	9).	Comece	com	os	elementos	—	tipicamente	um	metal	e	um	não-	metal	—	em	quantidades	apropriadas	para	formar	o	composto,	€	então	faça	as	seguintes	mudanças	adicionando	uma	seta
do	dia-	grama	para	cada	mudança.	Para	um	processo	endotérmico,	dese-	nhe	uma	seta	apontando	para	cima,	para	um	processo	exotérmi-	co,	desenhe	a	seta	apontando	para	baixo.	Passo	1	Atomize	o	metal	e	0	não-metal	e	escreva	as	corres-	pondentes	entalpias	de	formação	dos	átomos	(Apêndice	24)	ao	lado	das	setas	que	apontam	para	cima	no
diagrama.	Passo	2	Forma-se	o	cátion	gasoso	do	metal,	Este	passo	re-	quer	a	energia	de	ionização	do	elemento	e	possivelmente	a	soma	das	primeira	e	segunda	energias	de	ionização,	A	seta	correspon-	dente	aponta	para	cima,	Passo	3	Forma-se	o	ânion	gasoso	do	não-metal.	Este	passo	libera	uma	encrgia	igual	à	afinidade	eletrônica	do	elemento.	Se	a
afinidade	eletrônica	é	negativa,	a	seta	correspondente	aponta	para	baixo,	porque	a	energia	é	liberada	(então	A!f	é	negativo).	Se	é	positiva,	então	a	seta	aponta	para	cima	porque	deve	dar-se	ener-	gia	(então	AH	é	positivo).	Passo	4	Deixe	o	gás	de	íons	formar	o	composto	sólido.	Esse	passo	é	o	inverso	da	formação	de	íons	a	partir	do	sólido,	logo	sua
variação	de	entalpia	é	o	negativo	da	entalpia	de	rede,	“AH,	.	Re-	presente-o	com	uma	seta	apontando	para	baixo,	porque	o	calor	de	formação	do	sólido	é	exotérmico.	Passo	5	Complete	o	ciclo	com	uma	seta	que	aponta	do	com-	posto	para	os	elementos:	a	variação	de	entalpia	para	este	passo	é	o	negativo	da	entalpia	de	formação	do	composto.	Passo	6
Finalmente,	calcule	AH,	usando	o	fato	que	a	soma	de	todas	as	variações	de	entalpia	para	o	ciclo	completo	é	0.	*N.de	Too	Lao	símbolo	42,	representa	a	palavra	em	inglês	laice.	que	significa	rede	ou	retículo	em	português.	380	Princípios	DR	Química	Kereg+rap	—349	kk	mol"!	+418	K:mol”!	+	==	Kg+€I(g)	K(g)+CHg)	+122kmor!	Kig)+	;Ciig)	+89	kmol”!
1	K(s)	+	5	Clxg)	Inicia	aqui	—	p——	+437	kmor!	AH	(KCI)	Kelis)	FIGURA	631	O	ciclo	de	Bom-	Haber	usado	para	determinar	a	entalpia	de	sede	do	cloreto	de	potássio	(ver	Exemplo	6.13).	[4]	Energias	de	dissociação	de	mente,	e	entalpias	de	ão	medidas	ligação.	que	calorimetricamente,	são	muito	similares	em	valor:	e.	na	conversação	informal,	os	termos
são	Irequentemente	intercambiados.	TanriabiS	Entalpias	de	rede	a	25%,	kJ-mol”	Haletos	LF	1.046	tict	861	LiBr	818	Lit	759	NaF	929	Nacl	787	NaBr	751	Nal	700	KF	826	KCl	717	KBr	689	KI	645	Agr	sm	AgCL	96	AgBr	903	Agl	887	Becl,	3.017	MECIi,	2.524	Ca€l,	2.260	SC	2153	MF,	2.961	CaBr,	1.984	Óxidos	MgO	3.850	CO	346	so	3283	BO	alI4	Sulfetos
Mes	3.406	Cas	3119	ss	294	Bas	2.832	Esse	procedimento	é	ilustrado	no	seguinte	exemplo.	Entalpias	de	rede	de	outros	compos-	tos	obtidas	deste	modo	estão	listados	na	Tabela	6.5	A	força	de	interação	entre	íons	é	determinada	pela	entalpia	de	rede,	que	pode	ser	calculada	usando	o	ciclo	de	Born-Haber.	EXEMPLO	6.13	Usando	um	ciclo	de	Born-Haber
para	caleular	uma	entalpia	de	rede	Crie	e	use	um	ciclo	de	Born-Haber	para	calcular	a	entalpia	de	rede	do	cloreto	de	potássio.	Esrrarécia	Seguimos	a	estratégia	estabelecida	na	Caixa	de	ferramentas	6.3.	As	entalpias	de	formação	são	dadas	no	Apêndice	2A.	Energias	de	ionização	e	afinidades	eletrônicas	são	dadas	nas	Figuras	1.39	€	1.47,
respectivamente;	mais	dados	sobre	energia	de	ionização	estão	no	Apêndice	2D.	Todas	as	entalpias	de	rede	são	positivas.	Sorução	O	ciclo	de	Bom-Haber	para	KC]	é	mostrado	na	Figura	6.31.	A	soma	das	variações	de	entalpia	para	o	ciclo	completo	é	O,	e	podemos	então	escrever	189	+	122	+418	-	349	—	(-	437)]	kJmol!	-	AH,	=0	e	então	AH,	=	(89+	122
+418	—	349	+	437)	kJ-mol!	=	+	717	KJ-mol!	Portanto,	a	entalpia	de	rede	do	cloreto	de	potássio	é	717	kJ-mol"!.	AvtoTEsTE	6.194	Calcule	a	entalpia	de	rede	do	cloreto	de	cálcio,	CaC1,,	usando	os	dados	dos	Apêndice	2A	e	2D.	[Resposta:	2.259	kJ.mol!|	Avrorkstr	6.19B	—	Calcule	a	entalpia	de	rede	do	brometo	de	magnésio,	MgBr,.	6.21	As	entalpias	de
ligação	Em	uma	reação	química,	as	ligações	existentes	são	quebradas	e	novas	são	formadas.	Devemos	ser	capazes	de	estimar	as	entalpias	de	reação	se	conhecemos	as	variações	de	entalpia	que	acompanham	a	quebra	e	a	formação	de	ligações.	A	força	de	uma	ligação	química	é	medida	pela	entalpia	de	ligação,	AH	,*,	que	é	a	diferença	entre	a	entalpia-
padrão	molar	da	molécula.	X	—Y	(por	exemplo,	CH,	—	OH)	e	seus	fragmentos	X	e	Y	(tais	como	CH,	e	OH):	AH	O	=	(84X,	9)	+	HOY,	2))	-	HY,	8)	SD	Por	exemplo,	a	entalpia	de	ligação	de	H,	é	Hi)	2	H(g)	AH=+436h]	Escrevemos	AH	(H	—	H)	=	436	kJ-mol"	para	nos	referirmos	a	este	valor.	N.de	T.	O	B,	no	símbolo	AH,	representa	a	palavra	em	ingtês	bond,
que	significa	ligação	em	português.	CaríruLO	6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	381	Entalpias	de	ligação	são	sempre	positivas	porque	medem	o	calor	necessário	para	quebrar	uma	ligação.	Por	exemplo,	podemos	representar	graficamente	a	energia	de	dois	átomos	de	uma	molécula	diatômica	contra	a	separação	internuclear	para	ver	como	a
energia	da	molécula	depende	da	distância	entre	os	dois	núcleos.	Uma	curva	típica	está	ilustrada	na	Figura	6.32.	À	energia	aumenta	rapidamente	quando	os	núcleos	se	aproximam	muito	e	aumenta	quando	os	átomos	se	afastam.	A	quebra	de	ligações	é	sempre	endotérmica	e	a	formação	de	ligações	é	sempre	exotérmica.	Uma	entalpia	de	ligação	alta
significa	que	o	poço	de	energia	é	profundo	e	que	uma	grande	quantidade	de	energia	é	necessária	para	quebrar	a	ligação.	A	Tabela	6.6	apre-	senta	algumas	entalpias	de	ligação	para	moléculas	diatômicas.	Em	uma	molécula	poliatômica,	todos	os	átomos	na	molécula	exercem	uma	atração	—	através	de	suas	eletronegatividades	—	sobre	todos	os	elétrons
da	molécula	(Fig.	6.33).	Como	resultado,	a	força	de	ligação	entre	um	dado	par	de	átomos	varia	pouco	de	um	composto	a	outro.	Por	exemplo,	a	entalpia	de	ligação	de	uma	ligação	O	—	Hem	HO	—	H	(492	kJ-mol”)	é	um	pouco	diferente	daquela	mesma	ligação	em	CH,O	—	H	(437	kJ-mol".	Entretanto	estas	variações	na	entalpia	de	ligação	não	são	muito
grandes,	de	modo	que	a	entalpia	de	ligação	média,	que	representamos	por	4H,	serve	como	guia	para	obter	o	valor	da	força	de	uma	ligação	em	qualquer	molécula	que	contém	a	ligação	(Tabela	6.7).	Os	valores	tabulados	são	para	amostras	gasosas.	As	entalpias	de	reação	podem	ser	estimadas	usando	as	entalpias	de	ligação	médias	para	determinar	a
energia	total	necessária	para	quebrar	as	ligações	dos	reagentes	e	formar	as	liga-	ções	dos	produtos.	A	determinação	da	entalpia	de	reação	usando	entalpias	de	ligação	é	equi-	valente	a	imaginar	que	todos	os	reagentes	se	separam	em	seus	átomos	e	que	estes	átomos	se	combinam	para	formar	os	produtos.	Na	prática,	somente	ligações	que	sofrem
alterações	são	estudadas.	Para	usar	os	valores	das	entalpias	de	ligação,	as	substâncias	devem	ser	todas	gases	ou	convertidas	à	fase	gasosa.	Uma	enalpia	de	ligação	média	é	a	média	da	variação	de	entalpia	que	acompanha	a	dissociação	de	um	dado	tipo	de	ligação.	EXEMPLO	6.14	Usando	entalpias	de	ligação	médias	para	estimar	a	entalpia	de	uma
reação	Estime	a	variação	de	entalpia	da	reação	entre	iodoetano	gasoso	e	vapor	de	água:	CHCH(g)	+	H,0(g)	—	CH,CH,OH(g)	+	HI(g)	Esrrarégia	Decida	quais	ligações	são	quebradas	e	quais	são	formadas.	Use	as	entalpias	de	ligação	médias-da	Tabela	6.7	para	calcular	a	diminuição	na	entalpia	quando	as	ligações	são	quebradas	nos	reagentes	e	o
aumento	de	entalpia	quando	novas	ligações	são	formadas	para	produzir	os	produtos.	Para	moléculas	diatômicas,	use	a	informação	na	Tabela	6.6	para	a	molécula	específica.	Finalmente,	adicione	a	variação	de	entalpia	necessária	para	quebrar	as	ligações	dos	reagentes	(um	valor	positivo)	à	variação	de	entalpia	que	ocorre	quando	as	ligações	do	produto
se	formam	(um	valor	negativo).	Sotução	Nas	moléculas	dos	reagentes	precisamos	quebrar	a	ligação	C	—	Tem	CHCHI	(valor	médio	238	kJ-mol	)	e	uma	ligação	O	—	H	na	H,O	(valor	médio	463	kJ-mol"'),	então	a	entalpia	de	reação	total	para	a	dissociação	é	AF	=238+463k]=+701	kJ	Para	gerar	as	moléculas	dos	produtos,	devem	ser	formadas	uma	ligação
C	—	OcumaH	—	1.	Para	quebrar	1	mol	de	ligações	de	€	—	O	(valor	médio	360	kJ-mol	!j	e	1	mol	de	ligações	de	H—	1(299	k]-mol-!)	teremos	AR	=	360	+	299	K]	=	+	659	kJ	A	variação	de	entalpia	quando	as	ligações	dos	produtos	são	formadas	é	portanto	—659	kJ,	A	variação	de	entalpia	global	é	a	soma	destas	duas	variações:	Am	=701+(-65Mk]=+42k]
Encrgias	de	ligação	de	moléculas	diatômicas	são	maiores	que	as	energias	de	ligação	em	2	RT,	0u	2.72	KF-mol	“a	298	K.	Distância	internuclear	Energia	FIGURA	6.32	A	variação	da	energia	de	dois	átomos	em	função	da	variação	do	comprimento	da	ligação.	A	profundidade	do	poço	determina	a	entalpia	de	ligação.	Esta	curva	parece	a	da	Fig.	6.19,	mas	o
poço	é	muito	mas	profundo	e	estreito.	384	Principios	DE	QUÍMICA	a	Calcular	a	variação	de	energia	quando	um	gás	ideal	é	aquecido,	Exemplo	6.6.	Determinar	a	entalpia	de	vaporização,	Autoteste	6.11.	aa	Interpretar	a	curva	de	aquecimento	de	uma	substância,	Seção	6.13.	o	Determinar	a	variação	de	entalpia	de	uma	reação,	dada	a	variação	da
energia	interna,	e	vice-versa,	Autoteste	6.9	e	Exemplo	6.8.	o	Calcular	a	entalpía	de	reação	total	a	partir	de	entalpias	de	reações	em	uma	segiiência	de	reações	usando	a	lei	de	Hess,	Caixa	de	ferramentas	6.1	e	Exemplo	6.9.	10	Calcular	a	liberação	de	calor	de	um	combustível,	Exemplo	6.10.	11	Usar	as	entalpias-padrão	de	formação	para	calcular	a
entalpia-	padrão	de	uma	reação,	e	vice-versa,	Caixa	de	ferramentas	6.2	e	Exemplos	6.11	e	6.12.	12	Calcular	a	entalpia	de	rede	usando	o	ciclo	de	Bom-Haber,	Caixa	de	ferramentas	6.3	e	Exemplo	6.13.	13	Usar	as	entalpias	médias	de	ligação	para	estimar	a	entalpia	de	uma	reação,	Exemplo	6.14.	14	Predizer	a	entalpia	de	uma	reação	a	uma	temperatura
diferente	daquela	dos	dados	tabelados,	Exemplo	6.15.	A	energia	e	o	trabalho	6.1	Identifique	os	seguintes	sistemas	como	abertos,	fechados	ou	isolados:	(a)	café	em	uma	garrafa	térmica	de	ótima	qualidade;	(b)	líquido	refrigerante	na	serpentina	da	geladeira;	(c)	uma	bomba	calorimétrica	na	qual	benzeno	é	queimado.	6.2	Identifique	os	seguintes	sistemas
como	abertos.	fechados	ou	isolados:	(a)	gasolina	queimando	em	um	motor	de	automóvel;	(b)	mercúrio	em	um	termômetro:	(c)	uma	planta	viva.	6.3	Uma	amostra	de	gás	é	aquecida	em	um	cilindro,	usando	375	K]	de	calor.	Ao	mesmo	tempo,	um	pistão	comprime	o	gás,	usando	645	kJ	de	trabalho.	Qual	é	a	variação	de	energia	interna	do	gás	durante	este
processo?	6.4	Uma	amostra	de	gás	em	um	conjunto	com	pistão	se	expande,	realizando	235	k	de	trabalho	sobre	suas	vizinhanças	ao	mesmo	tempo	que	695	kJ	de	calor	são	adicionados	ao	gás.	(a)	Qual	é	a	variação	de	energia	interna	do	gás	durante	este	processo?	(b)	A	pressão	do	gás	será	maior	ou	menor	quando	o	processo	tiver	sido	completado?	6.5
(a)	Calcule	o	trabalho	para	um	sistema	que	absorve	150	kJ	de	calor	durante	um	processo	para	o	qual	o	aumento	na	energia	interna	é	120].	(b)	O	trabalho	foi	realizado	sobre	ou	pelo	sistema	durante	este	processo?	6.6	(a)	Calcule	o	trabalho	para	um	sistema	que	libera	346	kJ	em	um	processo	para	o	qual	a	diminuição	da	energia	interna	é	125	E].	(b)	O
trabalho	foi	realizado	sobre	ou	pelo	sistema	durante	este	processo?	6.7	Um	gás	em	um	cilindro	foi	colocado	em	um	aquecedor	e	ganhou	7.000	3	de	calor.	Se	o	cilindro	aumentou	em	volume	de	700	mL	para	1.450	mL	contra	uma	pressão	atmosférica	de	750	Torr	durante	este	processo,	qual	é	a	variação	de	energia	interna	do	gás	neste	cilindro?	6.8	Um
aquecedor	elétrico	de	100	W	(L	W	=	1	Js!)	opera	por	20	min	para	aquecer	um	gás	em	um	cilindro.	Ao	mesmo	tempo,	o	gás	se	expande	de	2,00	L	até	52,00	L	contra	uma	pressão	atmosférica	constante	de	0,975	atm.	Qual	é	a	variação	de	energia	interna	do	gás?	6.9	Em	um	cilindro	de	combustão,	a	variação	de	energia	interna	total	produzida	pela	queima
de	um	combustível	é	-2.573	KJ.	O	sistema	de	resfriamento	que	circunda	o	cilindro	absorve	947	KJ	como	calor.	Quanto	trabalho	pode	ser	realizado	pelo	combustível	no	cilindro	durante	este	processo?	6.10	A	variação	na	energia	interna	para	a	combustão	de	1,00	mol	de	CH,(g)	em	um	cilindro	de	acordo	com	a	reação	CH	(g)	+2	0,(2)—>	CO	(g)	+	2	H,O(g)
é	-	892,4	kJ.	Se	um	pistão	conectado	ao	cilindro	realiza	492	kJ	de	trabalho	de	expansão	devido	à	combustão,	quanto	calor	é	perdido	pelo	sistema	(mistura	reacional)	durante	este	processo?	6.11	Para	uma	certa	reação	à	pressão	constante,	AH	=—	15	kJe	22kJ	de	trabalho	de	expansão	é	realizado	sobre	o	sistema.	Qual	é	o	valor	de	AU	para	este	processo?
