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I N T R O D U C Ç Ã O 

SUMMARICK — 1. Os equil íbrios chvmicos . — 2. Relação entre as 
transformações c l iymicas e as transformações pl iysicas . — 
3. As forras chymicas . — 4. Importancia pratica do estudo 
dos equilíbrios c l iymicos . 

1. Os equilíbrios cliyniicos.—A transformação 
dum systema chymico num outro, começada em con-
dições determinadas e provocada por essas condições, 
pode proseguir em certos casos até ao desappareci-
mente apparente do ou dos termos do systema inicial, 
apesar das modificações progressivas que elle expe-
rimenta por effeito da presença dos termos novos do 
systema final, que augmentam progressivamente, 
enquanto os termos antigos vão successivamente di-
minuindo. 

É assim que o chlorato de potássio aquecido e 
mantido a uma temperatura suficientemente elevada 
se converte totalmente em oxygenio e chlorelo de 
potássio; que uma mistura de oxygenio e liydroge-
nio, nas proporções dum para dois volumes é com-
pletamente transformada em agua, quando se aquece 
ao rubro num dos seus pontos. 

Mas não é este o caso mais geral. Ao lado destas 
podemos citar outras reacções em que o phenomeno 
pára completamente desde que, no systema final, se 
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estabeleça uma relação determinada entre os termos 
do systema inicial e os que provém da transforma-
ção. Diz-se então que o novo systema está em equi-
líbrio chymico. 

Um dos exemplos mais nitidos deste facto é apre-
sentado pelo trabalho sobre a esterificaçào de BER-
THELOT e P E A N DE S A I N T - G I L L E S . 

Tomemos como systema inicial uma mistura de 
acido acético crystallisavel e álcool ethylico absoluto 
nas relações dos seus pesos moleculares; os dois lí-
quidos dissolvem-se mutuamente em todas as pro-
porções, constituindo um systema homogeneo. A 
reacção entre estes corpos é muito lenta, podendo a 
sua marcha ser estudada titulando a acidez do sys-
tema, depois de intervallos de tempo eguaes. 

C 2 H 5 O H + C H 3 . C O 2 H = C I I I 3 O . C O . C H 3 + H 2 O , 

Yeriíica-se assim que a esterificaçào continua a 
effectuar-se com velocidades .(1) decrescentes, até ao 
momento em que, em números redondos, G0/ioo do 
acido e do álcool empregados estão combinados sob 
a forma de ester. A partir deste limite o systema 
mantem-se em equilíbrio e fica estacionário: encerra 
ao mesmo tempo acido acético, álcool ethylico, ester 
ethylacetico, agua. Pode dar-se-lhe a representação 
eschematica 

, / . C 2 I I 5 . O I I + , R C I I 3 . C O 2 I I + ^ C J I 5 O . C O . C I I 3 + 

+ / / I I 2 O . 

(') Quant idades dc matéria transformadas na unidade de t empo 
(WLI.MEI.MV). 
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Na formação do acido iodhydrico a temperaturas 
moderadas 

H-2 +12 = 2HI, 

alcançado o equilíbrio, encontram-se misturados o 
acido iodhydrico e os dois gazes elementares de cuja 
combinação resulta 

/ 11 - . /1-2 + 2 . 7 I I I 

O mesmo estado de equilíbrio se obtém partindo 
do acido iodhydrico puro Hl, comtanto que a tem-
peratura e a pressão seja a mesma e decorra tempo 
sufficiente. 

Também no caso de esteriticação, se misturarmos 
uma molécula de ester com uma molécula de agua, 
tem logar uma reacção que pode ser representada 
pelo eschema anterior em que simplesmente se trocou 
o logar dos membros. 

São reacções reversíveis; podem representar-se 
por equações cujos membros se podem inverter. 

Fazendo passar uma corrente de hydrogenio sobre 
oxydo magnético de ferro aquecido ao rubro, for-
ma-se agua e ferro metallico. Reciprocamente, diri-
gindo uma corrente de vapor de agua sobre ferro 
metallico, aquecido ao rubro, regenera-se o oxydo 
de ferro, pondo hydrogenio em liberdade 

Fe3O4 + 4H-» íi Fe3 + 4H->0. 

Tem-se do mesmo modo 

FejOi + 4G0 ^ Fe3 + 4C0á 
Fe2O3 + 6CIH Fe2Gl6 + 311*0. 
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Todas as reacções limitadas conhecidas, condu-
zindo a equilíbrios, são reacções reversíveis, e é per-
mittido dizer-se que a reversibilidade é a condição 
indispensável da limitação das reacções chymicas e 
da forrnção de equilíbrios. Isto deu logar a que se 
considerassem os equilíbrios como o resultado do 
antagonismo de duas acções chymicas inversas que 
se equilibram mutuamente. 

H E N R Y S A I N T E - C L A I R E D K V I L L E alargou extraor-
dinariamente o campo das reacções limitadas e mos-
trou que os equilíbrios chymicos, longe de constituir 
uma excepção, uma minoria fraca, são pelo contrario 
a regra. Antes dos seus trabalhos sobre a dissocia-
ção, a transformação expressa pela equação Ha + O 
= HaO passava por não reversível. Acontecia o mesmo 
em relação a CO + U = C0a; Cl-f H = IICl; C + 0 = C0. 

Apparentemente, pelo menos, tem isto logar até 
certos limites de temperatura álem dos quaes se po-
dem inverter os membros d'aquellas equações e ter 
H2O = Ha + Oa; COs = CO + O ; ClII = C l - - H ; CO = 
= C + O . 

Acima destas temperaturas limites produzem-se 
svstemas de equilíbrio, contendo ao mesmo tempo 
HaO, H, e O; —COa, CO e O; — ClH, Cl e H. 

Não é certa a existencia de reacções irreversíveis; 
no caso referido da formação do vapor de agua é 
possível que fiquem por combinar pequeníssimas por-
ções de oxygenio o hydrogenio, mesmo operando ás 
mais baixas temperaturas, como certamente acontece 
a temperaturas elevadas. Em todos os casos as re-
acções apparentemente irreversíveis [iodem conside-
rar-se e ser tratadas como reacções reversíveis em 
que nos symbolos, que representam o estado final, 
alguns dos coefficientes são muito maiores do que os 
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outros. No caso de formação da agua, no systema 
final 

x m i + xOi + 2tj\hO 

tem y um valor muito maior do que x. 
Deste modo podem considerar-se absolutamente 

geraes as leis das reacções reversíveis, incluindo 
nellas, como casos particulares, as das reacções pra-
ticamente irreversíveis. 

2. Relação com as transformações de ordem pliy-
sica.—Ora o estudo das reacções limitadas tomou, nos 
últimos annos, uma importancia theorica extraordi-
naria. 

Segundo o principio do trabalho máximo, de duas 
reacções inversas das quaes uma absorve calor e a 
outra o desenvolve, só a ultima seria possível, não 
intervindo nenhuma energia ext ranha. Mas a expe-
riencia mostra que, mesmo nestas condições, podem 
produzir-se simultaneamente as duas reacções inver-
sas. As suas velocidades tendem para um mesmo 
valor, de tal modo que a composição da mistura 
attinge um certo limite. Para fazer entrar estas exce-
pções na lei geral, é preciso admittir que existem dois 
calores distinctos, um chymico, outro physico, o ul-
timo dos quaes não obedece ao principio thermochy-
mico ('). 

Não é admissível tal diátincção. Álem de que o 
calor, seja qual for a sua origem, obedece ás mesmas 
leis, é impossível collocar uma barreira entre os phe-

(') DUIIE.M, Potentiul thcrmodynamiquc. 



nomenos physicos e os phenomenos cliymicos; con-
fundem-se sob a concepção mais geral de mudanças 
de estado, de transformações. 

Demonstrando que a reversibilidade nas reacções 
chymicas, em vez de ser excepção, era a regra, 
H E N R Y S A I N T E - C L A I U U D E V I L L E assimilou as transfor-
mações chymicas ás transformações physicas, de modo 
a tornar inseparavel o estudo da combinação e da dis-
sociação do da vaporisação, da fusão, da dissolução 
dos solidos ou dos gazes. 

Antes de proseguirmos na assimilação dos phe-
nomenos physicos aos phenomenos chvmicos vamos, 
segundo L E C H A T E L I E K , fazer uma distincção muito 
importante entre o repouso e o equlibrio cliymico. 
Esta distincção é uma noção relativamente recente. 

Um primeiro estudo das condições em que se rea-
lisain as transformações chymicas parece revelar a 
impossibilidade de classificar e relacionar aquellas 
condições. 

Não só são variadas as causas dos phenomenos 
chvmicos, como é variavel o seu effeito. Assim o ca-
lor que determina a combinação do hydrogenio e do 
oxygenio, actua também para produzir a decomposi-
ção da agua. 

Ora estas complicações e contradicções desappa-
recem se houver o cuidado de distinguir as causas 
directas das transformações chymicas das causas 
occasionaes ou indirectas. Ein mechanica o repouso 
é devido a que as forças activas ou potencias, que 
podem produzir o movimento, são inferiores ás forças 
passivas, ou resistências que, sem produzirem o mo-
vimento por si próprias, o podem modificar. Estas re-
sistências provém quer das ligações, quer do attricto, 
da viscosidade, etc. 
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Esta distinccão entro potencias e resistências tem 
applicação em cliymica. Muitas vezes ha nos syste-
ma s chymicos resistências ou ligações interiores, cuja 
natureza desconhecemos, mas que se revelam como 
obstáculos ás transformações. É devido a estas re-
sistências que o liydrogenio e o carbono, e as maté-
rias organicas não se combinam com o oxygenio do 
ar, a baixas temperaturas, não obstante serem a agua 
e o acido carbonico os estados estáveis daquelles sys-
temas áquellas temperaturas. A maior parte das 
acções que provocam as reacções — variação de pres-
são, de temperatura, de estado electrico, as radiações 
luminosas, caloríficas ou chymicas, choques, attri-
ctos, etc., tem por etTeito romper as ligações internas 
que se opponham á transformação chymica. É assim 
que uma elevação de temperatura de 550°, ou a pre-
sença da esponja de platina, provoca a t ransformação 
em agua da mistura de hydrogenio e oxygenio; que 
o acido chlorhydrico se forma sob a influencia dum 
raio luminoso sobre a mistura do hydrogenio e chloro; 
que os fermentos desdobram o assucar em álcool e 
gaz carbonico, etc. 

Em todos os casos as acções que exercem são 
seguidas de transformações e todavia não podem con-
siderar-se como causas delias, porque, depois de des-
truir as ligações, cessam de intervir. 

O estado final do systema é independente daquellas 
acções e as energias que deslocam não tèm relações 
determinadas com as energias deslocadas pelo pro-
cesso chymico; são quasi sempre despresaveis em 
relação a estas. 

As resistências chymicas não se oppõem sempre 
completamente ás t ransformações; por vezes só as 
retardam e limitam as suas velocidades. Nos compos-
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tos explosivos, a suppressão das ligações é brusca e 
não intervem nenhuma resistência para retardar a 
transformação, que se realisa rapidamente. Outras 
vezes o mesmo systema transforma-se rapidamente 
a temperatura elevada, muito lentamente a tempera-
tura baixa; no caso referido de esterificaçào a reacção 
realisa-se em a lgumas horas á temperatura de 250°, 
sendo necessários annos para que attinja o limite á 
temperatura ordinaria. 

A noção de ligações ou resistências traz como 
consequência a do repouso chvmico. Todas as vezes 
que um systema contem aquellas ligações, só se rea-
lisa a transformação quando os factores que a deter-
minam vencem o obstáculo creado por ellas. 

Vejamos agora quaes são estes factores, estas 
potencias, isto é, as causas directas, iminediatas das 
transformações chymicas. 

Quando se trata de mudanças de estado, vapori-
sação da agua, fusão do gelo, são estas causas ha 
muito conhecidas: são as variações de pressão, tem-
peratura e estado electrico. São ainda estas mesmas 
causas, e só estas, que intervêm nas reacções chy-
micas. 

Consideremos um phenomeno de dissociação — a 
do iodeto de mercúrio. Supponhamos este corpo en-
cerrado num recipiente de vidro de volume variavel 
por meio dum embolo e mantido a pressão constante. 
Elevando a temperatura gradualmente, o corpo vola-
tilisa-se e o vapor incolor não experimenta primeiro 
nenhuma alteração chymica; o volume augmenta de 
harmonia com a lei de dilatação dos gazes, ao mesmo 
tempo que o calor absorvido segue uma progressão 
semelhante. Mas a 500° o vapor começa a córar-se 
de violeta, o que indica um começo de decomposição 
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e o desenvolvimento de iodo 110 estado de vapor. 
Elevando um pouco mais a temperatura, augmenta 
a proporção de iodeto decomposto; depois a compo-
sição chymica fica estacionaria, conservando fixa a 
temperatura. 

Um abaixamento de temperatura produz uma com-
binação de iodo e de mercúrio, diminuindo a propor-
ção de iodeto decomposto. A qualquer variação de 
temperatura, mesmo fraca, corresponde sempre uma 
certa quantidade de iodeto decomposto ou reconsti-
tuído, quantidade tanto mais pequena quanto mais 
fraca fôr a variação. 

Fazendo variar a pressão, obtòm-se phenomenos 
analogos. 

Os phenomenos produzidos pela acção do calor 
sobre a agua podem resumir-se nas equações (1) 

G e l o + Calor = Agua liquida 

Agua l iqu ida+ Calor = Vapor de agua 

Vapor de agua + Calor = Mistura de hydrogenio 
e de oxygenio, 

as quaes mostram, como o exemplo referido acima, 
que não podem separar-se as mudanças do estado 
physico das transformações chymicas. 

Estes phenomenos geraes da dissociação não se 
observam somente nos casos de simples decomposi-
ção, mas também nos mais complexos de substitui-
ção, de dupla decomposição, ele., como o desloca-

(') F'. ScHUTZEMJiERGKR, Leçons de chimie gênérale, pag. 8. 



mento pelo chloro do bromo dum brometo metallico, 
ou a reacção do vapor de agua sobre o oxydo de 
carbono. 

Mostra-nos pois a dissociação que as verdadeiras 
causas da transformação chymica são as variações 
de pressão e temperatura. Pelo menos, são com as 
variações do estado eleclrico as únicas que conhece-
mos. Conservando constantes a pressão, a tempera-
tura e a força electro-motriz, não experimentará alte-
ração alguma um svstema chymico, mesmo livre de 
ligações. Mas desde que varie uma daquellas quan-
tidades, tem logar uma transformação chymica, e a 
quantidade de matéria transformada depende unica-
mente da grandeza da variação. 

Quando ha repouso chymico é uma variação infi-
nita das potencias que determina uma reacção chy-
mica, emquanto no equilíbrio a menor variação da 
pressão, da temperatura ou da força electro-motriz 
é sufficiente para produzir uma modificação chymica 
do systema. (No que se segue consideraremos sempre 
constante a força electro-motriz). 

Portanto leis da mesma natureza, da mesma ori-
gem, regem as reacções chymicas, como a oxydação, 
a neutralisação dos ácidos e das bases, e as modifi-
cações puramente physicas como a fusão, a vapori-
sação, a dissolução; a sciencia que reúne estas leis é 
a theoria geral das mudanças de estado, quer estas 
mudanças sejam attribuidas a modificações de agre-
gação physica, quer a modificações de constituição 
chymica. 

E a thermodvnamica a base d'aquella theoria. 
Assimocomprehendeu primeiro H E N R Y S A I N T E - C L A IRE 

D E V I L L E , e a sua ideia, «desenvolvida e precisada por 
I I O R T S M A N N . M O U T I E R . G L I J B S . H L I L M H O L T Z E OLLTROS. 
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gerou um campo de doutiinu amplo e fecundo, a 
mechauica chymica fundada sobre a tliermodyna-
mica». (1) 

Vamos pois no proximo capitulo expôr summa-
riamente os princípios da thermodvnamica e as deduc-
ções desses princípios, que mais especialmente nos 
interessam em relação aos problemas de que tratamos. 

3. As forças chymicas .— Do l ivro do PAUL CHROUSTCHOFF, 
Introduction à 1'ètude des equilibres e/ii/miques (•'), cxtrahinios as 
cons iderações s egu in te s , que dão uma ideia nilida da maneira 
por que se cons ideram as forças chymicas . 

«Os corpos chvmicos são sys temas compostos , sys temas de 
l igações , cuja conf iguração varia cons tantemente no decorrei1 do 
processo chymico . Pode haver um numero muito grande de va-
riaveis independentes , de coordenadas, pois que o estado m o -
mentâneo do systema não será por vezes inte iramente determi-
nado senão por uma serie de grandezas podendo variar indepen-
dentemente . O momento geral do systema em relação a qualquer 
das variaveis dependerá, nes te caso complexo , da velocidade de 
todas as outras variaveis , isto é, das suas derivadas em relação 
ao tempo. 

«É ass im, pelo menos , que o ex ige a mechanica . De modo que, 
desejando conhecer mais profundamente a própria e s senc ia do 
phenomeno , teriamos acabado por fazer deile uma questão tão 
complicada e tão obscura que os primeiros passos tentados para 
a resolver, só servir iam para mostrar a nossa impossibi l idade de 
o fazer. 

«Modificando l ige iramente a questão, vamos encontrar m e i o s 
poderosos para a resolver. Se c o n v e n c i o n a r m o s , com el le i to , a s -
s imilar o systema chymico dos corpos a um sys tema mechanico , 
que não poude ainda reduzir-se ás formas do m o v i m e n t o , v a m o s 
ter á nossa dispos ição, por um lado a concepção tão s imples e 
tão clara do trabalho, que decorre do principio da conservação 
da energia , e pelo outro o processo de general i sação das coorde-

(') 1'. DUUEM, Trciitd élcmuntciire dc mècaniquv ehymvjue. 
(2) T r a d u c ç ã o do r u s s o por OKORGES MOURON. 
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nadas empregado desde LAGRANGE e que em pliysica tlieorica 
foi dum tão poderoso auxilio para as inves t igações mais notáveis 
dos phys icos da nossa epoclia. 

«Bastará nesta ordem de ideias citar os n o m e s i l lustres de 
MAXWELL e LORD RAYLEIGH. Nas suas obras encontra-se a cada 
passo a applicação desse processo , como ponto de partida para 
as suas descobertas . Como se sabe, cons is te nisto: subst i tuem-se 
as coordenadas geometr i cas ordinarias por outras variaveis i n -
dependentes quaesqucr, que determinam o estado do systema. 
Entre estas novafs variaveis ou parametros e as coordenadas 
geometr i cas podem exist ir relações funcc ionaes que i g n o r a m o s ; 
mas i sso não nos impede de escrever a expressão completa das 
equações do m o v i m e n t o com o auxilio daquellas variaveis e das 
suas velocidades. N ã o prec isamos de fazer entrar em linlia de 
conta os detalhes do m e c h a n i s m o que produz o p l ienomeno. Para 
variavel podemos tomar uma grandeza independente qualquer 
que, só ou de c o m m u m com outras, determina inteiramente a 
energia do systema e que por consegu inte caracterisa o pl ieno-
meno. 

«Se, em virtude duma variação e lementar desta variavel, se 
realisa um trabalho e lementar do sys tema, a força correspon-
dente , que tende a fazer a u g m e n t a r esta variavel ou esta coorde-
nada, expr ime-se pelo quociente da divisão do trabalho e lementar 
pela variação e lementar da própria variavel. Noutros t ermos: o 
trabalho e lementar é egual ao produclo da força pelo accresc imo 
e l ementar da variavel . Ora, a expressão do trabalho pode s e m -
pre ser representada com as variaveis dadas, e schemat icamente 
duma maneira precisa, tanto pelo raciocínio c o m o pela experien-
cia directa. 

« S e g u e - s e que em principio nunca embaraça a invest igação da 
força exigida num problema dado. P o d e empregar-se umas vezes 
o proprio trabalho, outras vezes (como em thermodynamica) o 
seu equivalente , o que se chama a energia l ivre ou o potencial 
thermodynamico , outras vezes , emf im, como em dynamica pura, 
a funeção de LAGRANGE, que lhe É tão int imamente ligada. 

