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RESUMO

Esse trabalho de conclusdo de curso procura enquadrar o contexto histérico da apresentacdo da
tese de doutorado de Johannes D. van der Waals, onde consta sua célebre equacao de estado,
em 1873 (ha exatos 150 anos). Sua tese, ao propor que moléculas ndo apenas existem, mas
apresentam interacdes intermoleculares e tamanho com efeitos mensuraveis, precede em vdrias
décadas as teorias modernas que hoje s@o utilizadas para explicar estes mesmos conceitos, tais
como os momentos dipolos elétricos (permanentes e induzidos/instantaneos) usados em aulas
sobre interacdes intermoleculares. Além disso, apesar de outras teorias (como a dos momentos
de dipolo) serem hoje usadas para explicar as interacdes intermoleculares, os estudos de
Peter Debye sobre momentos de dipolo nao foram impactados ou sequer influenciados pelos
trabalhos de van der Waals, ainda que estes tenham sido conterrineos (ambos neerlandeses) e

contemporaneos.

Palavras-chave: van der waals; debye; interacOes intermoleculares; polaridade molecular.



ABSTRACT

This undergraduate thesis seeks to frame the historical context of the presentation of Johannes
van der Waals’ doctoral thesis, which contained his renowned equation of state, in 1873
(exactly 150 years ago). His thesis, by proposing that molecules not only exist, but present me-
asurable intermolecular interactions and sizes, precedes by several decades the modern theories
that are used today to explain these same concepts, such as electric dipoles (permanent and
induced/instantaneous) used in classes on intermolecular interactions. Furthermore, although
other theories (such as dipole moments) are used today to explain intermolecular interactions,
Peter Debye’s studies on dipole moments were not impacted or even influenced by van der

Waals’ work, even though they were fellow countrymen (both Dutch) and contemporaries.

Keywords: van der waals; debye; intermolecular forces; molecular polarity.
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1 INTRODUCAO

O estudo da estrutura da matéria em geral se inicia pelo estudo do comportamento dos
gases, tal como descrito pelas equagdes das leis empiricas dos gases e da propria equacao do gés
ideal, formulada por Clapeyron, em 1834, a partir das equagdes descobertas empiricamente por
Boyle, Charles, Gay-Lussac e Avogadro. A equacdo em questio considera a hipotética subs-
tancia “gds ideal” como um conjunto de particulas de dimensdo desprezivel, que ndo interagem
entre si exceto pelos momentos em que se chocam umas com as outras, sendo que estas colisdes
sdo perfeitamente eldsticas (ndo hé, portanto, qualquer interacao intermolecular no gés ideal).
Essa descricdo, embora seja uma 6bvia aproximacao, era corroborada pelos dados disponiveis
naquela longinqua época, uma vez que a precisdo das medidas nao era muito grande, devido as
limitagGes inerentes dos equipamentos disponiveis.

Diferentemente do hipotético gés ideal, ou gas perfeito, os gases reais nao podem ser
descritos como tendo volume desprezivel e interacdes despreziveis. O primeiro modelo a levar
em conta estes aspectos vem da equagdo de van der Waals, formulada por Johannes D. van der
Waals em 1873; vemos, portanto, que 2023 celebra 150 anos deste grande feito. A equagdo de
van der Waals € pioneira por acessar simultaneamente as interagdes intermoleculares e o volume
molecular como sendo nio despreziveis.

Cabe destacar que, na ocasido da apresentacdo da equacio de van der Waals (1873), o
Congresso de Karlsruhe havia ocorrido menos de 15 anos antes (em 1860), e foi nesse congresso
que Stanislao Cannizzaro apresentou aos colegas congressistas o famoso artigo onde demonstra
a validade das consideracdes feitas previamente por Amedeo Avogadro sobre a natureza das
moléculas individuais; antes disso, o proprio conceito de molécula era algo mal definido em
quimica. Dessa forma, é notdvel como o trabalho de van der Waals é precoce em antecipar
conceitos como interagdes intermoleculares e volume molecular, apenas poucos anos apds o
proprio conceito de molécula ser sedimentado, e varias décadas antes de Peter Debye debrucar-
se sobre o problema das distribui¢des de elétrons em moléculas, que culminaria com as medidas
de momentos de dipolo e, a partir destes, a no¢gdo moderna de interacdes intermoleculares. Neste
texto, pretende-se destacar como o trabalho de van der Waals oferece ao mesmo tempo a base
tedrica, experimental e quantitativa para o estudo de interacdes intermoleculares, cuja origem

fenomenoldgica, dada por Debye, demoraria outros 40 a 50 anos para vir a tona.



2 CONCEITOS FUNDAMENTAIS

Comecamos definindo alguns conceitos fundamentais, a saber: fun¢des de estado e equa-
coes de estado. Fungdes de estado, também chamadas propriedades, sdo grandezas fisicas que
descrevem o estado termodinamico de um sistema; como qualquer funcdo, sdo univocas, isto &,
para dado estado, que evolui no tempo, s6 podem assumir um unico valor, real € mensurdvel.

Sao fungdes de estado:

* Pressdo (p): € a forca exercida por unidade de drea, cuja unidade no Sistema Internaci-

onal € o pascal (Pa);

* Volume (V): é o espaco tridimensional ocupado pelo sistema, cuja unidade no SI € o

metro cibico (m3);

* Temperatura (T): € uma medida indireta da agitacdo térmica das particulas do sistema,

cuja unidade no si € o kelvin (K);

* Quantidade de matéria (n): a efetiva contagem do nimero de particulas, seja 4tomos,
moléculas ou agregados, cuja unidade no SI é o mol (de d&tomos, moléculas, particulas,

etc.)