6.12	Para	uma	certa	reação	à	pressão	constante,	AU	=—	95	kJe	56kJ	de	trabalho	de	expansão	são	feitos	pelo	sistema.	Qual	é	o	valor	de	AM	para	este	processo?	6.13	Calcule	o	trabalho	para	cada	um	dos	seguintes	processos,	começando	com	uma	amostra	de	gás	em	um	conjunto	com	pistão	com	7=305K,?=1,79ame	V=4,29L:	(a)	expansão	irreversível
contra	uma	pressão	externa	constante	de	1,00	atm	até	um	volume	final	de	6,52	L;	(b)	expansão	reversível	isotérmica	até	o	volume	final	de	6,52	L.	6.14	Calcule	o	trabalho	para	cada	um	dos	seguintes	processos.	Uma	amostra	de	gás	em	um	cilindro	com	um	pistão	com	um	volume	inicial	de	3,42L	a	298	K	e	pressão	de	2,57	atm	se	expande	até	um	volume
final	de	7,39L	por	dois	caminhos	diferentes.	O	caminho	À	é	isotérmico,	expansão	teversível.	O	caminho	B	envolve	2	passos.	No	primeiro,	o	gás	é	resfriado	a	volume	constante	até	1,19	atm.	No	segundo	passo,	o	gás	é	aquecido	e	permite-se	que	expanda	contra	uma	pressão	externa	constante	de	1,19	atm	até	o	volume	final	de	7,39.	6.15	(a)	Próximo	da
temperatura	ambiente,	a	capacidade	calorífica	específica	do	etanol	é	2,42	J4ºC)-+-g'!.	Calcule	o	calor	que	precisa	ser	removido	para	reduzir	a	temperatura	de	150,0	g	de	C,H,OH	de	50C	a	16,6ºC.	(b)	Que	massa	de	cobre	pode	ser	aquecida	de	15ºC	a	205ºC	quando	425	kJ	de	energia	estão	disponíveis?	6.16	(a)	Próximo	da	temperatura	ambiente,	a
capacidade	calorífica	específica	do	benzeno	é	1,05	J4ºC)!-g"!.	Calcule	o	calor	necessário	para	aumentar	a	temperatura	de	50,0	g	de	benzeno	de	25,3ºC	a	37,2.	tb)	Um	bloco	de	alumínio	de	1,0	kg	é	aquecido	com	490	kJ	de	calor.	Qual	é	a	variação	de	temperatura	do	alumínio?	A	capacidade	calorífica	específica	do	alumínio	é	0,90	CJ.	6.17	(a)	Calcule	o
calor	que	deve	ser	fornecido	a	uma-chaleira	de	cobre	de	massa	500,0	g	contendo	450,0	g	de	água	para	aumentar	sua	temperatura	de	25ºC	até	o	ponto	de	ebulição	da	água,	100ºC.	(b)	Qual	é	a	porcentagem	de	calor	usada	para	aumentar	a	temperatura	da	água?	6.18	A	capacidade	calorífica	específica	do	aço	inoxidável	é	0,51	JHC)	!-g7,	(4)	Calcule	o
calor	que	deve	ser	fornecido	a	um	recipiente	de	500	g	de	aço	inox	contendo	450,0	g	de	água	para	clevar	sua	temperatura	de	25,0%	até	o	ponto	de	ebulição	da	água,	100,0%C.	(b)	Qual	é	a	porcentagem	de	calor	usada	para	aumentar	a	temperatura	da	água?	(c)	Compare	estas	respostas	com	as	do	Exercício	6.17.	6.19	Uma	peça	de	cobre	de	massa	20,0	g
à	100,0ºC	é	colocada	em	um	recipiente	isolado	de	capacidade	calorífica	desprezível,	mas	contendo	50,7	g	de	água	a	22,0ºC.	Calcule	a	temperatura	final	da	água.	Assuma	que	toda	a	energia	perdida	pelo	cobre	é	ganha	pela	água.	A	capacidade	calorífica	específica	do	cobre	é	0,38	ºC)	!-g.	6.20	Uma	peça	de	metal	de	massa	20,0	g	a	100,0ºC	é	colocada
em	um	calorímerro	contendo	50,7	g	de	água	a	22,0C.	A	temperatura	final	da	mistura	é	25,7ºC.	Qual	é	a	capacidade	calorífica	específica	do	metal?	Assuma	que	toda	energia	perdida	pelo	metal	é	ganha	pela	água.	6.21	Um	calorímetro	foi	calibrado	com	um	aquecedor	elétrico,	que	foi	usado	para	fornecer	22,5	kJ	de	energia	ao	calorímetro;	o	calor
aumentou	a	temperatura	do	calorímetro	e	de	sua	água	do	reservatório	de	22,45%C	para	23,97ºC.	Qual	é	a	capacidade	calorífica	do	calorímetro?	6.22	A	entalpia	de	combustão	do	ácido	benzóico,	C,H,COOH,	que	é	fregiientemente	usado	para	calibrar	calorímetros,	é	-3.227	kimor”.	Quando	1,236	g	de	ácido	benzóico	foi	queimado	em	um	calorímetro,	a
temperatura	aumentou	2,345ºC.	Qual	a	capacidade	calorífica	do	calorímetro?	=	6.23	Calcule	a	quantidade	de	calor	necessária	para	aumentar	a	temperatura	de	0,325	mol	de	um	gás	monoatômico	ideal	de	—25ºC	a	+S0C	(a)	a	volume	constante	e	(b)	à	pressão	constante.	(c)	Por	que	é	necessário	mais	calor	para	aumentar	a	temperatura	à	pressão
constante	que	a	volume	constante?	6.24	Foi	determinada	a	capacidade	calorífica	de	um	calorímetro	como	6,27	ICC).	A	combustão	de	1,84	g	de	magnésio	levou	a	temperatura	de	21,30ºC	a	28,56ºC.	Calcule	a	variação	de	entalpia	da	reação	2	Mg(s)	+	0,(8)	—	2	MgO(s).	,	6.25	Qual	gás	você	espera	que	tenha	maior	capacidade	calorífica	molar,	NO	ou
NO,?	Por	quê?	6.26	Explique	por	que	as	capacidades	caloríficas	de	CH,	e	CH,	diferem	dos	valores	esperados	para	um	gás	monoatômico	ideal	e	entre	um	de	outro.	Os	valores	à	pressão	constante	são	35,309	J:K”.	mol!	para	CH,	e	52,63	-K-!.	mol"	para	CH,	.	6.27	Calcule	o	calor	liberado	por	1,078	g	de	Kr(g)	a	0,0572	atm	à	medida	que	esfria	de	97,6C
para	25,0ºC,	(a)	à	pressão	constante	e	(b)	a	volume	constante.	Assuma	que	o	criptônio	comporta-se	como	um	gás	ideal.	6.28	Calcule	o	calor	que	se	necessita	adicionar	a	10,35	g	de	Ne(g)	à	0,150	atm	para	elevar	sua	temperatura	de	25,0ºC	a	50,0ºC	(a)	à	pressão	constante	e	(b)	a	volume	constante.	Assuma	que	o	neônio	comporta-se	como	um	gás	ideal.
As	entalpias	de	mudanças	de	fases	6.29	(a)	Em	seu	ponto	de	ebulição,	a	vaporização	de	0,235	mol	de	CH,(D	requer	1,93	kJ	de	calor.	Qual	é	a	entalpia	de	vaporização	do	metano?	(b)	Um	aquecedor	elétrico	foi	imerso	em	um	frasco	de	etanol	em	ebulição,	C,H,0H,	e	22,45	g	de	etanol	foram	vaporizados	quando	21,2	x]	de	energia	foram	fornecidos.	Qual	é
a	entalpia	de	vaporização	do	etanol?	6.30	(a)	Quando	25,23	g	de	metanol,	CH,OH,	congelaram,	4,01	kJ	de	calor	foram	liberados.	Qual	é	a	entalpia	de	fusão	do	metanol?	(b)	Uma	amostra	de	benzeno	foi	vaporizada	à	pressão	reduzida	a	25C.	Quando	se	forneceu	37,5	KJ	de	calor,	houve	a	vaporização	de	95	g	de	benzeno	líquido.	Qual	é	a	entalpia	de
vaporização	do	benzeno	a	25ºC?	6.31	Use	a	informação	da	Tabela	6.2	para	calcular	a	variação	de	entalpia	para	(a)	a	vaporização	de	100,0	g	de	água	a	373,2	K;	(b)a	CapítuLO6	+	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	Let	ass	fusão	de	612	g	de	amônia	sólida	em	seu	ponto	de	congelamento	(1954	K).	6.32	Use	a	informação	da	Tabela	6.2	para	calcular	a
variação	de	entalpia	que	ocorre	quando	(a)	207	g	de	metanol	condensa	em	seu	ponto	de	ebulição	(337,8	K);	(b)	17,7	g	de	acetona,	CH,COCH,,	congela	em	seu	ponto	de	congelamento	(175,2	K).	6.33	Quanto	calor	é	necessário	para	converter	50,0	g	de	gelo	a	OC	a	água	a	25ºC	(ver	Tabelas	6.1	e	6.2)?	6,34	Se	começamos	com	155	g	de	água	a	30"C,
quanto	calor	é	necessário	adicionar	para	converter	todo	líquido	a	vapor	a	(PC	(ver	Tabelas	6.1	e	6.2)?	As	entalpias	de	reação	6.35	Dissulfeto	de	carbono	pode	ser	preparado	a	partir	de	coque	(uma	forma	impura	de	carbono)	e	do	enxofre	elementar:	4CUD+SO)—=S	408)	AR	=+35881]	(a)	Quanto	calor	é	absorvido	na	reação	de	0,20	mol	de	S,?	(b)
Calcule	o	calor	absorvido	na	reação	de	20,0	g	de	carbono	com	excesso	de	enxofre.	(c)	Se	o	calor	absorvido	na	reação	foi	de	217	kJ,	quanto	CS,	foi	produzido?	6.36	A	oxidação	do	nitrogênio	no	exaustor	de	calor	de	motores	de	jatos	e	automóveis	ocorre	pela	reação	N,(g)	+	0,(g)	—	2	NO(g),	AH	=	+180,6	kJ.	(a)	Quanto	calor	é	absorvido	na	formação	de
0,70	mol	de	NO?	(b)	Quanto	calor	é	absorvido	na	oxidação	de	17,4	L	de	nitrogênio	a	1,00	atm	é	273	K?	(c)	Quando	a	oxidação	de	N,	a	NO	foi	completada	na	bomba	calorimétrica,	o	calor	absorvido	foi	medido	como	sendo	790	I.	Que	massa	de	nitrogênio	gasoso	foi	oxidada?	6.37	A	combustão	de	octano	é	expressa	pela	equação	termoguímica	2CH	(+25
0,8)	—	16	CO,(g)	+	18	H,O(1),	AB?	=	—	10.942].	(a)	Calcule	a	massa	de	octano	que	precisa	ser	queimada	para	produzir	12	MJ	de	calor.	(b)	Quanto	calor	será	gerado	na	combustão	de	1,0	gal	de	gasolina	(assumindo	ser	exclusivamente	octano)?	A	densidade	do	octano	é	0,70	gmL.	6.38	Suponhamos	que	um	carvão	de	densidade	1,5	g:cm	é	carbono	(o
cálculo	é	de	fato	muito	mais	complicado,	mas	é	uma	primeira	aproximação	razoável).	A	combustão	do	carbono	é	descrita	pela	equação	C(s)	+	0,(8)	—	CO	(g),	AE?	=	-	394].	(a)	Calcule	o	calor	produzido	quando	um	pedaço	de	carvão	de	tamanho	7,0	em	x	6,0	em	x	5,0	cm	é	queimado.	(b)	Estime	a	massa	de	água	que	pode	ser	aquecida	de	15ºC	a	100ºC
com	este	pedaço	de	carvão.	6.39	Quanto	calor	pode	ser	produzido	a	partir	de	uma	mistura	reacional	de	50,0	g	de	óxido	de	ferro(IIN	e	25,0	g	de	alumínio	na	reação	termita:	Fe,O,(s)	+	2.	Al(s)	—	AL,O.(s)	+	2	Fe(s)	AR	=-851,5	kJ	6.40	Calcule	o	calor	gerado	por	uma	mistura	reacional	de	13,4	de	dióxido	de	enxofre	a	1,00	atm	e	273	K	e	15,0	g	de	oxigênio
na	reação	250,8)	+	0/8)	—	2	50,(g),	AFP	=	—	198k1.	6.41	Use	a	informação	nas	Tabelas	6.2,	6.6	e	6.7	para	estimar	a	entalpia	de	formação	dos	seguintes	compostos	no	estado	líquido,	A	entalpia-padrão	de	sublimação	do	carbono	é	+717	kJmol-!:	(a)	H,O;	(b)	metanol;	CH,OH;	(c)	benzeno,	C,H,	(sem	ressonância);	(d)	benzeno,	C,H,	(com	ressonância).
6.42	Use	a	informação	das	Tabelas	6.2,	6.6	e	6.7	para	estimar	a	entalpia	de	formação	dos	seguintes	compostos	no	estado	líquido.	A	386	Princírios	DE	Química	entalpia-padrão	de	sublimação	do	carbono	é	+717	kJ-mof-!:	(4)	NH,;	(b)	etanol,	CH,CH,OH:	(c)	acetona,	CH,COCH,.	A	lei	de	Hess	6.43	As	entalpias-padrão	de	combustão	do	grafite	e	diamante
são	-393,51	e	-395,41	kJ-mol!,	respectivamente,	Calcule	a	variação	na	entalpia	molar	para	a	transição	grafite	—	diamante.	6.44	O	elemento	enxofre	aparece	em	várias	formas,	com	0	enxofre	rômbico	sendo	a	mais	estável	sob	condições	normais	e	o	enxofre	monoclínico	ligeiramente	menos	estável,	As	entalpias-padrão	de	combustão	das	duas	formas	a
dióxido	de	enxofre	são	-296,83	e	-207.16	kJ.mol	'.	respectivamente.	Calcule	a	variação	na	entalpia	molar	para	a	transição	rômbico	—	monoclínico.	6.45	Dois	estágios	sucessivos	na	manufatura	industrial	do	ácido	sulfúrico	são	a	combustão	do	enxofre	é	à	oxidação	do	dióxido	de	enxofre	a	trióxido	de	enxofre.	A	partir	das	entalpias-padrão	de	reação	AF	=
—	296,83	k]	AP	=791,44k]	S(s)	+	0,9)	—	SO,(g)	28(9)+3	0/8)	—	2	SO	(g)	Calcule	a	entalpia	de	reação	para	a	oxidação	do	dióxido	de	enxofre	a	trióxido	de	enxofre	na	reação	2	SO,(g)	+	0,(8)	—	2	SO	(g)	6.46	Na	manutatura	de	ácido	nítrico	pela	oxidação	da	amônia.	o	primeiro	produto	é	óxido	nítrico,	que	é	oxidado	a	dióxido	de	nitrogênio.	A	partir	das
entalpias-padrão	de	reação	Ng)	+	048)	—	2	NO(g)	N4g)	+2	0/8	—	2	NO	(8)	AFP	=+180,5	kJ	AP	=+664%	Calcule	à	entalpia-padrão	de	reação	para	a	oxidação	do	óxido	nítrico	a	dióxido	de	nitrogênio:	2NOtg)	+	O	(8)	—	2	NO	tg)	6.47	Calcule	a	entalpia	da	reação	P,(s)	+	10	CL.(g)	—	4	PCs)	a	partir	das	reações	PAS)	+	6	CILg)	—	4	PCI)	P=-1278,8	kJ	PCI,
()	+	CI(g)	—	PCI	(9)	AIP	=-124k]	6.48	Calcule	a	entalpia	da	reação	para	a	redução	da	hidruzina	a	amônia,	N,H,(1)	+	H,(8)	—	2	NH	(8).	à	partir	dos	seguintes	dados:	N4g)	+2H	(9)	—	NH)	AHº	=	450,63]	Ng)	+3	Hitg)	—>	2	NH)	AF	=	92,22	kJ	6.49	Determine	a	entalpia	da	reação	para	a	hideogenação	do	etino	à	ctano,	CH(g)	+2	H	(8)	—	CH,	(2),	a	partir
dos	seguintes	dados:	entalpia	de	combustão	do	etino,	—1.300	kJ.mol	!	entalpia	de	combustão	do	etano,	—1.560	kI-mol-!;	entalpia	de	combustão	do	hidrogênio,	-286	kJ-mol	+.	6.50	Determine	a	entalpia	para	a	combustão	parcial	do	metano	a	monóxido	de	carbono,	2	CH,(g)	+	3	0/8)	—	2	CO(g)	+	4	H,O(I),	a	partir	da	entalpia	de	combustão	do	metano
(-890	kJ-mol	!)	c	a	entalpia	de	combustão	do	monóxido	de	carhono	(-283,0	kJmol"	6.51	Calcule	a	entalpia	de	reação	para	a	síntese	do	gás	cloreto	de	hidrogênio	a	partir	dos	elementos	H,(g)	+	CL(g)	—	2	HCKg)	à	partir	das	seguintes	informações:	NH,(g)	+	HCI(g)	—	NE,CI(S)	SIP	=-176.0k]	AFP	=-9222k3	ARº	=	628,86	k]	N42)+3	Hg)	—	2	NH	(g)	Ng)	+	4
Htg)	+	Clig)	—	2	NH,Clts)	6.52	Calcule	a	entalpia	de	reação	para	a	formação	do	cloreto	de	alumínio	anidro,	2	Al(s)	+	3	CL	(8)	—	2	AICI	(5),	a	partir	dos	seguintes	dados:	2Alfs)	+	6	HCl(ag)	—	2	AICL	(aq)	+	3	Hg)	4H"	=-1,049%]	HCi(g)	—	HCl(aq)	AIP	=748k]	Hg)	+	CL(g)—	2	HCltg)	AP	=-85	kJ	AICL	(5)	—	AIC	(ag)	AP	=-323K]	As	entalpias-padrão	de
formação	6.53	Escreva	as	equações	termoguímicas	que	fornecem	os	valores	das	cntalpias-padrão	de	formação	para	(a)	KCIO	(5),	cloreto	de	potássio;	(b)	H,NCH,COOH(s),	glicinats):	(c)	ALO,	(8).	alumina.	6.54	Escreva	as	equações	termoquímicas	que	fornecem	os	valores	das	entalpias-padrão	de	formação	para	(a)	CH,COOH(1);	(b)	SO	(g);	(e)	COLg)
6.55	Calcule	a	entalpia-padrão	de	formação	do	pentóxido	de	dinitrogênio	a	partir	dos	dados:	2	NO(g)	+	Og)	—	2	NO	(g)	4	NO(g)	+	0.(8)	>	2	N,O,(g)	AF	=-M02H)	MP=-141K	c	a	entalpia-padrão	de	formação	do	óxido	nítrico,	NO	(ver	Apêndice	ZA).	6.56	Uma	reação	importante	que	ocorre	na	atmosfera	é	NO.,(g)	—	NO(g)	+	O(g),	que	é	ocasionada	pela
luz	do	sol.	Quanta	encrgia	deve	ser	fornecida	pclo	sol	para	provocá-la?	Calcule	a	entalpia-padrão	da	reação	u	partir	dos	dados:	94)	—	2019)	AFP	=	+498,4K]	NO(g)	+	0,(8)	—	NO	(8)	+	0,68)	AIF	=	200H	e	informações	adicionais	do	Apêndice	ZA.	6.57	Calcule	a	entalpia-padrão	de	formação	do	PCI	(s)	a	partir	da	entalpia	de	formação	do	PCI	(1)	(ver
Apêndice	2)	c	PCI(1)	+	CL(g)	—	PCI	(s).	AH	=	124	k5,	6.58	Quando	1,92	g	de	magnésio	reagem	com	nitrogênio	para	formar	nitrito	de	magnésio,	a	variação	de	entalpia	é	—12,2	kJ.	Caleule	a	entalpia-padrão	de	formação	do	Mg	N..	6.59	Use	a	informação	do	Apêndice	2A	para	determinar	as	entalpias-	padrão	de	reação	de	(a)	a	oxidação	de	10,0	g	de
dióxido	de	enxofre	a	trióxido	de	enxofre:	(b)	a	redução	de	1,00	mol	de	CuOs)	com	hidrogênio	para	dar	cobre	metálico	e	água	líquida.	6.60	Usc	as	entalpias	de	formação	do	Apêndice	2A	para	calcular	a	entalpia-padrão	das	seguintes	rcações:	(a)	a	substituição	de	deutério	pelo	hidrogênio	comum	na	água	pesada:	Hg)	+	DO(I)	—	H,O(D	+	D.(g)	6.95	50,0
mL	de	NaOH(ag)	0,500	m	e	50,0	mL	de	HNO,	(ag)	0,500	m,	ambos	inicialmente	a	18,6ºC,	são	misturados	e	agitados	em	um	calorímetro	que	tem	a	capacidade	calorífica	igual	a	525,0	J4ºC)	!	quando	vazio.	À	temperatura	da	mistura	atingiu	20,0"C.	(a)	Qual	é	variação	na	entalpia	para	a	reação	de	neutralização?	(b)	Qual	é	a	variação	na	entalpia	para	a
neutralização	em	quilojoules	por	mol	de	HNO,?	6.96	A	capacidade	calorífica	de	um	certo	calorímetro	vazio	é	488,1	J(ºCJ!.	Quando	25,0	mL	de	NaOH(ag)	0,700	m	foi	misturado	nesse	calorímerro	com	25,0	mL	de	HCKag)	0.700	m,	ambos	inicialmente	a	20,00€,	a	temperatura	aumentou	para	21,34ºC,	Calcule	a	entalpia	de	neutralização	em	quilojoules
