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1 Introito as Equacoes de Estado

Ao se considerar a hipdtese atdmica, um sistema material poderia ser definido classicamente a partir da
posicao e da velocidade de cada nicleo para cada eixo cartesiano. Sendo N o nimero de ntcleos, haveria 6 N
coordenadas para definir o estado deste sistema. Considerando, exempli gratia, um gas monoatomico, para 1
mol deste sistema, haveria ~ 1.2 x 10%* coordenadas para definir completamente o estado microscépico deste
sistema.

E precisamente esta dificuldade devido ao imenso ntmero de coordenadas que dé a generalidade da ter-
modinamica cldssica uma posigao de relevo nas ciéncias da natureza.

Em termos macroscopicos, pode-se medir apenas algumas varidveis que sao médias temporais e espaciais
daquilo que ocorre no nivel atémico. A grande vantagem da termodindmica cldssica é prover um conjunto
de principios gerais que envolvem apenas algumas varidveis macroscopicas capazes de definir completamente o
sistema estudado.

Para esta discussao, considerar-se-ao apenas sistemas simples, id est, sistemas homogéneos, compostos por
apenas uma substancia, sem presenga de carga elétrica. As varidveis macroscépicas passiveis de medigao que
definem completamente o estado termodinamico de um sistema simples sao: volume V', pressao p e temperatura
T. Assim, sendo possivel escrever uma relagao entre elas, bastaria medir duas delas para definir completamente

o sistema. Esta relacao é chamada Equacao de Estado e, matematicamente, pode ser escrita como:
fp, V. T)=0 (1)

H& um nimero consideravel de modelos propostos com bases, as vezes fisicas, e por vezes empiricas para

a forma funcional desta fungao f(p,V,T). Dentre eles, pode-se separar algumas classes de modelos. As duas



classes mais comuns sao: Equagoes cibicas e Equagoes viriais. Todavia, a equagao de estado mais antiga

e mais conhecida é a Equagao dos gases ideais.

1.1 Equacao dos gases ideais

Como visto no Ensino Médio, a equagao de estado para gases ideais, advinda da juncao das leis de Boyle,

Gay-Lussac e Avogadro, pode ser escrita como:

pV =nRT (2)
em que n é a quantidade de matéria expressa em mol e R é a constante dos gases cujo valor resulta da
multiplicagio entre o nimero de Avogadro (Na = 6,0221413 x 10?2 mol™!) e a constante de Boltzmann
(kp = 1.3806488 x 10~2% J/K).

R = Nakp = 8,314 J/mol. K = 0,008314 bar.m®/kmol.K = 0,0082 atm.L/mol.K (3)

Em termos do volume molar especifico, v = V/n, a Equacao (2) pode ser reescrita como:
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Figura 1: Comportamento hiperbdlico das isotermas de gases ideais.



1.2 Equagoes cubicas

Talvez nao seja, mas deveria ser evidente que os gases reais nao sao ideais. E hd uma gama consideravel
de dados experimentais que mostram desvios entre a realidade e a idealidade. Entretanto, a equacao dos gases
ideais ainda se aplica a uma série de condicoes e substancias, além de ser o ponto de partida para qualquer
desenvolvimento que intenda uma melhor descricao da natureza dos gases.

Uma das mais antigas contribuigoes no sentido de melhor predizer os gases reais é a Equacao de van der
Waals, proposta pelo proprio Johannes Diderik van der Waals em 1873, e que lhe rendeu o prémio Nobel em

1910.
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Figura 2: Lado Esquerdo: Retrato de J. D. van der Waals (1837-1923). Centro: Capa da tese de doutorado de
van der Waals (1873). Lado direito: Pédgina da tese contendo os gréficos com o resultado da equagao proposta.

A equagao de estado de van der Waals pode ser escrita como:

RT _a
v—>b 02

()

p:

em que a é um parametro que se relaciona com a atragao molecular originada por interagao de dipolo elétrico
e b esta relacionado ao volume molar das moléculas que compoem o fluido.

Pode-se observar que, se a = 0 e b = 0, a equacao de van der Waals reduz-se a equacao dos gases ideais. Uma
das caracteristicas mais importantes desta equacao é o fato de ela ser cibica com respeito ao volume, e, por
consequéncia prever também uma regiao liquida. Esta foi a primeira equagao de estado que permite observar
uma transicdo de fases. Além disso, ela também permite prever o ponto critico, acima do qual ndo é possivel
distinguir o fluido entre gas ou liquido e, portanto, denomina-se de fluido supercritico quando nesta condigao.

A Figura 3 apresenta as isotermas para a Equagao (5).

Vale ressaltar que, sendo uma equacao cubica, a equagao de van der Waals, na regiao de duas fases, possui
trés raizes reais. Porém apenas duas delas tém significado fisico, pois inevitavelmente a outra raiz estd em

uma regiao na qual a equagao de van der Waals desrespeita o critério de estabilidade termodinamica. Por este
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Figura 3: Comportamento ciibico das isotermas de van der Waals

critério:

0
P <9
ov

Isto é, o volume nunca pode aumentar quando a pressao aumenta.