Estas varidveis s@o inter-relacionadas, e podem prever o comportamento dos sistemas
termodinamicos sob diferentes condi¢des. A partir dessas primeiras varidveis, outras podem ser
posteriormente definidas, tal como a energia interna (U), a entalpia (H), a energia de Gibbs (G),
o potencial quimico (u), entre outros.

Por sua vez, as equacdes de estado sdo equacdes matemdticas que descrevem mudangas
nessas propriedades, na medida em que um sistema passa por um processo que altera seu es-
tado. Existem vdrias equacgdes de estado para diferentes substincias, e referindo-se a diferentes
estados da matéria, mas aquelas que mais sdo condizentes com o escopo desse trabalho sdo as
equagdes para gases, em particular a Equacao do Gés Ideal (ou do Gés Perfeito) e a Equacao de

van der Waals.

2.1 Leis Empiricas dos Gases

As primeiras equacgdes descrevendo mudancgas de estado a serem obtidas foram as Leis
de Boyle, Charles e de Gay-Lussac. Essas equagdes sdo empiricas, isso €, foram obtidas através

da observacao das alteragdes nas varidveis de estado, € ndo por métodos tedricos axiomatizados.



10

2.1.1 Leide Boyle

Em 1656, o cientista inglés Robert Boyle, com o auxilio do inventor Robert Hooke,
desenvolveu uma mdquina chamada de bomba de ar, que possibilitava o estudo dos gases
alterando-se a pressdo do sistema e medindo-se o volume (WEST, 2005). Com base nos da-

dos obtidos em diferentes experimentos, Boyle enunciou o seguinte (LEVINE, 2009):

"A pressdo absoluta exercida por uma dada quantidade de um gds é inversa-
mente proporcional ao volume ocupado se a temperatura e a quantidade de

gds permanecerem constantes."

Dessa forma, pode-se escrever que

pV=aC ey

onde C; € uma constante que depende da temperatura e da quantidade de matéria presente na
amostra. Assim, para um mesmo gds a duas condi¢des diferentes de volume e pressdo, e sob

mesmos (n,T), tem-se a seguinte lei:

p1iVi = p2Va )

Graficamente, pode-se plotar os diferentes pontos de p e V obtidos a uma dada tempera-
tura, sendo que as curvas obtidas sdo chamadas de isotermas. Abaixo, um exemplo de diferentes

isotermas!:

Figura 1 - Isotermas da Lei de Boyle

Lei de Boyle

o 02 0.4 0.8 08 1 12 14 186 18 2
Volume (m?)

Fonte: Autoria propria (2024).

' Desse ponto em diante, todos os graficos foram feitos assumindo-se que o niimero de mols é igual a

um (n=1).
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2.1.2 Lei de Charles

Em 1787, o cientista franc€s Jacques Charles realizou experimentos sobre a variacdo do
volume dos gases com relacdo a temperatura. A experiéncia consistia em encher 5 baldes com
gases diferentes, porém com o mesmo volume. Em seguida, Charles aumentou a temperatura
dos baldes até 80°C. Posteriormente, ele mediu os baldes e notou que todos eles haviam sofrido
um aumento em seu volume na mesma propor¢cdo. A partir disso, ele constatou que deveria
existir uma relacdo de proporcionalidade entre o volume e a temperatura dos gases (LIMA,
2010).

Porém, o que se convencionou chamar de lei de Charles foi publicado apenas em 1802,
pelo fisico francés Joseph Louis Gay-Lussac. Nessa publicacdo, ele apresentou a relacdo mate-
matica entre o volume e a temperatura de um gas (LIMA, 2010; CASTELLAN, 1986). Essa é
dada por

ViV

Ve<T =
I

3)
Graficamente, tem-se as seguintes curvas, denominadas isébaras, pois todos os pontos

em cada linha referem-se a estados do gés sujeitos a mesma pressao:

Figura 2 — Is6baras da Lei de Charles

Lei de Charles
2901
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288 | e = 3 kP2
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Fonte: Autoria propria (2024).

2.1.3 Lei de Gay-Lussac

Similarmente, em 1802, Gay-Lussac publica seu estudo sobre os gases, onde enuncia

que existe uma relacdo de proporcionalidade entre a pressdo e a temperatura de um gés, se o
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volume permanecer constante (LIMA, 2014). Ainda, propde que

a_n» @)

T
p T T

Dessa equagdo, surgem curvas denominadas isométricas, representadas abaixo:

Figura 3 - Isométricas da Lei de Gay-Lussac

Lei de Gay Lussac
o

—— = D R

187+

v=3m?
— = MR

16T

D.a //
B e e

Presséo (kPa)

0 I I I I | | | | |
280 290 300 310 320 330 340 350 3O 370
Temperatura (K)

Fonte: Autoria propria (2024).

2.1.4 Hipotese de Avogadro

Em 1811, o fisico italiano Amadeo Avogadro publica um artigo sobre a constituicao dos
gases. Retomando a ideia atomista, proposta por Dalton alguns anos antes, Avogadro propds
duas hipéteses (AVOGADRO, 1811):

1. Volumes iguais de gases diferentes, nas mesmas condigcoes de temperatura e pressao,

apresentam o mesmo niimero de moléculas?®;
2. Substancias simples poderiam ser formadas por moléculas poliatomicas.