«Dum ou oulro modo, as derivadas parciaes destas quantida-
des em relação a uma variavel dada, seja qual fór, conduz ir -
n o s - h ã o a uma expressão numérica da força que temos em vista. 
Teremos entre mãos uma concepção muito larga e muito geral 
que excederá o quadro limitado duma variação especial isada, 
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como por exemplo a do espaço, e de que podemos depois servir-
mos em todos os g e n e r o s de problemas . 

«Pura dar provisor iamente mais corpo a estas ideias, conside-
remos a dissociação de N2O4. I m a g i n a m o l - a c o m o uma d e c o m -
posição incompleta , em que exis te no recipiente fechado uma 
mistura formada pelo gaz não decomposto e pelos productos 
de decomposição . Quando esta mistura tem uma compos ição de-
terminada e as cond ições se conservam inalteráveis , também 
aquella compos ição se não altera. Mas as m a s s a s totaes do gaz 
não decomposto e do gaz decomposto devem ter variado, a n t e s 
de alcançar es te estado de equilibrio. A relação entre os traba-
lhos e l ementares e as var iações e l ementares correspondentes 
das massas em questão pode expr imir-se dum modo por ass im 
dizer eschemat ico , estabelecida duma vez para todos. T iram-se 
d'ahi as expressões das forças actuantes , tanto da que tende a 
augmentar a massa do gaz não decomposto , c o m o da que tende 
a augmentar a massa dos productos de decompos ição (peroxydo 
de azote). Se o p h e n o m e n o pára, 6 que ev identemente estas 
duas forças de sent ido contrario c h e g a r a m a equil ibrar-se e que 
a sua acção se amiullou. P o d e m o s portanto egualar as suas e x -
pressões analyt icas e deduzir a relação que existe entre as mu-
danças das massas dos dois gazes e as outras grandezas de que 
se compõem as e x p r e s s õ e s dos trabalhos e , por consequênc ia , 
das forças. 

«Em que cons i s tem estas forças; qual o seu m e c h a n i s m o in -
terno; tudo é para nós uma questão de ordem secundaria, porque 
não e s tamos adstrictos ao seu exame detalhado. A lei do pheno-
m e n o foi encontrada, e se ha accordo comple to entre as g r a n -
dezas calculadas dum estado de equilibrio semelhante , equil i-
brio de que se alteraram a lgumas condições (quer a temperatura, 
quer a pressão), e as grandezas obtidas por observações directas , 
pode o problema cons iderar- se inte iramente resolvido». 

4. Importancia pratica.—Observemos lambem que 
o estudo de equilíbrios chymicos não tem só, como 
dissemos, um interesse theorico extraordinário; a sua 
utilidade sob o ponto de vista pratico é capital, porque 
fornece a solução dum grande numero de problemas 
induslriaes e analyticos. 
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Sendo limitada e apresentando todos os caracteres 
dum equilíbrio chymico a reacção 

Fe2O3 + 3 C 0 = 3C02 + Fe2, 

o estudo do limite teria evitado a construcção de 
altos fornos muito gigantescos que não dão um au-
gmento de rendimento proporcional á despeza de es-
tabelecimento e conservação. 

O estudo dos equilíbrios nas soluções deu indica-
ções preciosas para a analyse, e tirou até certo ponto 
o caracter puramente empírico a esta sciencia. Final-
mente os notáveis trabalhos de B E R T M K L O T e P E A N DE 

S A I N T - G I L L E S e M E N S C H U T K I . N E , sobre o limite de 
esterificação, são de applicação vulgar nos laborato-
rios para determinar a natureza das funcções alcoó-
licas. 
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SUMMARIO — 1. Primeira l e i . — 2 . Transformações revers íve i s e 
transformações não revers íve is . — 3. S e g u n d a lei. — 4. Equa-
ção de CLAPEYRON. — 5. A entropia. — 6. Poss ibi l idade duma 
transformação. A entropia como critério de equilíbrio. — 
7. Deducção da lei de acção de massa — 8 . Inlluencia da t em-
peratura sobro o equilíbrio h o m o g é n e o . — 9. Sys temas hete -
rogéneos . P l iases . Uma consequência do principio da entro-
p i a . — 1 0 . N u m e r o dos c o m p o n e n t e s independentes dum 
s y s t e m a . —11 . Regra das phases . 

A thermodynamica é uma scieticia deductiva. Con-
siste no desenvolvimento analytieo de dois princípios, 
conhecidos como primeira e segunda lei da thermo-
dynamica, os quaes foram estabelecidos por meio da 
observação directa e todas as razões levam a crer 
universalmente verdadeiros. 

E comparavel á dynamica, mas delia differe em 
que as concepções de massa e energia são conside-
radas simples, enquanto não acontece o mesmo ás 
concepções thermodynamicas de quantidade de calor 
e temperatura. Não obstante isso, a thermodynamica 
considera como ultimas as concepções de quantidade 
de calor e temperatura, acceita as duas leis estabele-* 
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cidas pela observação e desenvolve todas as suas 
consequências (1). 

As duas leis são enunciadas por M A X W E L L da 
maneira seguinte; 

1). Quando o calor se transforma em trabalho ou 
o trabalho em calor, a quantidade de calor é mecha-
nicamente equivalente á quantidade de t rabalho; 

2). Sem auxilio de qualquer agente externo, uma 
machina thermica não pode fazer passar calor dum 
corpo a outro mais quente. 

A segunda lei exprime que o calor que entra numa 
transformação não é todo susceptível de se transfor-
mar em trabalho. 

Um motor thermico, trabalhando entre duas ori-
gens a temperaturas differentes, toma na mais quente 
a quantidade de calor Qi, cede á mais fria a quan-
tidade Q2 e só pôde t ransformar em trabalho a quan-
tidade Q 1 - Q 2 . 

1. A primeira lei. — Esta lei é um caso particular 
da lei da conservação da energia. Cedendo calor a um 
corpo, a parte deste que elle não faz passar á origem 
fria só será inteiramente transformada em trabalho, 
quando o cyclo de transformações por que passa fòr 
fechado, isto é, se depois delias o corpo se achar no 
mesmo estado do que antes. Nesse caso é 

W = EC. 

Mas, em geral, o calor que elle absorve não é 

(') São tantas as maneiras de as expor que é verdadeiramente 
ditlicil fazer uma escolha. No que se segue serviu-nos especialmente 
de guia o livro de PRESTON, Thcory o/ Hcat. 
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assim totalmente transformado em trabalho; parte 
pôde ficar no corpo, augmentando a quantidade de 
energia que contem, como composto de moléculas 
em movimento eattrahindo-se reciprocamente (energia 
interna). De modo que, designando por U a energia 
interna e por Q o calor expresso em unidades me-
chanicas (ergs), podemos escrever 

c/Q = rf[J + r /W. 

Se dW foi executado contra uma pressão uniforme, 
a equação torna-se em 

dQ = d\J+pdo. 

Ha em geral para cada substancia uma funcção f (o, p, t) 
relacionando o volume a pressão o a temperatura. Em razão 
disso, representando graphicamente os estados duma substancia 
quando se conhecem c e p, a temperatura correspondente a qual-
quer ponto ó determinada e único o estado que lhe corresponde . 
Como a temperatura, também a energ ia correspondente a qual-
quer ponto é uma s imples funcção das coordenadas desse ponto, 
de modo que é dU uma differencial exacta. 

Com effeito, supponhamos que os estados succes s ivos do corpo 
são representados por uma curva fechada A B C D (coordenadas 
p e o). 

T e m o s para o cyclo inteiro a relação 

clQ — dW = O, 

visto que, voltando o corpo ao estado inicial, a sua energ ia i n -
terna não mudou. 

Para o arco A B C teremos 

dQ — rfW = rfU. 

De modo que, continuando a descrever o cyclo partindo de C 



para A por qualquer c a m i n h o CDA, CD'A, ctc . , l e r e m o s 

dQ — dW = — T/U, 

porque a s o m ma das duas e x p r e s s õ e s deve s e r egua l a zero. 
P a s s a n d o pelo c a m i n h o C B A , deve também serrfQ — dW= — Í/U. 
Por tanto o va lor dc d Q — d W , ou de Í/U, ó o m e s m o seja qual 
fòr o c a m i n h o percorr ido entre C e A. f /U só depende das coor-
denadas do ponto fie partida e do ponto de c h e g a d a , ó uma dil-
ferencial exacta e pôde e s c r e v e r - s e 

_C/,U_ D.V. 
dedp dpdo' 

2. Transformações reversíveis e transformações 
IiSo rerersiveis. — Diz-se que uma transformação é re-
versível, quando pôde efTectuar-se em sentido inverso, 
passando o corpo exactamente pelos mesmos estados 
• pie na transformação directa, em virtude duma mo-
dificação infinitamente pequena das propriedades do 
meio exterior. 

Consideremos, por exemplo, uma mistura de gelo 
e agua a Ou, estando o meio egualmente a 0" e tendo 
a pressão o valor da pressão atmospherica normal. 
Se abaixarmos infinitamente pouco a temperatura, 
congelar-se-ha uma certa quantidade cie agua ; se em 
seguida a elevarmos infinitamente pouco acima de 0°, 
fundir-se-ha a agua congelada. A transformação 
é portanto reversível, pois que basta fazer variar in-
finitamente pouco a temperatura exterior, no segundo 
caso, para produzir a transformação em sentido exa-
ctamente inverso. O mesmo resultado se obtinha dei-
xando a temperatura egual a O0 e fazendo variar a 
pressão. 

Uma mistura dum liquido e do seu vapor satu-
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rante dão-nos também exemplo de corpos podendo 
experimentar uma transformação reversível. Se, com 
effeito, se augmenta a pressão exterior dum infini-
tamente pequeno acima da pressão maxima, provo-
ca-se a condensação do vapor; se, em seguida, se 
diminue a pressão exterior de modo a tornal-a inferior 
duma quantidade infinitamente pequena á pressão 
maxima, far-se-ha vaporisar o liquido proveniente da 
condensação 110 caso precedente. 

Us phenomenos de dissociação, de transformação 
isomerica, etc., dão-nos egualmente exemplos de 
transformações reversíveis. 

As modificações dum corpo sem mudar de es-
tado por variação de temperatura e pressão podem 
também elfectuar-se duma maneira reversível. 

Mas ha transformações que não são reversíveis. 
Assim consideremos agua á temperatura de — 3o em 
superfusão sob a pressão atmospherica normal: pôde 
produzir-se uma solidificação parcial, lançando no 
liquido uma pequena quantidade de gelo. Este phe-
nomeno não é reversível, porque este gelo não pôde 
ser liquifeito, fazendo variar infinitamente pouco a 
temperatura ou a pressão. 

Do mesmo modo a vaporisação dum liquido sobre 
aquecido não é um phenomeno reversível. 

A dissociação do carbonato de cálcio, sob a pressão 
de dissociação correspondente á temperatura ambiente, 
é u m phenomeno reversível. Sendo differente a pressão, 
deixa de sel-o: o sentido do phenomeno não pôde 
inverter-se por uma variação infinitamente pequena 
da temperatura ou da pressão. 

Vemos, pois, que os phenomenos reversíveis são 
os (pie se produzem em condições infinitamente visi-
nhas das condições de equilibrio. 
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3. A scgnnda lei .— Jó fizemos uma applicação do 
methodo de estudo de muitos problemas physicos, in-
troduzido por W A T T , de representar o estado duma 
substancia por meio dum ponto referido a duas coor-
denadas— pressão e temperatura. Os estados suc-
cessivos duma substancia ou dum systema terão 
por representação uma curva — um cyclo — que será 
fechada, quando, ao cabo das transformações, a sub-
stancia adquire um estado final idêntico ao estado 
inicial. 

A representação mais vantajosa é obtida tomando 
por coordenadas o volume e a pressão. Dá, com 
effeito, uma representação graphica muito simples 
do trabalho das pressões exteriores que actuam sobre 
o corpo e que são, na maior parte dos casos, as únicas 
forças exteriores susceptíveis de produzir trabalho. 
Esse trabalho é, com signal trocado, o valor da área 
limitada pela curva, quando o cyclo é fechado. 

Devemos contudo notar que deve a pressão ser a 
mesma em todos os pontos do corpo para que a re-
presentação graphica seja applicavel, o que é também 
uma condição de reversibilidade. 

Um cyclo é reversível quando, invertendo as ope-
rações executadas sobre a substancia, ella passa o 
cyclo em sentido inverso. 

Entre estes cvclos ha um que tem grande impor-
tância — é o cyclo de C A R N O T . É composto de duas 
linhas isothermicas e de duas linhas adiabaticas. Par-
tindo o corpo dum estado inicial representado por 
um ponto A, experimenta primeiro uma transformação 
isothermica figurada por uma curva AB, depois, a 
partir dum ponto B, uma transformação adiabatica 
representada por BC; a partir de C experimenta uma 
nova transformação isothermica CL), limitada em D, 
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onde esta isothermica encontra a linha adiabatica que 
passa por A; enfim, volla ao estado inicial pela adia-
batica AD. 

Demonstrou C A R N O T que o trabalho executado 
por uma substancia a que se faça descrever um destes 
cyclos é independente da natureza dessa substancia, 
e que a quantidade de calor t ransformada em traba-
lho é proporcional á differença das temperaturas 
absolutas 

Q - Q ' T - T 7 

Q T • 
ou 

Q = _T 

Q' T' 

( D 

(2). 

Exprime (1) que a proporção do calor absorvido 
que é convertido em trabalho é egual a differença da 
temperatura entre as duas operações isothermicas 
dividida pela temperatura de absorpção. 

Exprime (2) que o calor absorvido está para o ca-
lor dado, como a temperatura absoluta de absorpção 
está para a temperatura absoluta a que o calor é 
perdido pelo systema. 

Tira-se de (1) que 

T — T' 
Q - Q i = i ^ r - Q (3). 

E assim, do calor que entra numa transformação, 
só uma fracção é convertida em trabalho. 

No principio do capitulo enunciámos a lei segundo 
C L A U S I U S . Demonstra-se a identidade dos dois enun-
ciados. 
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4. Equação de CLAPEYRON. — A n t e s de p r o s e g u i r m o s , appl ique-
m o s a equação (3) á deducção duma equação de grande util idade 
na reso lução de mui tos p r o b l e m a s c h y m i c o s — a equação de Cla-
peyron. O problema que e s te phys ico se propoz foi o s e g u i n t e : 
A c b a r a re lação que ex i s te entre o calor latente de vapor i sação 
e a t ensão do vapor saturado dum liquido qualquer, a a g u a , por 
e x e m p l o . 

A agua é introduzida num cyl indro munido dum e m b o l o , 
occupando uma parte do e s p a ç o de que a outra é che ia do vapor 
saturado á p r e s s ã o P e á temperatura T. Seja l a quantidade de 
ca lor que pode trans formar em vapor saturado, n e s t a s c o n d i ç õ e s 
a unidade do peso da agua. V a p o r i s e m o s um peso muito pequeno 
dx; e m p r e g a r - s e - h a para i s so a quantidade de ca lor l, dx. O tra-
balho exter ior de trans formação em vapor será = Prfo, se ò de o 
a c c r e s c i m o do v o l u m e do sys tema (agua e vapor) sob T e P. Pro-
c e d a m o s a uma trans formação adiubatica de T a T — c/T, durante 
a qual passará P para o valor P — c/P. D e s i g n e m o s por A e s s e 
trabalho. Ef fec tuando agora uma c o m p r e s s ã o i so thermica á t e m -
peratura (T — c/T) e á pres são (P — c/P), o trabalho s e r á : 
(P — dP)do. F i n a l m e n t e , t e r m i n e m o s por uma segunda mudança 
do vapor i so lado, c o m p r i m i n d o - o de m o d o a voltar a P e T , ope -
ração cujo trabalho será A', e v i d e n t e m e n t e egual a A. 

E f f e c t u o u - s e portanto uma differença de dois trabalhos: 

P. de — (P — í / P ) dc = dPde. 

M a s , s e g u n d o (2), o trabalho é 

T — T ' Idx 
= Q - Q ' = i ^ r - Q '=™? [ T - (T - C/T)] 

As duas e x p r e s s õ e s do trabalho são e g u a e s 

portanto 

Idx 
dPdo = ~ dT, 

. dx _ f /P 
l d v ~ dT 
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Mas a relação - j - do peso para o vo lume não depende 

da grandeza absoluta do peso. Para a unidade teremos pois 
1 

, em que C| des igna o vo lume da unidade de peso do vapor 
V1 — Ci 
saturado á temperatura Tj e <••> o vo lume da unidade de p c ^ do 
liquido a esta m e s m a temperatura; t eremos portanto 

Z = (C 1 -C 2 )T^ . 

Esta equação 6 de larga applicação no estudo dos equil íbrios 
chymicos e Ó para VAN'T HOFF a equação thermodynamica fun-
damental naquellc estudo ('). 

Applicada ao caso particular da dissociação, expr ime a relação 
entre o calor de reacção e a tensão de dissociação. E ass im esta-
belecida estreita approximação entre o p h e n o m e n o da vapori-
zação e o da dissociação dum corpo em productos g a z o s o s e 
solidos., por exemplo , c o m o a do carbonato do cálcio. 

5. A entropia. Da equação (2) do numero 3 tira-se 

T - T r 

Admittindo que as quantidades de calor são inti-
nitamente pequenas, e que cada transformação de 
calor se realisa a uma temperatura correspondente, 
que fica constante, podemos escrever : 

d{) _ d<y _ 

T7 T' 

ou, enfim, fazendo a somma de todos os termos re-

(') VAK'T IIOFF, Lcront de chinúe physiqtio, t. I. 
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lativos a todas as passagens de calor successivas e 
infinitamente pequenas no decurso do cyclo fechado de 
transformações : 

Este integral é estendido a todo o cvclo, desde o 
estado inicial ao estado final, idêntico ao primeiro por 
definição. 

Devemos observar que C L A U S I U S demonstrou que 
qualquer cyclo reversível se pôde decompor num nu-
mero infinito de cyclos de C A R N O T indefinidamente 
pequenos; de modo que aquella expressão tem logar 
para qualquer cyclo fechado reversível. 

Com estas condições de reversibilidade, vae o se-

gundo principio, expresso por = 0 , servir de 

ponto de partida a outro raciocínio. 
Consideremos uma transformação simples rever-

sível, fazendo passar o corpo dum estado (A) a 

outro estado (B), e a expressão - relativa a esta 

transformação. Esta expressão é, por definição, a 
variação de entropia AS do svstema : 

Ha, em geral, muitas transformações reversíveis 
que permittem fazer passar o svstema do mesmo es-
tado inicial ao mesmo estado final. Seja qual fòr a 
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transformação simples reversível empregada, a varia-
ção de entropia é a mesma. 

F a ç a - s e passar o systema de (A) a (B) por uma transformação 
s imples revers ível (1). A variação da entropia é 

A S 1 Jfl 
Reconduza-se o sys tema de (B) a (A), por uma transformação 

revers ível (2): 

A S , = M-
Como o conjuncto das transformações leva o corpo ao estado 

inicial , é 

A S 1 + A S 2 = O O u A S 1 = - A S 2 . 

F a ç a m o s passar o systema do estado (A) a (B) por outra trans-
formação reversivel (3): 

AS3: 

e, finalmente, de (B) a (A) pela transformação (2); teremos 

A S 3 + A S 2 = O o u A S 3 = - A S 2 , 

A S 1 = A S 3 ; 
d'onde 

e portanto a variação da entropia não depende da transformação 
s imples reversivel por meio da qual o systema passa dum e s -
tado a outro, mas s o m e n t e des tes dois estados. 

dQ É portanto -rp- uma differencial exacta, de modo 

que 
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sendo S uma funcção da pressão e do volume (com 
as nossas coordenadas) cuja differencial é uma diffe-
rencial exacta, ou 

que é a expressão analytica do principio de C A R N O T . 