por	mol	de	HCI.	6.97	Considere	a	hidrogenação	do	benzeno	a	ciclohexano,	que	ocorre	por	adição	passo	a	passo	de	dois	átomos	de	H	por	passo:	DECADA	Hg)	—	CHA)	AP	=?	(2)	CHAD	+	Hg)	—	CHAD	AP	=?	CH	+	Hg)	—	CHAD	AHºE?	(a)	Desenhe	as	estruturas	de	Lewis	para	os	produtos	da	hidrogenação	do	benzeno.	Se	a	ressonância	é	possível,	mostre
somente	uma	estrutura	ressonante.	(b)	Use	entalpias	de	ligação	para	estimar	as	variações	na	entalpia	de	cada	passo	e	a	da	hidrogenação	total.	Ignore	a	delocalização	dos	elétrons	neste	cálculo,	(c)	Use	os	dados	do	Apêndice	2A	para	calcular	a	entalpia	da	hidrogenação	completa	do	benzeno	a	ciclohexano.	(d)	Compare	o	valor	obtido	em	(c)	com	o	obtido
em	(b).	Explique	qualquer	diferença.	6.98	Uma	mistura	de	gás	natural	é	queimada	em	um	forno	de	uma	estação	geradora	de	energia	à	velocidade	de	13,0	mol	por	minuto,	(a)	Se	o	combustível	consiste	de	9,3	mol	de	CH,	3,1	mol	de	CH,	,	0,40	mol	de	C,H,	e	0,20	mol	de	C,H,,	qual	é	a	massa	de	CO(g)	produzida	por	minuto?	(b)	Quanto	calor	é	liberado	por
minuto?	6.99	Calcule	a	entalpia	de	rede	do	brometo	de	potássio	sólido,	KBr(s)	—»	K'“(g)	+	Br	(g),	à	partir	da	seguinte	informação:	AH$	(KBr,	8)	=	394	kJ.mot-!	AH	(K.	8)	=	+89,2	kJ-moh-!	CaríruLo	6	*	TERMODINÂMICA:	À	PRIMEIRA	LEI	389	Primeira	energia	de	ionização	do	K(g)	=	+425,0	kJ.mol	!	AH	4º	(Br,	1)	=	430,9	kJmolo!	Entalpia	de
dissociação	da	ligação	Br-Br	=+192,9	khmol	"	*	Ligação	do	elétron	ao	Br(g):	Br(g)	+	e(g)—	Br-(g)	AF	=-331,0k]	6.100	Use	as	reações	(a),	(b)	e	(c)	para	determinar	a	variação	de	entalpia	desta	reação:	CH4g)	+	2048)	—	CO(g)	+2	H,O(g)	(CH	+20/)—	CO	+2H,0(8)	AH'=-802H	(b)	CH()+CO(g)	—>	2	COM	+2H(8)	—	AH'=+206H]	(0)	CHg)	+	H,Ó(g)	—
CO(g)	+3	Hg)	AH	=4247K]	6.101	R.	F.	Curl,	R,	E,	Smalley	e	H.	W.	Kroto	receberam	o	prêmio	Nobel	em	química	em	1996	pela	descoberta	da	molécula	C,,	com	forma	de	bola	de	futebol.	A	entaipia	de	combustão	do	C,,	é	25.937	Kmol"	e	sua	entalpia	de	sublimação	é	+233	KJ-mol.	Existem	90	ligações	em	C,,	das	quais	60	são	simples	e	30	são	duplas.	OC,	é
como	o	benzeno,	em	que	há	um	conjunto	de	ligações	múltiplas	para	as	quais	as	estruturas	ressonantes	podem	ser	desenhadas.	(a)	Determine	a	entalpia	de	formação	do	C,,	à	partir	de	sua	entalpia	de	combustão.	(b)	Calcule	a	entalpia	de	formação	esperada	do	C,,	à	partir	das	entalpias	de	ligação,	assumindo	que	as	ligações	duplas	e	simples	possam	ser
isoladas.	(c)	O	C,,	é	mais	ou	menos	estável	que	o	previsto	com	base	no	modelo	de	ligações	isoladas?	(d)	Quantifique	a	resposta	em	(c)	dividindo	a	diferença	entre	a	entalpia	de	formação	calculada	dos	dados	de	combustão	e	aqueles	obtidos	dos	cálculos	de	entalpia	de	ligação	por	60	para	obter	o	valor	por	carbono.	(e)	Como	o	número	em	(d)	se	compara	à
energia	de	estabilização	ressonante	por	carbono	no	benzeno	(a	encrgia	de	estabilização	ressonante	do	benzeno	é	aproximadamente	150	kJ-mol-'	)?	(f)	Por	que	esses	números	poderiam	ser	diferentes?	A	entalpia	de	atomização	do	Ctgr)	é	+717	&-mol.	CAPÍTULO	7	O	sentido	natural	de	mudança	é	o	de	os	carboidratos	combinarem-se	com	o	oxigênio	no
processo	de	combustão	para	formar	dióxido	de	carbono	e	água	Essa	direção	natural	de	mudança	pode	ser	conduzida	no	sentido	inverso	se	for	fomecida	energia	suficiente	na	forma	apropriada.	O	desenho	em	destaque	mostra	uma	versão	esquemática	altamente	simplificada	do	centro	fotossintético	que	é	responsável	pela	coleta	da	energia	fornecida
pelo	sol,	usando-a	para	formar	carboidratos	à	partir	do	dióxido	de	carbono	e	água.	390	Por	que	precisamos	conhecer	este	assunto?	A	segunda	lei	da	termodinâmica	resume	a	origem	de	todas	as	mudanças	químicas.	Então,	se	quisermos	saber	por	que	uma	mudança	química	ocorre,	necessitamos	entender	a	segunda	leie	dois	conceitos	muito	importantes
a	que	ela	nos	leva,	que	são	a	entropia	e	a	energia	livre.	A	terceira	lei	da	termodinâmica	é	a	base	para	estabelecer	uma	escala	numérica	destes	dois	con-	ceitos.	A	segunda	e	a	terceira	lei	juntas	fornecem	uma	maneira	de	predizer	os	efeitos	de	mu-	danças	na	temperatura	e	na	pressão	sobre	processos	físicos	e	químicos.	Este	capítulo	também	estabelece
as	bases	termodinâmicas	para	a	discussão	do	equilíbrio	químico	que,	nos	próximos	capítulos,	será	explorado	em	detalhes.	O	que	precisamos	conhecer	previamente?	A	discussão	está	fundamentada	sobre	conceitos	relacionados	com	a	primeira	lei	da	termodi-	nâmica,	particularmente	à	entalpia	(Seção	6.9)	e	o	trabalho	(Seção	6.2).	eum	:	'	Igumas	coisas
ocorrem	naturalmente,	outras	não,	A	água	flui	montanha	abaixo	natu-	ralmente;	devemos	bombeá-la	para	montanha	acima.	Envelhecemos	com	as	reações	químicas	cobrando	seus	custos:	não	ficamos	jovens	novamente.	Uma	faísca	é	sufici-	ente	para	iniciar	um	vasto	incêndio	em	uma	Iloresta;	É	necessária	a	incessante	entrada	de	energia	do	sol	para	a
Moresta	nascer	novamente	de	dióxido	de	carbono	e	água,	Declínio	é	algo	natural;	construção	não	é	natural	e	precisa	ser	executada.	Qualquer	um	gue	pense	sobre	o	mundo	que	o	cerca	deve	perguntar-se	o	que	determina	a	direção	natura!	de	una	mudança.	O	que	leva	o	mundo	para	frente?	O	que	leva	uma	reação	simples	até	os	produtos,	ou,	em	larga
escala,	o	que	leva	a	grande	e	intricada	rede	de	reações	em	sistemas	biológicos	em	um	sentido	que	produz	todos	os	aspectos	do	fenômeno	extraordinário	que	chamamos	vida?	Entropia	A	primeira	lei	da	termodinâmica	nos	diz	somente	quanta	energia	é	transferida	em	uma	reação.	Nada	revela	sobre	as	condições	necessárias	para	que	a	reação	ocorra,
nem	por	que	segue	em	uma	direção	particular.	Tudo	que	a	primeira	lei	nos	diz	é	que	se	uma	reação	ocorre,	então	a	energia	total	permanece	inalterada.	Mas,	o	que	está	por	trás	do	se?	Por	que	algumas	reações	têm	tendência	a	acontecer	e	outras	não?	Por	que	as	coisas	acontecem”?	Para	responder	essas	questões	profundamente	importantes	sobre	o
mundo	gue	nos	cerca,	precisamos	dar	o	próximo	passo	na	termodinâmica	e	aprender	mais	sobre	energia	além	do	fato	de	que	é	conservada.	7.1	A	mudança	espontânea	O	termo	técnico	para	uma	mudança	natural	é	uma	mudança	espontânea,	que	é	uma	mudança	que	tende	a	ocorrer	sem	a	necessidade	de	ser	induzida	por	uma	influência	externa.	Um
exem-	plo	simples	é	o	resfriamento	de	um	bloco	de	metal	quente	à	temperatura	de	suas	vizinhanças	(Fig.	7.1).	A	mudança	inversa,	um	bloco	de	metal	esquentar	espontancamente	mais	que	suas	vizinhanças,	nunca	foi	observada.	A	expansão	de	um	gás	no	vácuo	também	é	espontânea	(Fig.	7.2),	Um	gás	não	tem	a	tendência	de	contrair-se
espontaneamente	em	uma	parte	do	recipiente.	Mudanças	não-espontâncas	podem	ser	induzidas	em	uma	direção	“não-natural”.	Por	exem-	plo,	podemos	forçar	a	passagem	de	uma	corrente	elétrica	através	de	um	bloco	metálico	para	aquecê-lo	a	uma	temperatura	maior	que	suas	vizinhanças.	Podemos	levar	um	gás	a	ocupar	um	volume	menor
empurrando	um	pistão.	Em	todos	os	casos,	portanto,	para	produzir	uma	mu-	dança	não-espontânca,	tivemos	que	ter	uma	maneira	de	forçar	o	acontecimento	aplicando	uma	influência	externa	ao	sistema,	É	importante	considerar	que	uma	mudança	espontânea	não	necessita	ser	rápida.	O	mela-	ço	tem	uma	tendência	espontânea	a	escorrer	quando	a	lata
é	inclinada,	mas	a	baixas	tempera-	turas	o	fiuxo	pode	ser	muito	lento.	O	hidrogênio	e	o	oxigênio	têm	tendência	a	reagir	para	formar	água	—	a	reação	é	espontânea	no	sentido	termodinâmico	—	mas	a	mistura	de	dois	gases	pode	ser	mantida	a	salvo	por	séculos,	se	evitamos	acendê-la	com	uma	faísca.	Diamantes	têm	a	tendência	natural	de	tornarem-se
grafite,	mas	diamantes	permanecem	inalterados	por	anos	diamantes,	na	prática,	são	eternos.	Um	processo	espontâneo	tem	uma	tendência	natu-	rala	ocorrer;	mas	não	necessariamente	acontece	a	uma	velocidade	significativa.	Uma	mudança	espontânea	é	uma	mudança	que	tem	a	tendência	de	ocorrer	sem	estar	sendo	induzida	por	uma	influência
externa;	mudanças	espontâneas	não	necessitam	ser	rápidas.	Entropia	7.)	A	mudança	espontânea	72	A	entropia	e	a	desordem	7.3	As	variações	de	entropia	7.4	As	variações	de	entropia	que	acompanham	as	mudanças	de	estado	físico	7.5	Uma	interpretação	molecular	da	entropia	7.6	As	entropias-padrão	molares	77	As	entropias-padrão	de	reação
Variações	globais	na	entropia	7.8	As	vizinhanças	79	A	710	O	equilíbrio	riação	total	de	entropia	livre	nu	72	713	Olhando	o	sistema	A	energia	livre	de	reação	A	energia	livre	e	o	trabalho	não-	expansivo	7.4	715	O	efeito	da	temperatura	As	variações	de	energia	livre	em	sistemas	biológicos	391	394	Prexcipos	DE	Química	“caa	pr	Quando	uma	quantidade
infinitesimal	de	energia	dg	é	fornecida	como	calor,	a	temperatura	aumenta	uma	quantidade	infinitesimal	dT.	Lembrando	da	Seção	6.8,	na	qual	o	aumento	na	temperatura	é	proporcional	à	energia	transferida	como	calor,	podemos	reescrever	a	Eg.15	do	Capítulo	6	para	a	transferência	de	uma	quantidade	infinitesimal	de	calor:	dy	=CdT	Se	a	variação	na
temperatura	é	feita	a	volume	constante,	usamos	a	capacidade	calorífica	a	volume	constante,	C,.	Se	a	variação	ocorre	à	pressão	constante,	usamos	a	capacidade	calorífi-	ão	constante,	C,.	Esta	fórmula	também	se	aplica	quando	a	transferência	é	reversível,	assim	podemos	escrever	ds	Suponhamos	que	a	temperatura	de	uma	amostra	aumenta	de	7,	a	T,.	A
variação	global	na	entropia	é	a	soma	(integral)	de	todas	as	variações	infinitesimais:	7	Car	f	da	.L	as=[	CL	cf	cn	f,	T	TT	(2a)	t	Assumimos	que	a	capacidade	calorífica	é	independente	da	temperatura	no	intervalo	de	inte-	resse,	por	isso	C	pode	ser	colocado	fora	da	integral.	Para	calcular	à	integral,	usamos	a	forma-	padrão	dada	na	Seção	6.7.	Quando	a
pressão	é	mantida	constante,	a	variação	de	entropia	que	ocorre	quando	a	temperatu-	ta	de	uma	substância	aumenta	de	7,	a	T,	é	dada	pela	Eg.	2a.	usando	€,,	a	capacidade	calorífica	à	pressão	constante:	z	A$=C,	Ea	(2h)	Observe	que	se	T,	é	maior	que	7,	então	AS	é	positivo,	correspondendo	ao	aumento	esperado	de	entropia	quando	a	temperatura	é
aumentada.	Por	exemplo,	suponha	que	aumentássemos	a	temperatura	de	100	g	de	água	à	pressão	constante,	para	a	quai	C,	=	418	JK,	de	OC	(273	K)	a	100º€	(373	K);	a	variação	de	entropia	da	água	seria	33K	23K	AS=(418]kKxIn	=+30	JK!	EXEMPLO	7.2	Calculando	a	variação	de	entropia	devica	a	um	aumento	na	temperatura	Uma	amostra	de	gás
nitrogênio	de	volume	20,0	E	a	5,00	kPa	tem	sua	':mperatura	aumentada	de	20ºC	a	400º	a	volume	constante.	Qual	é	a	variação	de	entropia	do	nitrogênio?	A	capacida-	de	calorífica	molar	do	nitrogênio	a	volume	constante,	Coca	620,81	TK	!-mol	!.	Assuma	com-	portamento	ideal.	Esrarécia	Esperamos	uma	variação	de	entropia	positiva,	porque	a	desordem
em	um	sistema	aumenta	quando	se	aumenta	a	temperatura.	Usamos	a	Eq.	2a.	com	a	capacidade	calorífica	a	volume	constante,	€,.	Encontramos	o	número	de	mols	do	gás	usando	a	lei	dos	gases	ideais,	?V	=	nKT,	e	as	condições	iniciais,	não	esquecendo	de	converter	a	temperatura	para	kelvins.	Como	os	dados	estão	em	litros	e	quilopascais,	use	R
expresso	nessas	unidades.	Como	sempre,	evite	erros	de	arredondamento	por	simplificação	de	cálculos	numéricos	até	o	último	estágio	possível.	Caríruro	7	*	TERMODINÂMICA:	À	SEGUNDA	E	4	TERCEIRA	Lei	Sorução	A	temperatura	inicial	é	293	K;	o	número	de	mols	de	N,	é	afro	GO	RXOOD	RT	(8,3145LkPaK	mol	!)x(293K)	5,00	x	20,0	=	==	mol
8,3145x	293	Segue	então	da	Eg.	2a	que	quando	a	temperatura	aumenta	de	293	K	para	673	K,	a	variação	na	entropia	é	AS=€,n	an?	7	=[	200200	mo	|x(20.81	1:K	"mol	pelos)	8,3145x	293	293	=+0,70	JK	!	Avrores	7.24	A	temperatura	de	1,00	mol	de	He(g)	é	aumentada	de	25ºC	para	300º€	à	stante,	Qual	é	a	variação	na	entropia	do	hélio?	Assuma
comportamento	ideal	e	[Resposta:	+13,6	JK	!]	2B	A	temperatura	de	5,5	g	de	aço	inoxidável	é	aumentada	de	20ºC	à	I00'C.	a	do	aço	Auronismy	Qual	é	a	variação	na	entropia	do	aço	inoxidável?	A	capacidade	calorífica	específi	inoxidável	é	0.51	J4C)	gr!	Consideremos	agora	o	efeito	do	aumento	do	volume	de	uma	amostra	sobre	sua	entropia.	Usando	nossa
intuição	sobre	desordem	outra	vez,	podemos	esperar	que	a	entropia	cresça	à	medida	que	o	volume	ocupado	por	uma	amostra	aumenta.	A	relação	na	Eg.	1	pode	ser	usada	para	tornar	esta	idéia	intuitiva	em	uma	expressão	quantitativa	da	variação	de	entropia	para	a	expansão	isotérmica	de	um	gás.	Como	fazemos	isso?	Como	a	expansão	é	isotérmica,
implicando	que	T	é	constante,	podemos	usar	a	Eq.	|	direta-	mente.	Entretanto,	a	fórmula	requer	q	para	uma	expansão	isotérmica	reversível.	Encontramos	o	valor	de	g,.,	da	primeira	lei,	AU	=	q	+	w.	Sabemos	(Seção	6.3)	que	AU	=	O	para	a	expansão	isotérmica	de	um	gás	ideal,	e	podemos	então	concluir	que	q	=	—	w.	A	mesma	relação	se	aplica	sc	a
transformação	foi	realizada	reversivclmente,	sendo	assim,	escrevemos	GU	-	Por	tanto,	para	calcular	q,.,	calculamos	o	trabalho	realizado	quando	um	gás	ideal	expands	reversivelmente	e	isotermicamente,	e	mudamos	o	sinal,	Para	isto,	podemos	usar	a	seguinte	expressão,	obtida	na	Seção	6.7:	v,	W,	=-nRT	In	Segue,	então,	que	q,	vi	v,	Gnv	=	Me	nrIn-2	T	T
Y	(3)	AS=	onde	n	é	a	quantidade	de	moléculas	de	gás	(em	mols)	e	R	é	a	constante	dos	gases	(em	joules	por	kelvin	por	mol).	Como	esperado,	quando	o	volume	final	é	maior	que	o	volume	inicial	(V.>	V),	a	variação	na	entropia	é	positiva,	correspondendo	a	um	aumento	na	entropia.	395	Escolhemos	uma	expansão	isotérmica	porque	a	temperatura	e	o
volume	afetam	a	entropia	de	uma	substância	e,	não	queremos	considerar	as	variações	na	temperatura	e	no	volume	simultaneamente,	396	Princírios	DE	Quimica	EXEMPLO	7.3	Calculando	a	variação	de	entropia	para	uma	expansão	isotérmica	de	um	gás	ideal	Suponha	que	1,00	mol	de	N.(g)	se	expanda	isotermicamente	de	22,0	L	a	44,0	L.	A	variação	na
entropia	é	AS=	(1,00mol)	x	(8,3145	1K"'	mol!)	x	In	40	L	2,0L	=+5,76	JK!	Como	esperado,	a	entropia	aumenta	com	o	espaço	disponível	para	o	gás	se	expandir.	AurorestE	7.34	Calcule	a	variação	na	entropia	molar	quando	um	gás	ideal	é	comprimido	isotermicamente	à	metade	de	seu	volume	inicial.	[Resposta:	-5,76	-K-!mok-!]	Avtoresrr	7.3B	Calcule	a
variação	na	entropia	molar	quando	dióxido	de	carbono,	tratado	como	um	gás	ideal,	se	expande	isotermicamente	até	10	vezes	seu	volume	inicial.	Se	conhecemos	as	pressões	inicial	e	finai,	podemos	usar	a	lei	dos	gases	ideais,	especificamen-	tea	lei	de	Boyle,	para	expressar	a	razão	de	volumes	na	Eq.	3	em	termos	da	razão	de	pressões	inicial	e	final.
