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Nos processos de extração de petróleo, um dos grandes problemas enfrentados

é a deposição de incrustação nas tubulações, gerando perdas de produção e perdas

financeiras devido a paradas não programadas. Um dos principais sais encontrados

nessas deposições é o carbonato de cálcio, e isto ocorre devido à elevada concentração

de CO2 gasoso nas condições de poço, e a quantidades significativas de ı́ons cálcio

na água de formação.

Com isso, no presente trabalho, foi realizado a modelagem do equiĺıbrio qúımico

e de fases da especiação do CO2 em água e em salmoura. Foram avaliados os efeitos

de parâmetros cŕıticos para a deposição de carbonato de cálcio, como pressão, pH e

concentração de sais e a despressurização do CO2.

Para isto, solucionou-se a o sistema de equações não lineares composto por

equações de equiĺıbrio das reações envolvidas, equação da eletroneutralidade e

equações adicionais como balanço de massa e equação do pH. Foi observado que

o aumento do pH provoca uma diminuição da solubilidade do CO2, que o aumento

da pressão favorece a solubilização do CO2 e da calcita, que o aumento da concen-

tração de CaCl2 favorece a precipitação de CaCO3, e que o aumento da concentração

de sais como NaCl e KCl provocam um aumento na solubilidade de calcita até um

ponto de máximo e posteriormente verifica-se o efeito de salting-out.

Os resultados obtidos foram comparados com os dados experimentais e obtiveram

boa acurácia, exceto para a avaliação influencia da concentração de NaCl, que apre-

senta uma boa representação qualitativa, contudo existe a necessidade da estimação

dos parâmetros para uma melhor representação do modelo para esta análise.
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In the oil extraction processes, scale deposition in the pipes, is the one of the

major problems encountered, generating production and financial losses due to un-

scheduled stops. One of the main salts found in these depositions is calcium car-

bonate, and this is due to the high concentration of CO2 gas under well conditions,

and to the significant amounts of calcium ions in the formation water.

Thus, in the present work, the phase equilibrium modeling of CO2 speciation in

water and brine was carried out, and the effects of critical parameters for calcium

carbonate deposition, such as pressure, were evaluated. pH and salt concentration

and the depressurization of CO2.

For this, the system of non-linear equations composed of equations of equilibrium

of the reactions involved, electroneutrality equation and additional equations, such

as mass balance and pH equation, were solved. It was observed that the increase in

pH causes a decrease in the solubility of CO2, that the increase in pressure favors the

solubilization of CO2 and calcite, that the increase in the concentration of CaCl2

favors the precipitation of CaCO3, and that the increase in the concentration of

salts such as NaCl and KCl causes an increase in the solubility of the calcite to a

maximum point and, subsequently, the effect of salting - Out.

The results obtained were compared with the experimental data and obtained

good accuracy, except for the evaluation of the influence of the NaCl concentration,

which presents a good qualitative representation, however it is necessary to estimate

the parameters for a better representation of the model for this analysis.
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2.2 Objetivos espećıficos . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 2

3 Revisão Bibliográfica 3
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4.2 Equiĺıbrio Qúımico . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 16

5 Modelos de Coeficiente de atividade para eletrólitos 18
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Caṕıtulo 1

Introdução

No Brasil, a indústria de petróleo tem um papel fundamental na economia. Da-

dos de Oddone et al. (2018) mostram que o setor de óleo e gás representam 13% do

produto interno bruto do páıs.

Ao falarmos de reservas provadas, o Brasil apresenta a 15° posição no ranking

mundial, com um volume de 13.4 bilhões de barris no ano de 2018. Já em termos de

produção, o páıs se posiciona na 10° colocação, produzindo 2.7 milhões de barris/dia,

o que representa 2.8% da produção mundial (Oddone et al., 2019). Segundo a ANP

(Oddone et al., 2018) entre os anos de 2005 e 2016, a produção de petróleo e gás do

Brasil gerou, somente em royalties e participação especial, 295 bilhões de reais.

Apesar dos números expressivos, a indústria do Petróleo no páıs enfrenta pro-

blemas que comprometem a capacidade de produção, e consequentemente levam

a prejúızos financeiros. Dentre diferentes fatores, destaca-se a incrustação nas tu-

bulações.

A incrustação pode ter origem distinta, porém a principal incrustação, é a

oriunda à deposição de carbonato de cálcio. Este fenômeno ocorre principalmente

devido à elevada concentração de CO2 em condição de poço, e à grandes concen-

trações de cátions Ca+2 presente na água de formação.

