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AS PROPRIEDADES DOS GASES

METAS

Apresentar as propriedades dos gases;
explicitar as diferentes propriedades dos gases reais e dos gases perfeitos;

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

compreender as propriedades dos gases;

saber as expressdes matematicas simples que correlacionam as propriedades dos gases.

PRE-REQUISITOS

Compreender os conceitos de forga e energia;
estar familiarizado com as unidades do si;
estequiometria das reagdes.
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(Fonte: http://4.bp.blogspot.com)
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INTRODUCAO

Nesta aula estudaremos as propriedades dos gases. Iniciaremos por
uma descri¢ao idealizada de um gas, a do gas perfeito, e vamos ver como é
possivel montar a respectiva equacgao de estado. Depois veremos como a
relacdo obtida entre as propriedades do gas pode ser explicada pelo método
cinético, que representa o gas como um conjunto de massas puntiformes em
permanente movimento aleatério. Finalizando esta aula veremos a diferenga
entre as propriedades dos gases reais e as do gas perfeito e construiremos
uma equacao de estado que descreve essas propriedades.

(Fonte: http:/ /wwwbing.com).
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A NATUREZA DOS GASES

Uma notavel caracteristica dos gases ¢ que muitas de suas propriedades
fisicas sao bastante similares, particularmente a pressdes baixas. Como
resultado, ao invés de termos que descrever as propriedades de cada gas
individualmente, podemos descrever todos os gases simultaneamente. Logo,
precisamos descobrir e descrever essas propriedades comuns a todos eles.

Um gis é o estado mais simples da matéria. . uma forma de matéria que
enche qualquer recipiente que a contenha. So facilmente compressiveis e suas
moléculas estio completamente separadas e em movimento cadtico incessante.

O GAS PERFEITO

Um gas pode ser convenientemente descrito como um conjunto de
moléculas (ou atomos) em movimento permanente e aleatorio, com velo-
cidades que aumentam quando a temperatura se eleva. Um gas ¢é diferente
de um liquido por ter as moléculas muito separadas umas das outras, ex-
ceto nos instantes das colisdes, que se movem em trajetorias que nao sao
perturbadas por forgas intermoleculares.

OS ESTADOS DOS GASES

O estado fisico de uma amostra de substancia se define por suas pro-
priedades fisicas; duas amostras de uma substancia que tém as mesmas
propriedades fisicas estao no mesmo estado. O estado de um gas puro, por
exemplo, fica definido pelos valores do volume que ocupa, V, da quantidade
de substancia (numero de mols), n, da pressio, p, e da temperatura, T. Um
grande numero de observa¢oes experimentais tem demonstrado que basta
determinar trés destas variaveis para que seja também determinada a quarta.
Isto ¢, cada gas é descrito por uma equacao de estado. Ou seja, por uma
equagdo que estabelece relacao bem determinada entre as quatro variaveis.
A forma geral de uma equagao de estado é:

p=/(TLV,n) O

Esta equacgao nos diz que se forem conhecidos os valores de n, T e V para
uma amostra de certa substancia, entdo ¢ possivel calcular a respectiva pressao.
Cada substancia é descrita por sua prépria equagao de estado, mas somente em
certos casos particulares temos a forma explicita da equagao. Exemplo impor-
tante de equacio de estado ¢é a do gas perteito, que tem a forma:

p=(@ORT)/V @)

onde R é uma constante.
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a) Pressao

A pressao pode ser definida como o quociente de uma forga pela area
sobre a qual se aplica. Quanto maior for a for¢a que atua sobre uma area,
maior sera a pressao. A origem da forca exercida por um gas sobre uma
superficie ¢ devido a incessantes colisdes das moléculas do gas com a supet-
ficie. As colisGes sdo tio numerosas que exercem uma for¢a praticamente
constante sobre as paredes do recipiente que contém o gas e, portanto, uma
pressao praticamente constante.

A unidade do sistema internacional de pressao ¢ o pascal (Pa), que pode
ser definido como 1 newton por metro quadrado:

1Pa=1Nm? 3)
Muitas outras unidades de pressao ainda sio bastante usadas e apare-
cem na Tabela 1. A pressdao de 10° Pa (1 bar) é a pressao padrao para se

registrarem os valores de muitas propriedades.

Tabela 1. Unidades de pressio e seus fatores.

Nome Simbolo Valor
pascal 1Pa INm”, 1 kg m’' s”
bar | bar 10° Pa
atmosfera 1 atm 101 325 Pa
torr | torr (101 325/760)Pa= 133,32...Pa
milimetro de mercario 1 mmHg 133,322....Pa
libra por polegada quadrada 1psi 6,894 757...kPa

Se dois gases estiverem num recipiente que tem uma particao movel,
como ilustrado na Figura 1, o gis com a pressiao mais alta tenderd a com-
primir o gas com a pressao mais baixa (Figuras la e 1c). A pressao do
primeiro diminui 2 medida que ele se expande ¢ a do segundo aumenta a
medida em que é comprimido. Os dois devem atingir um estado em que
as duas pressoes sao iguais ¢ nao ha mais tendéncia de a particao se deslo-
car (Figura 1b). Esta igualdade de pressao sobre as duas faces da particao
moével (mais especificamente de um pistao) corresponde a um estado de
equilibrio mecanico entre os dois gases. O valor numérico da pressio de
um gas ¢é, portanto, indicagao da condi¢io de o vaso que contém o gas
estar em equilibrio mecanico com o outro gas, em outro vaso, separado do
primeiro por um pistao moével.
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Figura 1. Uma particdo moével que separa duas regides (Fonte: Atkins, 1999).

b) A medida da pressao

A pressao exercida pela atmosfera é medida por um barémetro. A
versao original do barémetro (o qual foi inventado por Torricelli) era a
de um tubo cheio de mercurio, selado numa extremidade, mergulhado
com outra extremidade aberta numa cuba também cheia de mercutrio
como pode ser visualizado na Figura 2. Quando a coluna de mercuario
esta em equilibrio mecanico com a atmosfera, a pressiao na base da coluna
¢ igual a pressao atmosférica. Entdo, a altura da coluna de mercurio ¢é
proporcional a pressio externa.