Sejam quaes forem as variaveis que definam o es-
tado do systema, a variação da entropia só depende 
do estado inicial e do estado final, a entropia depende 
unicamente do estado actual e é portanto uma fun-
cção das variaveis independentes que o caracterisam: 

uma differencial exacta. 
Demonstra-se, o que tem muita importancia no 

calculo da entropia dum systema, que, numa mis-
tura, a variação da entropia é egual á somma das 
variações da entropia de cada uma das suas partes, 
desde que a pressão c a temperatura sejam constan-
temente uniformes na mistura. 

Outra nota a que temos em breve de recorrer: — 
Todos os pontos duma linha adiabatica correspondem 
a estados do corpo para o.s quaes a entropia tem o 
o mesmo valor, pois que, passando dum a outro ponto 
da linha adiabatica e seguindo esta linha, tem-se uma 
operação simples reversível para a qual é nullo o in-

tegral , por ser constantemente <iQ=0. Cadalinha 

adiabatica é caracterisada por um valor da entropia, 
pomo cada linha isothermica por um valor da teinpe-

(IiS d1 S 
dvdp dpdv' 

S = F ( X , U, : • . . . ) A -,-•?- = (! S 
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ra tura; donde o nome de isentropicas, também dado 
ás primeiras. 

6. Possibilidade duma transformação. A entropia 
considerada como critério de equilíbrio. — Deve-se a 
CLAUSIUS a demonstração do theorema seguinte: 
«Seja um systema que volta ao estado inicial depois 
duma serie de transformações absolutamente quaes-
quer, mas nas quaes elle só está em relação com o 
exterior por trocas de calor e trabalho. Durante essas 
transformações está em relação com um certo nu-
mero de origens que possuem as temperaturas abso-
lutas Ti, Ta, T3 • • • T*. O systema tomou ou cedeu 
calor a estas origens. Designemos por Qi, Q a - . -
Q« as quantidades de calor tomadas ou cedidas, 
quantidades positivas, 110 primeiro caso, e negativas, 
110 segundo, teremos: 

Consideremos dois estados A e B dum systema, 
taes que a entropia seja determinada e tenha por va-
lores SA e SB, O que exige que se possa passar de A 
para B por unia ou muitas transformações reversí-
veis. Ein relação a uma destas transformações, será 

(I) No l ivro dePEi.LAT vem un ia demonstração des te t h e o r e m a de-
vida a I3EROT. 

'Ii — S A OU / -TFT + S A — S B = o . . . ( 1 ) . 
A 
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Consideremos uma transformação qualquer, re-
versível ou não (transformação ANB), e que fazemos 
passar o systema de A para B através delia e depois 
por uma transformação reversível qualquer (transfor-
mação BMA) o fazemos voltar de B a A. Attendendo 
ao theorema de C L A U S I U S , é 

E, portanto, concluímos que não é possível ne-
nhuma transformação do estado A ao estado B que 

dè para o integral - um valor maior do que 

S B — S A J é possível, mas não reversível, uma trans-
formação que dè ao mesmo integral um valor menor. 

A desegualdade (2) representa portanto a condi-
ção de possibilidade duma transformação de qualquer 
estado A a um estado B. 

Para uma transformação infinitamente pequena, 
temos 

Quando o systema está isolado é dQ = 0 e as 
desegualdades (2) e (3) mostram que, para toda a trans-
formação possível, deve ser positiva a variação e/S; 
ou, por outras palavras, toda a modificação possível 
produz augmento de entropia. 

f D ^ ' / 
J A N B T ' / 

Mas, attendendo a (1), podemos escrever 

dQ < TdS (3). 



33 

Daqui se segue, como corollario, que em qualquer 
systema isolado é attingido o equilíbrio estável, quando 
a entropia tem alcançado o seu valor máximo. 

Toda a transformação espontâneo, dum systema, 
que não está em equilíbrio e está isolado, isto é, cujo 
volume não varia, e que não pode tomar nem ceder 
calor ao exterior, é acompanhada dum augmento de 
entropia. 

HORTSMANN empregava directamente estas rela-
ções para descobrir as condições de equilíbrio dos 
systemas chymicos. Foram também applicadas de-
pois por outros auctores, principalmente por MAX 
P L A N C K . 

Todavia a applicação apresenta muitas dif icul-
dades; é necessário isolar não só os corpos que for-
mam o systema cujas condições de equilíbrio se 
procuram, mas ainda todos aquelles cuja entropia 
se pode modificar pelas reacções produzidas no seio 
do systema; ora, a enumeração completa de todos os 
corpos, que assim se devem juntar ao systema pro-
posto, para formar o conjunto a que se applicam os 
princípios precedentes, pode, em certos casos, apre-
sentar ditficuldades, prestar-se a omissões, e, por-
tanto, levar a conclusões erróneas. 

Mas, embora a sua applicação directa não leve a 
resultados fáceis e seguros, não constituem menos 
pelas suas consequências, a base de toda a mechanica 
chymica. 

7. Gazes perfeitos. — A fim de t irarmos a e s tas c o n s i d e r a ç õ e s 
um certo caracter vago , v a m o s appl ica l -as a um sys tema de g a -
ze s perfei tos , cuja equação característ ica ó 

3 
pe = R T . 



3 4 ^ 

Em qualquer transformação adiabatica dum gaz, tem l o g a r a 
relação 

tf Q = tf U - f pdc =0. 

E c o m o num gaz a e n e r g i a interna é independente do v o -
lume (') , des ignando por c o calor especif ico sob volume c o n s -
tante, podemos e screver 

cdT + — do = 0. 
c 

Integrando esta expressão , vem 

c Iog T -j- R Iog c = const . 

Esta quantidade é pois constante no processo adiabalico, de 
modo ([ue a entropia pode represen lar - se por meio delia au-
g m e n l a n d o a duma constante , ou 

S = c Iog T + R Iog v -J- const . 

A constante pode ser determinada fixando uma condição em 
que S seja egual a zero. Esta condição pode refer ir-se ao ponto 
de conge lação (T0) e pressão atmospherica (pu), de modo que, 
s e n d o r0 o volume molecular sob essas condições , a entropia dum 
gaz perfeito tem por valor 

S = C l o g . ' ' - + R l o g f lo "o 

[Exemplo. Encontrar a entropia do anbydrido carbonico satu-
rado a 20°. — A pressão de saturação áquella temperatura é de 
59 átomos . O calor especif ico a volume constante é de 0,154 por 

(') Deve-se a JOUI.E a demonstração experimental deste facto, a 
que, de resto, conduzia a theoria dos gazes perfeitos, nos quaes não 
ha acção mutua das moléculas. 



gramma ou de 0 , 1 5 4 X 4 4 por molécula g r a m m a , e R = 1,98 ca-
lorias. 

Imaginando que o gaz é perfei lo, o vo lume o é egual a 

r 0 X p ^ X D e modo que 

S = 0,154 X 4 4 Iog g + 1 , 9 8 Iog ^ g 5 9 = - 7,453, 

tomando a caloria c o m o unidade de energ ia . É este o valor da 
entropia molecular.] 

V e j a m o s o valor de qualquer variação da entropia. P a s s a n d o 
duma condição (cj, T1) a outra (v->, T2) , será 

51 = C l o g ^ R l o g g i ) , 

5 2 = C L O S ( £ ) + R , O G G ) , 

s, - s, = c Iog (.{;')+R I o g Q (i). 

A quantidade ass im definida tem pois um valor definido, 
quando são dados o e T ou p e T: é portanto uma funcção das 
coordenadas. N u m processo isentropico reversivel não varia a 
quantidade de calor communicada ao systema. N u m processo 
i sothermico (revers ivel ) essa quantidade tem por valor (') 

Q = R T l o g g ) 

(') Quandoumgaz se expande a temperatura constante, é /3 = —« 

onde RT = const; portanto, para encontrar o calor absorvido numa 
expansão intinita de c( a temos 

j ,IQ =JcJ /LI=RT I o g ^ + jdV; 
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e o a u g m e n l o do entropia ó por (1) 

S l = R l o g g ) l o g T h 0 ] ' 

de forma que 

E como quali |uer transformação se pode d e c o m p o r e m trans-
formações parciaes i sentropicas e i sothermicus , a variação da e n -
tropia é egual á som ma dos quocientes de cada quantidade de 
calor pela temperatura a que é recebida. 

Ou, symbol icamenle , ríS = - íp . Mas numa transformação re-

vers íve l qualquer é f/Q = c/U pele, e portanto 

V e j a m o s agora c o m o a entropia serve de critério de poss ib i -
lidade duma alteração num systema isolado de g a z e s perfeitos. 
I m a g i n e m o s dois g a z e s separados por uma divisão que dô l ivre 
passagem ao calor dum para outro, impedindo a uniformisação 
das pressões ; e que, no s y s t e m a ass im formado e isolado, se pro-
duz uma transformação reccrsicel em que um gaz se expande, 

mas r/C é nulla, porque a temperatura não muda e U é, para os ga-
zes, independente do volume. Portanto, 

c/U + pelo 

c 

Q = R T Iog 
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c o n v e r t e n d o em Iruballio o ca lor Q| , enquanto o outro se c o n -
Irahe, d e s e n v o l v e n d o o calor Q2 . C o m o o p r o c e s s o è revers íve l , 
s erão e g u a e s as quant idades de trabalho, e portanto Qi = Q2 ó a 
quantidade de calor que passa do g a z que se c o n l r a h e ao que se 

expande . A entropia perdida pelo pr imeiro , 4jr-, é egual á g a n h a 

pelo s e g u n d o , 4 j r , onde T é a temperatura c o m m u m . A entropia 

total não variou. 
C o n s i d e r e m o s uma transformação irrevers íve l em que um g a z 

se expande no v á c u o ; o s y s t e m a é i so lado e a temperatura c o n s -
tante. A variação da entropia pode ca lcu lar - se por m e i o de 

s = c , o g ( X ) + R l o g ( £ ) . 

e, v is to c o m o T ò cons tante enquanto o a u g m e n t a , c c laro que a 
entropia d e v e a u g m e n t a r . N ã o ha n e n h u m m e i o de inverter o 
p r o c e s s o e reduzir o gaz ao m e n o r v o l u m e sem o auxi l io da lguma 
energ ia externa , is to é , o p r o c e s s o que e n v o l v e d iminuição de 
entropia dum sys tema iso lado é imposs íve l . 

Qualquer modificação num systema isolado de gases perfeitos 
produz CMgmento de entropia, excepto no caso limite da modicaji-
ção reversível, em que a entropia se conserva constante. 

7. DcducçSo da lei da acção dc massa ('). - E a 
lei fundamental no esludo dos equilíbrios dos syste-
mas homogeneos a temperaturas constantes. Foi for-
mulada no que tem de essencial por G U L D B K K G e 
W A A G E . A sua deducção thermodynamica só se refere 
ao caso limite dos gazes perfeitos; mas, como vere-
mos, a experiencia tem mostrado que é praticamente 

(') V e r VAN'T IIOFF, Leçons de Chimie physique, 1 vol . , pag . 98 
e seg. 
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verdadeira para os gazes, e por analogia, para as so-
luções, mesmo dentro de limites de concentração 
bastante affastados. 

Applicada aos gazes, pode exprimir-se da maneira 
seguinte ( 1 ) :—Supponhamos uma mistura de gazes 
entre os quaes tem logar a reacção 

«AA + «uB + /2CC + . . . = O 

(«A A, -F «BB . . . são números inteiros cada um com o 
signal implícito). 

Sejam CA, CB . . . as concentrações em moléculas 
por centímetro cubico: 

Elevando cudci um destes valores a uma poten-
cia egual ao numero de moléculas da especie a que 
se referem que entram na reacção, e formando o 
producto, é 

C";V x C,f x . . . = K (K = const.). 

Exprimindo a lei sob a fórma logarithmica, vem 

« A Iog C A + « B Iog C B + • • • = Iog K, 

ou 
2/( Iog C = const. 

A constante da reacção pôde calcular-se por meio 
das propriedades thermicas dos gazes do systema; 

(') Ver NERNST, Tlicoretiral Chemistry, pag. 358 c seg. 
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mas determina-se praticamente por experiencias so-
bre o equilibrio entre os gazes. 

Para provar a exactidão da lei, visto que a reacção 
é, em geral, acompanhada de producção ou absorpção 
de calor, imaginemos o systema que reage collocado 
em communicação thermica com um reservatório de 
calor (uma massa solida em fusão, por exemplo) ca-
paz de absorver reversível mente todo o calor gerado 
sem alterar a sua temperatura T, que é também a 
dos gazes que reagem. Temos assim um systema 
isolado a que pôde applicar-se a condição de máximo 
de entropia. 

Num centímetro cubico ha CA moléculas do pri-

meiro gaz cujo volume molecular é pois = ^--. Intro-

duzindo isto na expressão da entropia dum gaz, vem 

para o valor da entropia molecular 

SÃ = CA I o g ^ + R l o g ; . . . (1) 

T 
•SA = CA Iog — R Iog co — R Iog CA ; 

como a temperatura é constante, podemos juntar os 
dois primeiros termos numa constante 6 e escrever 

.sA = Q A - R Iog CA-

IIa CA moléculas deste gaz, de modo que a sua 
entropia total é 

«A = C a ( 0 A - R Iog CA); 
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e a entropia total da mistura, por centímetro cubico, 

S ' = S C ( O - R l o g C ) . . . . (2) 

Supponhamos agora que uma pequena quantidade 
do gaz se transforma segundo a reacção considerada, 
de modo que sejam produzidas òC\ moléculas de A, 
5CB moléculas de B, etc., enquanto o volume total do 
gaz se conserva sem alteração. Duas causas podem 
fazer variar a entropia total do gaz : — l . a a quanti-
dade de A e dos outros gazes pôde augmentar ou 
diminuir segundo a parte que cada um toma na 
r eacção ;—2. a occupando a nova quantidade de cada 
um dos gazes o mesmo volume, varia a sua entropia 
molecular própria. Isto é expresso na differenciação 
do producto (2), que dá para a variação da entropia 
o valor 

3S' = 2(0 - R Iog C). ac + 2C • S (6 - R Iog C); 

e, como 0 é constante, 

SS' = 20. ÕC - R2 Iog C.<5C - R2C . ~ 

= 2(0 - R) • ^C - Rl Iog Co C, 

estando R fóra do signal sommatorio, porque é o 
mesmo para todos os gazes. 

As quantidades <3CA, <3CB, etc., são proporcionaes 
aos números inteiros « A , « B - . . , OU são 3 C A = "Afy, 
5CB = n\iòy... e portanto 

ÒS' = 2 (0 - R) n . òy - R2n Iog C. Sy. 
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Devemos juntai' a este o augmento de entropia do 
reservatório de calor, o qual absorve a quantidade de 
calor q. dy (q é o calor de reacção), sendo por isso 

aquelle augmento òS" 

A variação da entropia total do systema é, pois, 

3S' 2 (6 — R) n - R 2 / í l o g C + | 

No caso de equilíbrio esta variação é nulla, de-
vendo por isso ser 

2 ( 6 _ R ) N _ R 2 n Iog C + -TJR = O , . . . (3) 

e, como o primeiro e terceiro termos do primeiro 
membro são independentes das concentrações, divi-
dindo por R, deve haver entre ellas a relação, 

2 n Iog C = const. 

Fica assim estabelecida a lei de G U L D B K R G e W A A G E 

para o caso duma mistura de gazes perfeitos. 

8. Influencia «la temperatura sobre o equilíbrio 
homogéneo.—Vamos agora estabelecer uma equação 
entre o calor de reacção a volume constante, q, e a 
constante da reacção. Serve esta equação, quer para 
calcular q, quando o valor da constante da reacção é 
conhecida a mais do que uma temperatura, quer para 
calcular os effeitos das variações de temperatura sobre 
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aquella constante, quando o calor da reacção é co-
nhecido (1). 

Mostra a equação (1) do numero precedente que 
a quantidade 0, que entra em (3), tem por expressão 

T 
0 = clog T j r - - R I o g ro. 

Substituindo em (3) 0 por este valor, temos 

Iog T. Ine - Iog T0 . Inc - R Iog Ooln - Rln 

— R . l n IogC + = 0 . . . .(4^. 

Differenciando em relação a T, 

Inc „ d s . n q , 1 dq 
- - R ^ j 1 2 „ Iog C - , / - + T - 7 Í T 

q é o calor de reacção a volume constante, isto é, a 
variação da energia interna devida á reacção, ou 
<y = U — U', em que U é a energia interna das subs-
tancias que desapparecem na reacção, e U' a das 

substancias formadas. representa a differença en-
tre as proporções do augmento com a temperatura de 
U e U ' respectivamente; mas a proporção do au-
gmento da energia interna é a capacidade thermica 

(•) VAN'T HOFF, Leçons dc Chimie physique, t. I, pag. 138 o seg. 
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a volume constante, expressa para cada substancia 

por cn. Portanto Icn=-^ t a equação reduz-se a 

- R 4 v l o S C - ^ - = O, d l 1-2 

e, como e 

Iog C = Iog Iv = /»•, 

podemos escrever 

_ q = R
 {lk 

T 2 f / T 

Este theorema é devido a VAN'T H O F F . Rege o 
deslocamento do equilibrio nos systemas homogeneos 
com a variação de temperatura. Devemos notar que 
a sua generalidade é maior do que a que se depre-
hende desta demonstração, referida aos systemas ho-
mogeneos ga/.osos. 

9. Systemas iieterogeneos. Phases. Unia conse-
quência (lo principio <la entropia. — «No estudo das 
differentes massas homogeneas que podem obter-se 
com um mesmo grupo de substancias constituintes, 
é cominodo ter um termo que diga respeito somente 
á composição e ao estado thermodynamico de cada 
massa, fazendo abstracção da grandeza e da forma. 
A. semelhantes massas, consideradas somente sob o 
ponto de vista de sua dilTerença de composição e es-
tado, dar-se-ha o nome de phases differentes da ma-
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teria que se considera, tomando todas as massas que 
differem apenas pela grandeza e pela forma, como 
exemplos differentes duma mesma phase ('). 

Segundo esta definição, dois crystaes de gelo são 
exemplos differentes da mesma phase, desde que só 
diffiram pela grandeza, pela forma e pela posição no 
espaço. Vapor de agua e uma mistura de oxygenio e 
hydrogenio são duas phases differentes formadas 
pelas mesmas substancias const i tuintes; do mesmo 
modo dois polymeros: a benzina, a acetylena, dois 
isomeros, duas variedades dimorphicas, são duas 
phases differentes da mesma substancia ; o gelo, a 
agua e o vapor de agua, tres phases physicamente 
differentes; o vapor de agua a temperaturas e pres-
sões differentes constitue uma serie de phases ther-
modynamicamente differentes. . 

Um systema heterogeneo é constituído pela asso-
ciação intima de varias phases. 

A grandeza da massa das differentes partes dum 
systema não intervem na determinação das condições 
de equilíbrio, o que justifica a consideração das pha-
ses, em logar de corpos homogeneos reaes com a sua 
massa actual, no estudo dos phenomenos chymicos. 

A um pedaço de gelo dum gramma em equilíbrio 
com uma certa quantidade de agua liquida, pôde jun-
tar-se um ki logramma de gelo sem que haja modifi-
cação do estado de equilíbrio. Pode accrescentar-se 
a porção de sal em equilíbrio com a sua solução sa-
turada, sem que se altere o estado primitivamente 
existen te. 

(') Équilibrc des systèmcs chimiqucs, por WII.LARD GIBBS, traduc-
ç ã o f r a n c e z a dc I I . LE CHATELIEH, p a g . 68. 



Consideremos um systema chymico constituído 
por varias phases c reunamos mentalmente não só 
os corpos que formam esse systema, cujas condições 
de equilíbrio procuramos, mas ainda todos os corpos 
(meio) cuja entropia pode modificar-se pelas reacções 
produzidas 110 seio do sysleina. Formamos assim um 
systema total, inteiramente isolado. 

A qualquer reacção physica ou chymica que nelle 
tenha logar corresponde sempre um augmento de en-
tropia, quer a reacção se produza num sentido, quer 
se produza no sentido opposto. 