Isto ocorre, pois ao se solubilizar na água de formação, o CO2 se dissocia em

espécies iônicas, e estas se ligam aos ı́ons de cálcio contidos no meio. Durante a

extração, no processo de produção, pode ocorrer uma queda de pressão, isto faz

com que a solubilidade de CO2 diminua, e com isso há um desprendimento do

mesmo para a fase gasosa. Desta forma, o equiĺıbrio de fases do sistema é deslocado

e por sua vez a precipitação de sais, como o carbonato de cálcio, é favorecida.

Tendo em vista que a incrustação pode ocasionar uma perda de 40% da área útil

e gerar um aumento da perda de carga em até 180% em dutos de extração (Cosmo,

2013), o desenvolvimento de um modelo para predição de precipitação, e avaliação

dos efeitos dos parâmetros de operação, se torna atraente. Desta maneira, pode-se

propor métodos de mitigação, e assim minimizar perdas.
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Caṕıtulo 2

Objetivos

2.1 Objetivos Gerais

Esta dissertação tem como objetivo principal modelar a especiação do CO2 em

soluções eletroĺıticas, e gerar um algoritmo para a previsão de formação de CaCO3,

utilizando o modelo termodinâmico de energia livre em excesso de interação iônica

de Pitzer.

2.2 Objetivos espećıficos

1. Implementar os modelos de Pitzer, Bdot e Davies e efetuar a sua verificação

com dados experimentais dispońıveis na literatura.

2. Comparar o desempenho dos modelos de energia livre em excesso para sistemas

eletroĺıticos.

3. Modelar sistemas multicomponentes compostos por água carbonatada e sal-

mouras carbonatas.

4. Avaliar efeitos de variáveis como pressão, temperatura, pH e concentração de

sais na solubilidade de CO2.

5. Quantificar o efeito da despressurização do CO2, em condições de poço, na

solubilidade de calcita.

2



Caṕıtulo 3

Revisão Bibliográfica

3.1 Incrustação

O fenômeno de incrustação em dutos de produção de petróleo, é um problema

comumente enfrentado pela industria de óleo e gás. A incrustação é um fenômeno

f́ısico-qúımico que ocorre no interior de tanques, trocadores de calor e tubulações de

forma geral.

Por se tratar de um grave problema para o setor, muitas empresas tem inves-

tido em grupos para o desenvolvimento de modelos termodinâmicos, e para a com-

preensão da influência de variáveis operacionais nessas deposições. O laboratório

ATOMS tem como uma das suas principais áreas de atuação a garantia de esco-

amento, atuando em diferentes fontes de incrustação em parceria com empresas.

Dentre elas podem se destacar a incrustação por parafinas, asfaltenos, por hidratos

e as incrustações inorgânicas.

As parafinas são hidrocarbonetos saturados que apresentam cadeias com dife-

rentes quantidades de átomos de carbono. Segundo Bordalo e Oliveira (2001), óleos

paraf́ınicos de elevada massa molar sob condições padrões de temperatura e pressão

serão encontrados na fase sólida. Estudos mostram que a deposição de parafinas

é basicamente resultante da variação de temperatura durante a produção, ocasio-

nando a obstrução da linha (Bordalo e Oliveira, 2001; Huang et al., 2011; Sarica e

Panacharoensaward, 2012).

No ATOMS, um algoritmo para o cálculo de equiĺıbrio de fases com a precipitação

de parafinas foi desenvolvido por Carmo (2016), e Góes et al. (2019) simulou a

precipitação de parafinas no escoamento bifásico, para que seja posśıvel ter o melhor

entendimento do comportamento deste fenômeno e fazer predições afim de minimizar

custos. Também neste contexto, Silva et al. (2017) desenvolveu uma metodologia

para a modelagem termodinâmica de solubilidade de parafinas, comparando com

dados de termogramas de DSC. Para esta modelagem, foram utilizados o modelo

3



de Peng-Robinson para a fase ĺıquida e o modelo UNIQUAC modificado para a

fase sólida. Utilizando esta mesma metodologia, Carmo et al. (2018) calculou a

solubilidade de parafinas em misturas reais de combust́ıvel diesel. Esta estratégia

de modelagem proposta por estes autores apresentou um bom desempenho para

predição de solubilidade de parafinas.