Como	a	pressão	é	inversamente	proporcional	ao	volume	(lei	de	Boyle),	sabe-	mos	que	à	temperatura	constante	HA	“6	Logo,	segue	da	Eq.	3	que	a	variação	de	entropia	à	temperatura	constante	é	p	AS	=nRind	(4)	onde	?,	é	a	pressão	inicial	e	P,	é	a	pressão	final.	Alroresre	74A	Calcule	a	variação	de	entropia	quando	a	pressão	de	1,50	mol	de	Ne(g)
aumenta	isotermicamente	de	5,00	bar	a	20,00	bar.	Assuma	comportamento	ideal,	[Resposta:	—17,3	3K”	AvuToresmr	7.48	Calcule	a	variação	de	entropia	quando	a	pressão	de	70,9	g	de	gás	cloro	aumenta	isotermicamente	de	3,00	kPa	a	24,00	kPa.	Assuma	comportamento	ideal.	7.4	As	variações	de	entropia	que	acompanham	as	mudanças	de	estado
físico	Podemos	esperar	aumento	de	entropia	quando	um	sólido	funde-se	até	tornar-se	líquido	e	suas	moléculas	ficam	mais	desordenadas.	Similarmente,	podemos	esperar	um	aumento	maior	na	entropia	quando	o	líquido	vaporiza	e	suas	moléculas	ocupam	um	volume	muito	maior	e	seu	movimento	é	altamente	caótico.	.	Para	calcular	a	variação	de
entropia	para	uma	substância	que	sofre	transição	de	uma	fase	a	outra,	precisamos	observar	três	fatos:	1	À	temperatura	de	transição	(tal	como	o	ponto	de	ebulição	para	a	vaporização),	a	temperatura	da	substância	permanece	constante	à	medida	que	o	calor	é	fornecido.	Toda	energia	fornecida	se	aplica	na	transição	de	fase,	tal	como	a	conversão	de
líquido	em	vapor,	e	não	para	aumentar	a	temperatura,	O	T	no	denominador	da	Eg,	1	é	portanto	uma	constante	e	pode	ser	igualada	à	temperatura	de	transição,	tal	como	o	ponto	de	fusão	normal,	T,	a	temperatura	na	qual	um	sólido	funde	quando	a	pressão	é	1	atm,	ou	o	ponto	de	ebulição	normal,	T,*,	a	temperatura	na	qual	um	líquido	ferve	quando	a
pressão	é	1	atm.	2	À	temperamra	de	transição	de	fase,	a	transferência	de	calor	é	reversível.	*N.	de	T.	Ob,	no	símbolo	7,,	representa	a	palavra	em	inglês	hoiling.	que	significa	ebulição	em	português.	ser	asrranjados	e	que	lêm	a	mesma	encrgia	total.	Cada	arranjo	permitido	de	moléculas	em	uma	mostra	é	chamado	de	microestado:	então	W	é	igual	ao
número	de	microestados	que	possuem	a	mesma	energia,	À	equação	de	Boltzmamn	nos	dá	informação	sobre	o	significado	da	entropia	a	nível	molecular;	é	simplesmente	o	número	de	maneiras	de	obter	um	dado	estado,	expresso	logaritmicamente,	O	Exemplo	7.5	mestra	como	usar	a	fórmula.	EXEMPLO	7.5	Usando	a	fórmula	de	Boltzmann	para	calcular	a
entropia	de	uma	substância	Vamos	calcular	a	entropia	de	um	pequeno	sólido	composto	de	quatro	moléculas	diatômicas	*	de	um	composto	binário	tal	como	monóxido	de	carhono,	CO,	Suponha	que	quatro	moléculas	formem	um	cristal	perfeitamente	ordenado	no	qual	as	moléculas	estão	alinhadas	com	seus	átomos	de	€	à	esquerda.	Como	T'=	0,	todo	o
movimento	cessou	(Fig.	7.5).	Esperamos	que	a	amostra	tenha	zero	de	entropia,	pois	não	há	desordem	nem	de	movimento	nem	de	energia,	Este	valor	é	confirmado	pela	fórmula	de	Boltzmann:	como	existe	somente	um	arranjo	possível	em	um	cristal	perfeito,	W=	le	S=	É	In	1	=0.	Suponhamos	agora	que	as	moléculas	possam	ter	seus	átomos	de	C	do
outro	lado	também	ainda	com	a	mesma	energia	(Fig.	7.6).	O	número	de	maneiras	de	arranjar	as	quatro	moléculas	é	W=(0x2x2x2)=2º	ou	16	possíveis	diferentes	arranjos	correspondendo	todos	à	mesma	energia	tolal.	A	entropia	deste	sólido	pequeno	é	portanto	S=kln2º=(1,38x	102	].K-)	x	(In	16)=	3.8	x	103	JK!	Como	esperado,	a	entropia	do	sólido
desordenado	é	maior	que	a	do	sólido	perfeitamente	ordenado,	Avroresre	7.74	Calcule	a	entropia	de	uma	amostra	de	um	sólido	na	qual	as	moléculas	podem	assumir	uma	de	três	orientações	possíveis	com	a	mesma	energia,	Suponha	que	tenha	30	moléculas	na	amostra,	Resposta:	4,5	x	102	LK	!]	Artoreste	7.758.	Calcule	a	entropia	de	uma	amostra	de	um
sólido	na	qual	supõe-se	que	uma	molécula	de	benzeno	substituído,	CHF,	pode	assumir	uma	das	6	orientações	com	igual	energia.	Suponha	que	tenha	1,00	mol	de	moléculas	na	amostra.	Para	uma	amostra	de	tamanho	mais	realístico	que	o	Exemplo	7.5,	uma	que	contém	1,00	mol	de	CO,	correspondendo	a	6,02	x	10	moléculas	de	CO,	cada	uma	das	quais
pode	ser	orientada	em	uma	de	duas	maneiras,	a	entropia	em	7	=	0	será	S=fIn	282x0Ê	(1,38	x	102	.K-)	x	(6,02	x	102	In2)=5,76]K'!	Quando	a	entropia	de	1,00	mol	de	CO	é	de	fato	medida	a	temperaturas	próximas	de	T=0,0	valor	encontrado	é	4,6	1-K”!.	Ussc	valor,	que	é	chamado	de	entropia	residual	da	amostra,	a	entropia	de	uma	amostra	em	7	=	O
originada	da	desordem	molecular	que	sobrevive	àquela	temperatura,	é	próximo	de	5.76	J-K	!	que	sugere	que	no	cristal	as	moléculas	estão	de	tato	arranjadas	próximas	da	aleatoriedade.	A	razão	para	esta	aleatoriedade	é	que	o	momento	de	dípolo	elétrico	de	uma	molécula	de	CO	é	muito	pequeno,	de	modo	que	não	há	ganho	algum	energético	vantajoso
se	as	moléculas	se	ordenam	cabeça-cauda-cabeça:	de	modo	que	as	molé-	culas	se	arranjam	nas	duas	orientações	possíveis	ao	acaso.	Para	HCI	sólido,	as	mesmas	medi-	das	experimentais	dão	S	=	O	próximas	de	T'=	0.	Este	valor	indica	que	os	momentos	de	dipolo	das	moléculas	de	HC],	que	são	maiores	que	no	caso	anterior,	levam	as	moléculas	a	um
arranjo	ordenado,	ficando	estritamente	cabeça-cauda.	A	fórmula	de	Bottzmam,	S	=	kin	W.	relaciona	entropia	com	probabilidade	e	pode	ser	usada	para	estimar	a	entropia	de	uma	substância.	FIGURA	7.5	Uma	amostra	pequena	de	monóxido	de	carbono	sólido	consistindo	de	quatro	moléculas.	Quando	existe	somente	uma	maneira	de	arranjar	as
moléculas	na	qual	todas	|	as	moléculas	apontam	em	uma	direção.	a	entropia	do	sólido	é	O.»	A00	Prancírios	DE	Química	FIGURA	7.6	Todos	os	16	modos	de	arranjar	quatro	moléculas	de	CO,	assumindo	que	cada	orientação	é	igualmente	provável.	À	entropia	de	tal	sólido	é	maior	que	O.	io	FIGURA	7.7	Os	quatro	arranjos	possíveis	de	uma	molécula	de
FCIO,	em	uma	disposição	tetraédrica.	DO	DO	OO	DO	VOO	DO	DIDO	IPO	|	DCD	DO	[DO	DO	DO	WD	DO	DO	DID	WO	DA	CIP	DO	[DD	|	DID	PO	DID	DID	DID	IDO	|	CDC	|	CD	|	DCD	EXEMPLO	7,6	Usando	a	fórmula	de	Boltzmamn	para	interpretar	uma	entropia	residual	À	entropia	de	1,00	mol	de	FCIO,(s)	em	7	=	0	é	10,1	J-K”.	Sugira	uma	interpretação.
EsrraréGIA	A	existência	de	entropia	residual	em	7	=	O	sugere	que	as	moléculas	estão	desordenadas.	A	partir	da	forma	da	molécula	(que	pode	ser	obtida	usando	a	teoria	VSEPR),	precisamos	determinar	quantas	orientações,	W,	são	igualmente	prováveis	de	serem	adotadas	em	um	cristal;	então	podemos	usar	a	fórmula	de	Boltzmamn	para	ver	se	ela	leva
ao	valor	observado	de	5.	SoLução	Uma	molécula	de	FCIO,	(s)	é	tetraéárica,	por	isso	podemos	esperar	que	seja	capaz	de	possuir	quatro	orientações	em	um	cristal	(Fig.	7.7).	O	número	total	de	modos	de	arranjar	das	moléculas	em	um	cristal	contendo	A	moléculas	é	dado	por	W=(4X4x4%..XAyames	=	A	entropia	vale	então	S=kln4"=Ex(NxIn	4)	Como	em
1,00	mol	de	FCIO,	existem	6,02	x	102	moléculas,	S=(1,38x	102	PK!)	x	(6,02	x	102	x	In	4)	=	11,5	JK!	-	Este	valor	é	razoavelmente	próximo	do	valor	experimental	de	10,1	J-K-,	um	resultado	que	sugere	que	em	T	=	O	as	moléculas	encontram-se	aleatoriamente	em	suas	quatro	possíveis	orientações.	AvTorEsTE	7.BA	Explique	a	observação	que	em	T	=	O	a
entropia	de	1	mol	de	N,O(s)	é	SK.	ERespasta:	No	cristal,	as	orientações	NNO	e	ONN	são	igualmente	prováveis.	AvtorEstE	7.8B	Sugira	a	razão	pela	qual	a	entropia	do	gelo	é	diferente	de	zero	em	T	=	0:	pense	acerca	das	ligações	de	hidrogênio.	A	fórmula	de	Boltzmann	também	nos	permite	compreender	as	mudanças	na	entropia	que	foram	calculadas
usando	a	Eq.	1.	Por	exemplo,	vamos	interpretar	a	variação	de	entropia	de	um	Cariruto	7	+	TERMODINÂMICA:	À	SEGUNDA	E	A	TERCEIRA	LEI	401	gás	ideal	como	função	do	volume	(Eq.	3).	Podemos	construir	um	modelo	de	um	gás	ideal	em	termos	de	um	grande	número	de	partículas	que	ocupam	os	níveis	de	energia	de	uma	partícula	em	uma	caixa.
Na	realidade,	a	caixa	é	um	recipiente	tridimensional,	mas	os	elementos	básicos	da	interpretação	podem	ser	obtidos	considerando-se	uma	caixa	unidimensional	assim	coro	foi	tratado	na	Seção	1.5.	Em	T=0,	somente	o	nível	mais	baixo	de	energia	está	ocupado,	então	W=1eaentropia	é	O.	Em	qualquer	temperatura	acima	do	zero	absoluto,	as	moléculas	de
um	gás	em	um	recipiente	ocupam	muitos	níveis	de	energia	como	os	mostrados	na	Figura	7.8,	Wé	maior	que	1,	e	a	entropia	(que	é	proporcional	a	In	W)	é	maior	que	0.	Quando	o	comprimento	da	caixa	é	aumentado	à	temperatura	constante,	mais	níveis	de	energia	se	tornam	acessíveis	às	moléculas	porque	os	níveis	agora	ficam	mais	próximos.	Por-	tanto,
o	valor	de	W	aumenta	à	medida	que	a	caixa	aumenta,	e	pela	fórmula	de	Boltzmann	a	entropia	aumenta	também.	O	mesmo	argumento	se	aplica	à	caixa	tridimensional;	então	se	o	volume	da	caixa	aumenta,	o	número	de	estados	acessíveis	também	aumenta.	O	logaritmo	do	volume	na	Eg.	3	pode	ser	visto	como	originário	do	logaritmo	de	W	na	fórmula	de
Boltzmann.	O	aumento	na	entropia	de	uma	substância	conforme	aumenta	sua	temperatura	(Eq.2	e	Tabela	7.2)	pode	também	ser	interpretado	em	termos	da	fórmula	de	Boltzmann.	Usaremos	o	mesmo	modelo	da	partícula	na	caixa,	para	um	gás,	mas	este	raciocínio	também	se	aplica	a	líquidos	e	sólidos,	aínda	que	os	níveis	de	energia	sejam	muito	mais
complicados.	A	baixas	temperaturas,	as	moléculas	de	um	gás	ocupam	somente	uns	poucos	níveis	de	energia,	então	W	é	pequeno	e	a	entropia	é	baixa.	À	medida	que	a	temperatura	aumenta,	as	moléculas	têm	acesso	a	um	número	maior	de	níveis	de	energia	(Fig.	7.9),	ou	seja,	W	cresce,	e	a	entropia	cresce	também.	z	E	|	Baixa	Alta	b	Lo	sp	Tr	T	É	ú	m	.	Q
Psi	sn	sn	sal	Rama	bl	il	E	|	e.	MM	Pee	pagam]	pass	loss,	e	(a)	6d)	[a	6)	FIGURA	7.9	Mais	níveis	de	energia	tornam-se	acessíveis	em	uma	caixa	de	FIGURA	7.8	Os	níveis	de	energia	de	uma	partícula	em	uma	caixa	se	tornam	mais	próximos	à	medida	que	o	comprimento	da	caixa	aumenta.	Como	resultado,	o	número	de	níveis	acessíveis	às	partículas	na
caixa	aumenta,	e	a	entropia	do	sistema	cresce	consequentemente.	O	intervalo	de	níveis	termicamente	acessíveis	é	mostrado	pela	faixa	pintada.	A	mudança	de	(a)	para	(b)	é	um	modelo	de	uma	expansão	isotérmica	de	um	gás	ideal.	A	energia	total	das	partículas	é	a	mesma	em	cada	caso.	comprimento	fixo	à	medida	que	a	temperatura	aumenta.	A
mudança	de	(a)	para	(b)	é	um	modelo	do	efeito	do	aquecimento	de	um	gás	ideal	a	volume	constante.	Os	níveis	termicamente	acessíveis	são	mostrados	na	faixa	pintada.	A	energia	média	das	moléculas	também	aumenta	conforme	aumenta	a	temperatura:	isto	é,	ambos,	energia	interna	e	entropia.	aumentam	com	a	temperatura.	Poderíamos	dizer	que	a
“densidade	de	estados”	cresce.	404	Princípios	DE	Química	—	>	Energia	(a)	tby	FIGURA	7.12	Os	níveis	de	energia	de	uma	partícula	em	uma	caixa	são	mais	espaçados	para	(a)	moléculas	leves	que	para	(b)	moléculas	pesadas.	Como	resultado,	o	número	de	níveis	termicamente	acessíveis,	como	mostrado	na	área	colorida.	é	maior	para	as	moléculas
pesadas	que	para	as	Jeves	à	mesma	temperatura,	e	à	entropia	da	substância	com	moléculas	pesadas	é	correspondentemente	maior.	Estanho	branco	Estanho	cinza	FIGURA	7.13	Estanho	cinza	e	estanho	branco	são	duas	forma	sólidas	de	estanho.	A	forma	branca,	mais	densa,	é	a	fase	mais	estável	acima	de	13ºC,	e	à	forma	cinza,	mais	quebradiça,	é	mais
cstável	abaixo	daquela	temperatura.	e	O,	na	Tabela	7.3).	Também	vemos	que	espécies	mais	complexas	e	maiores	têm	entropius	molares	maiores	que	as	mais	simples	e	menores	(compare	CaCO,	com	CaO	ou	CH	OH	com	H,0).	Líquidos	têm	entropias	molares	maiores	que	os	sólidos,	porque	a	liberdade	de	movi-	mento	que	as	moléculas	de	um	líquido	tem
proporcionam	um	estado	menos	ordenado	da	matéria.	As	entropias	molares	dos	gases,	nos	quais	as	moléculas	ocupam	volumes	muito	mai-	ores	e	têm	quase	que	um	movimento	completamente	desordenado,	são	substancialmente	mai-	ores	que	as	dos	líquidos.	Entropias-padrão	molares	aumentam	conforme	aumenta	a	complexidade	de	uma	substância.