Vacuo
~{
H
&~ A
Pressao
atmosférica h

A

Figura 2. Barometro de mercurio (Fonte: Brown et al., 2005).

Exemplo 1: Suponha que a altura da coluna de mercirio em um barémetro
seja 760 mm. Dado que a densidade do mercurio a 20° é 13,546g cm™ (cot-
respondendo a 13546 kg m™) e a aceleracdo da gravidade na supetficie da
terra ¢ 9,80665 m s, podemos concluir que a pressio atmosférica é:
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P = phg = (13546 ke m?) x (0,760 m) x (9,80665 m s?).
P =1,01x10° kg m' s

A pressao de uma amostra de gas no interior de um vaso ¢ medida com
um manometro como ilustrado na Figura 3. Na sua versio mais simples,
um manometro ¢ um tubo em U cheio com um liquido pouco volatil (como
por exemplo, 6leo de silicone). Na Figura 3 (a) tem-se um manoémetro
de tubo fechado, onde a diferenca de altura do liquido nos dois ramos ¢
diretamente proporcional a pressao da amostra. Neste caso a pressao é p
gh (onde p ¢ densidade do liquido que esta dentro do tubo). A Figura 3
(b) mostra um manometro de tubo aberto, onde neste caso a diferenca de
altura do liquido nos dois ramos ¢ proporcional a diferenca de pressao entre
o gas e a atmosfera. A pressio da amostra gasosa (p) equilibra a pressao
exercida pela coluna do liquido, a qual ¢ igual a pgh, considerando h a altura
da coluna e pex a pressdo externa. Se a outra boca do vaso estiver aberta
para a atmosfera (como ilustrado na Figura 3b), a pressao da amostra sera:

p =p, * pgh “

Fica claro entdo que a pressio da amostra gasosa pode ser medida
pela determinacdo da altura da coluna e pelo conhecimento da pressao
externa. Técnicas semelhantes, porém mais complicadas, sao usadas para
se medir pressdes muito baixas. Também existem técnicas para se evitarem
as complicagoes provenientes da pressao do vapor do fluido manométrico.

Vacuo Py
Para o f (__\J M 1
aparelho
=
x—

<—— T

@ W

(a) (b)

Figura 3. Dois tipos de manémetros para medida de pressao de amostra de gas (Fonte: Atkins, 1999).
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c) Temperatura

O conceito de temperatura provém de observagdes que mostram ser
possivel a alteracao do estado fisico de uma amostra (por exemplo, uma
altera¢ao de volume) quando dois corpos estao em contato um com outro.
Um exemplo disto ¢ quando se mergulha um bastao de um metal ao rubro
num balde com agua. A mudanca de estado pode ser interpretada também
como o resultado do fluxo de energia, na forma de calor, entre dois corpos.
A temperatura (T) é a propriedade que nos informa o sentido deste fluxo
de energia. Se a energia passa de A para B quando os dois corpos estio
em contato, dizemos que a temperatura de A é mais elevada do que a de
B. Isto pode ser visualizado na Figura 4. Nesta Figura temos duas regices
separadas por uma fronteira diatérmica. Existe ainda a fronteira adiabatica.

Uma fronteira é diatérmica (do grego: permeavel ao calor) quando se
observa mudanca de estado em dois corpos a diferentes temperaturas postos
em contato. Um vaso de metal, por exemplo, tem paredes diatérmicas. A
fronteira ¢ adiabatica quando nao ha mudanca de estado no contato de dois
corpos a diferentes temperaturas. Nas Figuras 4 (a) e (c) temos a energia
passando na forma de calor da regido de temperatura elevada para a de
temperatura mais baixa e na Figura 4 (b) temos uma condicao de equilibrio
térmico entre as duas regides (as temperaturas sao iguais).

Fronteira
diatérmica
Temperatura Temperatura
alta baixa
(a) Energia na forma de calor

Temperaturas iguais

(b)

Temperatura Temperatura
baixa alta

(=

Figura 4. Duas regies separadas por uma fronteira diatérmica (Fonte: Atkins, 1999).

(c)
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A temperatura é a propriedade que nos diz se dois corpos estio em
equilibrio térmico se forem postos em contato através de fronteira diatér-
mica. O equilibrio térmico ¢ atingido quando nao ha qualquer mudanca de
estado nos dois corpos A e B em contato através de fronteiras diatérmicas.
Vamos imaginar que um corpo A (como exemplo um bloco de ferro) esta
em equilibrio com outro corpo B (como exemplo um bloco de cobre) e
que B esteja em equilibrio térmico com um terceiro corpo C (um vaso com
agua). Verifica-se experimentalmente que A e C também estiao em equilibrio
térmico quando um ¢é posto em contato com o outro (como ilustrado na
Figura 5). Esta observacio ¢ resumida no seguinte enunciado geral:

Alei zero da termodinamica: Se A esta em equilibrio térmico com B e se B
esta em equilibrio térmico com C, entdo C também estd em equilibrio com A.