Os asfaltenos são frações de petróleo solúveis em solventes aromáticos. São

normalmente as frações mais pesadas do petróleo, contudo o entendimento de pro-

priedades importantes como massa molar, estrutura qúımica desses compostos e

comportamento de fases, vem sendo discutidos ao longo dos anos por diferentes

grupos (Oliveira et al., 2019a; Sheu, 2002; Sulaimon et al., 2019).

Estes compostos tem uma tendência à autoagregação, e esta agregação pode oca-

sionar graves efeitos como alteração da reologia do fluido, aumento da estabilidade

de emulsões de água em óleo, e a precipitação e deposição de sólidos em dutos (Spi-

ecker et al., 2003; Sztukowski et al., 2003). Oliveira et al. (2019a) estudou os efeitos

da concentração e de solventes nas propriedades estruturais, dinâmicas e reológicas

de suspensão de asfaltenos. Para isto, utilizaram uma abordagem de simulação em

mesoescala denominada dinâmica de part́ıculas dissipativas (DPD). Oliveira e cola-

boradores observaram que o número de agregados diminui ao longo do tempo, na

presença de tolueno e heptano, e também mostraram que a interação soluto-solvente

tem grande impacto na viscosidade.

Muitos outros trabalhos vem sendo conduzidos, por outros grupos, para entender

o comportamento da solubilidade dos asfaltenos e os efeitos da sua concentração e

agregação em propriedades dos fluidos (Dehaghani et al., 2019; Li et al., 2019; Rashid

et al., 2019; Shahsavani et al., 2019).

Quando olhamos para os hidratos, percebemos que as incrustações não são causa-

das necessariamente por frações de petróleo. Hidratos de gás natural, por exemplo,

são sólidos cristalinos formados a partir de moléculas de água e moléculas orgânicas

leves, presentes no gás natural.

A indústria do petróleo enfrenta a incrustação causada por hidratos desde 1934.

Desde então muitos esforços vem sendo feitos para mitigar este fenômeno através

de desenvolvimento de modelos termodinâmicos e de estudos experimentais que

possibilitem o entendimento da ação de inibidores, como os trabalhos de Segtovich

(2018), Oliveira et al. (2019b), Segtovich et al. (2016a) e Segtovich et al. (2016b),

desenvolvidos no ATOMS.

Como já discutido aqui, muitas podem ser as fontes para a obstrução da linha

de produção. Contudo, a motivação deste trabalho está baseada na incrustação

inorgânica, que será discutida mais detalhadamente na próxima seção.
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3.2 Incrustação Inorgânica

O petróleo é a principal fonte de energia do mundo. Para a sua obtenção, a

indústria de petróleo geralmente atua em duas fases: a exploração e a produção.

A fase de exploração é anterior a fase de produção, e tem a finalidade de, através

de atividades geológicas e geof́ısicas, descobrir e avaliar jazidas de petróleo ou gás

natural.

A fase de produção é aquela que desenvolve a infraestrutura necessária para

a extração do óleo ou gás natural, e produz petróleo para abastecer o mercado.

Nesta etapa são realizadas, por exemplo, as atividades de instalação de plataformas,

perfuração e elevação.

Neste processo tem-se, também, a produção de água. Esta pode ser tanto a água

de formação, água pré-existente no reservatório em equiĺıbrio com o óleo, ou a água

produzida, que é a combinação da água de injeção com a água de formação.

Bezerra et al. (2004) apresenta composições t́ıpicas da águas de formação de

campos de petróleo da bacia de Campos. Os autores reportam que a água de

formação contém cátions divalentes, como por exemplo Ca+2, Mg+2, Ba+2 e Sr+2.

Estes cátions podem interagir com ânions presentes tanto da água de formação

como na água do mar, como SO–2
4 , HCO–

3 e CO–2
3 . Na Tabela 3.1 se encontra

um exemplo de composição da água de formação em campos de petróleo, e como

podemos ver, água de formação contém alta salinidade, principalmente devido à

altas concentrações de ı́ons Na+, Cl– e Ca+2.

Tabela 3.1: Composição da água dos campos de X Field. Fonte: Bezerra et al.
(2004).

Constituintes
Composição

(mg/L)

Sódio 29000

Potássio 140

Cálcio 2000

Magnésio 440

Bário 68

Estrôncio 300

Sulfato -

Brometo 7

Bicarbonato 135

Cloreto 38400

Salinidade 63279
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Incrustações inorgânicas são formadas por depósito de sais de baixa solubilidade.

Estas deposições nas tubulações de extração são formadas por sulfatos e carbonatos,

principalmente devido à queda de pressão na elevação do fluido até a superf́ıcie.