As	entropias-padrão	molares	dos	gases	são	maiores	que	as	de	sólidos	e	líquidos	comparáveis	à	mesma	temperatura,	AvurOrESTE	7.9A	Qual	substância	em	cada	par	tem	entropia	molar	maior:	(a)	1	mol	de	CO,a25ºCe	|	barou	1	mol	de	CO,	a	25ºC	e	3	bar;	(b)	1	mol	de	He	a	25ºC	em	um	recipiente	de	20	L	ou	1	mol	de	He	a	100ºC	em	um	recipiente	de	20
L;	(c)	BrXl)	ou	Br«g)?	Explique	suas	conclusões.	Resposta:	(a)	CO,	a	1	bar,	porque	a	desordem	aumenta	com	o	volume;	(b)	He	a	I00C,	porque	a	desordem	aumenta	com	a	temperatura;	(c)	Br,(g)	porque	o	estado	de	vapor	é	mais	desordenado	que	o	estado	líguido.]	Avtotesre	7.9B	Use	a	informação	da	Tabela	7.3	ou	do	Apêndice	2A	para	determinar	qual
forma	alotrópica	é	mais	ordenada	e	prediga	o	sinal	de	AS	para	cada	transição:	(a)	estanho	branco	(Vig.	7.13)	transformando-se	em	estanho	cinza	a	25ºC,	(b)	mudança	do	diamante	a	grafite	a	25ºC.	7.7	As	entropias-padrão	de	reação	Podemos	usar	os	dados	da	Tabela	7.3	e	do	Apêndice	2A	para	calcular	a	variação	de	entropia	quando	reagentes	se
transformam	em	produtos.	À	entropia-padrão	de	reação,	AS,	é	a	dife-	rença	nas	entropias-padrão	molares	de	produtos	e	reagentes,	levando	em	conta	seus	coeficien-	tes	estequiométricos:	AS?	=	Ens,	*	(produtos)	-	XnS	º	(reagentes)	9)	O	primeiro	termo	na	soma	à	direita	é	a	entropia-padrão	molar	dos	produtos	e	o	segundo	é	a	dos	reagentes;	n
representa	os	vários	coeficientes	estequiométricos	na	equação	química.	O	Exemplo	7.7	ilustra	como	a	expressão	é	usada.	Como	a	entropia	molar	de	um	gás	é	muito	maior	que	a	dos	sólidos	e	dos	líquidos,	uma	mudança	no	número	de	mols	do	gás	normalmente	domina	qualquer	outra	mudança	de	entro-	pia	em	uma	reação.	Um	aumento	na	quantidade
de	gás	usualmente	resulta	em	uma	entropia	positiva.	Inversamente,	um	consumo	resultante	de	gás	usualmente	resulta	em	uma	entropia	negativa	de	reação.	Variações	de	entropia	são	muito	melhor	balanceadas	para	reações	nas	quais	não	existe	mudança	na	quantidade	de	gás	ou	nas	quais	gases	não	estão	envolvidos,	e	para	estas	reações	temos	que



usar	dados	numéricos	para	predizer	o	sinal	da	entropia	da	rea-	ção.	Também	precisamos	de	dados	numéricos	para	predizer	os	valores	numéricos	de	qualquer	entropia	de	reação,	mesmo	se	gases	estão	ou	não	envolvidos.	Aentropia-padrão	de	reação	é	positiva	(um	aumento	de	entropia)	se	existe	produção	de	Rás	na	reação	e	é	negativa	(uma	diminuição)
se	existe	um	consumo	de	gás.	EXEMPLO	7.7	Calculando	a	entropia-padrão	de	reação	Calcule	a	entropia-padrão	para	a	reação	N	(g)	+	3	H(g)	—	2	NH,	(g).	Esvrarécia	Esperamos	uma	diminuição	na	entropia	porque	existe	uma	diminuição	na	quantidade	de	gás.	Para	encontrar	o	valor	numérico,	usamos	à	equação	química	para	escrever	uma	expressão
para	AS.º,	como	mostrado	na	Eq.	9,	e	então	substituímos	por	valores	da	Tabela	7.3	ou	do	Apêndice	2A	.	Capírito	7	+	TERMODINÂMICA:	À	SEGUNDA	E	A	TERCEIRA	LEL	Sorução	Da	equação	química,	podemos	escrever	AS=25,º(NH,	g)-15,2(N,	8)	+38,	0,	8)]	=(2x	192,4	J:Kmol!)	—	[(191,6	J:K“.mol	')	+	(3	x	130,7	:K-!mol-!))	198,9	J:K-!-mol"!	Como	o
valor	de	AS?	é	negativo,	o	produto	é	menos	desordenado	que	os	reagentes	—	em	parte,	porque	ocupa	um	volume	menor	—	exatamente	como	esperado.	Avtoreste	7.I0A	Use	os	dados	do	Apêndice	2A	para	calcular	a	entropia-padrão	da	reação	N,O,(g)	—	2	NO,(g)	a	285º€.	Resposta:	+175,83	1:K	mol!)	Auroreste	7,108	Use	os	dados	do	Apêndice	2A	para
calcular	a	entropia-padrão	da	reação	CH	(g)	+	H(g)	—	CH((g)	a	25º€.	ariações	globais	na	entropia	Alguns	processos	parecem	desafiar	a	segunda	lei.	Por	exemplo,	água	congela	a	gelo	a	baixas	temperaturas,	e	compressas	frias	para	ferimentos	afléticos	tornam-se	geladas	mesmo	no	ar	quente	quando	o	nitrato	de	amônio	em	seu	interior	se	mistura	com	a
água.	A	própria	vida	parece	ir	contra	a	segunda	lei.	Cada	célula	de	um	ser	vivo	é	extraordinariamente	organizada.	Milhares	de	compostos	diferentes,	cada	um	tendo	uma	função	específica	a	realizar,	movem-se	em	uma	coreografia	intrincada	que	chamamos	vida.	Como	as	moléculas	em	nossos	corpos	podem	formar	tais	estruturas	complexas	altamente
organizadas	a	partir	de	lodo,	lama	ou	gás?	Somos	exemplos	de	sistemas	que	têm	entropia	muito	baixa.	De	fato,	nossa	existência	parece,	à	primeira	vista,	ser	uma	contradição	da	segunda	lei	da	termodinâmica.	O	dilema	é	resolvido	quando	percebemos	que	a	segunda	lei	refere-se	a	uma	sistema	isola-	do.	Isto	é,	se	quisermos	determinar	se	uma	mudança
é	espontânea	ou	não,	devemos	considerar	a	variação	total	na	entropia	do	próprio	sistema	e	das	vizinhanças	com	a	qual	está	em	contato	e	pode	trocar	energia.	7.8	As	vizinhanças	O	sistema	em	si	e	suas	vizinhanças	constituem	o	“sistema	isolado”	ao	qual	a	segunda	lei	se	refere	(Fig.	7.14).	Vimos	como	calcular	a	variação	de	entropia	do	sistema;	agora
vamos	voltar	a	nossa	atenção	nas	variações	de	entropia	de	suas	vizinhanças,	Somente	se	a	variação	de	entropia	zotal	AS	AS	+	AS,	(10)	é	positiva,	o	processo	será	espontânco.	Aqui,	AS	é	a	variação	de	entropia	do	sistema	e	AS,	a	das	vizinhanças.	É	muito	importante	entender	que	um	processo	no	qual	AS	decresce	pode	ocor-	Ter	espontaneamente,
desde	que	a	entropia	aumente	tanto	nas	vizinhanças	que	AS,	cresce.	Podemos	ver	na	Tabela	7.2	que	a	0ºC	a	entropia	molar	da	água	líquida	é	22,0	3-K-'.mol”!	maior	que	a	do	gelo	à	mesma	temperatura.	Esta	diferença	tem	sentido,	porque	as	moléculas	na	água	líquida	estão	mais	desordenadas	que	no	gelo.	Segue	então	que,	quando	a	água	congela	a
0ºC,	sua	entropia	diminui	22,0	J-K-mol!.	Mudanças	de	entropia	não	variam	muito	com	a	temperatura;	por	isso,	abaixo	de	0ºC,	podemos	esperar	quase	a	mesma	diminuição.	Já	sabe-	mos	por	experiência	diária	que	a	água	congela	espontaneamente	abaixo	de	0ºC.	Claramente,	as	vizinhanças	necessitam	desempenhar	um	papel	decisivo:	se	mostramos	que
sua	entropia	aumenta	mais	que	22,0	J-K!.mol"	quando	a	água	congela,	então	a	variação	de	entropia	total	será	positiva	e	o	congelamento	espontâneo.	Podemos	esperar	que	a	entropia	das	vizinhanças	aumente	quando	a	água	congela	porque	o	congelamento	é	um	processo	exotérmico,	e	o	calor	liberado	passa	para	as	vizinhanças.	Esse	calor	incita	o
movimento	dos	átomos	nas	vizinhanças,	que	aumenta	sua	desordem	e	então	aumenta	a	entropia	(Fig.	7.15).	Podemos	usar	a	Eq.	1	para	calcular	a	variação	de	entropia	das	vizinhanças,	se	assumirmos	que	as	vizinhanças	são	tão	grandes	que	suas	temperatura	e	pressão	permanecem	constantes.	Observe	que	us	propriedades	do	sistema	são	eseritas	sem
subscritos	405	406	Princípios	DE	Química	Sistema	de	interesse	!	|	Í	|	Í	Vizinhanças,	AS,	|	i	i	Total,	AS	Sistema	isolado	tor	FIGURA	7.14	Um	sistema	global	isolado	que	consideramos	como	um	modelo	de	eventos	que	ocorrem	no	mundo,	consiste	de	um	sistema	menor	Junto	com	suas	vizinhanças	mais	próximas.	Os	únicos	eventos	que	podem	ocorrer
espontaneamente	no	sistema	global	isolado	são	aqueles	que	correspondem	a	um	aumento	total	na	entropia.	A	entropia	A	entropia	FIGURA	7.15.	(a)	Em	um	processo	exotérmico,	o	das	das	calor	escapa	para	as	vizinhanças	e	aumenta	sua	vizinhanças	vizinhanças	entropia.	(b)	Em	um	processo	endotérmico,	a	entropia	aumenta	diminui	das	vizinhanças
diminui.	A	seta	azul	esverdeada	indica	a	direção	da	variação	de	entropia	nas	vizinhanças.	Saída	de	calor	Entrada	de	calor	(a)	tb)	Supenha	que	|	mal	de	H,O	cengele	no	sistema	e	que	o	sistema	esteja	à	pressão	constante.	A	variação	de	entalpia	da	amostra	(sistema)	é	6,0	kJ;	ou	seja,	6,0	kJ	de	calor	fluem	do	sistema	para	as	vizinhanças,	e	podemos
escrever	q,	=	+6,0	kJ.	Em	geral,	se	a	variação	de	entalpia	do	sistema	é	AH,	então	para	o	calor	transferido	à	pressão	constante	g,	=	—AH.	Podemos	agora	usar	a	Eg.	|	para	escrever	as	Essa	importante	fórmula,	que	pode	ser	obtida	mais	formalmente	das	leis	da	termodinâmica,	aplica-se	quando	quaisquer	mudanças	ocorrem	à	temperatura	e	pressão
constantes.	Observe	que,	para	uma	dada	variação	de	entalpia	do	sistema	(isto	é,	uma	dada	liberação	de	calor),	a	entropia	das.	vizinhanças	aumenta	mais	se	a	temperatura	é	baixa	que	se	esta	for	alta	(Fig.	7.16).	A	explicação	é	a	analogia	mencionada	anteriormente	do	“espirro	na	rua”.	Como	AH	é	independente	do	caminho,	Eg.	11	é	aplicável	quando	o
processo	ocorre	reversivel	ou	irrever-	sivelmente.	EXEMPLO	7.8	Estimando	a	variação	de	entropia	das	vizinhanças	Para	calcular	à	variação	de	entropia	das	vizinhanças	quando	a	água	congela	logo	abaixo	de	0ºC,	digamos	a	—10ºC,	escrevemos	AH,	=-	AH,	(=	6,0	k]-mol'	e	T=	263	K.	Então	a	Eg.	11	resulta	em	.	.	mol!	aSg	=	60H10	imo)	o	sy-timol”	“
263K	Observe	que	essa	variação	na	entropia	é	maior	que	a	diminuição	na	entropia	do	sistema,	—22,0	J-K"!,	que	calculamos	da	diferença	na	entropia	dos	estados	sólido	e	líquido	da	água	na	Tabela	7.2.	Portanto,	a	variação	total	na	entropia	É	positiva	a	—10ºC,	e	o	congelamento	da	água	é	espontâneo	àquela	temperatura.	Avroreste	7.HA	Calcule	a
variação	de	entropia	das	vizinhanças	quando	1,00	mol	de	HO())	vaporiza	a	90ºC	e	1	bar.	Considere	a	entalpia	de	vaporização	da	água	como	40,7	KJ-mol".	[Resposta:	-112	1.K-)	CaríruLo	7	«	TERMODINÂMICA:	A	SEGUNDA	E	A	TERCEIRA	LEI	“0	tu	=	O,	O	que	implica	que	um	processo	reversível	não	é	espontâneo:	um	processo	reversível	não	tem
tendência	a	ocorrer	em	direção	alguma.	Um	ponto	final	é	que	caminhos	reversíveis	e	irreversíveis	entre	dois	estados	de	um	mes-	mo	sistema	deixam	as	vizinhanças	em	estados	diferentes,	Como	a	entropia	é	uma	função	de	estado,	o	valor	de	AS,	a	variação	de	entropia	do	sistema,	é	a	mesma	para	ambos	os	caminhos.	Entretanto,	AS,	é	diferente	para	os
dois	caminhos	porque	a	entropia	das	vizinhanças	muda	uma	quantidade	diferente	em	cada	caso.	Por	exemplo,	a	expansão	isotérmica	de	um	gás	ideal	sempre	resulta	em	uma	variação	de	entropia	do	sistema,	dada	pela	Eq.	3.	Entretanto,	a	varia-	ção	de	entropia	das	vizinhanças	é	diferente	para	os	caminhos	reversível	e	irreversível	porque	as	vizinhanças
são	deixadas	em	diferentes	estados	em	cada	caso	(Fig.	7.19).	As	características	dos	processos	reversíveis	e	das	irreversíveis	estão	listados	na	Tabela	7.4.	Um	processo	reversível	é	aquele	no	qual	AS	Um	processo	é	espontâneo	se	é	acompanhado	por	um	aumento	na	entropia	total	do	sistema	e	vizinhanças.	EXEMPLO	7.10	Determinando	a	variação	total
de	entropia	para	um	processo	Determine	AS,	AS,	e	AS,,	para	(a)	a	expansão	isotérmica	reversível	e	(b)	a	expansão	livre	isotérmica	irreversível	(expansão	contra	pressão	zero)	de	1,00	mol	de	moléculas	de	um	gás	ideal	de	8,00	L	a	20,00	L	a	292	K.	Explique	quaisquer	diferenças	entre	os	dois	caminhos.	Esrrarésia	Como	a	entropia	é	uma	função	de
estado,	a	variação	na	entropia	do	sistema	é	a	mesmá	independente	do	caminho	entre	os	dois	estados,	de	modo	que	podemos	usar	a	Eq.	3	para	calcular	AS	para	(a)	e	(b),	Para	a	entropia	das	vizinhanças,	necessitamos	encontrar	o	calor	transferido	para	as	vizinhanças.	Em	cada	caso,	podemos	usar	o	fato	que	AU	=	O	para	uma	expansão	isotérmica	de	um
gás	ideal,	então	combinamos	esta	condição	com	AU	=	w	+	q	e	usamos	a	Eg.	12,	As	variações	calculadas	estão	resumidas	na	Figura	7.20.	SoLução	(a)	Para	o	caminho	(1),	a	variação	na	entropia	é	as=nRin2	=	(1,00mol)x	(8,3145	JK”	mol!)	xIn	20.0	Y,	8,00	L	=+161K	A	variação	na	entropia	do	gás	é	positiva,	como	esperado.	Como	AU	=	0,	q	=	—1.
Portanto,	como	o	calor	que	flui	para	as	vizinhanças	é	igual	ao	calor	que	flui	para	fora	do	sistema,	Y	-g=w=-nRTIn=	Qu	2-4	Y	É	A	variação	da	entropia	das	vizinhanças,	Eg.	12,	é	portanto	As,	=	Ee	-	Rin	2	T	K	Essa	expressão	é	o	negativo	da	expressão	para	AS,	então	sabemos	que	AS,	=	7,6	JK!	e	consegiientemente,	AS,	=0.	Este	valor	está	em	acordo	com
a	afirmação	que	o	processo	é	re-	*	versível.	(b)	Para	o	processo	irreversível,	AS	é	o	mesmo,	+7,6	J-K-!.	Nenhum	trabalho	é	reali-	zado	na	expansão	livre	(Seção	6.7),	então	w	=	0.	Como	AU	=	0,	segue	que	q	=	0.	Portanto,	nenhum	calor	é	transferido	para	as	vizinhanças,	e	sua	entropia	é	inalterada:	AS,	=	0.	A	vari-	ação	total	na	entropia	é	portanto	AS,,	=
+	7,6	T-K-.	O	valor	positivo	é	consistente	com	uma	expansão	irreversível.	AuroresTe	7.134	Determine	AS,	AS,	e	AS,	para	(a)	a	expansão	isotérmica	reversível	e	(b)	a	expansão	livre	isotérmica	de	1,00	mol	de	moléculas	de	um	gás	ideal	de	10,00	atm	e	0,200	L	para	1,00	atm	e	2,00	L	a	298	K.	IResposta:	(a)	AS,	=0,AS=+19,|	JK7,AS,	=-19,1]	1X;	(b)	AS	=
+9,11KAS=+9,	1	TK7;AS,	=0]	T+»	(b)	FIGURA	7.19	(a)	Quando	um	processo	ocorre	reversivelmente	—	isto	é,	o	sistema	está	em	equilíbrio	com	suas	vizinhanças	—,	a	variação	na	entropia	das	vizinhanças	é	o	negativo	da	variação	de	entropia	do	sistema	e	à	mudança	total	é	O.	(b)	Para	um	processo	irreversível	entre	os	mesmos	dois	estados	do	sistema,
o	estado	final	das	vizinhanças	é	diferente	do	estado	final	em	(a),	e	a	variação	do	sistema	não	é	cancelada	pela	variação	de	entropia	das	vizinhanças.	Além	do	mais,	no	total	existe	um	aumento	na	entropia.	(a	TaBrkA	4:	Processos	reversíveis	e	irreversíveis*	Quando	um	processo	é	reversível	AS	=	irreversível	a	*	Em	cada	caso,	AS,	=	AS+AS,,	410
PrasciPrOS	DE	QuiMiCA	1,00	mol,	20,00	L	AU=0	AU=0	As=	3)	|	A8=+75140]	+76	JK!	E	&	21	8	ASw=0	É]	É	ASy=	o	To	Jd	|	1,00	mol.	8,001.	1	292K	.	FIGURA	7.20	As	variações	na	entropia	e	energia	interna	quando	um	«ás	ideal	sofre	mudanças	reversíveis	e	irreversíveis	entre	os	dois	mesmos	estados,	como	descrito	no	Exemplo	710.	Temperatura	alta
Temperatura	baixa	(a)	Equilíbrio	Pressão	alta	ão	baixa	To	Prossé	Equilíbrio	ALTOTESTE	7.13B	|	Determine	AS,	AS,,	e	AS,,	para	a	compressão	isotérmica	reversível	de	2,00	mols	de	moléculas	de	um	gás	ideal	a	1,00	atm	e	4,00	L	para	20,00	atm	e	0,200	L	a	298	K.	7.10	O	equilíbrio	Esta	é	uma	pequena	mas	importantíssima	seção.	Quando	um	sistema
está	em	equilíbrio,	não	tem	tendência	a	mudar	para	direção	alguma	(direta	ou	inversa)	e	permanecerá	nesse	estado	até	que	o	sistema	seja	perturbado	externamente.	Por	exemplo,	quando	um	bloco	de	metal	está	a	mesma	temperatura	que	suas	vizinhanças,	está	em	equilíbrio	térmico	com	as	vizinhanças,	e	a	energia	não	tem	tendência	a	fluir	como	calor
do	ou	para	o	bloco	de	metal.	Quando	u	um	gás	confinado	em	um	cilindro	por	um	pistão	tem	a	mesma	pressão	que	suas	vizinhanças,	o	está	em	equilíbrio	mecânico	com	as	vizinhanças,	e	o	gás	não	tem	tendência	a	expandir-se	ou	contrair-se	(Fig.	7.21).	Quando	um	sólido,	tal	como	gelo,	está	em	contato	com	sua	forma	líquida,	tal	como	água,	sob	certas
condições	de	temperatura	e	pressão	(OC	e	|	atm	para	à	água),	os	dois	estados	da	matéria	estão	em	equilíbrio	físico	um	com	o	outro,	e	não	há	tendên-	cia	de	uma	forma	passar	para	a	outra.	Equilíbrios	físicos,	que	incluem	a	vaporização	bem	como	a	fusão,	são	tratados	com	detalhes	no	Capítulo	&.	Quando	uma	mistura	reacional	atinge	uma	certa
composição,	parece	deter-se.	Uma	mistura	de	substâncias	em	equilíbrio	químico	não.	tem	tendência	para	produzir	mais	produtos	nem	para	voltar	aos	reagentes.	Equilíbrios	químicos	são	de	enorme	importância	na	química,	e	são	tratados	mais	longamente	nos	Capítu-	los	9a	12,	O	aspecto	comum	de	qualquer	espécie	de	equilíbrio	é	a	ausência	de	uma
tendência	a	mudar	a	direção	para	a	direta	ou	a	inversa.	Expresso	termodinamicamente,	No	equilíbrio:	A$,,	=	0	3)	Sc	AS,	não	fosse	igual	a	O,	a	reação	direta	ou	a	inversa	poderia	ser	espontânea.	Esta	condição,	que	AS,,	=	O	para	qualquer	sistema	em	equilíbrio,	é	da	maior	importância.	Por	exemplo,	se	pudermos	encontrar	como	a	entropia	varia	com	a
composição	de	uma	mistura	reacional,	en-	tão,	olhando	para	a	composição	na	qual	AS,	|	=	0,	seremos	capazes	de	predizer	a	composição	na	qual	a	reação	não	tem	tendência	a	formar	mais	produtos	nem	a	se	decompor	em	reagentes.	O	critério	para	equilíbrio	em	termodinâmica	é	AS	«=	EXEMPLO	7.11	está	em	equilíbrio	Usando	a	variação	total	de
entropia	para	determinar	se	um	sistema	Vamos	confirmar	que	gelo	e	água	estão	em	equilíbrio	a	OC.	Primeiro,	sabemos	pela	Tabela	7.2	que	a	entropia	de	fusão	para	o	processo	H	O(s)	—	H,O(])	é	+22,0	J:K	!mol	";	este	valor	é	a	variação	de	entropia	para	o	sistema,	Podemos	usar	a	entalpia	de	fusão	do	gelo	na	Tabela	6.2	e	a	Eg.	11	para	calcular	que	a
variação	de	entropia	das	vizinhanças	é	6.01x	10º	Jemol”!	a	=	=	22,0	JK	mal!	273,15	K	Portanto,	a	variação	total	na	entropia	por	mol	de	H,O	que	funde	a	0ºC	é	0,	e	então	o	gelo	e	a	água	estão	em	equilíbrio	àquela	temperatura,	FIGURA	7.21	(a)	A	energia	flui	como	calor	de	alta	temperatura	(rosa)	para	baixa	temperatura	(azui);	um	sistema	está	em
equilíbrio	térmico	com	suas	vizinhanças	quando	as	temperamras	de	cada	lado	de	uma	parede	condutora	térmica	são	as	mesmas	(centro).	(b)	Um	pistão	move-se	de	uma	região	de	alta	pressão	(escuro)	para	uma	região	de	baixa	pressão	(clara);	o	sistema	e	suas	vizinhanças	estão	em	equilíbrio	mecânico	quando	a	pressão	de	cada	lado	do	pistão	é	a
mesma.	Cartruto	7	+	TERMODINÂMICA:	À	SEGUNDA	E	4	TERCEIRA	Ler	am	Avroreste	7.144	Confirme	que	a	água	líquida	e	o	vapor	de	água	estão	em	equilíbrio	quando	a	temperatura	é	100ºC	e	a	pressão	é	1	atm.	Os	dados	estão	disponíveis	nas	Tabelas	62€e7.3.	IResposta:	AS,	=0	a	I00ºC.)	AvroresrE	7.14B	Confirme	que	o	benzeno	líquido	e	o	vapor
de	benzeno	estão	em	equilíbrio	no	ponto	normal	de	ebulição	do	benzeno,	80,1ºC,	e	1	atm	de	pressão.	A	entafpia	de	vaporização	no	ponto	de	ebulição	é	30,8	kJ-mol"	e	sua	entropia	de	vaporização	é	+87,2	T-K	"mol.	Energia	livre	Um	dos	problemas	com	o	uso	da	segunda	lei	é	que	a	avaliação	sobre	a	espontaneidade	de	uma	teação	necessita	de	três
passos.	Primeiro,	temos	que	calcular	a	variação	de	entropia	do	siste-	ma	usando	informações	como	as	da	Tabela	7.3.	Então,	temos	que	calcular	a	variação	de	entro-	pia	das	vizinhanças	usando	dados	de	entalpia	como	os	da	Tabela	6.2.	Finalmente,	temos	que	somar	as	duas	variações	e	obter	a	variação	total	de	entropia.	Este	trabalho	prolongado	poderia
ser	muito	mais	fácil	se	uma	única	propriedade	reunisse	os	cálculos	de	entropia	para	o	sistema.	e	vizinhanças.	Podemos	tentar	realizar	o	cálculo	em	um	único	passo,	usando	uma	tabela	sim-	ples	de	dados.	7.11	Olhando	o	sistema	A	variação	total	de	entropia,	AS,,,	é	a	soma	das	variações	no	sistema,	AS	e	suas	vizinhanças,	AS	4	com	48,	=	AS	+	AS,	.	Para
um	processo	à	temperatura	e	pressão	constantes.	a	variação	na	entropia	das	vizinhanças	é	dada	pela	Eg.	11.	AS,	=-AH/T.	Portanto,	sob	estas	condições,	AS	E	ag	dE	(14)	tor	Esta	equação	mostra	como	calcular	a	variação	total	de	entropia	usando	a	informação	sobre	o	sistema	sozinho.	A	única	limitação	é	que	a	equação	é	válida	somente	sob	pressão	e
tempera-	tura	constantes.	Para	o	próximo	passo,	introduzimos	a	energia	de	Gibbs,	G,	que	é	definida	como	Ga=H-TS	«15)	Esta	quantidade,	que	é	comumente	conhecida	como	energia	livre,	é	definida	somente	em	termos	de	funções	de	estado,	portanto	G	é	uma	função	de	estado.	Como	observamos	para	à	entalpia,	o	valor	absoluto	de	G	para	uma
substância	não	é	mensurável.	Em	toda	a	química,	usamos	somente	variações	de	G	e	não	seu	valor	absoluto;	e	para	um	processo	que	ocorre	à	temperatura	constante,	a	variação	de	energia	livre	é	AG=AH-TAS	.	(16)	Comparando-se	esta	expressão	com	a	Eq.	14,	vemos	que.	AG=-TAS,	emperatura	e	pressão	constantes,	17)	hat	O	sinal	menos	nesta
equação	significa	que	um	aumento	na	entropia	total	corresponde	a	uma	diminuição	na	energia	livre.	Portanto.	à	temperatura	&	pressão	constantes,	a	direção	da	mu-	dança	espontânea	é	a	direção	da	diminuição	da	energia	livre	(Fig.	7.23).	A	Equação	16	resume	os	fatores	que	determinam	a	direção	da	mudança	espontânea	à	temperatura	c	pressão
constantes:	olhamos	para	valores	de	Aff,	AS	e	T	que	resultam	em	um	valor	negativo	de	AG	(Tabela	7.5).	Uma	condição	que	pode	resultar	em	uma	AG	negativa	é	um	grande	valor	negativo	de	AH	tal	como	para	uma	reação	de	combustão.	Como	vimos,	um	grande	valor	negativo	de	AH	corresponde	a	um	grande	aumento	na	entropia	das	vizinhanças.