Por mais que atualmente essas duas hipdteses sejam consolidadas, ndo foram muito
aceitas na época em que foram propostas. Ainda assim, admitida a validade dessas hipdteses,

em particular da primeira delas, entdo podemos enunciar a chamada Lei de Avogadro:

"O volume de um gds e a quantidade de matéria (em mol) de gds presente sdo
diretamente proporcionais entre si." (desde que pressdo e temperatura sejam

mantidas constantes)

2 Uma discussdo mais aprofundada sobre a utiliza¢io do termo molécula, e nio dtomo, pode ser encon-
trada em (OKI, 2009), p.1074.
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O que leva a

Vi W
ni np

)
2.2 A lei dos gases ideais
As quatro leis empiricas descobertas independentemente uma da outra foram reunidas

na forma de uma tnica equagdo por Clapeyron, no ano de 1834. (LIMA, 2015)

Uma forma de racionalizar a unido das leis € a seguinte:

p-V=kinr (Lei de Boyle) 6)
|% .
7= k. p (Lei de Charles) (7
% = k3 v (Lei de Gay-Lussac) )
% .
— =kypr (Lei de Avogadro) 9
n

one ki, 7 ¢ uma constante de proporcionalidade vilida se (n,T) forem constantes, k2 , , é ou-
tra constante de proporcionalidade vdlida se (n,p) forem constantes, e assim por diante. Além
disso, observou-se que o produto das varidveis pV (dado em joules) combinava—se com o pro-
duto das varidveis nT (dado em K - mol) na forma de uma proporcionalidade, isto €, plotar os
produtos pV e nT um contra o outro resulta uma reta. A inclinacao desta reta, correspondente a
8,314 J K~! mol~!, independe de qual gis esteja sendo estudado, entdo deve ser uma propor-
cionalidade intrinseca do gés e presente em todas as equacgdes. Assim sendo, Clapeyron sugere

que:
pV =ks-nT ks = R — pV =R-nT =nRT (10)

Com essa defini¢do para a constante R, chamada constante do gds ideal, constante do
gds perfeito ou simplesmente constante dos gases, as leis empiricas podem ser racionalizadas

da seguinte forma:
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pV=kipr=R-nT (11)
% n
T :kZ,n,p :R'; (12)
p n
“=ki,y=R-— 13
7 = Kanv v (13)
% T
= —kypr=R-— (14)
n p

Matematicamente, o valor da constante R equivale ao da constante de Boltzmann (kp)
multiplicado pela constante de Avogadro (N4), ou R = kg - Nj. E possivel interpretar a constante
de Bolzmann como o andlogo da constante dos gases, mas para cada uma das particulas dentro
de um mol de particulas.
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3 A EQUACAO DE VAN DER WAALS

A equacio da lei dos gases ideais pode também ser escrita como V = %, para a qual
V= % ¢ o volume molar do gis. Apesar de se ajustar razoavelmente bem em temperaturas altas
e pressdes baixas, para outras faixas de temperatura e pressao ela apresentara falhas (CASTEL-
LAN, 1986), mais notadamente:

* Caso a temperatura caia até valor préximos do zero absoluto, sob pressdo finita, o

volume molar do gés seria cada vez mais proximo de zero. Matematicamente,

— RT
lim V = lim (—) =0
T— 0 T—0 P

* Caso a pressdo suba vertiginosamente, tendendo ao infinito, o volume molar do gis

tenderia, novamente, para zero. Matematicamente,

_ RT
Iim V= lim (—):0

p— oo p=e \ U p
3.1 A deducio de van der Waals

Em 1870, Rudolf Clausius publica o artigo On the reduction of the Second Law of
Thermodynamics to General Mechanical Principles (CLAUSIUS, 1870), onde tenta explicar
a Segunda Lei da Termodinamica como uma consequéncia do principio da minima acdo e do
Teorema do Virial, porém sem sucesso. Contudo, isso deu ao fisico holandés Johannes Diderik
van der Waals a ideia de aplicar o Teorema do Virial na sua descrigdo dos gases (KLEIN, 1974).
Portanto, em 1873, van der Waals apresenta sua tese de doutorado em fisica na Universidade de
Leiden, na qual propde, dentre outros resultados, uma nova equacgado de estado, que mais tarde
ganharia o seu nome. Essa equacgdo foi a primeira a prever uma energia derivada da interagcdo
entre os dtomos, e aplicava duas correcdes a equacao dos gases ideais (KLEIN, 1974).

A primeira corre¢do proposta por van der Waals foi considerar o volume das particulas
na expressdao. Assim, o volume total disponivel é o volume do recipiente (V'), menos quatro
vezes o volume de um atomo, que van der Waals chamou de (Vj)), ou volume excluido (RUSA-
NOV, 2010). Dessa forma, o volume é dado por (V — D), onde! b =4V,. A segunda correcao
proposta foi considerar as interagdes entre as particulas. Por mais que a teoria atdmica ainda

nao fosse consolidada, ja se considerava que os gases eram compostos por pontos materiais

' O fato do volume do 4tomo aparecer multiplicado por 4 assombraria van der Waals por muitos anos,

fato percebivel no seu discurso ao receber o prémio Nobel, em 1910 (WAALS, 1910a). Inicialmente,
ele acreditava que o coeficiente b seria uma funcdo da densidade do gds, mas essa hip6tese falhava
com o cdlculo dos coeficientes do virial da equagdo. Por fim, a resposta veio com um trabalho de Max
Planck, que derivou uma nova equacio de estado (RUSANOV, 2010).
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(ARUNAN, 2009). Van der Waals, no entanto, propde que forcas atrativas e repulsivas atuariam
nos dtomos dos gases, o que implica que esses corpos t€ém massa, ou seja, nao sao meros pontos.
Analisando as equagdes estatisticas para o percurso livre médio dos dtomos, e combinando o

Teorema do Virial, van der Waals chegou a seguinte equagao:
1 2 3 a

p . L1 a | - . . . -
onde u ¢ a velocidade média, e o termo —; € a pressdo interna derivada das interagdes entre
) Vv
atomos.