Exceptua-se contudo o caso de estar o systema 
chymico em equilíbrio em relação á reacção conside-
rada. Se por uma modificação infinitamente pequena 
do estado do systema, essa reacção tem logar num 
sentido, ou, depois, 110 sentido inverso, não ha acrés-
cimo nem diminuição de entropia. De modo que as 
variações de entropia do systema chymico e do meio 
são eguaes e de sigual contrario; e a sua soinma dá 
logar á equação 

r / S + ( /S '= O . . . (1). 

Mas as variaveis que definem cada phase são: 
primeiro a relação para uma delias(1) das differentes 
quantidades das substancias que as cons t i tuem; de-
pois a grandeza dos differentes parametros que defi-
nem o seu estado thermodvnamico (pressão e tempe-
ratura) (2), parametros que devem ter o mesmo valor 

(') A pliasc é independente da massa total. 
(2) Não consideramos as variações de força electromotriz. 
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em todas as phases para que Iiaja equilíbrio tliermo-
dynamico. 

A equação (1) estabelece, pois, uma relação entre 
a pressão e a temperatura do systema isolado e as 
concentrações dalgumas das pbases; podendo enun-
ciar-se o principio seguinte: 

Se um systema de plutses está em equilíbrio a 
uma dada temperatura e sob uma pressão determi-
nada, a cada variação virtual independente que 
pode ter logar no systema, áquella temperatura e 
áquella pressão, corresponde uma relação entre as 
seguintes variaveis: as concentrações das phases, 
a temperatura e a pressão ('). 

10. 0 numero dos componentes independentes dum 
systema. — Supponbamos que o systema que se con-
sidera é formado por |3 phases. Consideremos parti-
cularmente uma phase qualquer em que entrem N 
componentes. 0 estado desta phase é em geral deter-
minado se forem dados p. T, e as relações para uma 
delias das differentes massas constituintes. Se estas 
relações forem independentes, haverá para a defini-
ção da phase 

2 + ( N - l ) * = N + l. . . (1) 

grandezas distinctas. 
Para toda a reacção, que se possa imaginar entre 

(') C. II. WINn, Zcitschriít fâr physiLalisc.ke. Chcmie, x x x i , 
p. 319. 
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os componentes, existe, pelo principio anterior, uma 
relação entre aquellas grandezas; o que nos permitte 
considerar dependente um dos componentes da phase. 
O numero de componentes independentes duma phase 
restringe-se assim duma unidade para cada reacção 
possível dentro da mesma phase. 

Considerando todas as reacções imaginaveis dentro 
de cada phase e designando por Tii o numero de 
componentes independentes da phase i, teremos ao 
todo 

tu 11% + . . .U i • •••-[- «3. • • • (2) 

componentes independentes do systema. 
Mas, dentro daquelle numero, alguns pertencerão 

a mais duma phase. Designemos por A o numero 
dos componentes indepentes do systema differentes 
entre si. 

Este numero diminue duma unidade a cada re-
acção possível entre componentes differentes entre si 
e que existam em varias phases. Isto em virtude da 
relação do principio anterior. 

Seja p o numero destas reacções. Teremos então, 
finalmente, para as phases o numero 

« H - n a + • • . + «p —p (3) 

de componentes independentes e, para o systema, o 
numero 

a = A — p (4) 

de componentes differentes entre si. 
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Para calcular a temos pois a regra seguinte: 
Contam-se os componentes differentes entre si 

(moléculas, átomos, iões) de todas as phases do sys-
tema. Tira-se deste numero o das reacções inde-
pendentes que podem ter logar entre os componentes 
duma phase ou de phases diversas ( W I N D ) . 

Somos levados, como mostrou O S T W A L D ( Lehr-
buch 2, II, 477), a concluir que o numero de compo-
nentes se pode determinar pela analyse chymica, in-
dependentemente de quaesquer theorias sobre a 
constituição das substancias que entram no systema. 
Só é preciso analysar as varias phases e achar qual 
o menor numero de substancias componentes por 
meio das quaes se pode obter a composição obser-
vada. 

Por exemplo: Num systema contendo gelo, agua 
liquida e vapor de agua, mostra a analyse elementar 
a mesma composição èm cada uma das tres phases: 
não é necessário procurar o peso molecular da agua, 
etc.; ha claramente um só componente. NOa e NsOi 
formam um systema que, segundo a pressão e a tem-
peratura, contem mais duma ou doutra substancia; 
mas ha um só componente, porque a analyse elemen-
tar dá sempre o mesmo resultado, 14 de N para 32 
de 0. 

Um systema que contenha uma solução de sul-
fato de magnésio, vapor de agua e qualquer dos Iiy-
dratos solidos daquelle sal, só tem dois componentes; 
porque a composição de cada phase pode definir-se 
pela quantidade de MgSOi e de IIaO presente, não 
é preciso levar mais longe a analyse. 

É em certos casos possível escolher de muitas 
maneiras os componentes independentes dos systemas 
de uma certa especie; mas a indeterminação, que pode 
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affectar a sua natureza, não diz respeito ao seu nu-
mero, porque se demonstra o seguinte: 

Se Jnr possível escolher de duas maneiras diffe-
rentes os componentes independentes dos systemas 
duma dada especie, o numero destes componentes 
ê o mesmo nos dois casos ('). 

11. A regra das phases.— Consideremos um sys-
tema formado por « componentes independentes, 
entre os quaes já não são portanto possíveis nenhu-
mas reacções. Estes componentes entram, em geral, 
em varias phases. Tomemos um delles que entra 
em pi phases. No calculo de a só entram em linha de 
conta as reacções que têm logar entre componentes 
differentes, mas álem dessas pode haver passagens 
deste componente da primeira para todas as outras 
pi phases. Podem sempre fazer-se entrar neste nu-
mero as passagens que tenham logar entre quaesquer 
das phases p\. Aquella destas {pi—1) passagens pos-
síveis, em relação á qual ha de novo equilíbrio no sys-
tema, corresponde pelo principio estabelecido, uma 
relação determinada, e ao todo haverá 

{pi —1) + ( /)2-1) + .. . + O* —1)=/ )1+/ )2+. • .+/)*—<* 

relações desta especie. 
Mas /)1+/)2-:- • • • +/>» é egual ao numero total dos 

componentes independentes das phases consideradas 
isoladamente [(3) do numero anterior]. De forma que 

(1) Ver a demonstração deste principio em P. DUIIEM, Traiti cli-
mcntaire de meeailique chymiquc, t. IV, pag. 283-2S4. 
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esto ultimo é egual a « mais o numero de relações an-
teriores, isto é 

ni -f tu + . • • + «p — p = <* + (/?< — 1) + (pi — 1) 

+ . . . + ( / ; , - ! ) . . . ( 5 ) . 

Mas acjuellas relações são relações thermodyna-
micas entre as variaveis que definem o estado do 
systema ; e já são as únicas que podem estabelecer-se 
entre as variaveis agora consideradas como indepen-
dentes, pois que todas as outras reacções possíveis, 
independentes entre si e das passagens acima men-
cionadas, entraram já no calculo para a limitação das 
mesmas variaveis independentes. 

Tomemos agora, finalmente, para variaveis, ao 
lado da pressão e da temperatura, communs a todas 
as phases, as relações dos números de grupos ato-
micos dos componentes independentes em cada phase. 
U numero destas variaveis deduz-se de (3) do numero 
anterior e é 

Í « « - 1 ) + ( / U - 1 ) + . - . + ( / | { Í - 1 ) - P + 2 

ou 

ni + ni + . . . + /<3 — p — (5 + 2 . . . (6). 

É portanto (3) egual a este valor mais fB — 2 ou 

ni + /'-2 + - • •-; n° — p = (3-; O n.°de v. indep.—2.. .(7). 

Comparando os n.os (5) e (7) e designando por 
(R.Th.) o numero das relações entre as variaveis 
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independentes e por V o numero destas variaveis, 
temos 

V —(R. Th.) = 2 —((3 —a). 

Ou, designando por L o numero de graus da liber-
dade do systema, 

É esta a expressão da regra das phases de G I B B S 

e a demonstração muito simples e geral que expoze-
mos é devida a C . H . W I N D ( ' ) . 

(') WIND, Zeitsch. /: phys. Chcmie, x x x i , pag. 393-305. 
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E q u . i l i t > r * i o n o s s y s t e m a s 
l i o m o g e n e o s 

SUMMARIO. — 1. Lei He GULDHERO e WAAGE.— 2. Equi l íbrio em 
s y s t e m a s d e g a z e s . — 3 . Equi l íbrio e m s y s t e m a s l íquidos l io-
m o g e n e o s . — 4. Av idez . — 5. D i s s o c i a ç ã o l iydrolitica. 

1. Lci (lc €riil(lberg c IVaage. — A lei mais impor-
tante em relação ao equilíbrio nos systemas liomo-
geneos é a lei de acção de massa, geralmente 
conhecida pelo nome de lei de GULDBEUG e W A A G E . 

,Vimos no capitulo anterior a sua deducção Iher-
modydamica para os gazes perfeitos. Pôde conside-
rar-se também sob o ponto de vista da theoria mole-
cular, obtendo-se um conhecimento mais profundo 
da causa e significação da lei, visto (pie aquella 
theoria se refere a estructura actual dos systemas 
chymicos. 

O ponto essencial na concepção molecular dum 
gaz é que as partículas moveis que o compõem 
(moléculas) são suppostas a distancias taes que não 
exercem entre si acções appreciaveis; estas acções têm 
somente logar no momento duma collisão. É fácil 
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seguii 'agora, dum modo geral, o effeito das mudanças 
em concentração dos gazes que reagem. 

Tomando o caso mais simples, supponhamos que 
temos uma mistura em volumes eguaes de hydroge-
nio e chloro. Pôde num segundo occorrer um certo 
numero de choques entre uma molécula de hydro-
genio e uma molécula de chloro; e pode ter logar a 
combinação dos dois gazes nalguns destes choques. 
Se a concentração do hydrogenio fòr duplicada, de 
modo (pie, num dado volume, haja duas vezes mais 
moléculas desse gaz, um numero duas vezes maior 
destas moléculas poderá collidir com moléculas de 
chloro, por segundo, dando logar á formação dum 
numero duas vezes maior de moléculas de acido chlo-
rhydrico. Pode obter-se o mesmo effeito duplicando 
o numero de moléculas de chloro, de modo que, se 
ambas as concentrações forem o dobro das que pri-
meiro se consideraram, ou, o que é o mesmo, se a 
mistura gazosa fòr comprimida de modo a reduzir o 
seu volume a metade, o numero de choques será 
quatro vezes maior por unidade de volume e na uni-
dade de tempo, ou será quadrupla a velocidade de 
reacção, isto é, a qantidade de combinação formada, 
por segundo. 

No caso considerado, a acção não é complicada 
por qualquer reacção inversa apreciavel, porque o 
acido chlorhydrico não se dissocia sensivelmente a 
temperaturas moderadas. 

Supponhamos agora que são precisas duas molé-
culas da mesma especie para que a reacção tenha 
logar, como no caso da formação da agua. O valor 
da combinação será proporcional ao numero de cho-
ques entre duas moléculas de hydrogenio e uma de 
oxygenio; e este numero poderá ser quadruplicado 
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dobrando a concentração do hydrogenio, enquanto 
uma concentração dupla do oxygenio tornal-o-ha 
apenas duplo também. 

Podemos, em geral, dizer que se tivermos uma 
reacção em que 

nx A + //B B + . . . 

se combinam para formar novas substancias, será a 
velocidade de reacção expressa por 

AL x L •.. , A Ii ' 

onde k é constante. CA, CB • •. representam as con-
centrações em moléculas por c. c.; t i \ , nR são núme-
ros inteiros, que representam o numero de moléculas 
de cada especic. 

Consideremos uma reacção reversível, como a com-
binação do hydrogenio com o iodo. O encontro duma 
molécula do iodo com uma molécula de hydrogenio 
pode, segundo a velocidade das moléculas que se en-
contram e outras circunstancias, dar logar á combi-
nação dos dois gazes; mas o choque de duas molé-
culas de acido iodhydrico pode inversamente produzir 
a decomposição deste composto. Estes dois processos, 
tomando logar simultaneamente entre grande numero 
de moléculas, darão logar a um estado de equilíbrio, 
quando a combinação e a decomposição atl injam o 
mesmo valor. Escrevendo a equação para uma reacção 
entre gazes 

nA A + ;ÍhB + . . . Z HmM + «NN + . . . , 
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u velocidade de conversão do primeiro systema 110 
segundo é 

, , Ji a r'>K AL x L ... 
A B ' 

e a velocidade do conversão do segundo no primeiro 

J L R , " M Ii C x C 
M N 

e no caso de equilíbrio 

,,JlA ,JlB , /iC x L ... =- A' L x L ... , 
A B M N 

O U 

L x C x 
M N 

P " A P « B L x L x 
A B 

A 
k' 

Esta formula exprime a lei de acção de massa. 
Vemos assim que G U L D B E R G e W A A G H admiltem 

com V A N ' T H O F F que o equilíbrio resulta do antago-
nismo de duas reacções oppostas tendo a mesma 
velocidade. 

A relação K chama-se constante de equilíbrio. 
O seu valor pode fixar-se segundo os princípios da 
thermodynamica, se forem conhecidas a temperatura 
absoluta T e a quantidade de calor q (pequenas calo-
rias) absorvida pela conversão integral do primeiro 
systema no segundo. 

Este estudo thermodynamico fez ver como uma 
pura conjectura e uma concepção relativamente falsa 



IiaslUi-Uii!, até ccito ponto, para conduzir a conse-
quências justas qi>e concordam bem com a observação 
immediata. 

Não esqueçamos que a constante de equilibrio se 
refere a uma temperatura determinada e que a lei de 
G U L D B E H G e W A A G E apenas diz respeito a variação 
da condição de equilibrio com as proporções relativas 
dos componentes do systema e á velocidade com que 
o equilibrio é attingido. 

2. Equilíbrio ehymieo em systemas de gazes. — É 
pequeno o numero de reacções gazosas estudadas, 
não só porque as difficuldades experimentaes são con-
sideráveis, mas também porque são conhecidas poucas 
reacções que, sendo reversíveis, se effectuem a tem-
peraturas convenientes. 

Podem considerar-se dois grupos de methodos Liti-
lisaveis no estudo quantitativo duma reacção chy-
mica (1): analvse chymica; medida dalgumas cons-
tantes physicas. 

O primeiro destes methodos não é em geral utili-
savel. Consistindo essencialmente na remoção dum 
ou mais componentes da mistura afim de ser pesado, 
pode dar logar a uma alteração do systema, tendo 
como consequência a formação dum novo estado 
de equilibrio. Supponhamos que se deseja reconhecer 
em que extensão se combinam o hydrogenio e o iodo 
a 440°. E impossível Iaze-Io separando o acido iodliy-
drico formado áquella temperatura, porque o estado 
de equilibrio alcançado seria deslruido, e combinar-

(1J Ver VAN T IIOFF, Loçoiis c/c chymio physu/uc, vol. I. pag. 102. 
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se-li:a nova quantidade da mistura dos dois gazes 
elementares, até desapparecer completamente, t rans-
formada em acido, depois de repetidas remoções deste 
producto da reacção. 

Emprega-se nos casos em que o equilíbrio é o 
resultado de reacções muito lentas; então será muito 
pequeno e, por isso, desprezável o deslocamento do 
equilíbrio produzido pela operação analytica. 

Em todos os outros deve recorrer-se á medida 
dalguma constante physica, conservando sem alte-
ração a mistura dos reagentes. 

O caso mais simples da reacção reversivel é o da 
dissociação, em que uma simples molécula se desdo-
bra em duas ou mais. 

A dissociação do tetroxydo de azote NaOi i^NOa 
foi estudada detalhadamente por N A T A N S O N , L E M O I N E 

e outros. A baixas temperaturas dá um gaz incolor, 
com uma densidade quarenta e seis vezes maior do 
que a do hydrogenio, de accordo com a formula N A O S , 

mostrando que consiste quasi exclusivamente de molé-
culas indissociadas; quando a temperatura se eleva, 
toma còr avermelhada, a còr do bioxido, que se vae 
accentuando gradualmente até que a dissociação seja 
completa. Ao mesmo tempo diminue a densidade, 
primeiro ligeiramente, rapidamente depois, attingindo 
a IoO0 o seu menor valor. A essa temperatura a disso-
ciação é completa. 

Por meio da densidade de vapor pode avaliar-se o 
grau de dissociação sob condições de pressão e tem-
peratura determinadas, isto é, o numero total das 
moléculas dissociadas naquellas condições. Assim, se 
x é o grau de dissociação e v o volume occupado 
por uma molécula gramma de NiO*, visto que o'mesmo 
peso de NOa pode occupar 2c, temos para o volume 
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molecular actual 

(1 — x)v + x x 2o = i?(l (- ,r), 

numero ( l+a?) vezes maior do que em relação ao 
gaz por dissociar, sendo, portanto, a densidade (1+á?) 
vezes menor. 

Por exemplo, a 49°,7 e 498mm a densidade era 31, 
referida ao hydrogenio nas mesmas condições de 
temperatura e pressão. Portanto 

4i; 
31 , .V = 0 , 4 8 3 , 1 + x 

o ipie mostra que naquellas circunstancias estava dis-
sociada quasi metade das moléculas. 

Como a dissociação é acompanhada de augmento 
de volume, o grau de dissociação é maior quando o 
gaz occupa um volume maior: por outras palavras, 
a diminuição de pressão é seguida dum augmento de 
dissociação. 

Tetroxydo de azote a 21",5 

P r e s s ã o D. em re lação ao ar X Iog K 

59,7 2,144 0,483 1.76 
117.6 2.318 0,372 1,78 
230.6 2,-186 0,279 1,79 
327,1 2,589 0,228 1,76 
367.1 2,599 0,222 1,79 
•192,1 2.674 0,189 1,75 
617,6 2,709 0,17-1 1,76 



A lei de acção de massa applicada a este caso dá 

x 
v 

X t V = - X 
v r r r (1 — ./•) 

A tabeliã antecedente mostra a exactidão da lei. 
Xa segunda columna estão inscriptas as densidades 
em relação ao ar; calculados, partindo dessas densi-
dades, encontram-se na terceira columna os valores 
do grau de dissociação que serviram para calcular 
os valores de Iv inscriptos na ultima. 

A constante de dissociação K depende da tempe-
ratura e augmenta com ella. 

Consideremos agora o caso typico da reacção 
entre o hydrogenio e o iodo, estudado por L E M O I N E , 

H A U T E K E L I L L E E BODICNSTEIN ( ' ) 

A lei de acção de massa toma a forma 

Foi o seguinte o methodo adoptado por B O D E N -

STEiN: Encheu balões de 15 centímetros com acido 
iodhydrico puro á temperatura do ar e ás pressões 

( 1 ) BODENSTHIN', Zvit.<c/ii-i/t Jur plujticaUsrhc Chcmir, 1 3 . 5 6 ; 2 2 . 1. 

Ih h--2\\\. 



dc 5, 1, 1 G 2 a tmospheras. SeIlados os balões, 

foram aquecidos durante tempo determinado em ba-
nhos de temperatura conhecida, variando entre IOO0 

e 518°; depois disto, arrefecidos rapidamente e abertos 
os seus orifícios capillares dentro duma solução de 
potassa caustica. Esta solução dissolvia o acido re-
manescente assim como o iodo produzido, deixando 
o hydrogenio. O volume de hydrogenio livre dava a 
conhecer o peso do acido iodhydrico decomposto. 

Numa outra serie de experiencias, os balões foram 
cheios de quantidades determinadas de hydrogenio e 
de iodo, e levados ás mesmas temperaturas. O es-
tado Iinal obtido foi o mesmo. Segundo a equação 
CH-Í X CI2/CJHI = K, O pressão não tem intluencia sobre 
o equilíbrio do acido iodhydrico; porque se for dupla 
a concentração da mistura gazosa, tornam-se quá-
druplos o numerador e o denominador do primeiro 
membro, ficando K inalteravel. Isto é geralmente 
verdadeiro para as reacções em que o numero total 
das moléculas formadas é egual ao numero total das 
moléculas destruídas, como foi verificado directamente 
por BODENSTIÍIN , que encontrou a 4 4 8 ° 

P r e s s ã o or ig ina l de HI ~ 1 1 - ^ - 2 u lmos , 

F r a c ç ã o d e c o m p o s t a . . . 0,201!) 0 ,2143 0,2225 0,2306. 