Além disso, na regiao do fluido supercritico, a equagdo de van der Waals apresenta apenas uma raiz real e

duas raizes complexas.
1.2.1 Raizes de equagoes cubicas
Assim como no Ensino Fundamental e Médio foram aprendidos algoritmos para solugdo de equagdes do

primeiro e segundo graus, hd que se mencionar neste ponto que também para as equacoes cubicas existe um

algoritmo para encontrar as raizes.
O método que se ird apresentar foi desenvolvido por Niccolo Fontana Tartaglia (c.a. 1500-1557), que por

questoes de sigilo apresentou-o sob a forma de versos que mais tarde foram desvendados por Gerolamo Cardano

(1501-1576). Por isso, é atribuido aos dois o método

Suponha uma equagao cubica genérica:
(7)

ar® + bz’ +cxr+d=0



A primeira etapa do método consiste na reducao da ctibica por uma transformacdo de Tschirnhaus tal que:

Assim, a ctbica reduzida fica:

tB4+pt+qg=0
em que:
_ 3ac — b?
T 3a2

20% — 9abe + 27a%d
27a3

q:

A segunda etapa é introduzir as variaveis u e v tal que:

t=u-+v

com a condicao de que:

Juv+p=20

Com isso, a equagao cibica reduzida fica:

w0 +q=0

E, pela Equagéao (13), tem-se que:

3
p
udvd = -
27
Assim, u? e v? passam a ser raizes da equacdo quadratica:

3

2 p
N —
2°t+qz o7

(8)

(13)

(15)



Ergo, as raizes podem ser encontradas extraindo as raizes cubicas da seguinte relagao:

sl q @  p sl oq @  p?
t=A{—2 41/ + = ==+ =
\/2+ 4+27+\/2 17

1.2.2 Determinacao de a e b pelas propriedades criticas

(17)

Um modo de determinar os valores de a e b da equagao de van der Waals pelas propriedades criticas é pela

definigao de que o ponto critico esta na inflexao da isoterma critica:

8p>
@Yy g (18)
(31} T
(‘32p>
IPy (19)
(3”02 T.
Portanto, para a equagao de van der Waals
(‘3p> RT, 2a
— =——+—==0 20
<8v T (ve — b)* w3 (20)
0? 2RT, 6
(52), = -5 =0 @)
ov? ) (v.—b) vz
Ergo, tem-se que:
9
a= §UCRTC (22)
1
b = gvc (23)

1.2.3 Outras equagoes ciibicas
O 1ltimo século viu florescer uma série de modificagoes a equacao de van der Waals na tentativa de aprimorar

a correlagdo com dados experimentais. H& de fato todo um campo de pesquisa para o desenvolvimento de
equagoes cubicas de estado. Além do aspecto cientifico, é necessério registrar que a industria quimica tem se

utilizado nas ultimas décadas intensamente destas equagoes para o projeto e operagao de seus processos.

As duas modificagbes mais famosas a equacdo de van der Waals sdo: a de Redlich-Kwong e a de Peng-

Robinson.
Em 1949, Otto Redlich (1896-1978) e Joseph Neng Shun Kwong (1916-1998) propuseram a seguinte modi-

ficagdo a equagao de van der Waals:
(24)

_ RT B a
p_U—b ﬁv(v—b)




em que:

0.4275R2T2/?
a@g=——

25
Pe (25)
0.08664RT,
p— IO e (26)
De
Ja a equacao Peng-Robinson, introduzida em 1976, pode ser escrita como:
RT aq
= - 2
P v 2b0 — 2 (27)
em que:
0.457235R?T?
q = EolE00lt fe (28)
Pe
0.077796 RT,
b= ———— (29)
Pc
2
=(1+x[1 T (30)
a= K T
K = 0.37464 + 1.54226w — 0.26992w> (31)

em que w € o fator acéntrico que depende da substancia.

1.3 Equacoes viriais

Outra classe de equagao de estado muito usual é a de equagoes viriais. Esta classe de equagOes assume a
hipdtese de que o potencial de interagao entre os nicleos que compde o sistema pode ser dividido em contribuicoes
devidas as interagoes de dois corpos, trés corpos, quatro corpos e assim por diante.

A expressao matematica caracteristica para um equagao de estado deste tipo pode ser escrita como:

RT BRT CRI DRT

v v v3 v

em que B é o segundo coeficiente virial, C' é o terceiro e D é o quarto.



1.3.1 Fator de compressibilidade, Z

E comum encontrar na literatura dedicada a este respeito as equagoes de estado escritas em termos do fator

de compressibilidade, Z, que pode ser definido como:

pv

Assim, se Z = 1, trata-se de um gas ideal. A equagao virial reescrita nestes termos seria:

B C
Z=14+=+—= o 4
+ -+ - (34)

D
i

E conveniente por vezes expressar os valores de pressao, temperatura e volume em termos de unidades
reduzidas, id est, dividindo-se o seu valor pelo valor critico. Assim, define-se pressao reduzida, temperatura

reduzida e volume reduzido como:

p

=2 35
Pe (35)
T

T =— 36
- (30
v

UT = ’U—C (37)

1.4 Teorema dos estados correspondentes

O Teorema dos estados correspondetes afirma que todos os fluidos, quando comparados a uma mesma
temperatura e pressao reduzidas, tém aproximadamente o mesmo fator de compressibilidade e o mesmo grau
de desvio em relagao ao comportamento de gas ideal.

Este teorema é importantissimo, porque aceitando-o pode-se com um tunico diagrama prever estados ter-
modinamicos para quaisquer substancias.

Como este teorema nao é inteiramente verdadeiro, corregoes tém sido propostas, a mais famosa delas é a do

fator acéntrico de Pitzer, w, tal que:

Z=29 ywzW (38)

O fator acéntrico de Pitzer varia com a substancia e corrige esta dependéncia nao prevista pelo teorema dos

estados correspondentes. Ele pode ser definido matematicamente como:

pPe?(T = 0,7T,)
De

w=—log -1 (39)



A Figura 4 apresenta um diagrama para o fator de compressibilidade em fungdo da pressdo reduzida para
varias substancias em diferentes valores de temperatura reduzida. Por este diagrama pode-se verificar como o

teorema dos estados correspondentes aplica-se bem a um vasto rol de substancias.
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Figura 4: Fator de compressibilidade em funcao da pressao reduzida para varias substancias.
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