Ainda nessa época j4 se sabia que a energia cinética média® é proporcional & temperatura

absoluta de um gés, se a quantidade de matéria permanecer a mesma:
1, 3

—mu? = =RT 16
Z i =3 (16)

Por fim, igualando as duas equacdes, van der Waals obteve a sua célebre equagdo:

(p-i—%) (V—b) = RT (17)

3.1.1 O ponto critico

O ponto critico de uma substancia € definido como o ponto onde as fases liquida e gasosa
coexistem e sdo idénticos entre si (CENGEL; BOLES, 2013). Nesse ponto, podemos definir
as chamadas varidveis criticas, (T¢,p.,V;). Quando uma substincia estd acima de sua pressdo
critica, ndo € possivel observar uma distin¢ao clara entre as fases liquida e gasosa durante um
processo de mudanga de fase. Isso ocorre porque, acima da pressdo critica, as propriedades do
liquido e do vapor se tornam muito semelhantes, € ndo hd uma fronteira clara entre as duas

fases.

2 Convém destacar que, embora a teoria cinética dos gases ainda ndo tivesse sido desenvolvida por
completo, j4 se estudava a influéncia da estatistica na descri¢do dos gases (MAXWELL, 1875)
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Figura 4 — Ponto critico
T4

Ve v

Fonte: Reproducio de (CENGEL; BOLES, 2013).

Na expansdo de um fluido acima de sua pressao critica, como na figura 4, as mudancgas de
fase ndo sdo mais distintas, e os dois estados (liquido e vapor) se fundem em um comportamento
continuo. Portanto, ndo seria possivel observar exatamente quando a mudanga de fase ocorre,

pois ndo hd uma separacdo clara entre as fases liquida e gasosa nessas condicdes (CENGEL;
BOLES, 2013).

3.1.2 A equacdo de van der Waals reduzida

Pode-se isolar p na equacdo (17), de forma que

nRT an?

= = 1
V_nb V2 (18)

p:

Definindo o ponto critico em (7¢,p.,V,), onde se aplicam as seguintes condi¢es de

contorno: 3
p _
(av) . =0 (19)
%p
(v2), ¢ -

No ponto critico, a equagao (18) torna-se:

RT, a

C

Pc =
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Dessa forma, a equacgdo (19) passa a ser

p\ RT, N 2a
oV T, B (VCZ - b)2 Vc3

Entao, RT 5
c a
S Ry
<V62 - b)2 - Vc3
Isolando para RT,,
2a(V. —b)?
RT, = v (22)
Similarmente, a equagdo (20) torna-se
3a(V, —b)3
RT, = ———— 23
== (23)
Agora, igualando as equacdes (22) e (23), obtém-se
2a(V.—b)*  3a(V.—b)?
vi o 2vh
Resolvendo,
Ve=3b 24)
Substituindo V. na equagdo (22),
2a(3b — b)?
RT, = ———
¢ 27b3
Logo,
8a
= 25
“ 27bR (29)
Por fim, substituindo (24) e (25) na equacao (21),
R 8a
De = 27bR 9
" 3b—b 92
a
=— 26
pC 27b2 ( )
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Agora, definem-se trés novas varidaveis, denominadas varidveis reduzidas:

Vv
V,=— 27
7 (27
T
T, =— 28
T (28)
=2 (29)
Pc
Substituindo essas novas varidveis na equagao (17),
a
(prpc + Vzvz) (VrVC - b) =RT,T; (30)
rc

Por fim, resolvendo com os valores obtidos anteriormente para V., T, e p., obtemos a

seguinte equacao:

(pr—|—§> (3V,— 1) = 8T, @31

r

A equacido (31) é chamada de equacao de van der Waals reduzida. Ela é muito util em
estudos comparativos com diferentes substancias, pois ndo apresenta parametros intrinsecos de

cada uma dessas substancias.

3.1.3 As curvas de Andrews

As curvas que sdo obtidas a partir da equagdo (31) para diferentes 7, sdo:

Figura 5 — Isotermas de van der Waals

Isotermas de Van der Waals
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&
5 087
Hu]
[72]
7]
D06t
o
0.4
0.2t
0 ! [ ! ! { ! !
0 0.5 1 1.5 2 25 3 3.5 4

Volume Reduzido

Fonte: Autoria propria (2024).
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Porém, em 1869, o cientista britanico Thomas Andrews, ao analisar o comportamento

do diéxido de carbono, obteve curvas com o seguinte comportamento=:

Figura 6 — Isotermas obtidas por Andrews

Fonte: Reproducao de (ANDREWS, 1869).

Como se pode observar, as isotermas apresentam uma faixa onde a pressao permanece
constante por um determinado intervalo de volume. Esse comportamento nao era explicado pela
equacdo proposta por van der Waals.

A resolugdo veio somente em 1875, quando o fisico inglés James Clerk Maxwell propds
0 que hoje conhecemos como construcdo de Maxwell em uma palestra a Sociedade Britanica
de Quimica (KLEIN, 1974; MAXWELL, 1875).

3.1.4 A construcdo de Maxwell

Para explicar o procedimento da constru¢do de Maxwell, serd utilizada a isoterma 7, =
0,90, mas ele se aplica para todas as isotermas no intervalo de 7, < 1.
Inicialmente, a isoterma é:

3 Nessa figura, observa-se que os eixos estio rotacionados de maneira ortogonal. No entanto, o com-

portamento das curvas nao ¢ alterado por isso.
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Figura 7 — Isoterma de van der Waals para 7, = 0,90

Isoterma de Van der Waals
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Volume Reduzido

Fonte: Autoria prépria (2024).