A concordância destes números é apenas appro-
ximada, mas se-lo-hia mais, se podesse obtestar a 
uma certa absorpção de 111 peio vidro dos balões. 

Part indo destes números, podemos calcular a cons-
tante de reacção: Seja C a concentração original do 
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acido iodhydrico numa experieneia em que só está 
presente aquelle gaz, x o grau de dissociação; quando 
o equilíbrio é attingido, estão em presença 

C ( l — x ) de Hl, xC de H3 e xC dela, 

de modo que 

a'C x xC _ Xi 

Ci l - . ' ) á ~ ( 1 - ^ ) " ' 

e, para x = 0,2198, 

K = 0,01984 (a 448)°. 

Se agora o hydrogenio e o iodo não reagem nas 
proporções moleculares, por meio do valor de K, a lei 
de acção de massa dá-nos meio de calcular a quan-
tidade de IlI formado. Por exemplo: uma molécula 
gramma de II reage com a moléculas gr. de I, sendo 
x a quantidade de hydrogenio livre remanescente. 
Temos 

CHi = x, Ch = Ci-I + x, CHI = 2(1 —x); 

d'onde 
x(a-l + x) = 001984_ 

4 (1 — x)-

Por meio desta formula, calculou BODENSTUIN O 

valor de x, e comparou a quantidade de 111 = 2(1—x) 
com a que encontrou experimentalmente. 

H 2 

c. c. 
I2 

c. c. 
I2 

H 2 

HI calc. 
c. c. 

HI obs. 
c. c . 

20,57 
20,53 
19,99 

5,22 
25,42 

100,98 

0 ,254 
1 ,238 
5,048 

10,19 
34,96 
39,22 

10,22 
34,72 
39,62. 
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Os gazes são medidos a O'' e a 760 mm., e o peso 
do iodo reduzido ao volume que occuparia se fosse 
gazoso sob aquellas condições. 

3. Equilibrio em systemas líquidos homogéneos. 
— As leis que regem o equilibrio nos systemas g a -
zosos podem estender-se sem alteração ás soluções 
diluídas, .visto que, como V A N ' T H O F F e outros mos-
traram, as substancias dissolvidas, quando diluídas, 
se comportam como se as suas moléculas não exer-
cessem acções mutuas . Contudo, reconheceu-se expe-
rimentalmente que a lei de acção de massa não era 
só verdadeira para as soluções diluídas; mas , em 
geral, para systemas líquidos sem restricção de con-
centração. 

O melhor exemplo da sua applicação ás mis turas 
liquidas é fornecido pela formação dos esteres, como 

C H 3 C O . O I L + C 2 H O O I I ^ C I I 3 C O . O C 2 I I 5 + H 2 O . 

Esta reacção effectua-se tão lentamente que o me-
thodo de analyse chymica directa é aplicavel ao seu 
estudo. Os progressos da esterificação medem-se ti-
tulando a acidez do systema depois de intervallos de 
tempo eguaes. 

A lei de acção de massa indica que 

Cester X Cagua J^ . 
Cacido X Calcool 

e aqui, como no caso antecedente do acido iodhvdrico, 
não é preciso attender-se ao volume occupado pela 

5 
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mistura; porque K não se altera mudando todas as 
concentrações na mesma relação. 

Quando se misturam quantidades moleculares de 
acido e álcool, reconhece-se que a esterificação con-
tinua a effectuar-se com velocidades decrescentes, 
até que, approximadamente, dois terços do acido e do 
álcool empregados se combinem, dando logar ao ester 
e á agua. 

A partir deste limite, suppondo constante a tem-
peratura, o systema mantem-se em equilíbrio e fica 
estacionário; de modo que, chamando C a concen-
tração de cada um dos corpos empregados, temos 

K 

2 o 
i C x i G 

Í C x ^ C 
4. 

Se uma molécula de acido reage com a moléculas 
de álcool, e é x a quantidade de acido convertido, na 
condição de equilíbrio as concentrações dos reagentes 
são: 1— x para o acido, a—x para o álcool, x para 
a agua e para o es ter ; donde 

^ „ K 4 

(1-x) {x-a) " 4' 

equação que, resolvida, dá 

x = \(a +1-Va1 -a + 1). 

Os valores de x assim calculados concordam com 
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os obtidos experimentalmente, como mostra a se-
guinte tabella das observações de BEKTHELOT e P É A N 

DE S A I N T - G I L I . E S (' ). 

a x (obs . ) x (calc.) a x (obs . ) x (calc.) 

0.05 0,05 0.049 0,67 0,519 0,528 
0,08 0,078 0.078 1 0.665 0,667 
0, 8 0.171 0.171 1,5 0,819 0.785 
0/28 0,226 0,232 2 0,835 0,.815 
0,33 0.293 0,311 2,24 0,876 0,864 
0,5 0,414 0,423 8 0.966 0.945 

Nestecaso é verdadeira a lei de GULDBERG CAVAAGE, 

não obstante, longe de serem diluídas as soluções, 
occuparem os reagentes o volume total do liquido. 

Quando um dos reagentes está presente em grande 
excesso, a sua concentração não é praticamente alte-
rada pela reacção. É o que acontece com o dissol-
vente duma solução diluída que toma parte na reac-
ção. No exemplo precedente, se, em vez do álcool 
e o acido actuarem no estado puro, forem dissolvidos 
em muita agua e depois misturados, a pequena quan-
tidade de agua produzida 11a reacção não tem influen-
cia sensível sobre a concentração correspondente. 
Assim na equação 

Cester X Cagua 
CacidoX CaJeool 

('J Ann. Chim. et Phij!'., 65, 66, 68. Ver V,\N'T HOFF, Lcçons <lc chi-
mir phy&iquv, t. I, pag. 1U'J. 
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pode transferir-se para o segundo membro o factor 
Cagua, visto ser constante, e dar-se á lei de acção de 
massa a expressão 

tratando-se K7 como a constante de reacção. 
Na maior parte dos casos o dissolvente não toma 

parte na reacção e, não se attendendo a elle, são as 
substancias dissolvidas tratadas como se estivessem 
no estado gazoso. 

Eni todas as soluções electrolyticas as substancias 
dissolvidas podem considerar-se como mais ou menos 
dissociadas em grupos atomieos, chamados iões; 
estes apenas differem dos productos ordinários de 
dissociação em estarem associados a cargas electricas 
positivas e negativas, e portanto é-lhes applicavel a 
lei de acção de massa (1). A lei é estrictamente veri-
ficada e pode medir-se a constante de dissociação no 
caso dos electrolytos fracos, ácidos orgânicos, e bases 
fracas, como a ammonia. 

Para o acido monocbloracetico a reacção é repre-
sentada por 

onde os signaes —e + marcam os iões negativos e 
positivos. A lei de G U I . D t s K R G e W A A G E indica que 

C1 
= K ' , 

+ 
ClI iClCO . OiI Íí ClI-iClCU . 0 + H, 

Cci-hcico o x CH 
CH.,COCIOH 

= K , 

(') NERNST, Theorutiral Chcinistri/. pag. 421 e scg. 
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resultado que está de accordo com as medidas da 
conductividade molecular ('). Admitte-se que numa 
solução a conductibilidade electrica só é devida aos 
iões livres, de sorte que esta conductibilidade, refe-
rida a uma quantidade determinada de substancia 
dissolvida, dá a medida da parte que está dissociada. 
O mesmo se obtém por meio da conductibilidade mo-
lecular p, que é egual á conductibilidade especifica da 
solução dividida pela concentração (numero de molé-
culas grammas do electrolyto existentes num litro) (2). 
O numero p augmenta com a diluição, visto que a 
dissociação cresce, e attinge um valor final P30 cor-
respondente á dissociação completa. A relação — re-

Mao 
presenta portanto a fracção decomposta ou o grau de 
dissociação que designamos por a. Relacionemos os 
números a e K. Para isso, suppondo que uma mo-
lécula gramma está contida em V litros, teremos 

CH = CCH c i c o o * 
^ x V V ' 

C CH2CICOOH =4 (1 - = V ( 1 ~ a ) j 

por conseguinte, 

J ? . = - _ — = K . 
^ o o - M ) V ( 1 - « ) V 

( ' ) VAN'T IIofF1 Leçons de chimie physique, 1 vol.. pag. 112. 
(2I Obtem-se praticamente o valor p, multiplicando a conductibili-

dade especifica (conductibilidade referida a uma columna de IUO 
centímetros de comprimento e de O,""2Ol de secção) pelo volume do 
liquido contendo uma molecula-gramma em solução. 
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Calculando a por incio da formula 

P - p 
( H - I ) P ' 

onde P é a pressão osmotica observada e p a que se 
observaria se não houvesse decomposição, determi-
na-se o valor de Iv (egual no acido monochloracetico a 
1,585 x 10 ~ 6 ) por meio do qual se podem calcular os 

valores de . 
Moo 

Os valores, que assim se determinam, e os obser-
vados, são, em numerosos exemplos duma grande 
concordância. Os números seguintes referem-se ao 
acido monochloracetico a 14°,1: 

V P (obs.) ~ M c . ) . 
Hao Hoo 

20 51,5 0,166 0,163 
205 132 0,423 0,43 
408 170 0,447 0,543 

2060 251 0,806 0,801 
4080 274 0,881 0,88 

10100 295 0,948 0,944 
20700 306 0,963 0,971 

30 311 1,000 1,000 

Se um electrolvto se desdobra em mais de dois 
iões, pode considerar-se esse desdobramento como 
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tendo logar por par tes ; por exemplo 

H I S O 4 ^ I I S O 4 

+ H, 

+ -
I I + I ISO 4 : 

+ + S O 4 + H + H, 

tendo cada reacção a sua condição de equilíbrio pró-
pria. 

Contudo a lei da acção de massa não é applicavel 
á dissociação dos saes e dos ácidos e bases fortes. 
No caso de KCl, por exemplo, aclia-se em vez de 

CK CCI . T^ = const. , 
LiKCl 

ou 

C-iáo/Csal = COUSt., 

a relação empírica 

C3iáo/Câ
sal = COUSt., 

introduzida por R U D O L P H I e V A N ' T H O F F ( ' ) . 

«Ainda que esta relação se verifique em muitos 
casos, não é conveniente, na ausência de toda a base 
theorica, attribuir-lhe grande generalidade» ( V A N ' T 

\') vAN*r HOFF1 Lcçons de chymie phyxique, 1 vol. , pag. 118. 



72 

IIOFF.). Digamos do passagem que num trabalho de 
revisão muito interessante sobre a theoria de dis-
sociação electrolytica, escripto por L. KAHUENBERG ( 1 ) , 

considerou o professor americano como um dos mais 
fortes argumentos contra a theoria o facto de, no caso 
doselectrol vtos por excelleneia, estarem as hypotheses 
da dissociação em desaccordo com a lei da acção de 
massa. 

O grau de dissociação mede-se por vários me-
thodos alem do da conductividade electrica. Podem 
servir para isso as constantes physicas da solução, 
como o ponto de congelação e a densidade; e também 
se pode recorrer á sua acção catcdytica sobre a velo-
cidade de certas reacções, como a inversão do assucar 
de cana. Conhecido o grau de dissociação, emprega-se 
na resolução de problemas mais complicados de equi-
líbrio em que toma parte o electrolyto. Vamos refe-
rir-nos a alguns exemplos. 

Misturando dois electrolytos que tenham um ião 
commum, o equilíbrio entre elles calcula-se por meio 
do grau de dissociação de cada um tomado separa-
damente. Consideremos o caso do equilíbrio entre 
o acido acético e o acetato de sodio, estudado por 
A R R H E N I U S ( 2 ) . 

Adoptou o methodo catalytico: a quantidade de 
assucar de cana invertido em solução aquosa de-
pende da acidez da solução e mede o numero de iões 
II livres presentes. A velocidade de inversão do assu-

(') I.uis KAIII.ENBERO, The Joiiriialof ] >ky Hcal Che mistnj, vol. Vj 

pag. 342. 
( 2 ) A R R H E N I U S , Zeitschr.f.phys. Chem., Õ. 7. Y e r YAN'T IIOFF. Le-

çons de chimiephysique, \ vol., pag. 120. 
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car a 54',3 para unia solução on normal do IICl é OU 

/ , = 4 , 6 9 . 1 0 " 3 (por minuto), 

isto é, num minuto, 4,69 por 1000 do assucar pre-
sente é invertida pelo acido clilorhvdrico naquelle grau 
de diluição e no qual pode considerar-se completa-
mente dissociado. 

A dissociação do acido acético avalia-se por meio 
da equação 

C1
ia,./Csal = 1,615 x l O 8 

(concentração em moleculas-gramma por c. c.), e 

para o acido \ normal é egual a 0,008. Se agora a 

velocidade de inversão é proporcional á quantidade 
de iões II presentes, teremos 

0,008 x ! 

k = 4,69 .10:i x — — = 0,75 x 10:i 

80 

para a solução de C2HiO2 ^ da normal. Foi este pre-

cisamente o numero encontrado por A R R H I Í N I U S . 

Misturando acido acético naquella diluição com 
uma pequena quantidade de acetato de sodio de con-
centração n, augmenta-se o numero de iões acetylo, 
em razão da dissociação do acetato, dissociação cujo 
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valor se calcula approximadamente por meio da con-

ductividade molecular relativa 'J . Temos então equi-

li brio entre iões de hydrogenio de concentração CH, 

iões acetvlo de concentracão CN + - - , e acido acético 

por dissociar de concentração j - ^ — C H , de modo que 

por meio desta equação calcula-se o valor do CH, e, por 
conseguinte, a velocidade de inversão. 

Os resul tados das experiencias de A R R H E N I U S con-
cordam com os números ass im calculados, o que é 
apresentado no quadro seguinte : 

= 1 , 6 1 5 x 1 0 

4000 C 

» 

» 

» 

nor in . 

(J K.103 K.103 

— (obs.) (cale.) 
rxs 

0,75 0,75 

+ ^ n o r m . C 2 H 3 N a O 2 0,912 0,122 0,128 
OU 

- i » 0,761 0,070 0,079 

i » 0,730 0,040 0,040 20 

8 » B 0,713 0,019 0,017 

» 1 » 0,092 0,0105 0,0088 
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Daqui se concilie que unia pequena quantidade do 
sal basta para reduzir a dissociação do acido a um 
sexto do seu valor ; explica-se isto por o grau de dis-
sociação do sal ser muito maior do que o do acido. 

4. Avidez (1). — O calculo feito 110 caso anterior é 
duvidoso por o grau de dissociação do acetato de sodio 
ser calculado por meio da sua conductividade, visto 
que este sal não segue a lei de O S T W A I . D . Mas a dis-
sociação assim calculada é a que possue quando está 
só em solução; misturado com acido acético, é o seu 
equilíbrio ligeiramente deslocado, e por consequência, 
a concentração dos iões acetylo não é dada com rigor 
pelo methodo empregado. Contudo o problema do 
equilíbrio pode resolver-se mais completamente no 
caso de dois ácidos fracos a que se applique aquella 
lei, e cujas constantes de dissociação sejam conheci-
das. 

Supponhamos que são Ki e Ka as constantes de 
dissociação de dois ácidos ZilI e ZalI que mis turamos 
com uma quantidade de base MOH, insuficiente para 
os neutralisar completamente. Segundo a lei de acção 
de massa, teem Iogar as equações 

= LV I, — P = LV2. 
W1H W2H 

Da parte dos ácidos fracos que Ilcou por combinar 
em presença dos seus saes, podemos desprezar, por 

(') \'AN'T IIOFF, Leçons de chimic physique, t. 1, pag. 131-131 ; 
NERNST, Thcorctical Chemistii/, pag. 131-137. 
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muito pequena, a porção dissociada, e considerar só 
a porção dos ácidos que não experimentou a disso-
ciação, como representando as quantidades de acido 
não combinadas. Por outro lado, os saes são quasi 
inteiramente dissociados, de modo que as concentra-
ções das partes por dissociar são despresaveis em 
comparação com as das partes dissociadas, sendo pois 
expressas por Cz1 e Czi as quantidades dos dois 
saes. 

Dividindo a primeira das equações pela segunda, 

Ki C/, x Cz2H sal ZiM x acido ZaH 
Ka Cz1 x Cz1H saí ZaM x acido ZiH 

Se a concentração da base total e de todos os 
ácidos forem eguaes á unidade, e fòr 7 a quantidade 
do primeiro acido neutralisada, (1— 7) é a quantidade 
neutralisada do segundo, ficando livres, do primeiro 
1 — 7, e 7 do segundo. Portanto, 

Ki = 7 -7 7 . / K i 
Ka ' (1 - / ) ( 1 - 7)' " U 1 - 7 ~ V Ka' 

Vemos assim que o equilíbrio é condicionado pela 
relação entre as constantes de dissociação dos dois 
ácidos. Escrevendo a reacção 

Z 2 M + Z 1 I I - Z 1 M + Z a l I , 

vè-se que é uma reacção reversivel em que não é 
preciso fazei' medidas especiaes para determinar a 
constante de reacção, visto que aquella constante é 

1 K< egual a 
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y A relação ^ exprime a maneira por que a base 

se divide entre os dois ácidos e é chamada a su?a 
civides relativa. A acides relativa de dois ácidos 

fracos é, pois, ecjual á rau quadrada da relação 
das suas constantes de dissociação. 

A mesma regra tem applicação ás bases que se-
guem a lei de O S T W A I . D , quando em presença de acido 
insufficiente para as neutralisar completamente. 

As medidas da avidez relativa executadas por 
O S T W A L D (1) representam um exemplo excellente do 
uso dum methodo physico na determinação do equi-
librio: consistia o methodo que adoptova em medir 
a densidade das soluções, a fim de determinar quanto 
de cada sal se tinha formado. Referem-se ao equilibrio 
entre os ácidos azolico e dichloracetico, caso em que 
se não pode applicar o methodo das conduclividades 
electricas, porque o acido azolico não segue a lei 
ordinaria da dissociação, e por conseguinte não pos-
sue uma constante de dissociação. 

1 kg. de solução com uma mol. gram. 
KOH, occupa a 25° 950,C68c. c. 

1 kg. de solução com uma mol. gram. 
IlNO3 occupa a 25° 906,028 » 

Somma 1917,291 » 
Volume depois de misturados . . . . 1937,337 » 

Expansão 20,046 » 

( ' ) O S T W A I . D , Journ. / . praht. Chrm., 1 6 , 3.16. V e r VAN'T I I O F F , 

Leçons de chimie phy^ique, 1 vol., pag . 131-135. 
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1 kg. de solução com uma mol. g ram. 
KOH occupa a 25° 950,068 c. c. 

1 kg. de solução com uma mol. gram. 
CHClaCO . OH occupa a 25°. • • • 947,377 » 

Somma 1898,045 » 
Volume depois d e misturados . . . . 1910,991 » 

Expansão 12,946 » 

Se portanto jun ta rmos acido azotico ao dichlora-
cetato de potássio e este sal for totalmente conver-
tido em nitrato, o volume augmenta de 20,046—12,946 
= 7,100 c. c. Mas a variação real do volume é dada 
por : 

2 kg. de solução com uma mol. g ram. 
CHCUCO . OK occupam 1910,991 c. c. 

1 kg. de solução com uma mol. gram. 
IINO3 occupa 966,623 » 

Somma 2877,614 » 
Depois da mistura encontrou-se • • • 2833,v75 » 

Expansão 5,961 » 

Assim é decomposta a fracção 3'6G1/7,IOO = 0,80 do 
dicliloracetato, segundo a reacção 

C H . C l í C O . O K + H N O s = 0 , 2 ( C H C ] a . C O í K + H N O i ) + 
+ 0,8 ( N O 3 K + C H C l 2 . C O . OH). 