Entretanto,	um	valor	negativo	de	AG	pode	ocorrer	mesmo	se	AH	for	positivo	(uma	reação	endotérmica),	desde	que	TAS	seja	alto	e	positivo.	Nesse	caso,	já	vimos	que	a	força	condutora	da	reação	é	o	aumento	na	entropia	do	sistema.	A	energia	de	Gibbs.	G.	chama-se	assim	por	Josiah	Willard	Gibbs	(Fig.	7.22).	o	físico	norte-americano	do	século	XIX
responsável	por	transivrmar	a	termodinâmica	de	uma	teoria	abstrata	em	algo	de	grande	utilidade.	FIGURA	7.22.	Josiah	Willard	Gibbs	(1839-1903)	414	Princíros	nE	Química	Cole	+124	NO,	+51	Elementos	7	Ho	FIGURA7.24	As	energias	livres	padrão	de	formação	dos	compostos	são	definidas	como	a	energia	livre	padrão	de	reação	para	a	sua	formação
a	pautir	de	seus	elementos.	Eifas	representam	a	“altitude	termodinâmica”	com	relação	aos	elementos	a	“nível	do	mar”,	Os	valores	numéricos	estão	em	quilojoules	por	mol.	[5]	As	velocidades	de	reação	são	discutidas	no	Capítulo	13	Dos	dados	no	Apêndice	2A,	ASP	=S5	(HI	g)	=	[485º	(H5.8)	+	58,	“(1y,8)	=	206.6	—	(1(130,7)	+	4(116,1))]-K	mol!
=+83,21-K	“mol!	=	+83,2x	10	“kJK	"mol!	Portanto,	como	T	=	298	K	(correspondendo	a	25ºC),	AGº=AHS-TAS?	=	26.48	kJ-mol!	—	((298	K)	x	(83,2	x	107	KJK	!mol"))	=+1,69	kJ-mor!	A	energia	livre	padrão	de	formação	do	HI	é	portanto,	+1,69	kJ-moJ"!,	em	boa	concordância	com	os	valores	citados	no	texto.	Observe	que,	como	este	valor	é	positivo,	a
formação	do	HI	puro	a	partir	de	seus	elementos	é	não-espontânca.	HI	puro	tem	a	tendência	a	decompor-se	em	seus	elementos	a	25ºC.	Avroresre	ZITA	Calcule	à	encrgia	livre	padrão	de	formação	do	NH	(g)	a	25º€	usando	entalpia	de	formação	c	entropias	molares	das	espécies	envolvidas	na	sua	formação,	[Resposta:	—16,5	kl-mol	Avroreste	7.17B
Calcule	à	energia	livre	padrão	de	formação	do	C,H.(g),	ciclopropano,	a	25.	A	energia	livre	padrão	de	formação	de	um	composto	é	uma	medida	de	sua	estabilidade	em	relação	aos	seus	elementos.	Se	AGº	<	()	a	uma	certa	temperatura,	o	composto	tem	menor	energia	livre	que	seus	elementos,	e	os	elementos	têm	uma	tendência	espontânea	a	formar	o
composto	nessa	temperatura,	Sob	condições-padrão,	o	composto	é	mais	estável	que	os	seus	clementos	nessa	temperatura	(Fig.	7.24).	Se	AG?	>	0,	o	compesto	tem	uma	energia	livre	maior	que	seus	elementos	e	a	reação	inversa,	a	decomposição,	é	espontânea.	No	último	caso,	não	há	razão	em	tentar	sintetizar	os	compostos	diretamente	de	seus
elementos	àquela	tempe-	ratura	sob	condições-padrão.	Por	exemplo,	a	energia	livre	padrão	de	formação	do	benzeno	é	+124	kJ.mol"!	a	25ºC€,	Portanto,	a	reação	6	C(s,	gratite)	+	3	H(g)	—	C,H,(D	(com	todas	as	espécies	em	seus	estados-padrão)	é	não-espontânea.	Não	existe	razão	para	tentar	fazer	benze-	no	expondo-se	o	carbono	ao	hidrogênio	a	25ºC
e	1	bar,	porque	o	benzeno	puro	tem	maior	energia	livre	que	o	gratite	e	o	hidrogênio	a	|	bar.	Entretanto,	a	reação	inversa,	CH)	—	6	€(s,	grafite)	+	3	H.(g),	tem	AGP	=	—124	KJ-mol	e	é	espontânea	a	25ºC.	Dizemos,	portanto,	que	o	benzeno	é	“termodinamicamente	instável”	com	relação	aos	seus	elementos	sob	condi-	ções-padrão.	Um	composto
termodinamicamente	estável	é	um	composto	com	energia	livre	padrão	de	formação	negativa	(como	a	água).	Um	composto	termodinamicamente	instável	é	um	composto	com	energia	livre	padrão	de	formação	positiva	(como	o	benzeno).	Tais	compostos	têm	tendência	termodinâmica	de	se	decomporem	em	seus	elementos.	Entretanto,	a	tendência	pode
não	ser	observada	na	prática	porque	«	decomposição	pode	ser	muito	lenta.	O	benzeno	pode,	de	fato,	ser	guardado	(estocado)	infinitamente	sem	absolutamente	decompor-se	.	Substâncias	que	são	termodinamicamente	instáveis	mas	sobrevivem	por	longos	períodos	são	chamadas	de	não-lábeis	ou	mesmo	inertes.	Por	exemplo,	o	benzeno	é
termodinamica-	mente	instável	mas	não-lábil.	Substâncias	que	se	decompõem	ou	reagem	rapidamente	são	chamadas	de	lábeis.	A	maioria	dos	radicais	são	lábeis.	É	importante	ter	em	mente	a	distinção	Estável	e	instável	são	termos	que	se	referem	à	tendência	termodinâmica	de	uma	substância	em	decompor-se,	Lábil,	não-lábil	inerte	são	termos	que	se
referem	à	velocidade	na	qual	essa	tendência	é	concretizada.	CarituLo	7	+	TERMODINÂMICA:	À	SEGUNDA	E	à	TERCEIRA	LEI	ais	AvTOVESTE	7.ISA	A	glicose	é	estável	com	relação	aos	seus	clementos	a	25ºC	e	sob	condições-padrão?	Explique	sua	resposta.	|Resposta:	Sim;	para	a	glicose,	AG?	=	910	KJ-mol"!.]	Avroreste	7.18B	A	metilamina,	CH	NH,,	é
estável	com	relação	aos	seus	clementos	a	25ºC	e	sob	condições-padrão?	Explique	sua	resposta,	Assim	como	combinamos	entalpias-padrão	de	formação	para	obter	entalpias-padrão	de	rea-	ção,	podemos	combinar	energias	livres	padrão	de	formação	para	obter	energias	livres	padrão	de	reação:	=	EnAG	(produtos)	—	EnAG,	(reagentes)	21)	onde	n	são	os
coeficientes	estequiométricos	nas	equações	químicas.	A	energia	livre	padrão	de	formação	de	uma	substância	é	a	energia	livre	padrão	de	reação	por	mo!	do	composto	quando	é	formado	a	partir	de	seus	elementos	na	sua	forma	mais	estável.	O	sinal	de	AG?	nos	diz	se	um	composto	é	estável	ou	instável	com	relação	aos	seus	elementos.	Energias	livres
padrão	de	formação	são	usadas	para	calcular	energias	livres	padrão	de	reação	usando	a	Eq.	21.	EXEMPLO	7.14	Usando	energias	livres	padrão	de	formação	para	calenlar	energia	livre	padrão	de	reação	Para	oxidação	da	amônia	4	NH,(2)+5	Og)	—>	4	NO(g)	+	6	HO(g)	temos	(do	Apêndice	2A)	AG?	=	[4467	(NO.	8)	+	646º	(HO,	g)|	—	[44GP	(NH,	8)	+
SAGE	(O,	8))	=	[4	(486,55)	+	6	(-	228,57)	—	[4(-16,45)	+	0	)k]-mol	!	=	959,42	kJ-mol-!	Podemos	inferir	que	a	combustão	da	amônia	é	espontânea	a	25º€.	AvrorEsts	7.194	Calcule	a	energia	livre	padrão	de	reação	de	2	CO(g)	+	0,(g)	—	2	CO,(g)	a	partir	das	energias	livres	de	formação.	IResposta:	AG*	=—	514,38	kJ-mot-!]	AviroTEsTE	7.17B	Calcule	a
energia	livre	padrão	de	reação	para	6	CO	(g)	+	6	HO)	—»	H,,O	(glicose,	s)	+	6	O,(g)	a	partir	das	energias	livres	de	formação.	7.13	A	energia	livre	e	o	trabalho	não-expansivo	A	variação	de	energia	livre	de	um	sistema	é	mais	que	apenas	uma	forma	dissimulada	da	variação	total	de	entropia	do	sistema	e	suas	vizinhanças:	uma	vez	conhecido	seu	valor,
pode-	mos	predizer	o	trabalho	máximo	não-ex	pansivo	que	um	processo	pode	realizar	à	temperatura	e	pressão	constantes.	O	trabalho	não-expansivo,	w,	é	qualquer	tipo	de	trabalho	diferente	daquele	devido	a	uma	expansão	contra	uma	pressão,	então	inclui	trabalho	elétrico	e	mecânico	(como	alongamento	de	uma	mola	ou	o	levantamento	de	um	peso
ladeira	acima).	O	fato	de	o	trabalho	não-expansivo	incluir	trabalho	elétrico	—	o	trabalho	de	empurrar	elétrons	em	um	circuito	elétrico	—	é	a	base	da	geração	química	de	energia	elétrica:	nos	dedicamos	a	esta	idéia	no	Capítulo	12.	Trabalho	não-expansivo	inclui	o	trabalho	de	contração	muscular,	o	trabalho	envolvido	na	ligação	dos	aminoácidos	para
formar	moléculas	de	proteínas	e	o	trabalho	de	enviar	sinais	nervosos	através	dos	neurônios;	então,	o	conhecimento	das	variações	na	energia	O	subscrito	c	em	1	representa	extra.	416	PrancíPIOS	DE	QuíMICA	livre	é	fundamental	para	uma	compreensão	da	bioenergética,	o	desenvolvimento	e	a	utiliza-	ção	da	energia	nas	células	vivas.	O	desafio	que
temos	agora	é	justificar	estes	comentários	e	obter	uma	relação	quantitativa	entre	a	energia	livre	e	o	trabalho	não-expansivo	máximo	que	um	sistema	pode	realizar.	Como	fazemos	isso?	Precisamos	usar	três	definições:	as	versões	“infinitesimais”	da	variação	da	energia	livre	à	temperatura	constante	(dG	=	dH	-	TdS),	da	variação	de	entalpia	à	pressão
constante	(dH	=	dU	+	PdV)	e	da	variação	de	energia	intema	(dU	=	dr	+	dg).	Substituímos	a	segunda	express	primeira	e	obtemos	dG=dU+PdV-TdS	Se	então	substituímos	a	terceira	equação	para	dU,	segue	que	dG=dw+dg+PdV-Tds	As	únicas	limitações	nesse	estágio	são	as	de	temperatura	e	pressão	constantes.	Estamos	inte-	ressados	no	trabalho
máximo	que	um	processo	pode	realizar,	o	que	significa	que	o	processo	tem	que	ocorrer	reversivelmente	(reveja	a	Seção	6.7).	Para	uma	mudança	reversível,	dG=dw,	+	dg.	+Pdv-TAS	Podemos	usar	a	Eq.	1,	dS	=	dg	,/T,	e	substituir	dg,	por	TdsS:	dG	=	dw,,	+	THS	+	PdV	-	TAS	=	di,	+	PAV	Neste	ponto,	reconhecemos	que	o	sistema	pode	fazer	ambos,	o
trabalho	expansivo	e	o	não-	expansivo,	Trabalho	de	expansão	reversível	(conseguido	por	igualação	das	pressões	externas	e	intemas)	é	dado	por	dw	=-PdV	(Eq.	9	do	Capítulo	6),	então	re,	espansão	di,	=	de,	+	dy,	=-PdV+	dy,	rev,	expansão	e,	no	expansão	rex,	não	expansão	Essa	expressão	pode	ser	substituída	na	última	linha	da	expressão	para	dG;	os
termos	PdV	se	cancelam	e	ficamos	com	dG	=	de,	rey	não-expansão	.	Se	reconhecemos	que	diw,	nãoespansão	é	a	quantidade	máxima	de	trabalho	não-expansivo	que	o	sistema	pode	realizar	(porque	foi	atingido	reversivelmente).	obtemos	dG=	dw,	(22a)	Quando	consideramos	uma	mudança	mensurável,	esta	equação	fica	ww,	=	AG	à	temperatura	e
pressão	constantes	(22b)	A	importante	relação	na	Eq.	22	nos	diz	que	se	conhecemos	a	variação	de	energia	livre	de	um	processo	que	acontece	à	temperatura	e	pressão	constantes,	então	imediatamente	sabe-	mos	quanto	trabalho	não-expansivo	pode	fazer.	Se	AG	=	—100	kJ,	por	exemplo,	então	sabe-	mos	que	2,	=	—100	kJ,	o	que	significa	—	por	causa
do	sinal	negativo	—	que	110	kJ	de	energia	pode	deixar	o	sistema	como	trabalho	não-expansivo.	Suponha	que	estejamos	investigando	um	problema	em	bioenergética	e	necessitemos	saber	quanta	energia	estava	disponível	a	partir	da	oxidação	de	1,00	mol	de	CH,	O,	(glicose)	para	produzir	a	contração	muscular.	Primeiro,	calculamos	a	energia	livre
padrão	de	reação	para	CH,O,(8)	+	6	0,(8)	—	6	COLg)	+	6	HO	Das	tabelas	de	energias	livres	padrão	de	formação,	encontramos	que	AG?	=	-2.885	kJ-mol".	Portanto	o	trabalho	máximo	não-expansivo	possível	de	obter	de	1,00	mol	de	CH,,0,(s)	é	2,88	x	10º	kJ.	Cerca	de	17	kJ	de	trabalho	precisam	ser	realizados	para	formar	um	mol	de	ligações	peptídicas
(uma	ligação	entre	aminoácidos)	em	uma	proteína,	então	a	oxidação	de	í	Capíruto	7	+	TERMODINÂMICA:	À	SEGUNDA	E	A	TERCEIRA	LEI	“Aparentemente	spohrâneo	Espontâneo	uma	roldana	(Fig.	7.26).	O	peso	mais	leve	não	poderia	subir	às	suas	custas.	Entretanto,	estan-	do	conectado	ao	peso	mais	pesado	que	cai	do	outro	lado	da	roldana,	pode
subir,	A	hidrólise	de	trifostato	de	adenosina,	ATP	(1),	para	dar	difosfato	de	adenosina,	ADP	(2),	é	a	reação	mais	frequentemente	usada	pelos	organismos	biológicos	para	acoplar-se	e	forçar	reações	não-espontâncas.	Esta	hidrólise	é	a	chave	da	reação	metabólica	pela	qual	energia	livre	é	armazenada	e	usada	cm	sistemas	vivos.	O	valor	de	AG	º	para	a
hidrólise	do	ATP	é	de	cerca	de	=30	kJ-mol"!.	Para	levar	ADP	de	volta	a	ATP,	que	envolve	uma	variação	de	energia	livre	de	+30	kJ-mol"',	uma	molécula	de	ADP	c	um	grupo	fosfato	precisam	estar	ligados,	o	que	se	consegue	por	acoplamento	com	outra	reação	para	a	qual	à	energia	livre	seja	mais	negativa	que	-30	XJ-mol-!.	Esta	é	uma	das	razões	porque
temos	que	comer.	Quando	comemos	alimentos	contendo	glicose,	consumimos	um	combustível.	Como	todos	os	combustíveis.	tem	uma	ten-	dência	espontânea	a	formar	produtos.	Se	simplesmente	queimamos	glicose	em	um	recipiente	aberto,	poderíamos	não	estar	realizando	trabalho	senão	o	de	empurrar	a	atmosfera,	de	modo	que	haveria	liberação	de
muito	calor.	Entretanto,	no	nosso	corpo,	a	“combustão”	é	uma	versão	altamente	controlada	e	sofisticada	da	queima.	Em	tal	reação	controlada,	o	trabalho	que	o	proces-	so	pode	fazer	aproxima-se	de	2.500	kJ.mol	!,	que	é	suficiente	para	recarregar	cerca	de	80	mols	de	moléculas	de	ADP.	As	células	humanas	são	como	usinas	de	energia	pequenas	e