Agora, pode-se tracar uma linha horizontal dentro da parte instdvel da isoterma, de
forma que essa seja separada em duas dreas iguais. Os trés pontos de interseccdo sdo obtidos

igualando-se essa linha (y = k) a equacdo de van der Waals.

Figura 8 — Construciao de Maxwell

Isoterma de Van der Waals
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Fonte: Autoria propria (2024).

ApOs os pontos serem obtidos, integra-se as duas se¢des, de forma a encontrar a drea
1, delimitada pela reta na parte superior e pela equacdo na parte inferior, e a drea 2, delimitada
superiormente pela equacdo, e inferiormente pela reta. Caso o valor de k escolhido seja o cor-

reto, as duas drea serdo iguais; caso contrario, altera-se o valor de k e se efetua novamente o
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procedimento. Se o k escolhido for correto, esse passa a ser o novo valor para a pressao na faixa
de valores instéaveis.

Assim, a curva 7 passa a ser descrita como:

Figura 9 - Isoterma de van der Waals Corrigida
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Fonte: Autoria proépria (2024).
Isso condiz com os resultados obtidos por Andrews. Entdo, as curvas descritas na figura
5 passam a ser representadas por:

Figura 10 — Isotermas de van der Waals Corrigida
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3.2 Explicacao do efeito Joule-Thomson

3.2.1 Vdlvulas de estrangulamento e processos isentdlpicos

Vilvulas de estrangulamento sdo dispositivos projetados para restringir o fluxo de um
fluido. Quando o fluido passa por ela, ocorre uma queda de pressdo sem que trabalho seja
realizado no sentido mecanico, ou seja, a expansdao ou contra¢do do fluido através da valvula
geralmente ndo é acompanhada por um trabalho significativo sobre ou pelo fluido. Ainda, a
queda de pressdo do fluido é quase sempre acompanhada de uma reducdo* da temperatura,
permitindo que esses dispositivos sejam utilizados, por exemplo, em ciclos de refrigeragao.
Além disso, podem ser consideradas adiabdticas, pois por serem pequenas, apresentam uma
area reduzida, evitando que ocorra transferéncia de calor significativa (AQ ~ 0) (CENGEL,;
BOLES, 2013). Dessa forma, os valores de entalpia na entrada e na saida sdo iguais, originando

o que é chamado de processo isentalpico.

Figura 11 — Valvula de estrangulamento.

Vilvula de
estrangulamento
g
QU.
Gas T, I,=T
ideal h, L) hy = h,

Fonte: Reproduciao de (CENGEL; BOLES, 2013)..

3.2.2 Efeito Joule-Thomson

Um dos principais sucessos experimentais da equagdo de estado de van der Waals foi a
capacidade de explicar o chamado efeito Joule-Thomson.

O efeito Joule-Thomson é um fendmeno que ocorre quando um gas passa por uma val-
vula de estrangulamento (ou qualquer outra situagdo onde haja diminui¢do da drea de sec¢do
transversal) durante um escoamento isentdlpico. Basicamente, gases ideais mostrariam uma di-

minuicao de pressdo sem que houvesse um aumento de temperatura (SILVA, 1991).

3.2.3 Gases Ideais

Sucintamente, um gds ideal pode ser definido por duas condicoes:

4 A principal exce¢do é o gés hidrogénio
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1. A energia interna depende apenas da temperatura:

U=U(T)

2. Segue a lei dos gases ideais, de forma que o produto pV depende exclusivamente de T:

pV =f(T)
Assim, pela definicao de entalpia,
H=U+pV (32)
Mas, das defini¢cdes acima,
H=U(T)+f(T) (33)

Entdo, pode-se concluir que a entalpia é funcdo exclusiva da temperatura: H = H(T).
Por fim, como o escoamento € considerado isentdlpico, isso implica que AH = 0, e, con-
sequentemente, H; = H>. Mas, como foi provado anteriormente, a entalpia é funcao exclusiva

da temperatura no caso do gas ideal. Assim,

H =H(TY) 34)
H, =H(T») 35)
Logo, para que H(Ty) = H(T3), é necessério que T} = T5. Por isso, pode-se dizer que,

um g4s ideal, ao passar por um escoamento isentalpico, deverd, obrigatoriamente, manter a sua

temperatura constante.

3.2.4 Gas Real

Na prética, os gases reais ndo seguem a restricdo imposta para gases ideais de manter a
sua temperatura constante ao passarem por um processo isentdlpico. Basicamente, existe uma
variacdo da temperatura ao se alterar a pressao do gads em um processo isentdlpico. Matemati-

camente, descreve-se essa Variagﬁo como

oT
MT = (8_) (36)
P/ H
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O termo u;7 € chamado de coeficiente de Joule-Thomson. Podemos obter outra defini¢ao

a partir da equagdo’ abaixo:

oH oH
dH=|—| dp+ | == ) dT 37
op )1 oT »
Considerando uma variacao infinitesimal, de modo que dH = O:
oH oH
—| = | dp=|==) dT (38)
op )1 aT /,
Entao,
(aH)
dT )y
—_— = 39
dp (aH) (39
oT »

Como o processo foi considerado como tendo uma variacdo infinitesimal de entalpia,

pode-se reescrever como.