A incrustação de sais inorgânicos mais comumente encontrada é a de carbonato

de cálcio (Zhang et al., 2017). A sua precipitação pode ser explicada pela alta

concentração de CO2 no poço. Este, ao se solubilizar, se dissocia em espécies iônicas

(carbonatos e bicarbonatos) que se ligam aos ı́ons de cálcio presentes na água de

formação.

Na extração, pode ocorrer uma queda de pressão, isto faz com que o CO2 dissol-

vido ”escape”para a fase gasosa, e assim o equiĺıbrio de fases do sistema é alterado,

favorecendo a precipitação do CaCO3 (Rogers et al., 1990).

Embora a incrustação de carbonato de cálcio seja bem conhecida, ela ainda

apresenta problemas para a produção offshore. Por exemplo, em um recente estudo

de caso da British Petroleum (BP), foi reportado que devido a uma deposição de

CaCO3 não prevista em um poço de petróleo subsea, houve um perda econômica

total de U$ 63 milhões (Zhang et al., 2015).

Tendo em vista a problemática causada pela precipitação do carbonato de cálcio

e outros carbonatos, recentes trabalhos experimentais e teórico computacionais vem

sendo conduzidos no ATOMS e no NIDF com o objetivo de mitigar este fenômeno.

Neto (2018) investigou o efeito do campo magnético na formação de carbonato de

cálcio através de experimentos de cristalização. Já no trabalho de Marques (2015)

são encontradas análises dos efeitos do campo magnético e outros dispositivos na

precipitação de carbonato de cálcio em um regime turbulento. Outro estudo impor-

tante desenvolvido no grupo foi o de Figueiredo et al. (2015), onde foi determinado

experimentalmente a taxa de crescimento e dissolução de FeCO3 e NaCl em solução

de água/MEG, e desenvolvido um modelo matemático que reproduz os fenômenos

em condições de processos de produção.

Muitos estudos teóricos computacionais e experimentais foram conduzidos e re-

portados na literatura, considerando a especiação do CO2 , para avaliar os fatores

que influenciam na precipitação de CaCO3, e estes serão abordados na próxima

seção.

3.3 Especiação do CO2 e formação de CaCO3

A especiação do CO2 ocorre pela sua dissociação ao se solubilizar em água. As

reações representativas desse fenômeno são:

CO2(g) 
 CO2(aq) (3.1)
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CO2 + H2O 
 H+ + HCO–
3 (3.2)

HCO–
3 + H2O 
 H+ + CO–2

3 (3.3)

Com isso, na presença de água de formação, os ânios HCO–
3 e CO–2

3 , se ligam

aos cátions Ca+2, produzindo carbonato de cálcio, como mostrado na Equação 3.4.

Ca+ + CO–2
3 
 CaCO3 (3.4)

Outras espécies podem ser formadas a partir da dissociação do CO2 na água de

formação. Como, por exemplo, o CaOH+ e o CaHCO+
3 (Equações 3.5 e 3.6).

Ca+2 + OH– 
 CaOH+ (3.5)

Ca+2 + HCO–
3 
 CaHCO+

3 (3.6)

Além das espécies de cálcio, outros carbonatos também pode ser formados.

Como, por exemplo, o carbonato de magnésio (MgCO3), carbonato de bário

(BaCO3) e carbonato de estrôncio (SrCO3).

Portanto, o conhecimento da solubilidade do CO2 em soluções aquosas e em

formações geológicas é de grande interesse industrial para diferentes aplicações.

Dentre estas, as principais são a captura e armazenamento de carbono e o efeito

da solubilidade na precipitação de sais.

Levando em consideração a importância do solubilidade de CO2 nestes sistemas,

diversos autores, ao longo dos anos, aplicaram esforços para modelar e fornecer dados

experimentais destes sistemas.

Neste contexto, Ellis (1959) e Segnit et al. (1962) verificaram experimentalmente

a solubilidade de calcita em água para diferentes pressões parciais de CO2. Ellis

(1959) em seu trabalho observou que para uma mesma temperatura, quanto maior

a pressão parcial de dióxido de carbono, maior a solubilidade da calcita. Porém

esta diferença de solubilidade é reduzida a medida que temperatura é aumentada.

Já Segnit et al. (1962) avaliou diretamente os efeito da pressão parcial de CO2 na

solubilidade de calcita, mostrando que a medida que aumenta-se a pressão parcial

de CO2, há um aumento da solubilidade do sal, até o ponto de saturação.