eficientes.	Quando	morremos,	não	mais	ingerimos	a	luz	do	sol	de	segunda	mão	armazenada	nas	moléculas	de	carboidratos,	proteínas	e	gorduras.	Agora	a	direção	natural	das	mudanças	torna-	se	dominante	e	nossas	intrincadas	moléculas	começam	a	decompor-se	no	lodo	e	lama	que	conseguimos	evitar	transformarmo-nos	durante	nossas	vidas.	À	vida	é
uma	constante	batalha	para	gerar	suficiente	entropia	em	nossas	vizinhanças	para	seguir	construindo	e	mantendo	nossos	complexos	interiores.	De	repente,	quando	a	batalha	pára,	paramos	de	gerar	essa	entro-	pia	externa,	e	nossos	corpos	morrem,	NH,	NEL	A	Nó	N	N	8	Y	N	q	N	Se	Il	“e,	N,	N	NA	0o—P—0—	N	|	H	pH	H	o”	H	Ho	oH	HO	1	Trifostato	de
adenosina,	ATP	2	Difosfato	de	adenosina,	ADP	419	FIGURA	7.26	Um	processo	natural	pode	ser	representado	como	uma	queda	de	um	peso	(esquerda).	Um	peso	que	sobe	espontaneamente	pode	ser	encarado	como	um	processo	não-usual	até	que	se	saiba	que	é.	de	fato,	parte	de	um	processo	total	natural	(direita).	À	queda	natural	do	peso	mais	pesado
provoca	uma	subida	“não-natural”	do	peso	menor,	420	Princípios	DE	Química	Reações	que	são	não-espontâneas	podem	acontecer	se	estiverem	acopladas	a	ouiras	reações	espontâneas.	Este	acoplamento	é	usado	extensivamente	nos	sistemas	biológicos.	Calcular	a	variação	de	entropia	de	uma	transferência	de	calor	reversível,	Exemplo	7.1.	té	Calcular
à	variação	de	entropia	devido	a	um	aumento	na	temperatura,	Exemplo	7.2.	to	Determinar	a	variação	de	entropia	para	uma	expansão	ou	compressão	isotérmica	de	um	gás	ideal,	Exemplo	7.3.	”	Determinar	a	variação	de	entropia	de	uma	amostra	de	um	gás	ideal	quando	sua	pressão	é	alterada	isotermicamente,	Seção	7.3.	a	Calcular	a	entropia-padrão
para	uma	mudança	de	fase,	Exemplo	7.4.	a	Usar	a	fórmula	de	Boltzmaan	para	calcular	e	interpretar	a	entropia	de	uma	substância.	Exemplos	7.5	e	7.6.	=	Predizer	qual.	de	dois	sistemas,	tem	a	maior	entropia,	dadas	suas	composições	e	condições,	Autoteste	7.9.	o	Calcular	a	entropia-padrão	de	rea:	molares,	Exemplo	7,7,	io	a	partir	das	entropias-padrão
o	Estimar	a	variação	de	entropia	das	vizinhanças	devido	à	transferência	de	calor	à	pressão	e	temperatura	constantes,	Exemplo	78.	10	Predizer	a	espontancidade	de	uma	reação	a	partir	da	variação	de	entropia	total,	Exemplo	7.9.	11	Determinar	a	variação	de	entropia	total	para	um	processo,	Exemplo	7.10.	12	Usar	a	variação	de	entropia	total	para
determinar	se	um	sistema	está	em	equilíbrio,	Exemplo	7.11.	13	Usar	a	variação	da	energia	livre	para	determinar	a	espontaneidade	de	um	processo	à	uma	dada	temperatura.	Exemplo	7.12.	14	Calcular	a	energia	livre	padrão	de	formação	usando	os	dados	de	entalpia	e	entropia,	Exemplo	7.13.	15	Calcular	a	energia	livre	padrão	de	reação	usando	as
energias	livres	padrão	de	formação,	Exemplo	7.14.	16	Estimar	o	trabalho	não-expansivo	máximo	que	pode	ser	realizado	por	um	processo,	Antoteste	7.20.	17	Predizer	a	temperatura	mínima	na	qual	um	processo	endotérmico	pode	ocorrer	espontaneamente,	Exemplo	7.15.	A	entropia	e	a	desordem	7.1	Qual	substância	em	cada	par	tem	maior	entropia
molar	a	298	K:	(a)	HBrtg),	HE(g);	(b)	NH	(8),	Ne(g);	(0)	1,65),	L	(0);	(4)	1,0	mol	de	Ar(g)	à	1,00	atm	ou	1,00	mol	de	Ar(g)	a	2,00	atm?	7.2	Qual	substância	em	cada	par	tem	maior	entropia	molar?	Assuma	que	a	temperatura	é	298	K	a	menos	gue	outra	esteja	especificada.	(a)	CH(2),	CH,	(8):	(b)	KCItag).	KCI(s);	(0)	He(g),	Kr(g):	(d)	Og)	à	273K	e	100	atm,
Og)	a	450	K	e	1,00	atm.	7.3	Liste	as	seguintes	substâncias	em	ordem	de	entropia	molar	crescente	a	298	K:	H,O(D,	H,O(g),	H,O(5).	C(s).	Explique	seu	raciocínio.	7.4	Liste	as	seguintes	substâncias	em	ordem	crescente	de	entropia	molar	à	298	K:	CO.(g).	Ar(g),	H,O(D).	Ne(g).	Explique	seu	raciocínio.	7.5	Sem	realizar	cálculos,	diga	se	à	entropia	do
sistema	aumenta	ou	diminui	durante	cada	um	dos	seguintes	processos:	(a)	oxidação	do	nitrogênio:	N.(g)	+	2	0,(8)	—	2	NO,(g);	(b)	a	sublimação	do	gelo	seco:	CO.(s)	—	CO	(9):	(c)	o	resfriamento	da	água	de	50ºC	a	4ºC.	Explique	seu	raciocínio.	7.6	Sem	realizar	cálculos,	diga	se	a	entropia	do	sistema	aumenta	ou	diminui	durante	cada	um	dos	seguintes
processos:	(a)	a	dissolução	de	sal	de	cozinha:	NaCI(s)	—	NaC(ag);	(b)	à	fotossíntese	da	glicose:	6	COLE)	+6	HOM)	—	CH	0,65)	+	6	0,(8)	(c)	a	evaporação	da	água	de	roupas	úmidas.	Explique	seu	raciocínio.	7.7	Quais	dos	seguintes	pares	de	substâncias	esperamos	que	tenha	maior	entropia-padrão	molar	a	298	K?	Explique	seu	raciocínio.	(a)	iodo	ou
bromo;	(b)	os	dois	líquidos,	ms	Ciclopentano	|-Penteno	Ho	CH	(6)	eteno	(também	conhecido	como	etileno)	ou	uma	massa	equivalente	de	polietileno,	uma	substância	criada	pela	polimerização	do	etileno.	7.8	Para	quais	dos	seguintes	pares	de	substâncias	esperamos	que	tenha	maior	entropia-padrão	molar	a	298	K	em	scus	estados-padrão:	(a)	H,O	ou
H;S:	(b)	CH,	ou	CH:	(c)	os	gases	ciclopropano	ou	propeno	(também	conhecido	como	propileno):	CH,	CH,	—CH,	7.9	Use	os	dados	da	Tabela	6.2	ou	do	Apêndice	2A	para	calcular	a	variação	de	entropia	para	(a)	o	congelamento	de	1.00	mol	de	H,O	a	0%;	(b)	a	vaporização	de	50,0	g	de	ctanol,	C,H,OH,	a	351,5	K.	7.10	Use	dados	da	Tabela	6.2	ou	da	Tabela
7.1	para	calcular	à	variação	de	entropia	para	(a)	a	vaporização	de	1.00	mol	de	H,O	a	100ºC	e	1	atm;	(b)	o	congelamento	de	3,33	g	de	NH,	a	195.4K.	7.11	Use	dados	da	Tabela	7.3	ou	do	Apêndice	2A	para	calcular	à	variação	na	entropia-padrão	para	cada	uma	das	seguintes	reações	a	25º€.	Para	cada	reação,	interprete	o	sinal	e	a	grandeza	da	variação	na
entropia:	(a)	4	formação	de	1	mol	de	H,O(1)	a	partir	dos	elementos	no	seu	estado	mais	estável	a	298	K	(também	a	combustão	do	hidrogênio):	(b)	a	oxidação	de	1	mol	de	CO(g)	a	dióxido	de	carbono:	(c)	a	decomposição	de	|	mol	de	CaCO,(s).	como	caleita,	dióxido	de	carbono	gasoso	e	óxido	de	cálcio	sólido;	(d)	a	seguinte	reação	de	perclorato	de	potássio:
4	KCIO,(5)	—	3	KCIO,(s)	+	KCI(s).	7.12	Use	dados	da	Tabela	7.3	ou	do	Apêndice	2A	para	calcular	a	variação	na	entropia-padrão	para	cada	uma	das	seguintes	reações	a	25ºC.	Para	cada	reação,	interprete	o	sinal	e	a	grandeza	da	entropia	de	reação:	(a)	a	síntese	do	dissulfeto	de	carbono	a	partir	de	gás	natural(metano):	CH,g)	+	4	565,	rômbico)	—	CS
(D+	2	H,S(g)	(b)	a	produção	de	acetileno	a	partir	de	carbeto	de	cálcio	e	água:	CaC(s)	+	2	HO)	—>	CH,(g)	+	Ca(OH)	(5)	(c)	a	oxidação	da	amônia.	que	é	o	primeiro	passo	na	produção	comercial	do	óxido	nítrico:	4NH(g)+5	0(g)	—	4	NO(g)	+6	H,0(1)	(d)a	síntese	industrial	de	uréia,	um	fertilizante	usual:	CO(g)	+	2	NH	(g)	—	CO(NH,(9)	+	H,O(D	7.13
Assumindo	que	a	capacidade	calorífica	de	um	gás	ideal	é	constante	com	à	temperatura,	calcule	a	variação	de	entropia	associada	com	o	aumento	de	temperatura	reversivelmente	de	1,0	mol	de	um	gás	monoatômico	ideal	de	55,7ºC	&	135.4ºC	(a)	à	pressão	constante	e	(b)	à	volume	constante.	7.14	Assumindo	que	a	capacidade	calorífica	de	um	gás	ideal	é
constante	com	a	temperatura,	calcule	a	variação	de	entropia	associada	com	o	abaixamento	de	temperatura	reversivelmente	de	1,47	mol	de	um	gás	monoatômico	de	99,32ºC	para	—78.54ºC	(a)	à	pressão	constante	e	(b)	a	volume	constante.	7.15	Calcule	a	variação	de	entropia	associada	com	uma	expansão	isolérmica	reversível	de	9,73	mols	de	um	gás
monoatômico	ideal	de	um	volume	de	3,358	L	a	9,645	L.	7.16	Calcule	a	variação	de	entropia	associada	com	uma	compressão	isotérmica	reversível	de	5,45	mols	de	um	gás	monoatômico	ideal	de	uma	pressão	de	10,75	atm	até	20,80	atm.	7.17	Para	quais	dos	monocristais	você	esperaria	maior	entropia	molar	em	7=0,	CH,	ou	CH,D	(metano	no	qual	um
átomo	de	hidrogênio	foi	substituído	por	deutério)?	Por	quê?	7.18	Com	base	nas	estruturas	previstas	para	cada	uma	das	seguintes	moléculas,	prediga	para	qual	delas	seria	mais	provável	ter	uma	:	(a)	CO;	(b)	NO;	entropia	residual	em	sua	forma	cristalina	em	7	=	(C)	N,O:	(0)	CL.	7.19	(a)	Usando	dados	fornecidos	no	Apêndice	2A,	estime	o	ponto	de
ebulição	do	etanal,	CH,CHO(1).	(b)	Nas	fontes	de	refcrência-padrão,	encontre	o	ponto	de	ebulição	real	do	etanal.	(c)	Qual	é	à	diferença	entre	estes	valores?	(d)	O	que	origina	esta	diferença?	7.20	(a)	Usando	dados	forecidos	no	Apêndice	2A,	estime	o	ponto	de	ebulição	do	Br).	(b)	Das	fontes	de	referência-padrão,	encontre	o	Capíruto	7	*
TERMODINÂMICA:	À	SEGUNDA	E	4	TERCHIRA	Ler	42	ponto	de	ebulição	real	do	bromo.	(c)	Qual	é	a	diferença	destes	valores?	7.21	(a)	Usando	a	regra	de	Trouton,	estime	o	ponto	de	cbulição	do	dimetil	éter,	CH,OCH,,	dado	que	4H,	º	=	21,51	kl-mol	!.	(b)	Usando	fontes	disponíveis	de	referência	em	sua	biblioteca,	encontre	o	ponto	de	chulição	real	do
dimetil	éter	compare	esse	valor	com	o	obtido	usando	à	regra	de	Trouton.	7.22	(a)	Usando	a	regra	de	Trouton,	estime	o	ponto	de	ebulição	do	cloroetano,	CH,CH.CL,	dado	que	4H,	º	=	25	kJ-mol-!.	(b)	Usando	fontes	disponíveis	de	referência	em	sua	biblioteca,	encontre	o	ponto	de	ebulição	real	do	cloroctano	e	compare	este	valor	com	o	obtido	usando	a
regra	de	Trouton.	A	mudança	espontânea	7.23	Inicialmente,	uma	amostra	de	um	gás	ideal	a	323	K	tem	um	volume	de	2.59	L	e	exerce	uma	pressão	de	3.67	atm.	É	permitido	ao	gás	expandir-se	a	um	volume	final	de	8,89	L	via	dois	caminhos:	(a)	expansão	isotérmica	reversível	e	(b)	expansão	livre	isotérmica	irreversível,	Calcule	AS,	,	4$	e	AS,	para	ambos
caminhos.	7.24	Inicialmente,	uma	amostra	de	um	gás	ideal	a	211	K	tem	um	volume	de	10,37	L	e	excrce	uma	pressão	de	0,5249	atm.	É	permitido	ao	gás	expandir-se	a	um	volume	final	de	24,35	L	via	dois	caminhos:	(a)	expansão	isotérmica	reversível	e	(h)	expansão	livre	isotérmica	irreversível.	Calcule	AS,	,	AS	e	AS,,	para	ambos	caminhos.	7.25	Calcule	a
variação	de	entropia	das	vizinhanças	quando	(a)	|	ml	é	liberado	para	as	vizinhanças	a	2	x	107	K;	(b)	1],	a	energia	de	uma	única	batida	de	coração,	é	liberada	para	as	vizinhanças	a	37ºC	(temperatura	normal	do	corpo);	(e)	20	4,	a	energia	liberada	quando	1,0	mol	de	He	congela	a	3,5	K.	é	absorvido	pelas	vizinhanças.	7.26	Calcule	a	variação	de	entropia
das	vizinhanças	quando	(a)	120	KI	são	liberados	para	as	vizinhanças	a	25ºC;	(b)	120	k1	são	liberados	para	as	vizinhanças	a	100ºC;	(c)	100	1	são	absorvidos	das	vizinhanças	a	spc.	7.27	Um	corpo	humano	gera	calor	a	uma	velocidade	de	cerca	de	100	W(1W=	1	Is	!).	(4)	A	que	velocidade	seu	corpo	gera	entropia	para	as	vizinhanças,	estando	à	20º€?	(b)
Quanta	entropia	você	gera	no	decorrer	do	dia?	(c)	A	entropia	gerada	seria	maior	ou	menor	se	você	estivesse	em	uma	sala	mantida	a	30ºC?	Explique	sua	resposta.	7.28	Um	aquecedor	elétrico	consome	2	KW	(1	W	=	1	T's	1).	(a)	À	que	velocidade	gera	entropia	em	uma	sala	mantida	a	28ºC?	(b)	Quanta	entropia	gera	no	decorrer	de	um	dia?	(c)	A	entropia
gerada	poderia	ser	maior	ou	menor	se	a	sala	fosse	mantida	a	25ºC?	Explique	sua	resposta.	7.29	(a)	Calcule	a	variação	de	entropia	de	um	bloco	de	cobre	a	25%€	que	absorve	5	J	de	energia	de	um	aquecedor.	(b)	Se	o	bloco	de	cobre	estiver	a	100ºC	e	absorver	5	J	de	cnergia	do	aquecedor,	qual	seria	a	variação	de	entropia?	(c)	Explique	qualquer
diferença	na	variação	de	entropia.	7.30	(a)	Caleule	à	variação	na	entropia	de	1,0	L	de	água	a	(ºC	quando	absorve	500	J	de	energia	de	um	aquecedor.	(b)	Se	1,0	L	de	água	está	a	99"C,	qual	é	sua	variação	de	entropia?	(c)	Explique	qualquer	diferença	na	variação	de	entropia.	7.31	Considere	a	reação	para	a	produção	de	formaldeído:	H,(g)	+	CO(g)—
H.CO(g)	AP	=+196k],	ASº	—109,58	K	*	Calcule	a	variação	de	entropia	das	vizinhanças	e	prediga	se	a	reação	é	espontânea	a	25º€.	424	Princípios	DE	Química	atmosfera	da	Terra.	Essas	moléculas	simples	agruparam-se	em	moléculas	mais	e	mais	complexas,	tais	como	DNA	e	RNA.	Esse	processo	é	consistente	com	a	segunda	lei	da	termodinâmica?