(3)
T\ p ) 7
(&), w
oT »
Entdo, o coeficiente de Joule-Thomson é dado por:
(3)
__\op)y
HjT = —?
oT »

Pode-se perceber que, para um gés ideal, o numerador serd igual a zero, de forma que o

(41)

coeficiente de Joule-Thomson também sera zero.

oH )
— | =C (42)
(aT .,

Derivada da taxa de variagdo total para uma funcdo de multiplas varidveis. Resultado do célculo
diferencial.

Por defini¢ao,

5
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Tem-se também a seguinte relacdo termodinamica:

oH ) ( e\’ )
— | =-T|=—=| +V (43)
( or ) aT /,
Por meio de algumas manipulacdes algébricas®, a equacio (41) pode ser reescrita como:
1 oV
=—|T|=] -V 44
MiT c, ( T ) , ] (44)

Na literatura, encontra-se exemplos onde o coeficiente de Joule-Thomson foi obtido
experimentalmente para algumas substancias utilizando-se a equacgado (44) em conjunto com a
equacgdo de van der Waals (SILVA, 1991). Isso é feito resolvendo-se o diferencial da equacgdo
(44) para a equagdo de van der Waals expressa em termos de V.

Essa nova férmula utilizando a equagdo de van der Waals permite que se preveja o valor
de uyr para gases reais. Isso pode ser aplicado para gases como CO», N, e He, tendo um sucesso
experimental consideravel (SILVA, 1991).

6 A deducdo passo a passo pode ser encontrada em (VENETIS, 2017).
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4 IMPLICACOES POSTERIORES

4.1 Dipolos

A sugestdo, por parte de van der Waals, de que moléculas ndo apenas existem, mas
interagem, € notdvel, se considerado o contexto da época. Observa-se, por exemplo, que a for-
mulagdo da Equacgdo do Gas Ideal € apresentada por Clapeyron em 1834 (apenas 40 anos antes,
portanto), e que, no contexto do gés ideal, as particulas ndo tem tamanho (ou, melhor dizendo,
o tamanho € desprezivel, se comparado ao tamanho do sistema) nem interagdes entre si — S0
apenas corpos rigidos viajando de modo errante no espago, ocasionalmente colidindo uns com
os outros elasticamente. Também destacamos que a mera distin¢do entre d&tomos e moléculas
era ainda nebulosa até poucos anos antes da tese ser apresentada, pois embora Dalton tenha
proposto seu modelo atdmico ja havia 70 anos (por volta de 1802), muito tempo foi necessa-
rio até este ser realmente levado a sério na comunidade cientifica, haja vista que a hip6tese da
continuidade da matéria, considerada valida havia quase 2 mil anos, desde Aristételes, ainda
repercutia favoravelmente para muitos cientistas.

De fato, mesmo apds os trabalhos de Dalton e Avogadro, foi apenas a partir do Con-
gresso de Karlsruhe, em 1860, que a hipdtese atdbmica e molecular passou a ser levada real-
mente a sério, em detrimento da hipétese da continuidade da matéria, gragas a brilhante atuacdo
de Stanislao Cannizzaro (FILHO, 2023), que por sua vez inspirou Jean Perrin no estudo e de-
terminacio do que viria a ser a Constante de Avogadro, Ny = 6,022 x 10%3mol~!, trabalho pelo
qual Perrin também ¢ agraciado com o Nobel, em 1926 (PERRIN, 1926). Vé-se, portanto, que
van der Waals precisou de muita ousadia para, apenas poucos anos apos moléculas passarem
a ser aceitas como entidades fisicas reais, ja propor que estas poderiam ter formas, que essas
formas influenciavam seus volumes, que estes volumes impactavam nas propriedades do gas,
bem como impactavam as interagdes das moléculas umas com as outras, embora nao tenha con-
seguido explicar a origem dessa atrac¢do, conforme evidenciado pelo seu proprio discurso de
aceite do prémio Nobel (WAALS, 1910a). Assim, foi apenas no século XX que essas misterio-
sas forgas atrativas viriam a ser enfim desvendadas.

O salto conceitual dado por van der Waals € ainda mais notavel se considerarmos como
as interagdes intermoleculares sdo tratadas atualmente, do ponto de vista diddtico-pedagogico.
Em geral, fala-se de interagdes intermoleculares apds outros temas, como ligacdes idnica, cova-
lente e geometria molecular, terem sido tratados. Fala-se, entdo, do efeito da eletronegatividade
nas ligacdes quimicas, sobre como estas estdo associadas a (as)simetrias nas distribui¢des de
cargas elétricas nas liga¢cdes que, a depender da geometria molecular, podem conferir momen-
tos de dipolo para moléculas, descritos em termos do momento resultante da soma dos varios
momentos de dipolo de ligacdo. Estes momentos, que sdo vetores, se cada qual em uma mo-
lécula, podem interagir uns com o0s outros, atrativamente, caso os polos que interajam tenham

sinais de carga elétrica opostos, como na Figura 12.
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Figura 12 — Interacao atrativa como encontrada na maioria dos livros didaticos de quimica geral.

5*H H5’ ...... ‘“H H‘s*

Fonte: Autoria propria (2024).

Figura 13 — Interacao segundo Feynman.

H5’ ...... 5’H — H5+

Fonte: Autoria propria (2024).

6+H

Em outras palavras, as interacdes moleculares sdo vistas como produto do entendimento
da estrutura eletronica e molecular, do entendimento de ligacdes covalentes, geometria € po-
laridade. Cabe destacar que a Figura 12, ainda que muito mais comum em livros didaticos,
principalmente na drea de Quimica, ndo € corroborada por célculos de estrutura eletronica, isto
€, a interac@o entre moléculas apolares parece ndo ser dada por interagdes entre dipolos flutu-
antes com polos de sinais opostos se atraindo. Na realidade, o que parece ocorrer € o que €
descrito nas Figuras 13 e 14, tal como proposto por Feynman (FEYNMAN, 1939) e confirmado

por vdrios outros autores!.