De modo que a avidez relativa é 

Acido azotico : acido dichloracetico = 0,8 : 0,2 = 4 : 1 . 
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As medidas da avidez effecluam-se de modo se-
melliante por meio dou t ras propr iedades physicas 
apropr iadas . Ve jamos , como exemplo, as determina-
ções de JELI.ET (f) sobre a distr ibuição do acido chlo-
rbydr ico entre os alcalóides, feitas sem o conheci-
mento da lei de GULDEBERG e W A A G E e muito an tes 
do desenvolvimento da theoria da dissociação electro-
lytica. 

A quinina, a codeina e a benzina foram os alca-
lóides empregados e as medidas feitas por meio do 
angulo de rotação da luz polarisada. A cons tante 
de reacção na equação 

Quinina + C o d e i n a HCl Codeina + Quinina HCl 

era egual a 2,03, isto é, a codeina e a quinina em 
proporções equivalentes, d is t r ibuíam o acido chlo-
rhydrico ent re si na relação V 2,()371. Do mesmo modo 
as cons tan tes da reacção ent re codeina e benzina e 
entre benzina e quinina eram respect ivamente 1,58 e 
0,32; sendo o produclo das tres approx imadamente 
egual á unidade. Es te facto está de accordo com a 
ideia de ser a constante de reacção a relação entre as 
cons tan tes de dissociação das d u a s bases , porque, 
chamando KQU , . , KC 0J. , K I R . a s cons tantes de dissocia-
ção é claro que 

KQ I , j . ^ Kçod, JKjir. _ ^ 

Kcod. Ku,.. K n l l i . 

(') Ji5i,i.Kr, Trans. Irish. Acad., 25, p 371. Vor XERKST, Thcore-
tical Chemistry, pag . 382. 



8 0 

As duplas decomposições entre ácidos, bases e 
saes es tudam-se também com o auxilio das constan-
tes de dissociação obtendo-se assim resul tados im-
por tantes . 

Já no támos aqui que 11a theoria da dissociação ele-
ctrolytica se considera a neutral isação dum acido por 
uma base como consist indo essencialmente na forma-
ção da agua por meio dos seus iões. Nada mais occorre 
quando o acido e a base são fortes. Por exemplo, a 
reacção do acido azotico com a soda é 

4- - + - + -
Na + OII + II + NO3 = Na + NU3 + H i O . 

Es tando Na e NO3 110 estado ionico antes e depois 
da reacção, a única mudança real é expressa por 

- + 

H O + H = H2O. 

A reacção entre qualquer acido forte e qualquer 
base forte é portanto essencialmente o m e s m o pro-
cesso, o que é confirmado pela experiencia, visto o 
calor de neutral isação ser o m e s m o para todos os 
ácidos e bases fortes. Quando o acido é fraco ou a 
base fraca, o processo é mais complexo; porque, 
enquanto o acido ou a base está pouco dissociada, 
o sal está-o quasi completamente . 

Na neutral isação da ammonia pelo acido acético 

NH 4 OH -f CH3COOII = N H t + CIIJCOO + H i O , 

complica-se o processo em virtude da dissociação dos 
dois reagentes . 
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5. Dissociação hydrolytioa. — A aguo pode actuar 
como um acido fraco ou como uma base fraca. Sup-
ponhamos que se neutralisa uma base fraca, como a 
urôa em solução aquosa, por meio do acido chlorhy-
drico: o acido divide-se entre a urèa e a agua como 
o faria entre duas outras bases de força comparavel. 
Designando por M o radical básico, tem logar uma 
reacção da forma 

MOl2 + H2O i; HCl + MOH, 

ou, segundo a theoria de dissociação electrolytica, 
visto que o sal é quasi completamente dissociado e 
a base muito fraca, 

+ - + -M + Cl + H2O 5 H + Cl + MOH, 

ou ainda 

+ + 
M + H2O % H + M O H . 

Applicando a este caso a lei de acção de massa , 
temos 

CH x CMOH , Í= - = const. , 
OM 

em que não se toma em consideração o factor CHS o, 
visto que a agua é praticamente em quantidade í 111-
mitada, podendo considerar-se constante a sua con-
centração. W A L K E R verificou experimentalmente esta 
conclusão, tratando o acido chlorliydrico normal com 
varias quantidades de urôa e determinando, por meio 
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da velocidade de inversão do assucar de cana, a 
quantidade de iões hydrogenio que ficavam em solu-
ção. 

Podemos, contudo, considerar explicitamente a de-
composição da agua, 

+ -I I 2 Oi i I I + 011, 

calculada por meio duma equação 

CH X CQH _ 

Ch-20 

Se, como no numero antecedente, compararmos 
esta formula com a que corresponde a uma base fraca 

CM X CQH ___ , , , 
r\ ^ y 

MOH 

t iramos 

CH X CMOH K CH x CMOH K „ 

Q u x C h I O = K7' ° U " C ^ - = K ' x C h 2 0 ' 

idêntica a equação anterior, mas que fornece meio de 
calcular a constante de reacção. 

Relações semelhantes tèem applicaçãoao caso dum 
sal formado por uma base forte e um acido fraco 
(ZII), dando logar a 

COH X CZH K 

C z = R X C H 2 0 ' 
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em que K" é a constante de dissociação do acido. 
SHIELDS (') calculou deste modo o valor de K. 

(3 phenomeno da hydrolyse é mais nitido quando 
o acido e a base que formaram o sal são fracos; mas 
nesse caso tem logar uma equação differente. Acido e 
base são muito pouco dissociados, enquanto o sal o 
é completamente. 

M Z + H 2 O i ; M O H + Z H 

ou 

+ -
M + Z + H 2 O i ; M O H + ZH, 

sendo a lei de acção de massa expressa por 

CMOH X Cz H CMOH X Cz H 

C M X C Z C 2 
const. 

sul 

De modo que, dobrando a concentração total de 
cada reagente, são quadruplicados o numerador e o 
denominador, continuando o mesmo estado de equi-
líbrio; ou, por outras palavras, o grau cla dissocia-
ção Iigdrolytica é independente da concentração. 

As experiencias de A R H H E N I U S e W A L K E R (2) sobre 
o acetato de anilina confirmam approximadamente 
esta conclusão. 

(1) SHIELDS, Zcitschr,/. phys. Chem., 12-167. Ver NEIINST, Theo-
retical Chemistry, pag. 660. 

C2) ARRHENIUS1 WALKER, Zeitsehr./. phys. Chem. 5. 20—Ver VAN'T 
HOFF, Leçons de chimie physique, pag. 127. 





C A P I T U L O I I I 





C A P I T U L O III 

O o q v i i l i L > r * i o 

d o s s y s t e m a s l i e t e r o g e n e o s 

SUMMARIO. — i . C l a s s i f i c a ç ã o d e T R E Y O R . T h e o r e m a d e LF. CHA-
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4. D o i s c o m p o n e n t e s . — 5. T r e s c o m p o n e n t e s . — 0. Lei de 
acção da massa . 

1. Classificação de Trcror. Tlieorema de Le Chate-
lier. — Entre o grande numero de theoremas apresen-
tados por G I B B S na sua famosa memoria On the equi-
librium of heterogeneous substances (1) é certamente 
o mais importante o conhecido pelo nome de regra 
das phases, de que expozemos no primeiro capitulo 
uma demonstração devida a W I N D . 

Conduz este theorema á classificação dos syste-
jnas heterogeneos baseada no valor do numero 
L =« — (3 + 2, a variabilidade ou variance do sys-
tema, como o chama o professor americano T R E V O » , 

a quem a classificação é devida. Segundo ella, um 
systema é invariante, Univariantej divariante, tri-

(') Tra/isactio/is ofthe Connccticat Acadcmy of Arts and Scien-
ces, 3, Parte I. 1876 ; 3, Parte II, 1878. Trad. franceza, Equilibre des 
systèmes chimiques, por II. LE CIIATELIER, Paris. 1807. 
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variante, etc., quando L é egual a zero, um, dois, 
trcs, etc. ; sendo L maior do que dois, o systema 
diz-se multwariante. 

Contudo o theorema de GIBIJS não fornece todas 
as indicações necessarias para caracterisar o estado 
de equilibrio duma substancia heterogenea. P A U L 

DUHEM (') completou-o, mostrando que o equilibrio 
dum systema chymico pôde ser completamente dis-
cutido, se se attender também ao volume do systema 
e ás equações que ligam as massas das phases ás 
dos componentes independentes. Os resultados assim 
obtidos, quando são dadas as massas destes compo-
nentes, são os seguintes: 

1.° Para valores definidos das concentrações(2), um 
systema invariante só está em equilibrio a uma tem-
peratura e sob uma pressão determinadas. Á tempe-
ratura de equilibrio e sob a pressão correspondente, 
o systema admitte uma serie contínua de estados de 
equilibrio em que variam as massas das phases, con-
servando-se constantes as concentrações. Um estado 
de equilibrio fica completamente determinado, se fo-
rem conhecidos os valores de outras duas variaveis, 
como as massas de duas phases, ou a massa duma 
phase e o volume do systema, ou ainda o volume e 
a entropia do systema. 

Em todos os processos de representação geomé-
trica dos equilíbrios chymicos, os systemas invarian-
tes são necessariamente representados por pontos, 
pois que as suas coordenadas são invariaveis. 

2.° Um systema univariantc está em equilibrio a 

(•) P. DUHEM, Traitt élémeiitaira de Mècaniquc chimique, t. IV, 
pag. 294-351. 

(2) Proporções relativas dos componentes em eada phase. 
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uma infinidade de temperaturas; mas a cada tempe-
ratura correspondem uma pressão (tensão de transfor-
mação) e uma concentração de equilíbrio (1). A uma 
dada temperatura e sob a pressão de equilíbrio cor-
respondente, o systema admitte uma serie de estados 
de equilíbrio em que variam as massas das phases, 
enquanto as concentrações se conservam constantes. 
0 estado de equilíbrio é completamente determinado, 
se fôr dado o valor de outra variavel, por exemplo, a 
massa duma phase, ou o volume do systema. 

As propriedades dum systema univariante são 
geometricamente representados por linhas que par-
tem dos pontos invariantes. 

3.° Um systema Invariante ou multivariante está 
em equilíbrio a uma infinidade de temperaturas e em 
cada uma destas temperaturas a uma infinidade de 
pressões. 

A uma temperatura e pressão determinadas, são 
definidas as concentrações e as massas das phases; 
o estado de equilíbrio é completamente determinado. 

D U H E M mostrou mais que, escolhendo convenien-
temente as massas dos componentes independentes, 
um systema bivariante comporta-se como se fòra uni-
variante, isto é, a uma temperatura dada correspon-
dem uma pressão e concentrações de equilíbrio e, 
áquella temperatura e sob a pressão correspondente, 
o systema admitte uma serie contínua de estados de 
equilíbrio em que variam as massas das phases, en-
quanto as concentrações se conservam constantes. 

(<) Aos equilíbrios nos sys temas univariantes tem sido dado o 
nome iinproprio de equilíbrio Iieterogeneo completo; e aos casos de 
equilíbrio nos sys temas divariantes o de equilíbrio heterogeneo in-
completo. 
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D U H K M deu o nome de ponto indifferente dum sys-
tema bivariante ao estado de equilíbrio em que elle 
possue as propriedades dos systemas univariantes. 

P A U L S A U R E L (') estendeu esta noção do ponto in-
differente aos systemas multivariantes. 

Os theoremas que mencionámos apenas se refe-
rem ao equilíbrio dum systema; ha outro grupo de 
theoremas importantes que dizem respeito ao deslo-
camento do equilíbrio. Nos systemas univariantes a 
equação de C L A P E Y R O N relaciona as variações simul-
tâneas da temperatura e pressões de equilíbrio. G I B B S 

mostrou que a mesma equação se applica aos pontos 
indifferentes dos systemas bivariantes, formados por 
dois componentes; e P A U L S A U R E L estendeu esta 
conclusão aos pontos indifferentes de systemas diva-
variantes ou multivariantes, de qualquer numero de 
componentes. 

Já estabelecemos a equação de C L A P E Y R O N para 
o caso dum systema univariante formado por um só 
componente. A sua forma geral é 

= Q^ 

d T T ( V - V ) 

em que Q é a quantidade de calor absorvida pelo 
systema passando de V a V. 

Em relação aos systemas divariantes são também 
devidos a G I B B S OS seguintes theoremas: 

Considerando a temperatura constante, um sys-

(*) PAUL SAUREL. Tlie Journal of pliysical Cliemistry, vol . V, 
pag. 35 e seg. 



91 

tema divariante, cuja massa pôde ser variada, a pres-
são do systema no ponto indifferente que corresponde 
áquella temperatura é, em geral, o máximo ou o mí-
nimo das pressões possíveis á mesma temperatura. 

Semelhantemente, sendo constante a pressão, a 
temperatura no ponto indifferente que lhe corresponde 
é, em geral, um máximo ou minimo das temperatu-
ras possíveis áquella pressão. 

Resta mencionar dois theoremas importantes que 
se applicam aos systemas di e mult ivariantes: os 
theoremas de LIJ C I I A T E L I E R e V A N ' T H O F F de que a 
primeira demonstração geral é devida a D U H E M ( 1 ) . 

Já vimos a deducção do theorema de V A N ' T H O F F 

para os systemas homogéneos. 
Os dois theoremas podem representar-se da ma-

neira seguinte: 

rfT = O, d P . 3 V < 0 . . . (1) 
c/P = O, rfT. Q > 0 . . . (2). 

As expressões ( 1 ) dão-nos o theorema de L E CIIA-

T E L I E R . A temperatura constante, um augmento de 
pressão provoca uma mudança de estado que, rea-
lisada sob pressão constante, daria logar a diminui-
ção de volume; uma diminuição de pressão provoca 
uma mudança de estado que, realisada sob pressão 
constante, produziria um augmento de volume. 

Exprimem ( 2 ) o theorema de V A N ' T H O F F . Ele-
vando, a pressão constante, a temperatura dum sys-
tema divariante ou multivariante em equilíbrio, tem 

( ' ) P . D U I I E M , Traitc vlvmentaire de Mvcaniquc chimique, vol . I , 

p a g . 145 e 181. 
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logar uma mudança de estado que, realisada a tem-
peratura constante, daria logar a absorpçâo de calor. 
Um abaixamento de temperatura produz mudança de 
estado a que corresponde desenvolvimento de calor. 

Estes theoremas foram reunidos por L E C H A T E -

LIER (1) na fórmula seguinte: Qualquer alterarão rios 
factores de equilíbrio é seguida por uma mudança 
inversa dentro do systema. Um systema em equilí-
brio tende a voltar a esse estado por eliminação 
do elemento perturbador. 

É a generalisação da lei conhecida em electrici-
dade sob o nome de lei de L E N Z , em mechanica sob 
o de principio da opposição da reacção á acção. 

Devemos advertir, como faz B A N C R O F T (2), que só 
se discutem estados e alterações de equilíbrio devidas 
á pressão, temperatura e concentrações, pondo de 
parte as perturbações devidas á gravidade, electrici-
dade, distorsão das massas solidas e tensões capil-
lares. 

E enorme a quantidade de trabalhos executados 
no estudo dos systemas chymicos sob a direcção da 
regra das phases e do theorema de L E C H A T E L I E R . 

Dá bello testemunho disso o livro de B A N C R O F T , re-
positório inexgotavel de todas as experiencias execu-
tadas no dominio da chymica physica até á data da 
sua publicação. Delle extrahimos os exemplos com 
que illustramos a exposição resumida do estudo dos 
vários systemas chymicos. 

A utilidade que a regra das phases presta ao 

( ' ) L E C I I A T E L I E R O G . M O U R E T , Recue g uni rale cies Sciences, t. I I 

(1891), pag. 144. 
( 2 ) B A N C R O F T , Tiiephase rale. 
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experimentador provém de que entre todos os sys-
temas chymicos com o mesmo grau de liberdade 
as analogias são de tal ordem que permittem abordar 
o estudo dos casos mais complexos, partindo do co-
nhecimento dos mais simples e, em seguida, ag ru -
par todos os factos conhecidos de maneira a tornar 
a sua intelligencia geral mais fácil. 

A obra de W I L D E R B A N C R O F T mostra claramente 
a ordem e clareza admiraveis introduzidos por ella e 
pelo theorema de L E C I I A T E L I E R 11a classificação e alte-
ração dos estados de equilibrio. É desnecessária qual-
quer hypothese sobre a constituição da matéria, e, 
para a resolução dos problemas da dynamica chymica, 
apenas se attende, por um lado, ao numero de compo-
nentes e ao numero de phases, e por outro, aos dados 
experimentaes sobre os efíeitos do calor, densidades 
e concentrações. 

2. Pontos de transição. — Consideremos um sys-
tema com um componente. O numero de graus de 
liberdade é 3 — (3. Se toda a substancia está numa só 
phase, possue dois graus de liberdade, e é susceptí-
vel de duas variações independentes, dentro de certos 
limites; e, como não é possível nenhuma mudança 
de composição, as variações só tèem logar na tempe-
ratura e na pressão. A agua numa só phase — so-
lida, liquida ou gazosa — pôde experimentar altera-
ções independentes de pressão e temperatura, dentro 
de limites determinados, fóra dos quaes a phase esco-
lhida se converte noutra. Uo mesmo modo uma mis-
tura de NOa e NaOi constituindo uma só phase, tem 
dois graus de liberdade, porque as variações possí-
veis na percentagem de NOa são uma funcção da 
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pressão e da temperatura, não havendo alteração na 
percentagem que não seja acompanhada por outras 
naquellas duas variaveis. 

Quando existem duas phases — a g u a e vapor de 
agua — o systema tem um grau de liberdade. No 
phenomeno da tensão de saturação, a cada tempera-
tura corresponde uma só pressão em que a agua e o 
vapor estão em equilíbrio; augmentando a pressão, 
desapparece a phase vapor; diminuindo-a, desappa-
rece a phase liquida. Variando a temperatura duma 
mistura de agua e vapor, a pressão tem de variar 
dum modo determinado para que as duas phases 
coexistam; a variação não é independente e só ha 
um grau de liberdade. 

A fim de obter as tres phases, gelo, agua e vapor, 
em equilíbrio é preciso realisar uma condição definida 
de pressão e temperatura e o systema não possue 
nenhum grau de liberdade. Não podem existir mais 
de tres phases num systema com um só componente. 

Consideremos um systema de dois componentes. 
O numero de graus de liberdade é 4 — (5. Sejam 
NaCl e HaO os dois componentes. Ambos entram 
numa phase, a solução, que, constituindo por si só o 
systema, pode experimentar tres variações indepen-
dentes, em pressão, temperatura e concentração; se 
apparece uma segunda phase, a variabilidade diminue. 
Assim em presença de NaCl solido, a concentração 
tem o valor correspondente á saturação nas condições 
de temperatura e pressão dadas. Num systema for-
mado por solução e vapor, o valor da pressão é o da 
tensão de saturação para uma solução sob a tempe-
ratura e da concentração que se consideram. 

Havendo tres phases, resta um grau de liberdade. 
Se a temperatura variar, para cpie o equilíbrio conti-
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nue, é preciso que se dêem á pressão e á concentração 
variações correspondentes; de outro modo desappa-
rece uma phase, isto é, todo o vapor se condensa, ou 
todo o sal se dissolve ou, finalmente, toda a solução 
se converte em sal liquido e vapor de agua. O sys-
tema é univariante. Quando formado por quatro pha-
ses em equilibrio, o systema é invariante e corres-
ponde a condições determinadas de concentração, 
temperatura e pressão. 

Uestes exemplos pode inferir-se que um systema 
formado por duas phases se considera como o 
estado limite de dois systemas duma só phase. A 
transição dum para outro tem logar em condições 
definidas de temperatura e pressão; a um lado destas 
condições, é mais estável a phase A; a outro, a phase 
B; nas condições referidas, A e B possuem o mesmo 
grau de estabilidade, tendendo qualquer delias para 
a conversão na outra. O estado de transição entre 
duas phases pode definir-se como aquelle em que se 
inverte a sua estabilidade relativa. 