Equilibrio Equilibrio

Equilibrio

Figura 5. Experiéncia englobada na lei zero da termodinamica (Fonte: Atkins, 1999).

A lei zero ¢é a base do conceito de temperatura e justifica o uso dos
termometros como instrumentos de medida de temperatura. Imaginemos
que B seja um capilar de vidro parcialmente cheio de mercario. Quando A
estiver em contato com B, a coluna de mercirio no capilar tera um certo
comprimento. De acordo com a lei zero da termodinamica, se a coluna de
mercirio em B tiver este mesmo comprimento quando o capilar estiver
em contato com outro corpo C, podemos prever que nao havera mudanga
de estado em A ou em C quando os dois estiverem em contato através de
fronteira diatérmica. Além disso, podemos usar o comprimento da coluna
de mercurio como medida das temperaturas de A e C.

Na escala de temperatura termodinamica, as temperaturas sao sim-
bolizadas por T e normalmente dadas em kelvins, K. A escala termodinamica
e Celsius estao relacionadas pela expressio exata:

T (K) = T (°C) + 273,15 )
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Essa expressio ¢ a definicao da escala Celsius em termos da escala
Kelvin, mais fundamental.

Exemplo 2: Expressar 25,0 °C como temperatura em kelvins.

A expressao para transformar a temperatura de 25,0 °C para kelvin foi
mostrada na equagao 5. Fazendo as devidas substitui¢oes, temos: T (K) =
25,0 °C (°C) = 273.15 = 298,15

AS LEIS DOS GASES

A equacgio de estado de um gas a baixa pressio foi elaborada pela
combinacao de varias leis empiricas. Examinaremos essas leis a seguir e
depois mostraremos como se combinam na equagao de estado pV = nRT.

a) As leis empiricas dos gases

As primeiras medidas confiaveis das propriedades dos gases foram
feitas pelo quimico britanico Robert Boyle em 1662, quando ele estudou
o efeito da pressao de um gas sobre o volume de uma quantidade fixa de
gas a temperatura constante.

Boyle conduziu os experimentos utilizando um tubo longo de vidro
moldado em forma de J, com o lado menor lacrado (Figura 6). Ele entao
verteu mercuirio no tubo, prendendo o ar no lado menor do J. Quanto
mais mercurio ele adicionava, mais o gas era comprimido. Boyle entio
concluiu que o volume de uma quantidade fixa de gas diminui quando a
pressao sobre ele aumenta. Em 6a o volume de um gas preso no tubo em
J € 60 mL quando a pressiao do gas for 760 torr. Quando se adiciona mais
mercurio, como mostrado em 6b, o gas preso ¢ comprimido. O volume ¢é
30 mL quando sua pressio total for 1,520 torr, correspondendo a pressao
atmosférica mais a pressao exercida pela coluna de 760 mm de mercurio.

Pressao Pressao
atmosférica atmosférica

v Hg adicionado v
760
G mm
: Volume J'
Volume = 30 mL
60 mL
(a) ()

Figura 6. Ilustracio do experimento de Boyle (Fonte: Brown et al., 2005).
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Um grafico desta dependéncia é mostrado na Figura 7 (a). Esta curva
mostrada é chamada de isoterma, que é um termo geral para um grafico
que mostra a variacao de uma propriedade a temperatura constante. Outra
representagao grafica, com a pressio contra o inverso do volume aparece
na Figura 7 (b). A implicacdo deste resultado é que a pressao e o volume de
uma quantidade fixa de gas, a temperatura constante estao relacionados por:

pV = constante (6)
Esta relagao ¢ alei de Boyle: a temperatura constante, a pressao de uma

amostra de gas ¢ inversamente proporcional ao seu volume e, é ébvio, o
volume da amostra é inversamente proporcional a pressio:

pcl/V e Vol/p ()
z [« 8
: S
g | Temperatura E
o crescente, T
o
o i
— 11/ Temperatura
“ : o -" ” crescente, T
\ S , e Extrapolagdo
Volume, V 0 5Y
(a) ®)

Figura 7. (a) Dependéncia entre a pressao e o volume de uma quantidade fixa de gas perfeito a
temperatura constante ¢ (b) entre a pressio e o 1/V (Fonte: Atkins, 1999).

Muitas experiéncias tém mostrado que a lei de Boyle s6 ¢ valida nos
limites das pressoes baixas, e, dessa maneira, os gases reais no limite de
baixas pressoes (quando a pressao tende a zero) se comportarao segundo
a lei de Boyle, por isso é chamada de lei limite. A lei de Boyle por isto é
uma lei limite, pois ela s6 ¢ valida num certo limite (no caso quando p—0).

A explicacao molecular da lei de Boyle pode ser entendida facilmente:
se uma amostra de gas for comprimida a metade de seu volume, atingirao
as paredes, num certo intervalo de tempo, duas vezes mais moléculas do
que antes de compressao. Logo, a forca média sobre as paredes fica do-
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brada. Assim, quando o volume for reduzido a metade, a pressao do gas
fica duplicada, e p x V é uma constante. A razao de a lei de Boyle se aplicar
a todos os gases independentemente das respectivas identidades quimicas
(desde que a pressao seja baixa) é que em pressoes baixas as moléculas estao
muito afastadas umas das outras e, em média, uma nao exerce influéncia
sobre outra; as respectivas trajetorias sao, entao, independentes.