Millero et al. (1984) por sua vez estudaram a influência da concentração de

NaCl na solubilidade de calcita, estrontianita e vaterita à temperatura e pressão

parcial de CO2 constante. Wolf et al. (1989) foram mais abrangentes em seu es-

tudo, e forneceram dados experimentais de solubilidade de calcita, à uma pressão

parcial de CO2 de 1 kPa, para os sistemas NaCl-CaCO3-CO2-H2O, KCl-CaCO3-
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CO2-H2O, CaCl2-CaCO3-CO2-H2O, NaCl-CaSO4-CaCO3-CO2-H2O e KCl-CaSO4-

CaCO3-CO2-H2O, nas temperaturas de 10, 25 e 60 °C.

Em ambos os trabalhos foi observado um aumento da solubilidade de calcita até

um ponto de máximo, e após este ponto há uma redução da solubilidade.

Coto et al. (2012) também estudaram efeitos na solubilidade de calcita, e para

modelar o sistema utilizou o software Aspen Plus, que tem como modelo para o

cálculo do coeficiente de atividade o e-NRTL. Coto e colaboradores, em sua modela-

gem, descrevem bem os dados da literatura no que diz respeito à efeitos de pressão

parcial de CO2 e temperatura, porém apresentou desvios significativos com relação

aos efeitos de concentração de NaCl.

Um outro importante estudo foi o desenvolvido por Plummer e Busenberg (1982).

Neste trabalho foi fornecido dados de solubilidade de calcita em sistemas CaCO3-

CO2-H2O em função da temperatura, e correlações para a constante de equiĺıbrio

tanto para as reações de dissociação de CO2, quanto para cada forma cristalina de

carbonato de cálcio.

Um estudo recente desenvolvido por Cosmo et al. (2019) buscou quantificar os

efeitos da despressurização do CO2 na precipitação de calcita em condições de poço.

Para isto utilizaram o modelo de Davies para o cálculo do coeficiente de atividade e

não levaram em consideração efeitos importantes, como a concentração de NaCl.

Haghi et al. (2017) verificaram, experimentalmente e por meio de modelagem,

a influência da solubilidade do CO2 no pH da água e de salmouras de NaCl. Os

autores observaram que a diminuição da solubilidade faz com que o pH da água

aumente. O mesmo efeito foi observado em salmoura de NaCl, porém a medida

que se aumenta a concentração de NaCl, esse efeito se torna mais brando. Para a

modelagem, utilizaram o modelo de Pitzer para coeficiente de atividade das espécies

iônicas, e para a fugacidade do CO2 na fase gasosa, utilizaram a equação de estado

CPA. De forma geral, os fenômenos foram bem representados pelo modelo, porém

na concentração de 3 molal de NaCl o modelo não foi concordante com os dados

experimentais.

Outros trabalhos observam a solubilidade de CO2 em ambiente de formações

geológicas, contudo não levam em conta a dissociação do CO2 em suas modelagens

(Ahmadi e Chapoy, 2018; Hassanzadeh et al., 2008; Li et al., 2014; Lucia et al.,

2015).

É importante destacar que visando atender as demandas industriais dos cálculos

de especiação de ı́ons na fase aquosa, muitos softwares comerciais foram desenvol-

vidos, como por exemplo, o MultiScale, PHREEQC, Geochemist’s Workbench, OLI

Analyzer Studio, e muitos outros. Muitos destes funcionam adequadamente para os

cenários de interesse do presente trabalho, todavia, a utilização de softwares comer-

ciais não permite o aclopamento com modelos cinéticos, o que torna o importante o
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desenvolvimento de um algoritmo próprio, de modo a atender essa necessidade.

Como visto aqui, a escolha adequada de um modelo termodinâmico para o cálculo

de coeficiente de atividade de ı́ons, na fase aquosa, em sistemas multieletroĺıticos, se

torna importante. Desta maneira, pode-se avaliar os efeitos da presença de outros

ı́ons na precipitação de CaCO3, como por exemplo Na+ e Cl–, que são abundantes

em água de formação. Além disso, também é necessária a inclusão de uma equação

de estado para representar a fugacidade de CO2 na fase gasosa, para que assim seja

posśıvel avaliar os efeitos da pressão. Desta forma, nas próximas seções serão discu-

tidos o formalismo de equiĺıbrio de fases e equiĺıbrio qúımico, e serão apresentados

modelos representativos para este fim.
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Caṕıtulo 4

Equiĺıbrio de Fases

Segundo Smith et al. (2007) e Atkins e de Paula (2012), no estudo da termo-

dinâmica o universo se divide em duas partes:

1. Sistema: Parte do universo onde o processo ocorre; região de interesse.

2. Vizinhança: Parte externa ao sistema; tudo que interage com ele.

O sistema pode ser fechado ou aberto, homogêneo ou heterogêneo. Um sistema

fechado é aquele onde não há troca de matéria com vizinhaça, porém há troca de

energia. Já um sistema aberto é caracterizado por haver troca de matéria e energia

com a vizinhaça.