2

Inicialmente, pode-se imaginar dois dtomos esféricos” e préximos um ao outro, con-

forme a figura abaixo:

Figura 14 — Interacao segundo Feynman.

o——— ©

A B

Fonte: Autoria proépria (2024).

O nicleo do dtomo A acaba por interagir eletrostaticamente com os elétrons do dtomo
B, gerando uma forga atrativa, e vice-versa. Essa forc¢a atrativa provoca uma distor¢c@o na ele-

trosfera dos dtomos, gerando uma polarizacao, e originando uma intera¢cao molecular.

I Ver referéncias citadas dentro das referéncias (CLARK; MURRAY; POLITZER, 2018), (FEYNMAN,
1939).

Por mais que moléculas apresentem simetrias diferentes, pode-se aplicar a mesma analogia utilizada
por Feynman para explicar a origem dessas interacdo (THONHAUSER et al., 2007).
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4.2 Transposicao Didatica

Tal como é muito comum em transposi¢des didaticas (HODSON, 1998), (FILHO J.; PI-
NHEIRO, 2010), a atemporalidade e descontextualizagao imposta ao conteido faz com que a
cronologia das descobertas seja muitas vezes deturpada ou, em alguns casos, francamente in-
vertida. Van der Waals, em 1870, ndo dispunha de nenhum dos conceitos hoje indispensaveis ao
estudo de interacdes intermoleculares em nivel universitdrio: ligagdes i6nicas s6 poderiam ser
efetivamente descritas tal como hoje a partir dos trabalhos de Thomson (o elétron como sub-
particula, 1897) (THOMSON, 1906) e de Abegg (ganho e perda de elétrons, 1902) (JENSEN,
1984), além da extensao do modelo idnico proposta por Kossel (1916) (KOSSEL, 1916); liga-
coes covalentes, por sua vez, requerem principalmente os iconicos trabalhos de Lewis (1916)
(LEWIS, 1916) e Langmuir (1919) (LANGMUIR, 1919); a eletronegatividade seria proposta
pela primeira vez por Linus Pauling ndo antes da década de 1930 (PAULING, 1932); ideias
empiricas sobre geometria molecular ja eram existentes na época (falava-se sobre o carbono ser
tetraédrico, por exemplo), mas sO seriam comprovadas experimentalmente por volta da década
de 1920 (isso € inclusive mencionado no discurso do Nobel de Peter Debye) (DEBYE, 1936), e
s6 tomariam forma como teoria ainda mais tardiamente, com os trabalhos de Gillespie (década
de 1950), que culminariam com a Teoria Repulsdo de Pares de Elétron no Nivel de Valéncia
(RPENV / VSEPR) (GILLESPIE; NYHOLM, 1957), (GILLESPIE, 1963) e, mais posterior-
mente, com 0 Modelo do Empacotamento de Ligantes (Ligand Close Packing Model, LCP), de
1998 (ROBINSON; GILLESPIE, 2003); por fim, explicar interagcdes intermoleculares ainda ca-
rece do conceito de polaridade, introduzido justamente por Peter Debye (1884—1966) ao longo
das décadas de 1910 até 1930 (DEBYE, 1936).

Vé-se, portanto, que, ao propor as interagdes intermoleculares existem em uma época
em que o arcabougo necessario para entender a razdo, ou causa, por tras destas interacdes ainda
ndo existia (e iria requerer muitas décadas pesquisas feitas por um grande exército de cientis-
tas), van der Waals d4 um salto conceitual gigantesco, facilmente compardvel ao salto conceitual
dado por Gilbert Lewis ao propor a regra do octeto para ligacdes covalentes sem dispor, para si,
de distribui¢des eletronicas baseadas no modelo de Schrodinger (de onde recebemos o conceito
de camada fechada, ns? np®). Uma vez publicado, o trabalho de van der Waals impacta signifi-
cativamente outros trabalhos vencedores do prémio Nobel, com destaque para seu conterraneo
e amigo H. Kamerlingh Onnes, responsavel pela liquefacdo do hélio em 1908 e recipiente do
Nobel de Fisica de 1913 (ONNES, 1913). A liquefacdo de gases permanentes, como o hidrogé-
nio (Dewar, 1898) e o préprio hélio (Onnes, 1908), € muito dificil devido as excepcionalmente
fracas interacOes intermoleculares destas particulas, que sdo pequenas, apolares e com pequena
quantidade de elétrons, o que as torna pouco polarizaveis.

Comparativamente, os trabalhos de Peter Debye envolvem saltos conceituais muito me-
nores, pois seu discurso segue uma abordagem légica e fenomenoldgica para o comportamento

da matéria, usando conceitos que, no contexto da época, ja poderiam ser considerados razoa-
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veis, ou seja, inseridos dentro do paradigma vigente. Debye, holandés tal como o préprio van
der Waals, cita o ano de 1912 (DEBYE, 1936) como aquele onde comega a se interessar por
ideias relacionadas a distribuicdo de cargas elétricas dentro de moléculas (apenas dois anos,
portanto, ap6s o Prémio Nobel ser dado a van der Waals, em 1910). Dessa forma, nos pareceria
muito razodvel supor que o trabalho de van der Waals teve grande impacto no desenvolvimento
das ideias de Debye; curiosamente, o rumo aparentemente nao foi este.