Exemplo 3: digamos que, quando vocé empurra o pistao de uma bomba
de bicicleta, o volume dentro da bomba diminui de aproximadamente 100
cm’ para 20 cm’ antes do ar comprimido fluir para o pneu. Suponha que a
compressao seja isotérmica; calcule a pressiao do ar comprimido na bomba,
dada uma pressao inicial de 1,00 atm.

Como a pressio é inversamente proprocional ao volume podemos escrever:

PV = constante, PV,
PZVZ

constante  (inicial)
constante  (final)
PV =PV,
P /P =V,/V,
P = 1,00 atm; V, = 100 cm’; V, = 20 cm’.
P /1,00 atm = 100 cm’/20 cm’
P,=5x1,00atm ..
P, = 5,00 atm

O cientista francés Jacques Charles elucidou outra importante pro-
priedade dos gases ao estudar o efeito da temperatura sobre o volume de
uma amostra mantida a pressao constante. Descobriu entdo que o volume
crescia linearmente com a temperatura qualquer que fosse a natureza do
gas, desde que a pressao fosse baixa. Estabeleceu entdo que:

V = constante x T (K) )

A varia¢ao linear do volume com a temperatura dada por esta expressao
pode ser visto na Figura 8.

As retas sdo isobaricas, isto ¢, curvas, que dao a variacao de uma pro-
priedade a pressao constante.

A Eq. 8 sugere que o volume de qualquer amostra de gas seria nulo
se T = -273°C, e que essa temperatura, -273°C, seria um zero natural da
escala fundamental de temperatura. Ja comentamos que a escala com o 0 a
-273,15°C é equivalente a escala de temperatura termodinamica imaginada
por Kelvin, e entao a lei de Charles pode escrever-se

V = constante X T 9)
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Outra versao da lei de Charles diz: a relagdo da pressao em fungao da
temperatura que da a pressao de uma amostra de gas em funcio da tem-

peratura, sendo o volume constante ¢é:
p = constante X T (10)

Esta versao da lei mostra que a pressao de um gas tende a zero quando

sua temperatura tende a zero (Figura 8).

Q.
=]
L]
a
o
o
Volume
decrescente, V
Extr__a_bdleit;ao
ol
0 Temperatura, T/K

Figura 8. Dependéncia entre a pressdo e a temperatura, as retas
extrapoladas encontram-se em T = 0 (Fonte: Atkins, 1999).

A explicagio da lei de Charles esta no aumento da velocidade média
das moléculas do gas quando se eleva a temperatura. As moléculas entio
colidem com as paredes do vaso com mais frequéncia e também com maior
impacto. Por isso, exercem maior pressao sobre as paredes. Um problema
que deixamos em aberto ¢ o de explicar por que a dependéncia entre a
pressdo e a temperatura tem uma forma tao simples.

Para explicar o efeito da temperatura na pressao de um gas, precisamos
acrescentar uma caracteristica nova ao nosso modelo molecular: quando a
temperatura de um gas ¢ elevada, a velocidade média das moléculas aumenta.
Como resultado deste aumento na velocidade, cada molécula choca-se mais
frequentemente com as paredes e com maior for¢a. Portanto, o gas exerce
uma maior pressao quando a temperatura é elevada a volume constante.
Podemos usar este mesmo modelo para explicar o efeito da temperatura no
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volume de um gas. Para manter a pressido constante, as paredes precisam
se movimentar e aumentar o volume disponivel para o gas.

Uma terceira contribui¢ao para nossa compreensao dos gases foi feita
pelo cientista Amedeo Avogadro. O volume molar, Vm, de uma substancia
¢ o volume que ela ocupa por mol de moléculas. Logo, se V ¢é o volume de
uma amostra e n ¢ o numero de mols de moléculas que a amostra contém,
o volume molar é:

Vm=V/n (11

Resultados de dados experimentais sugerem que sob as mesmas
condi¢oes de temperatura e pressdao, um determinado nimero de molécu-
las de gas ocupa o mesmo volume independentemente da sua identidade
quimica. Esta observa¢do é conhecida como principio de Avogadro. Da
equacgao 11 podemos re-escrever:

V=nVm

Como Vm ¢é uma constante a temperatura e pressao constantes, essa
expressao nos diz que dobrando o nimero de mols de moléculas a tem-
peratura e pressao constantes, dobra o volume ocupado pelo gis.

b) A lei dos gases perfeitos

As leis empiricas traduzidas pelas equacdes 6 a 11 podem ser com-
binadas numa unica expressao:

pV = constante X nT

Esta expressao traduz a lei de Boyle (p1” = constante) quando ze T
sao constantes; as duas formulas da lei de Charles (p o T e V « T) quando
ne V,oun e p, sao constantes, e também o principio de Avogadro (V «
n) quando p e T sdo constantes. A constante de proporcionalidade, que se
mede experimentalmente para todos os gases, ¢ simbolizada por R e ¢ a
constante dos gases perfeitos (compactamente a constante dos gases). Com
esta notagao a expressao anterior fica

pV = nRT (12)

e éa equacio dos gases perfeitos (também equacio dos gases ideais).
uma equacio de estado aproximada para qualquer gas e fica cada vez mais
exata 2 medida que a pressao do gas tende a zero. Um gas que obedece
a equacdo 12, exatamente, em quaisquer condi¢ées é um gas perfeito (ou
gas ideal). Um gas real, isto é, um gas que se manipula e observa, tem o
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comportamento tanto mais semelhante ao de um gas perfeito quanto mais
baixa for a pressdo e é exatamente descrito pela equagao 12 no limite p —
0. A constante dos gases R pode ser determinada experimentalmente pela
medida dos pardmetros do segundo membro da igualdade R = pl7/#T,
de uma amostra de 1 mol de gas no limite da pressao nula (para se ter a
garantia do comportamento ideal). Porém, ha métodos mais exatos, como
o da medida da velocidade do som num gas a pressao baixa e extrapola¢ao
dos resultados a pressao nula. Os valores de R em diversas unidades estao
na Tabela 2.