O conceito de sistema homogêneo nos traz a idéia de um sistema que possui

propriedades uniformes. Desta forma, uma fase é um sistema homogêneo, e conse-

quentemente, um sistema heterogêneo é aquele que possui diferentes fases.

Em um sistema fechado e homogêneo, o número de mols de cada espécie é cons-

tante. Portanto, a relação fundamental para um processo reverśıvel neste sistema,

em termos de energia livre de Gibbs, é representado conforme a Equação 4.1.

dG = –SdT + VdP (4.1)

Como em um sistema aberto há troca de matéria com a vizinhança, o número

de mols de cada espécie presente se torna uma variável independente. Desta forma,

a relação fundamental para um sistema aberto e homogêneo fica:

dG = –SdT + VdP +
i=c∑
i=1

µidni (4.2)

Em que µi é o potencial qúımico da espécie i, e ele é igual a energia de Gibbs

parcial molar, como representado na Equação 4.3, e c é o número total de espécies.
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µi =

(
∂G

∂ni

)
T,P,nj6=i

(4.3)

Um sistema fechado e heterogêneo é caracterizado por haver duas ou mais fases,

onde cada fase é considerada um sistema aberto dentro do sistema fechado global.

Se aplicarmos a equação fundamental 4.2 para um sistema heterogêneo, teremos

uma expressão para a diferencial total da energia livre de Gibbs em função de cada

fase:

dG = –
α=π∑
α=1

SαdTα +
α=π∑
α=1

VαdPα +
α=π∑
α=1

i=n∑
i=1

µαi dnαi (4.4)

Em que α é o ı́ndice da fase, π o número de fases existentes no sistema.

Se aplicarmos a condição de equiĺıbrio, que corresponde ao mı́nimo da energia

livre de Gibbs, e, consequentemente, dG = 0, teremos no equiĺıbrio as seguintes

igualdades (Prausnitz et al., 1999):

T(1) = T(2) = ... = T(π) (4.5)

P(1) = P(2) = ... = P(π) (4.6)

µ
(1)
i = µ

(2)
i = ... = µ

(π)
i (4.7)

Partindo da equação de Gibbs-Duhem (Equação 4.8), podemos relacionar o po-

tencial qúımico à temperatura e à pressão (Equação 4.9).

SdT – VdP +
∑

nidµi = 0 (4.8)

dµi = –sidT + vidP (4.9)

Em que si e vi são a entropia parcial molar e o volume parcial molar da espécie

i, respectivamente.

Se considerarmos um processo a temperatura constante, e considerarmos o vo-

lume molar do gás ideal puro, a variação do potencial qúımico assumirá a expressão:

dµi = RT
dP

P
(4.10)

Integrando de um estado de referência até a condição de interesse, teremos:

µi – µ0
i = RT ln

P

P0
(4.11)
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Onde µ0
i e P0 são o potencial qúımico da espécie i no estado de referência, e

a pressão no estado de referência, respectivamente. Contudo, a Equação 4.11 só é

válida para gases ideais, e para estender para gases reais, Lewis e Randall (1923)

propuseram uma nova função chamada fugacidade (f ).

µi – µ0
i = RT ln

fi
f 0
i

(4.12)

A razão entre a fugacidade e a fugacidade no estado padrão do componente i foi

denominada por Lewis de atividade (a). Assim, é posśıvel assim medir a diferença

entre o potencial qúımico no estado de interesse e no estado padrão (4.13).

µi – µ0
i = RT ln ai (4.13)

Como a fugacidade é uma correção para o comportamento não ideal, a medida

que nos aproximamos da condição de gás ideal, a fugacidade se aproximará da

pressão, para o caso de sistemas puros, ou da pressão parcial para misturas. Ou

seja,

lim
P→0

(
fi
Pi

)
= 1 (4.14)

Onde a razão fi/Pi é chamada de coeficiente de fugacidade (ϕi).