Entre systemas com maior numero de phases tèem 
Iogai' relações semelhantes: um systema de tres 
phases é o limite entre dois systemas de duas. As 
condições de temperatura e pressão sob que coexis-
tem as tres phases A, B, C, constituem a transição 
entre os systemas AB e AG, em que se invertem as 
estabilidades relativas de B e C com respeito a A. 
Mas pode também eonsiderar-se como o limite entre 
os systemas AC e BC ou entre AB e BC; é pois ne-
cessariamente o estado em que são idênticos os de 
transição entre A e B, A e C e B e C. É a lei da mu-
tualidade das phases (1). 

(') NERNST, Theorctieal Chemisti y, pag. 565. 
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Estas relações tornam-se muito claras exprimin-
do-as graphicamente. Um systema com um compo-
nente tem, quando muito, dois g raus de liberdade, o 
que permilte a sua representação por um diagramma 
plano em que as coordenadas representam a pressão 
e a temperatura. A fig. 1 representa as relações 

P 

T 
Fig. 1 

entre as tres phases da agua —gelo, agua liquida 
e vapor. 

Abstrahindo da inclinação da linha DE, suppo-
nhamos que se representam as relações entre os tres 
estados physicos da benzina. 

A inversão da estabilidade é representada pela 
linha DC para os systemas solido e vapor, por DB 
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para o vapor e liquido, por DE para o solido e li-
quido. A curva pontuada DE mostra a condição de 
equilíbrio entre liquido superfundido e vapor. 

O liquido aqui é menos estável do que o solido; 
porque, possuindo tensão de vapor mais elevada do 
que elle, distilla e condensa-se depois em solido. Á 
direita de D, o solido tem tensão de vapor mais ele-
vada do que o liquido, sendo por isso instável a 
phase solida. 

Dirigindo a nossa attenção para as phases está-
veis, vemos que a tig. 1 apresenta tres areas. 

EDC representa a benzina solida, EDB a benzina 
liquida, DBC O vapor; das tres linhas, DE corresponde 
ao equilíbrio entre solido e liquido; DB, entre liquido 
e vapor; DC, entre vapor e solido; o ponto D repre-
senta o equilíbrio entre estas tres phases. E chamado 
o ponto de transição do systema, e neste, ou noutro 
qualquer dum só componente, é um ponto triplo. 

Estes pontos de transição, que representam os 
systemas invariantes, têm muita importancia sob o 
ponto de vista do estudo dos equilíbrios chvmicos, 
porque constituem pontos s ingulares em torno dos 
quaes se agrupa o conjuncto do phenomeno. 

Dum modo geral, constituem nas representações 
geometricas vertices de superfícies polyedricas, e 
muitas vezes estes vertices são bastante proximos 
para que a sua determinação baste, sem outras ex-
periencias, para dar uma ideia precisa das faces e 
arestas da superfície representativa. A determinação 
experimental dos systemas invariantes faz-se par-
tindo dum systema fácil de obter que tenha menos 
uma phase. Junta-se então progressivamente uma 
phase nova; esta vae desapparecendo primeiro á me-
dida que se introduz; mas, evitando ao mesmo tempo 

7 
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qualquer alteração do volume ou troca de calor com o 
exterior, a pressão e a temperatura mudam ao mesmo 
tempo que a composição de certas phases, até ao mo-
mento em que se constituo o systema invariante. 

Tomando á temperatura ordinaria o sys tema: 
agua e vapor, e juntando progressivamente golo, o 
abaixamento de temperatura devido á fusão do gelo 
conduz ao systema invariante: gelo, agua o vapor. 

Do mesmo modo, juntando sulfato anhydro de 
sodio ao systema: sal decahydratado, solução e vapor, 
a temperatura elevar-se-ha pouco a pouco por causa 
da hydratação do primeiro sal até attingir o ponto 
invariante de 32°,4 em que se lixa. 

Considerando um systema invariante e fazendo 
variar a temperatura a volume constante, o equilíbrio 
restabelece-se sem desapparecer nenhuma phase, por 
uma simples mudança da pressão. 

Aquecendo agua encerrada numa capacidade do 
volume invariavel, a pressão crescerá com a tempe-
ra tu ra ; aquecendo egualmente uma dissolução em 
contacto com o sal solido, restabelecer-se-ha o equi-
líbrio por uma variação da concentração. Por este 
processo i'uz-se percorrer ao systema uma serie de 
estados univariantes, cuja representação geomé-
trica será uma linha, até alcançar o seu ponto termi-
nal, que é o ponto representativo dum systema inva-
riante. Para álem deste ponto, passa-se para outra 
linha, representação de outra serie de estados uni-
variantes; o numero das phases é o mesmo que na 
primeira, mas não são todas as mesmas, a lgumas 
serão substi tuídas por outras na passagem do ponto 
de transição. Deste facto resulta um outro processo 
simples para a determinação experimental dos sys-
temas invariantes. 
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Seja o systema sulfato de sodio decahydratado, 
solução e vapor; por aquecimento alcança-se o ponto 
invariante, excede-se e recae-se num systema uni-
variante ditferente do primeiro pela substituição do 
sulfato de sodio anbydrido ao decahydratado. Esta 
mudança, acompanhada de grande absorpção de calor 
e de grande variação do volume, produz-se inteira-
mente á temperatura fixa do ponto invariante. A ob-
servação da marcha dum thermometro ou dum dila-
tometro permitte reconhecer a passagem pelo ponto 
invariante, desde que a massa relativa das duas pha-
ses que se substituem seja algum tanto considerável. 
Este methodo de observação foi seguido com grande 
êxito por V A N ' T H O F F . 

Exercendo a pressão pequena inlluencia sobre so-
lidos e líquidos, os systemas que só contém estes 
dois estados physicos costumam considerar-se em se-
parado dos que contém alguma phase gazosa, dando 
aos primeiros o nome de condensados. As mudanças 
do concentração produzidas nestes systemas por ef-
feito de variações de pressão são ordinariamente des-
prezáveis, donde resulta que o estado de transição 
sob pressão atmospheriea pode praticamente consi-
derar-se ponto de transição. 

Os problemas do equilíbrio nos systemas hetero-
geneos podem, para facilidade do estudo agrupar-se 
em duas secções: nos systemas condensados, deter-
minar as temperaturas de transição e marcar numa 
representação graphica as regiões correspondentes 
á estabilidade das varias phases ; em systemas não 
condensados, álem das temperaturas de transição 
das phases solidas e liquidas, determinar os estados 
de transição das phases não condensadas (gaz e so-
luções diluídas), juntamente com as condições que 
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governam as alterações dentro de cada uma destas 
phases. A esto respeito, a lei de GUI.DBERG e W A A G E 

appjica-se a cada phase de composição variavel, como 
se constituísse um systema homogeneo, fazendo, 
contudo, uma certa hvpothese em relação ás phases 
condensadas que estão em equilibrio com ella. 

3. Representação dum systema com um compo-
nente. O enxofre. — As relações entre as varias pha-
ses do enxofre foram estabelecidas completamente 
por REICIIER (f) e representam-se graphicamente por 
meio da lig. 2. 

IIa quatro phases a considerar: vapor, liquido e 
as duas formas crystallinas solidas, rhombica e mo-
nosvmetrica. 

No diagramma, ABC representa a curva das ten-
sões de vapor do enxofre rhombico, CliF a do liquido; 
estas curvas cortam-se em C (114°,5), que é, por con-
seguinte, o ponto de fusão da forma rhombica, sob 
a sua própria tensão de vapor, e, portanto, um ponto 
triplo. BUE é a curva das tensões de vapor do enxo-
fre monosymetrico, que funde a 120°, sendo outro 
ponto triplo a intersecção E desta curva com CEF. 
Mas BUE corta ABC no ponto B, que é ponto de 
transição, sendo a forma rhombica mais estável a 
temperaturas inferiores a B do que a forma monosy-
metrica, e inversamente para as temperaturas supe-
riores ; é também um ponto triplo, se a transição 
tiver logar sob a tensão do vapor. Contudo, estes tres 

(F) VANT HOPF, Leçons de chimie physique ; WALKER, Introdu-
ction to physú-al Chcmistry. 
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pontos de transição, B, C, E, podem determinar-se 
a pressão atmospherica, sendo o erro muito pequeno, 
por os systemas serem condensados. REICIIEK , em-
pregando o methodo dilatometrico, achou para B o 

valor 95°,6, sendo de ~ de grau a sua elevação por 

TFP "Ti iiõ" Tjt7 

Fig- 2 

atmosphera. IIa, todavia, differença característica en-
tre a transformação em B e as fusões em C e E ; na 
fusão, a phase liquida pôde obter-se abaixo do ponto 
de fusão, mas a phase solida não pôde obter-se acima 
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daquelle ponto. A razão está sem duvida na difficul-
dade do arranjo molecular na formação do crystal, 
que torna a conversão lenta, enquanto a passagem 
ao estado liquido tem logar á proporção que lho seja 
fornecido calor. A transição entre duas phases solidas 
oppnom-se o attricto interno, sendo fácil conservar 
por muito tempo o enxofro rhoinhico acima do Uõ°,6 e 
o monosyinetrico abaixo daquella temperatura. Se as-
sim não fosse, o ponto C não poderia determinar-se; 
porque, estando inteiramente dentro da região do en-
xofre monosymetrico, seriam instáveis as duas pha-
ses; as duas fórmas rhoinbica e liquida conservam-se 
em oi|uilibrio tempo sufficiente para determinar o 
ponto de fusão, mas ambas se convertem em c r y s -

taes monosymetricos. 
Us pontos triplos B, C, E, representam tres das 

quatro combinações possíveis das quatro phases to-
madas tres a tres; resta a formada pelo enxofre rhom-
bico, monosymetrico e liquido. O ponto G corresponde 
á pressão a que o ponto de fusão da fórma monosyme-
trica coincide com o de transição da fórma rhoinbica. 
Segundo BAKKHUIS ROO/UBOOM , as coordenadas do G 
são 131" e 400 almospheras. A pressões mais eleva-
das o enxofre rhombico funde directamente. As re-
giões do diagramma são, pois: 

Quatro áreas ARGII c r y s l a e s r l iombicos 
B G E ci-ystaes r a o n o s y m c l r i c o s 

H G E F liquido 
E E B A vapor 

S e i s l inhas AB crystaes r l iombicos o vapor 
BG » e crys taes mo-

n o s y m e t r i c o s 
GH crys taes r l iombicos e l iquido 



1 0 3 

BR crystaes m o n o s y m e l r i c o s c vapor 
EG » e l iquido 
EF liquido e vapor 

Tres pontos B crystaes rhombicos e m o n o s y m e -
tricos e vapor 

G crystaes rhombicos e m o n o s y m e -
tricos e liquido 

E crystaes monosymetr i cos , liquido e 
vapor. 

Todos estes systemas são de equilíbrio estável. 
Álem delles, ha os systemas instáveis, representados 
por linhas pontuadas, prolongamentos das linhas AB, 
HG, FE, e pelo ponto C, correspondente a crystaes 
rhombicos, liquido e vapor. 

4. Systeina com dois componentes. — Um systema 
formado por dois componentes tem tres graus possí-
veis de liberdade: — temperatura, pressão e concen-
tração; a sua representação graphica é feita por uma 
figura no espaço a tres dimensões. As condições sin-
gulares sob (pie podem apresentar-se duas ou mais 
phases são mostradas por essa f igura: as condições 
de existencia de duas phases por superlicies; de tres 
por linhas, intersecções de duas daquellas superfí-
cies; e finalmente os pontos de transição, em que 
estão em equilíbrio quatro phases, pelos pontos da 
figura em que se intersectam tres superfícies. 

Como não é pratico empregar modelos solidos, 
estamos reduzidos ao uso de diagrammas que sejam 
secções ou traços dos modelos; podemos assim obter 
diagrammas cujos eixos sejam (p, T) ou (p, Cj ou 
(C, T), sendo suilicientes dois delles [tara representar 
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as relações das varias phases . O primeiro e ultimo 
formam talvez o par mais util. A concentração pôde 
exprimir-se de vários modos, por exemplo pelo nu-
mero de g r a m m a s dum componente em cem gram-
mas da mis tura , ou pelo das moléculas em 100 mo-
léculas de mis tura . 

P a r a facilidade no estudo, os casos considerados 
podem reunir-se em dois g r u p o s : 1.° um componente 
não é prat icamente volátil comparado com o out ro ; 
2.° as volatilidades dos dois componentes são com-
paráveis. 

A razão desta distincção resulta das considerações 
segu in tes : como os solidos não são, em geral , mis-
civeis, só ha phases de composição variavel no es-
tado fluido, uma phase gazosa e u m a ou mais phases 
l iquidas. Se, contudo, um dos componentes não tem 
volatilidade apreciavel, a phase gazosa só pôde ser 
formada pelo outro componente, e a única phase de 
composição variavel, se houver , será liquida. Isto 
torna as investigações exper imentaes e as represen-
tações graphicas mui to mais fáceis. Cons ideraremos 
em detalhe um exemplo destes dois casos . 

Dos sys temas es tudados incluem-se no primeiro 
g rupo a dissociação do carbonato de cálcio, dos com-
postos do ammoniaco com saes, como Ag Cl . 3X113 
e 2 Ag Cl . 3 NH3 ou Z n C l 2 - 6 NH3 , Zn C l 2 . 4 NH3 , 
Zn C l 2 -2 NH3, e a formação e a dissolução dos saes 
hydra tados ; no segundo, a dissociação de N I I Õ S , 

NHJ CN, N H i C O 2 N H 2 (nestes casos não ha phase 
liquida, só uma é da composição variavel). Ao ul-
timo g rupo pertencem os sys temas formados por 
CO2 e H2O, SO2 e II2O, NH3 e H2O, e out ros em (pie 
cada componente apparece nos dois es tados— liquido 
e gazoso. 
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a) Solubilidade simples e solubilidade mutua. — Qutisi todos 
os liquidos se misturam dois a dois em todas as pro-
porções formando uma só phase. As mis turas de 
liquidos são a muitos respeitos comparaveis ás de 
gazes; mas as propriedades destas são sempre pro-
ximamente a média das que pertencem ás substancias 
puras, enquanto nos liquidos é variavel a parte que 
toma cada uma na determinação das propriedades da 
mistura. 

Algumas propriedades physicas podem calcu-
lar-se por meio dos valores correspondentes aos com-
ponentes. Estão neste caso o volume especifico e a 
refringencia. A approximação é sufficiente quando os 
liquidos não exercem entre si acção chymica apreciá-
vel, benzina e toluena, por exemplo; mas é muito pe-
quena desde que reajam, embora em pequena exten-
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são, como o acido sulfurico e a agua. Na tensão do 
vapor da mistura observam-se variações semelhan-
tes: dois líquidos com tensões de vapor representadas 
por A e B (fig. 3) podem, segundo a sua natureza, 
dar logar a soluções cujas tensões de vapor sejam 
representadas pela recta AB (C CU e benzina); ou pela 
curva com um máximo para uma certa composição 
(álcool propylico e agua, curva II); ou por uma 
curva com um minimo (acido formico e agua, cur-
va III). 

Muitos líquidos só se misturam em proporções 
limitadas: a agua dissolve ás temperaturas ordiná-
rias 3 ou 4 por cento de anilina, e a anilina quàsi o 
mesmo de agua. Misturando estes corpos em propor-
ções eguaes, separam-se em duas camadas, uma das 
quaes é formada por agua saturada de anilina, e a 
outra por anilina saturada de agua. Com a elevação 
de temperatura, augmenta a solubilidade duma sub-
stancia na outra até ser alcançado o ponto critico de 
mistura em que as duas camadas têm a mesma com-
posição e o systema se torna homogeneo. Para a ani-
lina e agua é preciso submetter o systema a uma 
pressão elevada, porque a temperatura critica é maior 
do que 100"; noutros casos a elevação de tempera-
tura é sulficiente. O phenol e a agua, por exemplo, 
formam uma mistura homogenea a 68° ou qualquer 
temperatura mais elevada; abaixo daquelle ponto, a 
mistura separa-se em duas camadas. 

As misturas assim separadas têm, em geral, ten-
são de vapor maior do que a de qualquer dos com-
ponentes; mas menor do que a somma das duas, o 
que é representado na figura pela linha IV, de que as 
partes curvas correspondem á tensão das misturas 
homogéneas de composição variavel, e a porção ho-
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rizontal indica que, existindo duas camadas, a tensão 
de vapor tem valor lixo. 

A immiscibilidade completa existe praticamente 
entre a agua e a benzina. A tensão de vapor da mis-
tura destes liquidos é sensivelmente egual á somma 
das tensões dos componentes. 

Um dos componentes duma mistura liquida crys-
tallisa, quando a temperatura se abaixa a um grau 
sulliciente. 

Se os liquidos são misciveis em todas as propor-
ções, como a naphtalina e a paratoluidina, só são 
possíveis, de 79°,3 a 38°,9 misturas contendo menos 
do que uma certa percentagem de naphtalina; de 
3S°,(J ;i 29°,1, misturas em r|ue a percentagem de cada 
componente se deve conter dentro de certos limites. 

De 79°,3 a 38°,9 as misturas podem considerar-se 
como soluções de naphtalina (proporção limitada pelo 
phenomeno de saturação) em paratulaidina (que pode 
juntar-se em quantidade illirnitada sem solidificação). 
Neste caso o dissolvente e o corpo dissolvido tèm 
papeis differentes, é o que se pôde chamar solubili-
dade simples. O mesmo acontece nas dissoluções 
salinas ordinarias em que a temperatura está abaixo 
do ponto de fusão dum componente, o sa l ; e acima 
do outro, o gelo. 

b) Saes hydratados,—A formação e dissociação dos 
saes hydratados constitue o conjuncto mais impor-
tante de casos em que um só componente é volátil, 
existindo uma massa enorme de dados com relação 
á solubilidade, tensões de vapor e pontos de transi-
ção entre os vários hydratos do mesmo sal. 

Gomo exemplo typico tomemos o sulluto de sodio, 
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de que sob a fórma de sal de G L Á U B E R , lia muito se 
conhecem pheuomenos notáveis, quando em solução. 
Existem deste sal tres formas crystallinas, como anhy-
dro e hydratado, Na2SO4 7H20*e Na2SO4-IOH2O (sal 
de GI .AUBEK ) . Temos, portanto, ao todo seis phases 
distinctas. 

Sulfato a n h y d r o 
Hydratado c o m 7H-.0 
Hydratado c o m IOH2O 

S o l u ç ã o Gelo 
V a p o r de agua 

Destas parece instável a phase Na2 SO 4 . 7H->0 a 
qual se converte no sal anhydro e no decabydrato. 

Ás temperaturas ordinarias este ultimo sal sepa-
ra-se da dissolução saturada, sendo precisa a addic-
ção dum pequeno crvstal, porque a solução facilmente 
se torna supersaturada. A concentração da solução 
saturada augmenta com a elevação de temperatura 
até acima de 30°. Se, contudo, se misturar o sal anhy-
dro com agua, obtem-se uma solução saturada que 
contém mais Na2 SO4 do que a do decabydrato, dif-
ferente desta, portanto, e que é muito instável. 

A sua concentração ein relação ao sal anhydro 
diminue com a elevação de temperatura, tornando-se 
assim menor do que a da outra. As experiencias de 
L O E W E L (1) deram os valores seguintes (numero de 
g rammas de Na2 SO4 em 100 gr. de solução): 

(') Annalos do chimie et de physicjue, (33), 49, pag. 50. 
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Temperatura 

Solução actuada de 

Temperatura 

N n 2 S O 4 - I O H 2 O Na2 SO 4 

31 c ,84 
32°,73 

28,57 
33,67 

33.50 
33,20 

É pois de 32°,65 a temperatura a que são eguaes 
as solubilidades dos dois saes e a que, por conse-
quência, existem em equilíbrio com a solução (sob a 
pressão duma almosphera); é a temperatura a que a 
estabilidade relativa do sal anhydro e do hydrato é 
invertida, isto é, o ponto de transição da reacção 

Na2 SO 410II 2O ^ Na2 SO4 + 1 0 H2O . 