A equagao do gas perfeito tem muita importancia na fisico-quimica,
pois ¢ aproveitada para deduzir grande variedade de relagdes que se usam
na termodinamica. Tem também significativa importancia pratica para o
calculo das propriedades de um gas em diversas condi¢bes. Por exemplo,
o volume molar de um gas perfeito nas condi¢bes normais ambientes de
temperatura e pressio (CNTP), isto ¢ 298,15 K e 1 bar (exatamente 10° Pa)
¢ facil calcular por Vm = RT/p e vale 24,790 L.mol". Uma definicio mais
antiga de CN'TP era 0 °C e 1 atm, e nestas condi¢des o volume molar de
um gas perfeito é 22,414 L.mol .

Tabela 2. A constante dos gases perfeitos em varias unidades.

R
831451 J K mol”
8,20578 x 10 L atm K™ mol™
8,31451 x 10* L bar K" mol !
8,31451 Pam’ K mol’
62,364 L torr K'! mol™!
1,98722 cal K" mol”

Exemplo 4. Aplicacio da equacao do gas perfeito: num certo processo
industrial, o nitrogénio é aquecido a 500 K num vaso de volume constante.
Se o gas entrano vaso a 100 atm e 300 K, qual a sua pressao na temperatura
de trabalho, se o seu comportamento fosse o de gas perfeitor

Resposta: os dados conhecidos e desconhecidos estio mostrados na
Tabela abaixo.

n p \Y% T
Inicial C onstante 100 | Constante 300
Final Constante Y C onstante 500

Esperamos que a pressao final seja maior que a inicial, pois a tempera-
tura se eleva. Além disso, como a pressdao é proporcional a temperatura,
podemos dizer que a pressao aumentara por um fator T,/ T, onde T, ¢é a
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temperatura inicial e T, a temperatura final. Com formalismo mais apurado,
podemos usar a equacgao dos gases perfeitos da seguinte forma, quando a
quantidade de gas for constante. Primeiro, escreveremos a equagao 12 para
as condig¢Oes iniciais e finais:

4 .V,
AL 222 R

1 T.’I

Como 7 (neste problema) e R sao constantes, vem

Vi _ P V,

Ty T,

Qualquer das coordenadas (neste exemplo o volume) que permanecer
constante pode ser cancelada, e os dados disponiveis entram na expressao
simplificada.

Logo, o cancelamento do volume (pois V, = V) em cada membro da
expressao leva a

P1 _ P
T, T,
que pode ser reordenada em
_I5
P, = ?F*i" X Py

A substituicao dos dados leva a

500K
p, = X (100 atm) = 167 atm
- 300K
A experiéncia mostra que a pressao ¢é, na realidade, 183 atm, nas

condi¢cdes mencionadas. A hipétese de o gas ser perfeito leva a erro de 10%.
A expressio p,V, /T, = p,V,/T, é a forma reduzida da lei dos gases ideais.

c) As misturas de gases

Muitos dos gases que encontramos sao na verdade misturas de gases,
por exemplo, a atmosfera é uma mistura de nitrogénio, oxigénio, argonio,
gas carbonico e outros. Entretanto, este feito nao interfere muito no nosso
modelo de gases. Pelo menos a baixas pressdes, uma mistura de gases que
nio reagem entre st comporta-se cComo um gas unico puro.

O problema que aparece ao se tratar uma mistura gasosa ¢ o de deter-
minar a contribui¢ao que cada componente da mistura traz para a pressao
total da amostra. No século XIX, John Dalton fez muitas observagoes e
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proporcionou uma resposta condensada na forma de lei (a qual ficou con-
hecida como lei de Dalton):

“A pressao exercida por uma mistura de gases ideais ¢ a soma das
pressoes parciais dos gases”.

A pressao parcial de um gés perfeito numa mistura ¢ a pressao que o gas
exerceria se ocupasse, sozinho, todo o volume da mistura. Por exemplo, se
uma certa quantidade de H, exerce uma pressao de 25 kPa quando presente,
sozinho num vaso, e uma outra quantidade de N, exerce uma pressio de
80 kPa quando presente, sozinho, no mesmo vaso ¢ na mesma temperatura,
entao a pressao total da mistura quando os dois gases estiverem reunidos é
igual 2 soma das pressOes parciais, isto ¢, 105 kPa (na hipotese, € claro, de a
mistura ser perfeita e de os seus componentes serem perfeitos). De modo
mais geral, se a pressao parcial de um gas perfeito A for p,, e a de outro
gas perfeito for p,, etc., a pressao total, quando todos os gases ocuparem
0 mesmo vaso, tudo numa mesma temperatura, serd

p=p,+tp,t - (13)

onde para cada gas (chamando-se de J) se tem

P!;RT

Py = (14)

V

Exemplo 5. Aplicagao da Lei de Dalton: um vaso de volume 10,0L contém
1,00 mol de N, e 3,00 mol de H, a 298 K. Qual a pressio total, em atmos-
fera, na hipotese de cada gas e a mistura terem comportamento perfeito?
Resposta: das equacdes 13 e 14, temos que a pressao total quando os dois
gases A e B ocupam o mesmo vaso é