Se olharmos para solutos em uma solução, podemos relacionar o potencial

qúımico com a concentração do soluto. Dessa forma, a Equação 4.15 relaciona o

potencial qúımico com a concentração de soluto em termos de molalidade.(
∂µi

∂mi

)
mj6=i

=
∂µi

∂Pi

∂Pi

∂mi
(4.15)

Onde mi é a concentração da espécie i em mol/ kg de solvente, e Pi é a pressão

do gás i que está, ou pode estar, em equiĺıbrio com o soluto i. Sabendo que para

gases ideais:

∂µi

∂Pi
= vi =

RT

Pi
(4.16)

E que a Lei de Henry para soluções ideais nos diz que:

∂Pi

∂mi
=

Pi

mi
(4.17)

Podemos chegar a uma expressão para o potencial qúımico para um soluto i em

uma solução (Equação 4.18), integrando de um estado de referência até o estado de

interesse.
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µi – µ0
i = RT ln

mi

m0
i

(4.18)

Da mesma forma que para o caso de gases ideais, a Equação 4.18 se restringe à

soluções ideais. Portanto, é necessário adicionar um fator de correção para obtermos

uma expressão geral. Este fator é denominado coeficiente de atividade (γi).

Escolhendo como um estado padrão aquele onde a concentração mi é igual à

unidade, a expressão para o potencial qúımico, generalizada, para um soluto i em

solução fica:

µi – µ0
i = RT ln

γimi

γ0
i m0

i

(4.19)

Assim, se compararmos a Equação 4.13 com a Equação 4.19, chegamos a definição

para a atividade.

ai =
γimi

γ0
i m0

i

(4.20)

4.1 Equiĺıbrio Ĺıquido - Vapor

Como mencionado anteriormente, o critério de equiĺıbrio entre as fases é a igual-

dade do potencial qúımico. Dessa forma, no equiĺıbrio entre a fase vapor e a fase

ĺıquida temos:

µL
i = µV

i (4.21)

Substituindo a Equação 4.13, em cada fase teremos:

µ
0,L
i (T, P = 1atm) + RT ln aL

i = µ
0,V
i (T, P = 1atm) + RT ln

(
f V
i (T, P)

f
0,V
i (T, P = 1atm)

)
(4.22)

O estado de referência adotado para o componente ”i”na fase ĺıquida, é de uma

solução hipotética ideal, de concentração unitária com unidade em mol/ kg de

solvente, na temperatura do sistema e pressão ambiente. Já o estado de referência

do gás ”i”, é o gás ideal na temperatura do sistema e pressão atmosférica. Assim, a

fugacidade no estado de referência para o componente ”i”, na fase gasosa é f 0
i = 1.

Dessa maneira, rearranjamos a equação e obtemos:

exp

(
µ

0,L
i (T, P = 1atm) – µ

0,V
i (T, P = 1atm)

RT

)
=

f V
i

aL
i

(4.23)
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O lado esquerdo da Equação 4.23 é uma constante de proporcionalidade que

denominamos constante de equiĺıbrio (Keq). Como o estado de referência está a

pressão fixa, a constante de equiĺıbrio só é função da temperatura.

Keq = exp

(
µ

0,L
i – µ

0,V
i

RT

)
= exp

(
–∆µ

0,L–V
i (T, P = 1atm)

RT

)
(4.24)

Desta forma, se considerarmos o equiĺıbrio ĺıquido-vapor do CO2, por exemplo

(Equação 4.25), teremos.

CO2(aq) 
 CO2(g) (4.25)

Assim, para o exemplo do equiĺıbrio ĺıquido-vapor do CO2:

Keq =
fCO2

aCO2

=
ϕCO2

PCO2

γCO2
mCO2

(4.26)

O desafio agora é determinar os coeficientes de fugacidade e atividade. Para

isto, geralmente são utilizados os modelos de Equação de Estado, para o cálculo do

coeficiente de fugacidade, e os modelos de energia livre em excesso para o cálculo

do coeficiente de atividade.

4.1.1 Equações de Estado

Equações de estado (EdE) são modelos termodinâmicos que relacionam as

variáveis pressão (P), volume (V) e temperatura (T), e são úteis para descrever

propriedades de fluidos e misturas de fluidos.