De fato, Debye, em seu proprio discurso vencedor do Prémio Nobel de Fisica, em 1936
(DEBYE, 1936), admite comecar a se interessar pelas assimetrias na distribui¢do de carga in-
terna as moléculas apds notar que diferentes substancias apresentavam susceptibilidades elétri-
cas (o quanto eram influenciadas por campos elétricos externos, o que por sua vez se relaciona
as permissividades elétricas dessas substancias, que na época ainda eram chamadas constantes
dielétricas) muito distintas, mas que tamanhas diferencas nao poderiam ser explicadas simples-
mente por haver, nessas moléculas, mobilidades de carga tao proporcionalmente diferentes entre
si. Ele nota, por exemplo, susceptibilidades elétricas anormalmente altas para d4gua e amonia,
mesmo na fase gasosa, quando comparadas a vdrias outras substancias, entre elas o metano e o
CO,. Debye entdo conjectura que ndo existe apenas uma polarizagdo causada pela aplicacdo do
campo elétrico, chamada por ele de deformacao elétrica, mas que deveria existir alguma outra
causa para valores muito altos em algumas moléculas, e que essa causa era intrinseca da propria
substancia, mesmo que nao estivesse sendo influenciada por um campo elétrico externo. Ele
conjectura, portanto, que as moléculas podem apresentar polarizacdes intrinsecas e permanen-
tes, causadas por distribui¢des elétricas simétricas, em algumas moléculas, ou assimétricas, em
outras, € que isso faria com que elas apresentassem diferentes respostas frente a polarizagdo
induzida por um campo elétrico externo, o que de fato veio a ser provado verdadeiro. Além
disso, também foi provada verdadeira a relagdo entre a polarizacdo média de um certo material
e a temperatura, dada classicamente por u?/3kT, sendo u o momento de dipolo, k a constante
de Bolzmann e T a temperatura absoluta. De acordo com essa simples relacdo, a polarizacao
média, numa dada temperatura, serd tanto maior para moléculas mais polares (aquelas para as
quais a magnitude do vetor 4 € maior), enquanto que, para um certo material, a polarizagcdo
média cai com o aumento de temperatura, pois o fornecimento de energia aumenta a aleatorie-
dade das orientagdes moleculares (aumenta a entropia do sistema), favorecendo a distribuicao
mais cadtica das particulas, e e seus vetores u acabam por anular uns aos outros. Depois, ele
mostra como as medidas de u estdo relacionadas as estruturas moleculares e descreve varios
exemplos de estruturas de moléculas simples comprovadas por meio de medidas experimentais
de polarizagdo.

Assim sendo, é oportuno notar que embora ambos pesquisadores estivessem lidando
preferencialmente com amostras gasosas, mas ocasionalmente observando os efeitos também
na fase liquida das mesmas substancias, e que hoje sabe-se que as pesquisas de ambos se tan-
genciavam na parte de interacdes causadas por (as)simetrias nas suas distribui¢des eletronicas

intramoleculares, nem van der Waals menciona permissividade e susceptibilidade elétricas em
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seu discurso, nem Debye menciona qualquer coisa sobre van der Waals e suas interacdes in-
termoleculares em seu proprio pronunciamento. Mais que isso, Debye menciona a palavra “in-
teracdo” apenas uma vez em seu discurso, € ndo € para falar de interagdes intermoleculares,
mas sim da interacdo entre elétrons e a radiacdo incidente que é usada para determinacao de

estruturas moleculares.
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5 CONCLUSAO

Ao longo desse trabalho, os diferentes conceitos que levaram ao desenvolvimento da
equacao de estado de van der Waals foram apresentados, bem como as implicagdes préticas que
se originaram dessa descoberta, como por exemplo, a explicagdo do efeito Joule-Thomson.

No entanto, a consequéncia mais profunda venha, talvez, da mudanga de paradigma pro-
vocada por van der Waals. Nomeadamente, é um feito notdvel desenvolver tamanha teoria sem
a utilizacdo de ferramentas modernas que hoje sdo utilizadas para explicd-la. Em um periodo
onde o pensamento aristotélico da continuidade da matéria ainda era reinante, propor tamanha
mudanca de paradigma exigia, além de tudo, considerdvel dose de ousadia e confianga.

Tal como ocorre em outras dreas, a transposicdo diddtica afeta grandemente o trabalho
de van der Waals, despindo-o de sua ousadia e relevancia, e reduzindo-o a um corolédrio de
teorias desenvolvidas a posteriori de suas descobertas; mais do que isso, carrega ainda um certo
anacronismo. Para um estudo mais completo e fidedigno da teoria de van der Waals, deve-se
utilizar os mesmos métodos e conceitos por ele empregados, e ndo valer-se de conhecimentos
posteriores, pois ndo existe efeito sem causa.

Dito isso, pode-se afirmar que o salto conceitual dado por Johannes van der Waals em
sua tese de doutorado € digno de nota, ainda que quase sempre inexplorado em textos didéticos
por ocasido da impessoalidade e atemporalidade da transposi¢do didatica. Justica seja feita, Ja-
mes C. Maxwell, pouco apds a publicacao da tese de van der Waals, diz que “¢ seguro dizer que
o nome de van der Waals logo estard entre os maiores da ciéncia molecular, apenas por este
trabalho”, (WAALS, 1910b) e assim aconteceu. Que os 150 anos desta tese, e as tremendas
contribui¢des que ela trouxe, possam servir de inspira¢do para buscar, simultaneamente, descri-
cOes matematicamente acuradas, permeadas por conceitos inovadores e robustos, tal como van

der Waals o fez 150 anos atras.
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