RT
vV

Para ter a resposta em atmosfera usaremos R = 8,206 x 10-2 L atm K-1 mol-1.
Nas condi¢oes mencionadas

p=ps+ pg = (ny +np)

(8,206 x 107 Latm K *mol™* )(298K) _

= (1,00 1+ 3,00 I) x = 9,78 atm
r=I( mo mol) 1001 a

d) Fracoes molares e pressoes parciais

Podemos discutir com mais propriedade as misturas gasosas de gases
reais pelaintrodu¢ao da fragao molar de cada componente J. A fracio molat,
X, € a fragao de moles de ] no total de moles, n; , da amostra:

x; = :rj- n=mn, + ng+ .. (15)
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Quando nio ha moléculas de |, 5y = 0; quando somente moléculas de
J estdo presentes, »j = 1 . Uma mistura de 1,0 mol de N, e 3,0 moles de H,,
com 4,0 moles de moléculas total, tem a fragao molar de N, igual a 0,25 ¢
ado H, igual 2 0,75. Pela defini¢do de x; , qualquer que seja a composicao
da mistura,

g+ =1 (16)

Agora, definimos a pressao parcial, 2 de um gas | numa mistura (de
qualquer gas, ndo necessariamente de um gas perfeito) como

p; = X;p (17)

onde p, é a pressao total da mistura. Somente no caso de mistura perfeita
de gases perfeitos podemos igualar p. a pressao que o gas | exerceria se
esti%resse Is)ozinho o}Zupando ogvolum% totgl da misctlura e gc;alcilar a pressao
parcial pela equagao 14.
Vem das equagoes 16 e 17 que a soma das pressoes parciais é igual
a pressao total:

Patpgt . =(+ x5+ . )p=p (18)

Esta relacdo ¢ verdadeira para gases reais e gases perfeitos.

Exemplo 6. Calculo de pressdes parciais: a porcentagem ponderal (isto
¢, em massa) do ar seco, ao nivel do mar, é aproximadamente 75,5% de
N,, 23,2% de O,, 1,3% de Ar. Qual a pressao parcial de cada componente
quando a pressao total ¢ igual a 1 atm?

Resposta: Esperamos que a espécies quimicas com fragoes molares grandes
tenham, proporcionalmente, pressoes parciais também grandes. As pressoes
parciais estao definidas pela equagao 17. Para usar essa equacio, precisamos das
fracbes molares dos componentes. Ora, para calcular as fragoes molares, que foram
definidas pela equacao 15,lembramo-nos de que o nimero de moles de J, cada
qual com a massa molar M;, numa amostra de massa m,, ¢ simplesmente
n, = m;/M, As fracdes molares sdo independentes da massa total da amostra
(grandezas intensivas), e entio podemos escolher, para o calculo, uma
amostra de 100g (o que simplifica a conversao das percentagens ponderais).

Os nimeros de moles de cada tipo de molécula presente em 100 g de ar sdo

(100 g) X 0,755

n(N,)= ————— = 2,69 mol
2) 28,02 g mol™?
(100 g) X 0,232
n(0,) = L. = 0,725 mol
- 32,00 g mol™?
(100 g) x 0,013
n(Ar) = ———— = 0,033 mol
39,95 gmol™*
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Como a soma destes moles é n = 3,45, as fracGes molares e as pressoes
parciais (calculadas pelo produto de cada fracio molar pela pressao total,
1 atm) sao as seguintes:

N_v_ 0_"1_ Ar
Fragdo molar 0,780 0,210 0,0096
Pressdo parcial/atm 0,780 0,210 0,0096

Nio fizemos nenhuma hipétese sobre o comportamento do gas; as
pressoes parciais sdo dadas por p; = x;p para qualquer gis.
J

O MODELO CINETICO DOS GASES

As propriedades de um gas perfeito explicam-se qualitativamente em
termos de um modelo em que as moléculas do gas estao em permanente
movimento cadtico. Veremos agora como esta interpretagao se exprime
quantitativamente em termos do modelo cinético dos gases, no qual se
admite que a unica contribui¢do a energia do gis provém das energias
cinéticas das moléculas (isto ¢, a energia potencial associada as interagoes
moleculares proporciona contribuicao desprezivel para a energia total do
gas). O modelo cinético dos gases ¢ um dos modelos mais notaveis — e sem
davida um dos mais bonitos — da fisico-quimica, pois a partir de conjunto de
hipéteses simples muito gerais é possivel deduzir conclusées quantitativas
importantes. O modelo cinético dos gases parte de trés hipoteses:

1. O gas ¢ constituido por moléculas de massa m em movimento ale-
atorio incessante;

2. O tamanho das moléculas é desprezivel, entendendo-se por isso
que os diametros moleculares sio muito menores do que a distancia média
percorrida pelas moléculas entre duas colisdes sucessivas;

3. As moléculas ndo interagem umas com as outras, exceto quando em
contato, nas colisdes perfeitamente elasticas.

Uma colisio ¢ elastica quando nao excita modos internos dos movimen-
tos moleculares; neste tipo de colisdao a energia de translaciao se conserva
(isto ¢, permanece constante).