Discuta.	7.71	Alguns	valores	para	$º	no	Apêndice	2A	são	números	negativos.	O	que	é	comum	a	essas	espécies	e	por	que	a	entropia	deveria	ser	um	valor	negativo?	7.32	Ácido	acético,	CH,COOH(I)	pode	ser	produzido	de	(a)	a	reação	de	metanol	com	monóxido	de	carbono;	(b)	a	oxidação	do	etanol;	(c)	a	reação	do	dióxido	de	carbono	com	metano.	Escreva
equações	balanceadas	para	cada	processo.	Faça	uma	análise	termodinâmica	das	três	possibilidades	e	decida	qual	você	esperaria	que	fosse	mais	fácil	realizar,	7.73	Considere	a	reação	do	InCI,	com	InBr,	para	formar	InCLBr:	21nCL(s)	+	nBr(5)	—	3	InCIBr(s)	Sem	realizar	cálculos,	prediga	se	AG?	para	a	reação	deveria	ser	positivo	ou	negativo.	Explique
seu	raciocínio,	7.74	Os	principais	usos	da	amônia	são	em	produção	de	fertilizantes.	de	plásticos	e	de	explosivos.	(a)	Escreva	a	equação	balanceada	para	a	produção	de	1	mol	de	NH	(g)	a	partir	de	nitrogênio	e	hidrogênio.	(b)	Calcule	a	entalpia-padrão	e	a	variação	de	entropia	dessa	reação	a	298	K.	(c)	Calcule	a	energia	livre	padrão	dessa	reação	a	150	K,
298	K	e	350	K,	assumindo	que	AHº	e	AS	são	constantes	com	a	temperatura.	(d)	A	síntese	de	amônia	à	temperatura	ambiente	é	lenta,	Seria	uma	boa	idéia	aumentar	a	temperatura	para	aumentar	a	velocidade	da	reação?	Explique.	7.75	(a)	Usando	valores	encontrados	no	Apêndice	2A,	calcule	a	energia	livre	padrão	para	a	vaporiação	da	água	a	25,0"€,
100,0C	e	150ºC.	(b)	Qual	deveria	ser	0	valor	a	100'C?	(c)	Por	que	existe	esta	discrepância?	7.76	Octano,	C,H,,	um	hidrocarboneto	presente	na	gasolina,	tem	moléculas	que	consistem	de	cadeias	longas	e	flexíveis.	CH,	—CH,	—CH,	—CH,	—CH,	—	CH,	—	CH,	—CH;	Octano	Ele	não	queima	de	modo	muito	suave	nos	motores	de	automóveis,	causando	um
barulho	conhecido	como	“batida”.	O	isooctano,	um	isômero	do	octano	ramificado	e	menos	flexível,	com	o	nome	formal	de	2,2,4-trimetitpentano,	queima	mais	suavemente.	2s	CH	CH	—CH	—CH,	CH;	Isvoctano	A	qualidade	do	octano	em	relação	ao	isooctano	é	100,	sendo	a	do	octano	próxima	a	zero,	Para	melhorar	a	qualidade	da	gasolina	com	octano,
uma	parte	do	octano	é	convertida	em	isooctano.	(a)	Calcule	as	variações	de	entropia,	de	entalpia	e	a	variação	na	enenrgia	livre	que	acompanham	a	conversão	do	cctano	em	isovctano.	(b)	Qual	hidrocarboneto	é	lermodinamicamente	favorecido?	(c)	A	entalpia	específica	(a	entalpia	de	combustão	por	grama	de	substância)	do	hidrocarboneto	é	aumentada
ou	diminuída	durante	a	conversão?	(d)	Interprete	a	variação	na	entropia	em	termos	da	estrutura	molecutar	€	liberdade	de	movimento.	AH,	AG;,	se,	Composto	kJ-mot	kJ-mol	JK-tmorl	octano	208,2	+16,7	+467,2	isooctano	-225,0	+12,8	+423,0	7.77	Umatécnica	que	é	usada	para	superar	condições	termodinâmicas	desfavoráveis	de	uma	reação	é	acoplar
aquela	reação	com	outro	processo	que	é	termodinamicamente	favorável.	Por	exemplo,	a	desidrogenação	do	ciclohexano	para	formar	benzeno	e	gás	hidrogênio	é	não-espontânea.	Mostre	que,	quando	outra	molécula,	tal	como	eteno,	está	presente	para	atuar	com	um	receptor	de	hidrogênio	(isto	é,	o	eteno	reage	com	o	hidrogênio	produzido	para	formar
etano),	o	processo	pode	acontecer	espontaneamente,	7.78	Adenosina	trifosfato	(ATP)	é	uma	molécula	extremamente	importante	em	sistemas	biológicos.	Consulte	fontes	de	referência	padrão	em	sua	biblioteca	para	determinar	como	esta	molécula	é	usada	na	transferência	de	energia	para	facilitar	processos	não-espontâneos	necessários	para	a	vida.
7.79	Existem	três	alcenos	isoméricos	que	tem	fórmula	C,H,	cis-2-Buteno	trans-2-Buteno	Co	AH	HC	2H	C=€C	—	C=€	A	=.	A	=	H	H	CH;	5,86	1]	-	mor!	AGE	=62,97k1	mor!	AH	=—6,99k]	mol!	AHE=ILITKS	mol”	2	N	Z	2-Melilpropeno	3	(a)	Calcule	AG,	AH'?,	e	ASS	para	as	três	reações	de	interconversão	152,153€2-+3,	(b)	Qual	isômero	é	mais	estável?	(c)
Ordene	os	isômeros	em	ordem	decrescente	de	S,º.	7,80	Das	fontes	de	referência-padrão	disponíveis	em	sua	biblioteca,	encontre	as	entalpias	é	energias	livres	de	formação	do	I-buteno	(CH,	=	CHCH,CH,),	1-penteno	(CH,	=	CHCH,CH,CH,),	estireno	(C,H,CH	=	CH,	e	etil	benzeno	(C,H.CH,CH,).	Para	propósitos	de	comparação,	use	valores	para	gases	em
todos	os	casos.	Usando	esses	dados	disponíveis	no	Apêndice	2A,	calcule	a	entalpia-padrão	de	reação,	a	energia	livre	e	a	entropia	para	a	hidrogenação	das	duplas	ligações	nas	três	primeiras	moléculas	bem	como	aquelas	de	cteno	e	CapfruLo	7	«	TERMODINÂMICA:	À	SEGUNDA	E	A	TERCEIRA	LEL	425	propeno,	Quanto	são	similares	esses	valores?	O
que	isso	indica	sobre	o	uso	de	entalpias	de	ligação	para	calcular	variações	de	entalpia-	padrão	para	reações?	7.81	O	aquecimento	de	ácidos	carboxílicos	orgânicos	pode	levar	a	decarboxilação	(perda	de	CO,).	Usando	valores	disponíveis	no	Apêndice	2A,	calcule	a	temperatura	para	a	decarboxilação	espontânea	de	(a)	ácido	tórmico,	(b)	ácido	acético	e	(c)
ácido	benzóico.	Qual	é	a	força	condutora	para	conseguir	que	essas	reações	ocorram,	a	variação	de	entropia	do	sistema	ou	a	das	vizinhanças?	(Dica:	Comece	escrevendo	as	equações	balanceadas.)	capíruro	9	Quando	gotas	de	ácido	clorídrico	cacm	em	uma	solução	de	nitrato	de	prata,	um	precipitado	de	cloreto	de	prata	se	forma	imediatamente.
Entretanto.	uma	inspeção	mais	minuciosa	mostrará	que	há	um	intercâmbio	contínuo	entre	os	fons	do	cloreto	de	prata	no	sólido	e	na	solução.	474	Por	que	precisamos	conhecer	este	assunto?	Toda	reação	química	tende	a	um	estado	de	equilíbrio	dinâmico,	e	a	composição	no	eguilíbrio	determina	quanto	do	produto	podemos	esperar.	Precisamos	entender
o	equilíbrio	e	suas	rela-	ções	com	a	termodinâmica	de	maneira	a	manipular	os	resultados	de	uma	reação	pelo	controle	de	condições,	tais	como	temperatura	e	pressão.	Esses	aspectos	têm	considerável	significado	econômico	e	biológico:	o	controle	do	equilíbrio	químico	afeta	o	rendimento	de	produtos	nos	processos	industriais	e	as	células	vivas
esforçam-se	para	evitar	o	declínio	no	equilíbrio.	A	importância	do	equilíbrio	químico	pode	ser	avaliada	pela	observação	que	é	a	base	deste	e	dos	três	capítulos	seguintes.	Este	capítulo	apresenta	os	fundamentos	para	os	três	capítulos	seguin-	tes.	O	que	precisamos	conhecer	previamente?	Os	conceitos	de	equilíbrio	físico	(Seções	8.1-8.3)	e	de	energia
livre	de	reação	(Seção	7.12).	Os	cálculos	de	equilíbrio	químico	dependem	de	um	completo	conhecimento	da	estequiome-	tria	da	reação	(Seção	L).	CaríruLo	9	*	EquiLísrIO	Químico	477	que	uma	maneira	sensata	para	prosseguir	seria	converter	nitrogênio	em	amônia.	A	entalpia	de	ligação	média	de	N	—	H	na	amônia	é	somente	388	kJ-mol-!,	e	a	amônia	é
muito	mais	reativa	do	que	o	nitrogênio.	Microorganismos	nas	raízes	de	certas	plantas	fixam	nitrogênio,	mas	elas	usam	enzimas	complicadas	que	os	químicos	ainda	estão	tentando	reproduzir	e	que	eram	um	mistério	na	época	de	Haber.	Haber	encontrou	uma	maneira	simples,	eficiente	e	econômica	de	produzir	amônia,	usando	os	recursos	tecnológicos
do	início	do	século	XX.	Para	fazer	isso,	ele	teve	que	entender	o	que	acontece	quando	uma	reação	atinge	o	equilíbrio	e	então	usou	esse	conhecimento	para	melhorar	o	rendimento	pelas	mudanças	das	condições	da	reação.	As	reações	químicas	atingem	um	estado	de	equilíbrio	dinâmico	no	qual	a	velocidade	das	reações	direta	e	inversa	são	iguais	e	não	há
mudanças	na	composição.	9.2	A	termodinâmica	e	o	equilíbrio	químico	Quando	uma	mistura	de	reação	ainda	não	produziu	produtos	suficientes	para	ter	alcançado	o	equilíbrio,	a	direção	espontânea	das	mudanças	é	no	sentido	de	formar	mais	produtos.	Em	termos	de	energia	livre	da	reação,	AG,	<	O	para	uma	reação	à	temperatura	e	pressão	constan-
tes.	A	mistura	reacional	inicial	no	processo	de	Haber	continha	amônia	presente,	AG,	nesse	estágio	é	negativa,	e	a	formação	da	amônia	é	espontânea,	Se	iniciarmos	com	a	reação	conten-	do	excesso	de	produto	(amônia	pura,	por	exemplo),	a	reação	inversa	é	espontânea.	Em	termos	da	termodinâmica,	AG,	>	0.	Para	a	reação	em	equilíbrio,	quando
nitrogênio,	hidrogênio	e	amônia	estão	todos	presentes,	não	existe	tendência	de	espontaneidade	em	ambas	as	direções,	direta	ou	inversa,	e	AG,	=	0.	Claramente	a	energia	livre	de	reação	muda	com	as	mudanças	nas	proporções	dos	reagentes	e	produtos;	e	para	encontrar	a	composição	da	mistura	no	equilíbrio,	necessitamos	encontrar	a	composição	na
qual	a	energia	livre	da	reação	é	zero	(Fig.	9.3).	A	energia	livre	de	reação	é	a	diferença	entre	a	energia	livre	molar	dos	produtos	e	reagen-	tes.	Para	encontrar	como	AG.	muda	com	a	composição,	necessitamos	conhecer	como	sua	energia	livre	molar	de	cada	substância	varia	com	sua	pressão	parcial,	se	for	um	gás,	ou	com	a	concentração,	se	for	um
soluto.	Já	vimos	(na	Seção	8.2)	que	a	energia	livre	molar	de	um	gás	J	está	relacionada	com	sua	pressão	parcial,	P,,	por	GAD=G,4D+RTInP,	(1)	Argumentos	termodinâmicos	(os	quais	não	reproduziremos	aqui)	mostram	que	uma	expres-	são	similar	aplica-se	para	solutos	e	substâncias	puras.	Em	cada	caso,	podemos	escrever	a	energia	livre	molar	de	uma
substância	J	como	GAD=GAD+RTna,	(2)	Nessa	expressão,	a,	é	a	atividade	da	substância	J.	Para	os	sistemas	idealizados	que	considera-	mos,	a	atividade	tem	um	significado	muito	simples:	Para	um	gás	ideal,	a,	é	o	valor	numérico	da	pressão	parcial	da	substância,	a,	=	P,.	Para	um	soluto	em	uma	solução	diluída,	a,	é	o	valor	numérico	da	molaridade,	a,	=
[1].	Para	um	sólido	ou	líquido	puro,	a,	=	Note	que	todas	as	atividade	são	números	puros:	eles	não	têm	unidade.	Para	sistemas	reais,	a	atividade	não	é	exatamente	igual	a	pressão	ou	a	molaridade,	e	escrevemos	Para	um	gás	J,a,=YP,.	Para	um	soluto	J,	a,	=	y,[N.	Para	um	sólido	ou	líquido	puro,	a,	A	quantidade	adimensional,	Y,,	é	denominada	o
coeficiente	de	atividade	da	substância	J	(Fig.	9.4).Técnicas	mais	avançadas	em	química	nos	permitem	relacionar	o	coeficiente	de	atividade	com	a	composição.	Para	as	soluções	diluídas	que	nos	interessam,	ele	será	igual	a	1,	Contudo,	temos	que	lembrar	que	nossa	expressão	só	é	válida	para	gases	ideais	e	soluções	muito	diluídas.	AG,	0	ra	Produtos
puros	Energia	livre,	G	Reagentes	puros	Evolução	da	reação	FIGURA	9,3.	A	variação	da	energia	livre	de	uma	mistura	reacional	com	a	composição.	A	mistura	reacional	tem	uma	tendência	espontânea	para	mudar	na	direção	da	diminuição	da	energia	livre,	[ES	Como	explicado	na	Seção	8.2.	P,	é	o	valor	numérico	da	pressão	em	bars.	Muis	formalmente,	à,
=	P,/bar	a	pressão	dividida	por	1	bar.	Similarmente,	maix	[ormalmente,	Jemol-1=!)	—	a	molaridade	dida	por	1	mol-	1!	48	Princírios	DE	Química	Energia	livre	molar	de	Gibbs,	G,,	o	Pressão.	P	FIGURA	9.4	A	variação	da	energia	livre	molar	de	um	gás	real	com	sua	pressão	parcial	(linha	laranja)	superposta	sobre	a	variação	para	um	gás	ideal.	O	desvio	da
idealidade	é	expresso	ao	permitir	o	coeficiente	de	atividade	sc	afastar	de	1	x	EXEMPLO	9,1	Calculando	a	variação	na	energia	livre	com	a	concentração	Para	calcular	a	variação	na	energia	livre	molar	quando	a	concentração	de	metilbenzeno	(folueno)	em	benzeno	é	aumentada	de	0,100	mol-L”	para	0,200	mol-L”,	escrevemos	a	expressão	para	G,	a	cada
concentração:	G,	(0,200	mot-L-)	=	G,	metilbenzeno)	+	RT	In	0,200	G,	(9,100	mol-L-	=	G,	“metilbenzeno)	+	RY	In	0,100	À	variação	na	energia	livre	molar	quando	a	concentração	é	diminuída	é	a	diferença	AG,	=	6,	(0,200	mol:L!)	—	G,	(0,100	mol-L-!)	=	RF'(In	0,200	—	In	0,100)	=RT	In	2,00	A	25º€,	RT	=	2,479	k:-mol”,	então	AG	=	+	1,72	k]-mol	!.	Note
que	a	energia	livre	molar	aumenta	com	o	aumento	da	concentração	do	soluto.	Avtoresre	9,14	Calcule	a	variação	na	energia	livre	molar	quando	a	pressão	parcial	do	nitrogênio	em	uma	mistura	de	gases	é	aumentada	de	0,600	bar	para	1,800	bar	a	298	K.	[Resposta:	+2,72	kF-mol	']	AvtorestE	2.1B	Calcule	à	variação	na	energia	livre	molar	quando	a
concentração	de	etanol	em	água	é	aumentada	de	0,0500	mel-L-!	para	0,250	mol:	L-!a	30º€.	Quando	seguimos	as	mudanças	na	energia	livre	molar	que	ocorre	durante	uma	reação,	neces-	sitamos	distinguir	entre	a	energia	livre	padrão	de	reação,	AG,	e	a	energia	livre	da	reação,	AG:	AG?	é	a	diferença	em	energia	livre	molar	entre	os	produtos	e	o
reagentes	nos	seus	estados-padrão.	AG,	é	a	energia	livre	de	reação	em	qualquer	composição	definida	fixa	da	mistura	de	reação.	Lembre	que	o	estado-padrão	de	uma	substância	é	sua	forma	pura	à	pressão	de	|	bar.	Para	um	soluto,	é	para	uma	concentração	de	1	mol-L"!.	O	valor	de	AG,	refere-se	a	qualquer	escolha	da	composição	de	uma	mistura
reacional	e	representa	a	diferença	em	energia	livre	molar	entre	os	produtos	e	reagentes	à	concentração	presente	em	um	especificado	estágio	da	reação.	Para	ver	como	AG,	que	é	a	variação	de	uma	quantidade,	pode	ser	aplicada	a	um	sistema	com	uma	composição	fixa,	consideremos	a	variação	na	energia	livre	quando	uma	pequena	fração	de	moléculas
dos	reagentes	mudam	em	produtos.	Esta	pequena	variação	tem	um	efeito	desprezível	sobre	a	composição	da	mistura	reacional,	Por	exemplo,	suponhamos	que	o	nitro-	gênio	e	o	hidrogênio	reajam	para	formar	amônia	em	um	grande	recipiente,	com	10.000	mol	de	cada	substância	presente.	A	energia	livre	de	reação	é	a	variação	na	energia	livre	quando	|
mol	de	N,	e	3	mol	de	H,	são	consumidos	à	pressão	parcial	presente	nesse	ambiente.	Devido	à	composição	(o	número	relativo	de	mols	dos	reagentes	e	produtos)	ser	praticamente	invariável	quando	pequenas	quantidades	de	reagentes	se	convertem	a	produtos,	do	mesmo	modo	pode-	mos	falar	da	variação	na	energia	livre	de	uma	determinada
composição.	O	valor	real	de	AG,	muda	quando	a	composição	da	mistura	reacional	muda,	como	vimos	na	Figura	9.3.	Se	a	mistura	reacional	contém	relativamente	mais	reagentes	do	que	poderia	ter	no	equilíbrio,	então	AG,	nessa	composição	será	negativa,	e	a	reação	terá	tendência	a	formar	mais	produtos.	Se	houver,	na	mistura	reacional,	uma	alta
proporção	de	produtos	mais	do	que	poderia	haver	no	equilíbrio,	AG,	será	positiva	e	a	reação	inversa,	a	formação	de	reagentes,	será	espontânea.	Contudo,	se	a	mistura	reacional	tem	a	composição	do	equilíbrio,	então	AG,	será	zero	e	não	há	tendência	da	reação	se	processar	em	direção	alguma.	Podemos	expressar	essas	observações	quantitativamente,
e	então	prever	a	energia	livre	para	qualquer	concentração	de	reagentes	e	produtos,	Primeiro	notamos	que	a	energia	livre	de	Cariruto9	*	Eguninrio	Químico	reação	está	relacionada	com	a	energia	livre	molar	dos	reagentes	e	dos	produtos	pela	expressão	dada	na	Seção	7.12:	AG,	=	LnG,	(produtos)	-	rG,	(reagentes)	(3)	O	n	são	os	coeficientes
estequiométricos	na	equação	química.	Para	encontrar	o	valor	de	AG,	em	qualquer	estágio	da	reação,	tudo	o	que	precisamos	fazer	é	substituir	a	Eg.	2	nessa	expres-	são.	Por	exemplo,	para	encontrar	a	energia	livre	de	reação	para	a	síntese	da	amônia,	reação	A,	em	termos	das	pressões	parciais	dos	três	gases	(considerados	ideais),	escrevemos	AG	=	2G
(NH)	-	(G(N)	+36	(H))	=2G	(NH)	+	RTIn	Pç)	(G,AN)ARTINP	+	HG	AH)	+	RTInP,))	=	(AG,	(NH)	-	GN)	-	36,409)	+2R7In	Pq,	—RTInP,	+3RTInP,,	Podemos	simplificar	essa	expressão,	A	combinação	dos	três	primeiros	termos	na	equação	final	e	a	energia	livre	padrão	da	reação,	AG”:	AG"	=2G/4NH)	-	(G4N)	+	3GAH))	Podemos	também	rearranjar	os	três
termos	logarítmicos.	Primeiro,	usamos	s	ln	x	=	In	x*	para	escrever	2	.	-	=	2	.	a	2to	Pao	ln	Pç	3	In	P	=P	nP,	In,	Emão	usamos	tn	x	—	In	y	=Jn	(x/y)	para	tornar	esta	expressão	em	InAy	In	Bç—nA,=	af	Agora	podemos	reescrever	como	2	AG,	=	AG,º+RTIn|	—	St	Ph:	Esta	expressão	informa-nos	como	a	energia	livre	de	reação	varia	com	as	pressões	parciais
dos	reagentes	e	produtos.	A	expressão	entre	parênteses	é	denominada	quociente	da	reação,	O.	Para	a	reação	A,	o	quociente	da	reação	é	(4)	Então	a	equação	torna-se	simplesmente	AG,	=AGº+	RT	In	O	(5)	Para	uma	reação	geral,	Q	tem	a	forma	—	atividades	dos	produtos	atividades	dos	reagentes	(6)	com	cada	atividade	(pressão	parcial	ou	molaridade)
elevada	a	uma	potência	igual	aos	coefici-	entes	estequiométricos	na	equação	química.	Assim,	se	representarmos	uma	reação	geral	pela	equação	4A	+bB	—>	cC	+	dD	Ca)	então	para	reações	em	fases	gasosas,	o	quociente	da	reação	toma	a	forma	geral	PSpyS	0=pr	7»)	PSRi	a)	479
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