Neste ponto não só são aguaes as solubilidades, 
mas também as tensões de vapor do sal hydratado e 
da solução saturada do sal anhydro, o que foi dire-
ctamente verificado por meio dum tensimetro diffe-
rencialC), obtendo-se os resultados seguintes: 

Temperatura 29,°; 30,»83: 31,"70; 32,--09; 32,'»45; 32°,5; 32,«6 33,»05 
Dif f . de tens. 23,8; 10,8; 5,6; 3,6; 1,6; ?; 0; 0. 

A differença de tensão mede-se em millimetros 
duma columna de azeite, pondo dum lado o sal 

(') VAN'T IIOFF1 Leçons dc chimiephysique, vo l . i, p a g . 59. 
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Na2 SO 4 . 10 H2O disseccado (systema Na2 S O i . 10 H2O 
e Na2SOi) e do outro, o sal húmido (systema Na2 SO4. 
IOH2O e solução). Abaixo do ponto de transição, a 
solução tem a pressão maior, diminuindo o excesso 
á medida que a temperatura se eleva e approxima 
daquelle ponto. 

A fig. 4 mostra estas relações; as duas partes do 

Fig . 4 

diagramma podem considerar-se como projecções da 
superfície que representa as relações entre a pressão, 
temperatura e composição do sulfato de sodio. Na 
parte inferior apparecem as concentrações em func-
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ção da temperatura. Ai Bi Ci é a curva de saturação 
do decabydrato, Di Bi Ci a do sal anhydro; Bi, in-
tersecção destas curvas, o ponto de transição á pressão 
atrnospherica. A parte superior apresenta as tensões 
de vapor em funcção das temperaturas. Aa Ba Ca é 
a curva para as soluções saturadas do decabydrato, 
Da Ba Ea a que corresponde á solução saturada do 
sal anhydro; e F Bi representa a tensão de vapor 
do decabydrato. 

Deve notar-se que, enquanto a fúrma com menor 
concentrarão de XaaSOi na phase liquida é mais es-
tável, a solução saturada dessa forma possue a ten-
são de vapor mais elevada; a curva das concentra-
ções para os estados estáveis Ai Bi Ei, apresenta, 
do ponto de transição para E, uma curvatura nitida-
mente dirigida para baixo; pelo contrario, a curva das 
tensões de vapor das soluções saturadas para os es-
tados estáveis, Aa Ba Ea, tem uma curvatura nitida-
mente dirigida para cima. 

O heptahydrato mostra relações semelhantes ao sal 
anhydro, mas é muito instável, visto que a tensão 
de vapor das suas soluções é menor, e maior a so-
lubilidade do que a do decabydrato, decompondo-se 
neste sal e no sal anhydro. O seu ponto de transição 
é 24°,3. 

No ponto de transição do decabydrato estão em 
equilíbrio as quatro phases: decabydrato, sal anhy-
dro, solução e vapor; este ponto corresponde, pois, 
a uma pressão e temperatura definidas. 

Este, como todos os systemas invariantes, podem 
fornecer á thermometria pontos tão rigorosamente 
determinados como o ponto do fusão de gelo, ponto 
invariante da agua. Nestes últimos tempos tèm-se 
proposto alguns destes pontos fixos fornecidos por 
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systemas binários ou ternários, a lguns dos quaes 
têm a grande vantagem de se encontrarem na visi-
nhança immediata da temperatura ambiente. Está 
neste caso o ponto de transição do sulfato de sodio 
decahvdratado 32°,38, como foi determinado, por meio 
do thermometro de hydrogenio, por R I C H A R D S a quem 
se devem também as determinações r igorosas dos 
seguintes: 

Cliromato dc sodio 19°,85 
Carbonato de sodio 35,1 
Hvposul f i to de sodio 48,0 
B r o m e t o de sodio 50,7 
Cli lorelo de m a n g a n e z 57,8 
Cbloreto de e s t ronc io 61,0 
P l iospbato de sodio 73 ,4 
IIydrato de b a r y o 77,9 

O systema de que tratamos possue outro ponto 
quádruplo em que o gelo e o decahydrato estão em 
equilibrio com a solução e vapor. 

Abaixando suf ic ientemente a temperatura duma 
solução 8811118(1), ou se alcança o ponto de saturação 
e em seguida ha deposição de crystaes do sal, ou a 
solução congela, depositando gelo puro, o que de-
pende da composição da solução salina original-

No primeiro caso augmenta e no segundo dimi-
nue a percentagem da agua na mistura, quando a 
temperatura desce; e em ambos tende para uma com-

(!) JAMES WALKER, Introiluction to physieal Chemistry, p a g . 
65. 
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posição limite em que gelo e sal erystallisam jun-
tamente. 

Isto é representado graphicamente na fig. 4 pelas 
linhas Bi Ai, separação do sal da solução saturada, 
e Bi Gi, separação do gelo; em Ai toda a solução se 
solidifica, e é portanto a mais baixa temperatura a 
que pôde existir a phase liquida (sob a pressão atmos-
pherica); é o ponto cryohydrico. Ha na realidade 
uma linha cryohydrica, porque as variações de pressão 
produzem alterações da temperatura de transição; 
mas estas alterações, como outros eíTeitos da pressão 
sobre os systemas condensados, tèem um valor insi-
gnificante. 

O ponto quádruplo é o ponto cryohydrico, sob a 
pressão de saturação do systema. 

Muitos saes possuem mais do que um hydrato 
estável dentro de certos limites de temperatura e 
pressão. No sulfato de cobre, por exemplo, álem do 
sal anhydro conhecem-se hydratos cryslallinos com 
uma, tres e cinco moléculas de agua. As tensões de 
vapor destas phases e da solução são representadas 
por curvas distinctas. Tirando gradualmente agua a 
um crystal de Cu SO4.5H2O, o systema que primeiro 
se obtém é formado por esse sal e por CUSO4.3H2O. 
Dos dois, tem o pentahydrato a tensão de vapor mais 
elevada, de modo (pie, enquanto não tenha desappa-
recido, a tensão de vapor do systema é a que corres-
ponde ao sal com cinco moléculas de agua. Quando 
a agua presente está abaixo da proporção de tres 
moléculas para uma de CuSOi, a pressão diminue até 
alcançar o valor que corresponde ao trihydrato, con-
servando-se depois constante até que seja attingido o 
estado CU4SO.II-2O. 

Com o desapparecimento do trihydrato, a pressão 
8 
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desce, tornaudo-se constante para o systema CuSO4 . 
H 2 O + CuSO4. 

Deve-se a P A R E A U (1) a demonstração experimen-
tal destes factos: collocando CuSO 4 .5H 2 0 numa 
bomba de ar e reduzindo gradualmente a pressão, 
achou a 30°: 

C o m p o s i ç ã o CuSO 4 . 4 * H 2 O, 3 1 H 2 O , 2 ^ H 2 O , 1 i H 2 O , \ H 2 O 

T e n s ã o 46,3"" 47,1"" 29,9 29,7 4,4. 

O ultimo numero, tensão de saturação do mono-

hydrato, é quasi do da agua á mesma tempera-

tura, de modo que o sulfato de cobre anhydro absorve 
agua duma atmosphera em que a tensão de vapor 

seja j^j da tensão devida á própria agua, até que seja 

completamente convertido em Cu4SO-H2O; depois do 
que perde a sua efficacia e só torna a absorver agua 
quando o ar contém mais do que a bastante para 
sa turar o trihydrato, ou cerca dum terço da tensão de 
saturação da agua pura. 

O primeiro exemplo estudado de equilíbrio dum 
systema binário em que um só componente é volátil 
foi a dissociação do carbonato de cálcio, CaC03, por 
effeito da elevação de temperatura. Como CaO não é 
volátil, ha uma curva definida da tensão de saturação 
do anhydrido carbonico correspondente á equação 

CaCO3 ^ C a O + CO2 

^1I Ver VAN'T HOFF, Lcçons de Chimic physique, t. I, pag. 56. 
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Neste caso o numero de componentes independen-
tes é egual a 2, o numero de phases, egual a 3, e 
as únicas variaveis independentes são p e T. Eis os 
números determinados por L E CHATELIER ( ' ) : 

Temperatura 547° 610° 625° 740° 745° 810° 812° 865" 
P r e s s ã o . . . . 27 40 56 255 289 678 763 1333 m m . 

c) Caso geral dura systema com dois componentes. — P e l a s 
suas notáveis investigações sobre os hydratos gazo-
sos, foi B A K K H U I S ROOZEBOOM quem primeiro eluci-

P 

T 
F i g . 5 

(•) HENRY I.E CHATBI.IBR, Comptes rendas, 102, p. 1213. 
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dou o caso geral em que ha mais duma phase de com-
posição variável. Tomemos para typo as mis turas de 
SO2 e H2O. 

Conhecem-se cinco phases, a saber : mistura ga -
zosa, duas phases liquidas (solução de SO2 em agua, 
e solução de agua em SO2 liquido), hydrato solido 
SO 2-TII 2O e gelo. Só pôde haver equilíbrio entre 
quatro phases, sendo conhecidos dois pontos quá-
druplos. Na fig. 5 estes pontos são representados 
por B e L . Consideremos, em primeiro logar, o sys -
tema na visinhança do ponto L. A 12",1 e á pressão 
de 1770mm de mercúrio, coexistem naquelle ponto as 
phases vapor (V), solução de SO2 em agua (LI), de 
agua em SO2 liquido (L2) e hydrato solido (S). Con-
servando a pressão constante e fornecendo calor ao 
systema, tem logar, segundo o theorema de LE CHA-
TELIER , a reacção no sentido 

S + V = L 1 + L 2 , 

isto é, o hydrato liquifaz-se, desapparecendo a lgum 
vapor, porque a liquifação é acompanhada por ex-
pansão. Esta reacção continua até que desappareça 
a phase solida ou a gazosa. Se fôr a primeira, o sys-
tema passa a ser representado pela linha LE, que re-
presenta o equilíbrio entre Vi, Li e U; se fôr a se-
gunda, os estados do systema formado por Li, L2 

e S, são representados por LN. 
LE é analoga a uma curva ordinaria das tensões 

de vapor, e, pela sua inclinação, representa o au -
gmento, com a temperatura, da tensão de vapor do 
liquido, quando estão presentes as duas camadas. LX 
é analoga á curva que mostra a relação entre a pres-
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são e o ponto de fusão dum solido; é, de facto, a 
curva dos pontos de fusão do hydrato. 

Subtrahindo calor, a reacção tem logar em sen-
tido inverso, até que desappareça Li ou L2 (o que 
depende das quantidades presentes) as curvas LD e 
LB representam respectivamente os estados dos sys-
temas (V, L2, S) e (V, Li, S). 

Vemos assim que, passando o ponto quádruplo, 
desapparece a lguma das quatro phases. E um ponto 
de transição para os pares S, V que só podem existir 
abaixo de 12°,1 e Li , L2 que só podem existir acima 
de 12°,1. Nalguns casos o ponto quádruplo representa 
apenas aquelle em (pie unui phase se divide noutras 
tres, de fórma que é o ponto de transição só para 
aquella phase. 

As curvas que terminam em L dividem o campo 
em seis áreas (pie mostram as condições de pressão 
e temperatura sob que pôde existir cada par de phases. 

Dentro de B L E , vapor e solução de SO2 em H2O; 
acima de DLE, vapor e solução de H2O em SO2; 
dentro de DLB, vapor e hydrato solido; 
dentro de X L E , as duas soluções; 
á esquerda de XLB, solução de SO2 em H2O e 

hydratico solido; 
dentro de XLD, solução de H2O em SO2 e hy-

drato solido. 
As quatro linhas representam as condições de 

existencia simultanea de tres phases: 
L E , vapor e as duas soluções; 
L X 1 as duas soluções e hvdratos solidos; 
LD, vapor, solução de H2O em SO2 e hydrato so-

lido. 
LB, vapor, solução de SO2 em II2O e hydrato 

solido. 



1 1 8 

Pelo ponto L são representadas as condições de 
existencia de quatro phases: 

L, vapor, as duas soluções, o h yd rato solido. 
O ponto corresponde ao systema invariante, as 

linhas aos systemas univariantes e as áreas aos sys-
temas -bivariant.es. 

Seguindo a curva LB, encontra-se outro ponto 
quádruplo B(—2°,tí e 211mm) a que estão em equi-
librio as phases vapor, solução de SOa em IIaO, hy-
drato solido e gelo, e o campo em torno deste ponto 
pôde lambem dividir-se em áreas por meio de linhas 
como em torno de L. 

5. Systemas formados por tres componentes.—Um 
systema invariante com tres componentes deve ser 
formado por cinco phases. Tèem sido observados nu-
merosos exemplos de semelhantes systemas na dis-
solução dos saes duplos e dos saes ácidos em pre-
sença do excesso dum dos constituintes do sal com-
plexo; taes são os systemas FeCh, IICl e HaO ou 
FeCh, NHiCl e HaO, estudados por B A K K H U I S B O O Z E -

HOOM . 

Um systema univariante deve ser formado por 
quatro phases. Seja, por exemplo, a decomposição 
do sulfato mercurico operada pela agua ; ha tres com-
ponentes: acido sulfurico, oxido de mercúrio e agua. 
O estado do systema só é completamente determinado 
pela fixação dum dos seus elementos variaveis, como 
a temperatura, se estiverem em presença quatro pha-
ses : o sulfato mercurico crystallisado, o sub sulfato 
insolúvel, a solução e o vapor. Fnquanto a solução 
não é saturada de sulfato mercurico, a quantidade 
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de acido sulfúrico livre, na dissolução, não é deter-
minada pela temperatura somente. 

6. A lei de acção de massa nos systemas heteroíre-
neos. — Com uma certa restricção, a lei de G U L D B E R G -

W A A G E applica-se ás phases fluidas dum systema 
heterogeneo. Cada uma destas phases pôde con-
siderar-se como um systema hoinogeneo, mas a con-
centração de certos componentes depende da sua pre-
sença sob as formas liquida e solida. Um solido ou 
um liquido volátil tem 11a phase gazosa uma concen-
tração correspondente á sua tensão de vapor, e um 
solido ou um gaz tem na phase liquida a concentra-
ção limitada pela sua solubilidade. 

Todas as substancias podem considerar-se como 
possuindo um certo grau de solubilidade e volatili-
dade, embora pequeno. De modo que numa reacção 
entre um solido e um gaz ou entre 11111 solido e um 
liquido, deve considerar-se o equilíbrio entre o vapor 
ou a solução do solido e o gaz ou o liquido. Daqui 
resulta que, 11a equação que exprime a lei de acção 
de massa, os factores que representam qualquer subs-
tancia solida têm valores que só dependem da tem-
peratura e não da quantidade total; como, por exem-
plo, a concentração do seu vapor saturado ou da sua 
solução saturada. Este modo de ver recebeu em mui-
tos casos justificação experimental. 

A reacção 

N H i S H i i N I l 3 + H 2 S 

é reversível e representa a sublimação do sulphydrato 
da ammonio solido. Suppondo que o solido se vola-
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tilisa sem se decompor e a dissociação tem logar 110 
estado gazoso, temos para a phase gazosa a equação 

CNH3 X CH2S , — - = const . ; 
L-NH1S 

mas o sulphvdrato gazoso tem concentração cons-
tante, porque está em presença do solido, de modo 
que 

CNH3 X CH2S = const. 

Não havendo ammoniaco ou hydrogenio sulfu-
rado livres, as concentrações dos gazes são eguaes, 
e a concentração e a tensão de cada um são deter-
minadas para uma temperatura dada. Como uma vo-
latilisação simples, a dissociação tem tensão de sa-
turação definida, não obstante a reacção dar logar á 
formação de dois gazes. I S A M B E R T determinou para a 
tensão os valores 13,2cni a 4°,2 e 77,cm a 32°,6. 

Quando o ammoniaco ou o hydrogenio sulfurado 
está em excesso, o producto das tensões parciaes é 
egual a um quarto do quadrado da tensão total no 
primeiro caso. Por exemplo, a 17°,3 a tensão de dis-
sociação é de 30cm; a de cada constituinte egual a 
15cm; e o producto / > N H 3 X / > H 2 S egual a 225. Juntando 
hydrogenio sulfurado em quantidade sufficiente para 
produzir 110 apparelho a pressão I l c m , a tensão par-
cial de II-2S eleva-se a 21,4, enquanto a do ammoniaco 
desce a IOcm,3; o producto 1 0 , 3 x 2 1 , 4 é egual a 220, 
que pôde considerar-se bastante proximo de 225. 
Muitas outras experiencias confirmam este facto, 
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cuja justificação theorica se encontra no livro de 
N E R N S T ( 1 ) . 

A dissociação do carbamato de ammonio 

N H T C O 2 N H 2 ^ 2 N H 3 + C O 2 

tem logar segundo a equação 

C5NH3 x Cco2 = const.; 

visto que o carbamato entra na phase gazosa com 
concentração constante e muito pequena. Sendo p 
a tensão de dissociação e não havendo excesso de 

qualquer dos productos, é § a tensão parcial de CO2 
2p à 

e -Jy a deNH3, de modo que, substituindo as tensões 
4 ás concentrações (2), a constante na equação é ^ p3. 

As e.xperieucias de HORTZMANN e ISAMBERT confir-
mam plenamente esta conclusão. 

Considerando constantes na phase gazosa as con-
centrações de Fe e de Fe3O4, applica-se á reacção 

3 F e + 4 H 2 0 I I F e 3 O 4 + 4 H 2 

a equação 

C4H5ZCtH2O = const. 

Extrahindo a raiz quarta, 

CH2/CH.2O = C O i i s t . , 

(') NEUNST, Thcorctiral Cficmittry, pag. 399. 
(s) Nos gazes as concentrações e as tensões são proporcionaes ao 

numero de moléculas contidas num volume dado. 
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isto é, a reacção procede num ou noutro sentido, até 
que se estabeleça uma proporção determinada entre 
a concentração do hydrogenio e a do vapor de agua, 
o que DEVILLE verificou por meio da experiencia ('). 

Mantinha o systema a 440°, e, para assegurar 
uma pressão definitiva do vapor de agua, punha o 
apparelho em communicação com uma retorta con-
tendo agua a 0o, numa experiencia, a 11°,5, noutra. A 
pressão de H2O era a de saturação a estas tempera-
turas (4,6 e 10,1 mm.), enquanto a do hydrogenio, 
medida pelo manometro, tinha os valores 25,8 e 57,9. 
No primeiro caso é CiL/CH,O egual a 5,6 e, no se-
gundo, a 5,7, números muito proximos, attendendo 
ás difficuldades experimentaes a vencer. 

Quando um solido entra numa reacção que tem 
logar numa solução, deve attribuir-se-Ihe, segundo a 
theoria exposta, uma concentração definida na so-
lução, cujo grau depende da temperatura e um pouco 
da pressão. E sabido que mesmo os saes chamados 
insolúveis, como o chloreto de prata e o sulfato de 
baryo, se dissolvem na agua em quantidades apre-
ciáveis. Contudo, devemos notar que o equilíbrio entre 
o solido e a solução comprehende apenas as sub-
stancias que nella têm a mesma composição que o 
solido. Se ha dissociação, por exemplo dissociação 
electrolytica, enquanto existir sal solido, a solução 
deve considerar-se saturada relativamente ao sal que 
contém por decompor, o não em relação á quantidade 
de substancia dissociada (iões), quantidade que pôde 
ser dependente de outros corpos que existam na solu-
ção. Devemos, pois, distinguir entre solubilidade ap-

('} XisItN-T. Tlicoi-. Cliciiiistr!/. |Iiijr. 10á. 
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parente, medida pela quautidade total do sal tomada 
por unidade de volume da solução, e solubilidade 
real, representada pela quantidade de sal que existe 
sem alteração na unidade de volume e que é inde-
pendente da presença de outros corpos. 

Daqui se segue que, misturando dois saes que 
tenham um ião commum, modihca-se a solubilidade 
apparente de cada um, visto que se altera o grau de 
dissociação, como iá vimos. 
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