A partir destas hipéteses muito simples deduz-se que a pressio e o
volume dos gases estdo relacionados pela seguinte expressao:

pV = TnMc? (19)

onde M=mN [, ¢ amassa molar das moléculas e ¢ a velocidade média
quadratica das moléculas, isto ¢, a raiz quadrada da média dos quadrados
das velocidades v das moléculas:

c= ()2 (20)
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A equagdo 19 é um dos resultados-chave do modelo cinético. Vemos,
por ela, que se a velocidade média quadratica das moléculas depender so-
mente da temperatura, entio a temperatura constante teremos:

pV = constante

que ¢ exatamente o significado da lei de Boyle.
a) Velocidades das moléculas

Para que a equagao 19 coincida exatamente com a equacao de estado
de um gas perfeito, o seu segundo membro deve ser igual a nRT. Portanto,
a velocidade média quadratica das moléculas de um gas a temperatura T ¢é
dada pela expressao:

Cz(ngg 21)

M

Podemos concluir que a velocidade média quadratica das moléculas
do gas é proporcional a raiz quadrada da temperatura e inversamente pro-
porcional a raiz quadrada da massa molar. Assim, quanto mais alta for a
temperatura, mais rapida, em média, se moverao as moléculas. E também,
a uma certa temperatura, as moléculas mais pesadas se deslocardo, em
média, mais lentamente do que as moléculas mais leves. As ondas sonoras
sao ondas de pressao, e para que se propaguem num gas as moléculas tém
que se deslocar a fim de formarem regides de pressdo alta e de pressao
baixa. Portanto, ¢ razoavel esperar que as velocidades médias quadraticas
das moléculas sejam comparaveis a velocidade do som no ar (340 m s™).

Exemplo 7. A massa molar do CO, ¢ 44,01 g mol™. Portanto vem da equa-
cao 21 que, a 298 K,

(’(3 X 8,3145 JK " 'mol™') X (298 K)
C —

1,
=411ms™?
44,01 X 1073kg mol™? )

Neste calculo usamos as unidades SI para a constante R e também a

defini¢ao 1] = 1 kg m’*s™

OS GASES REAIS

Os gases reais nao cumprem exatamente a lei dos gases perfeitos. Os
desvios sao especialmente notaveis nas pressoes elevadas e nas temperaturas
baixas, especialmente quando o gas esta a ponto de se condensar num liquido.
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Os gases reais exibem desvios em relagdo a lei dos gases perfeitos em
virtude das interacdes moleculares. As forcas repulsivas entre as moléculas
contribuem para expansoes e as atrativas para compressoes.

As forcas repulsivas sio notaveis exclusivamente quando as moléculas
estdo quase em contato; sao interacoes de curto alcance, mesmo numa
escala medida em diametros moleculares (Figura 9).

Separagao

1a potencial

(=

Energ

Figura 9. Variacio da energia potencial de duas moléculas em
funcio da distancia entre ambas (Fonte: Brown et al., 2005).

Em virtude de serem intera¢oes de curto alcance, as repulsoes s6 se
tornam significativas quando as moléculas estiverem, em média, umas
proximas as outras. E assim no caso de um gas sob pressao elevada, em que
um grande nimero de moléculas ocupa volume relativamente pequeno. Por
outro lado, as forcas intermoleculares atrativas tém alcance relativamente
grande e se manifestam a distancia de diversos diametros moleculares. Sao
importantes quando as moléculas, bastante préximas umas das outras, estao
quase se tocando (nas separa¢odes intermediarias, Figura 9); nao efetivas
quando as moléculas estao muito separadas (bem a direita na Figura 9). As
forcas intermoleculares também podem ser importantes quando a tem-
peratura ¢ tao baixa que as moléculas se movem muito lentamente ¢ uma
pode ser capturada por outra. Nas pressoes baixas, quando a amostra do
gas ocupa volume grande, as moléculas estdo tao afastadas, em média, umas
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das outras, que as for¢as intermoleculares tém influéncia insignificante e o
gas comporta-se como perfeito. Nas pressdes médias, quando as moléculas
estao, em média, afastadas por alguns poucos didmetros moleculares, as
forgas atrativas dominam as repulsivas. Neste caso, o gas é mais compres-
sivel que um gas perfeito, pois as forcas contribuem para a aproximagao
das moléculas. Em pressoes elevadas, quando as moléculas estao, em média,
muito préximas umas das outras, as forgas repulsivas dominam e o gas é
menos compressivel que um gas perfeito, em virtude da agao que tende a
afastar as moléculas.

a) O fator de compressibilidade

Como sabemos que ha atragoes e repulsées entre as moléculas? Primei-
ro, os gases se condensam a liquidos quando resfriados ou comprimidos,
assim suas moléculas tém de atrair-se entre si. Segundo, liquidos sio muito
dificeis de comprimir, assim deve haver poderosas forcas se opondo a que
as moléculas sejam confinadas a um pequeno volume.

Um modo de investigar as for¢as intermoleculares ¢ medir o fator de
compressibilidade, Z, o qual ¢ definido como:

Z: PVm

RT

Podemos obter algum conhecimento sobre o significado de Z notando
que o volume molar de um gés ideal é RT/P. Assim, outro modo de expres-
sar Z ¢ como a relagao do volume molar real do gas com o volume molar
que teria um gas ideal na mesma pressao e temperatura.

V

— m
Z - Vidm!

m

O fator de compressibilidade de um gas perfeito é 1 em quaisquer
condicdes. Portanto, desvios de Z em relacdo a 1 é um sinal de nao-idealidade.
A Figura 10 mostra a varia¢ao experimental de Z para varios gases.

Para um gis ideal Z= 1 em todas as pressdes. F possivel constatar que
todos os gases reais divergem de Z = 1 quando a pressao ¢ elevada. Alguns
gases, como hidrogénio, tém Z > 1 para todas as pressoes. Para estes gases,
as repulsoes sao mais importantes que as atracdes e o volume molar é maior
que o esperado para um gas ideal porque as repulsoes tendem a manter as
moléculas separadas.

A maioria dos gases, como a amonia, tem Z < 1 a baixas pressoes.
Para estes gases, as atragoes sio mais importantes que as repulsdes e o
volume molar ¢ menor que para um gas ideal porque atragoes tendem a
reunir moléculas. Em pressoes altas, as forcas repulsivas dominam e Z >
1 para todos os gases.
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Gas ideal

Pressao, P
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Fator de compressio, Z

Eteno

Amonia

Figura 10. Grafico do fator de compressibilidade, Z (Fonte: Brown et al., 2005).

b) A equacdo de van der Waals

O cientista holandés J. H. van der Waals em 1873 investigou muitos gases
reais. Com base em suas observacdes, ele propos uma equacio geral, embora
menos precisa, valida para todos os gases. A equa¢ao de van der Waals é:

nRT n\ 2
= Wik
V —nb |4

As constantes de van der Waals, a e b, sdo caracteristicas de cada gas
e independentes da temperatura e sao determinadas experimentalmente
(Tabela 3). O parametro « representa o papel das atracGes, assim ¢é relati-
vamente grande para moléculas que se atraem fortemente. O parametro &
representa o papel das repulsoes, pode ser pensado como representando
o volume de uma molécula individual.

Em termos do volume molar Vm = V/n a equagio se escreve:

 RT _a
P=v_ "5 V2
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Tabela 3. Constantes de van der Waals para moléculas de gas.

Substincia a ( L* atm/mol’) b (L/mol)
He 0,0341 0,02370
Ne 0,211 0,0171
Ar 1,34 0,0322
Kr 2,32 0,0398
Xe 4,19 0,0510
H, 0,244 0,0266
N, 139 0,0391
0, 1,36 0,0318
Cl, 6,49 0,0562
H,O 5,46 0,0305
CH, 2,25 0,0428
CO, 3,59 0,0427
CCl, 20,4 0,1383

Observe que os valores tanto de a quanto de b aumentam com o au-
mento da massa molecular e da complexidade de sua estrutura. As moléculas
malores, mais massivas, nao apenas tém volumes maiores como também
tendem a ter forcas atrativas intermoleculares mais fortes.

A equagdo de van der Waals é apenas uma das muitas equagdes de
estado que foram propostas. Uma das mais utilizadas ¢ a equacao do virial:

PV=nRT 1+E + Cﬁ +on

M M

Os coeficientes B, C, etc. sio chamados segundo coeficiente do virial,
terceiro coeficiente do virial, e assim por diante. Os coeficientes do virial,
que dependem da temperatura, sao encontrados ajustando dados experi-
mentais a equag¢ao do virial.

A equagao do virial ¢ muito mais geral do que a de van der Waals, porém
¢ muito mais dificil de ser usada para fazer predi¢coes sobre o gas real.
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CONCLUSAO

Nesta aula estudamos as propriedades dos gases. Foi vista a descri¢ao
idealizada de um gas, a do gas perfeito, e foi montada a respectiva equagao
de estado. A diferenca entre as propriedades dos gases reais e as do gas
perfeito também foi vista, bem como a equacdo de estado que descreve
essas propriedades. Como todos os gases reais se comportam de maneira
semelhante, 0 mesmo conjunto de equagoes pode ser usado para prever
seu comportamento.

Os gases reais sdo exce¢Oes ao comportamento ideal, basicamente
porque as moléculas de gas tém volume finito e porque forgas atrativas
existem entre as moléculas. A equagio de van de Waals fornece uma expli-
cagdo do comportamento de gas real a altas pressoes e baixas temperaturas.

RESUMO

A equacido de estado de um gas a baixas pressoes foi elaborada pela
combinacdo de varias leis empiricas: lei de Boyle, lei de Charles e lei de
Avogadro. Cada uma dessas leis ¢ um caso especial da equacao de estado.
A equagdo de estado, pV = nRT, ¢ a equacdo de estado para um gas ideal.
Podemos usar a equa¢io do gas ideal para calcular as diversificacdes em uma
variavel quando uma ou mais das outras varia. Muitos gases nas condi¢es
normais de temperatura e pressao (CNTP), obedecem a equacdo do gas
ideal razoavelmente bem.

Para uma mistura de gases, a pressao total ¢ a soma das pressoes parciais
que cada gas exerceria se ele estivesse sozinho sob as mesmas condi¢oes
(lei da Dalton das pressoes parciais). A pressao parcial de um componente
de uma mistura ¢ igual a sua fracao em quantidade de matéria multiplicada
pela pressao total.

A teoria cinética dos gases explica as propriedades de um gas ideal em
termos de conjunto de suposi¢oes sobre a natureza dos gases.

Os gases reais desviam do comportamento ideal porque as
moléculas possuem volume finito e sofrem forgas atrativas umas pelas
outras nas colisdes. Desvios do comportamento ideal aumentam em
magnitude 2 medida que a pressio aumenta e a temperatura diminui.
A equacao de van der Waals ¢ uma equacao de estado para gases que
modifica a equagdo do gas ideal para explicar o volume molecular
intrinseco e as forcas moleculares.
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PROXIMA AULA

A primeira lei da termodinamica.
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