As EdE mais comumente usadas na industria pelos engenheiros de processos,

são as equações de estado cúbicas, pois são modelos mais tradicionais e amplamente

testados. Todavia, a medida que a capacidade computacional aumenta, surgem

modelos que tentam explicar os fenômenos termodinâmicos a partir da mecânica

estat́ıstica, e assim detalhes na escala microscópica podem ser incorporados. Neste

contexto EdE do tipo SAFT e CPA foram desenvolvidas (KONTOGEORGIS e

FOLAS, 2010).

Diferentes modelos de EdE cúbica foram propostos ao longo dos anos, e podemos

ter representá-los como uma equação geral (Equação 4.27).

P =
RT

v – b
–

a(T)

(v + σb)(v + εb)
(4.27)

Onde v é o volume molar, σ e ε são constantes que assumem um valor para cada

EdE, e as funções a(T) e b são calculadas da seguinte forma:
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a(T) = Ωa
R2T2

c

Pc
α(T/Tc) (4.28)

b = Ωb
RTc

Pc
(4.29)

As constantes Ωa e Ωb também são constantes de cada modelo de EdE, Tc e Pc

são temperatura e pressão cŕıtica, respectivamente, e R a constante dos gases. A

Tabela 4.1 apresenta as constantes para as diferentes EdE.

Tabela 4.1: Parâmetros das Equações de Estado Cúbicas para componentes puros,
onde ω é o fator acêntrico.

Parâmetro
Van der

Waals

Redlich

Kwong

Soave

Redlich-Kwong

Peng

Robinson

σ 0 0 0 1+
√

2

ε 0 1 1 1-
√

2

Ωa 27/64 0.42748 0.42748 0.45724

Ωb 1/8 0.08664 0.08664 0.07780

κ 0 0
0.48508 + 1.55171ω

- 0.15613ω2
0.37464 + 1.54226ω

- 0.26992ω2

α 1 (T/Tc)
–1/2 [1 + κ(1 – (T/Tc)

1/2)]2 [1 + κ(1 – (T/Tc)
1/2)]2

4.1.2 Energia Livre de Gibbs em Excesso

Modelos de energia livre de Gibbs em excesso, são modelos que geralmente são

utilizados para descrever o comportamento da fase ĺıquida. Estes modelos medem a

não idealidade desta fase a partir do comportamento de uma solução ideal.

Podemos classificar uma propriedade em excesso como a diferença entre a pro-

priedade de uma solução numa dada condição, e a propriedade de uma solução ideal.

Assim, para energia livre de Gibbs:

GE = G – Gideal (4.30)

Funções de excesso podem ser positivas ou negativas. Ao derivarmos GE em

relação ao número de mols de uma espécie i a uma temperatura, pressão e número

de mols das outras espécies constantes, teremos a energia de Gibbs parcial molar de

excesso, e portanto: (
∂GE

∂ni

)
T,P,nj 6=i

= RT ln ai – RT ln a ideal
i (4.31)

Sabendo que para uma solução ideal o coeficiente de atividade é igual a unidade,
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chegamos à: (
∂GE

∂ni

)
T,P,nj 6=i

= RT ln γi (4.32)

Os modelos de energia livre de Gibbs em excesso são modelos que atendem

aos propósitos de engenharia de forma pragmática. Contudo, são modelos que se

utilizam de muitos parâmetros emṕıricos, o que pode comprometer a capacidade de

previsão.

Diferentes modelos de energia livre de Gibbs em excesso estão propostos na

literatura (Abrams e Prausnitz, 1975; Pitzer, 1991; Renon e Prausnitz, 1968; Wilson,

1964) e se dividem em dois grupos: modelos baseados no formalismo de Lewis e

Randall, que utilizam a temperatura, pressão e número de mols das espécies como

variáveis independentes, e os modelos baseados no formalismo de MacMillan-Mayer,

que utiliza o ensemble semi-grande canônico, tendo como variáveis independentes

a temperatura, o volume, a número de mols dos solutos e o potencial qúımico do

solvente (Prausnitz et al., 1999). Os modelos de energia livre em excesso utilizados

neste trabalho foram os baseados no formalismo de MacMillan-Mayer.

4.2 Equiĺıbrio Qúımico

Em sistemas eletroĺıticos, um soluto se dissocia em cátions e ânions, e estes não

podem ser considerados independentes devido à eletroneutralidade.

A eletroneutralidade impõe que em uma solução de um eletrólito, o número de

mols de uma espécie iônica individual, não pode ser variado independentemente.

Dessa forma, a dissociação de um eletrólito MX, em um meio solvente é repre-

sentada por:

Mν+Xν– = ν+Mz+ + ν–Xz– (4.33)

Onde a eletroneutralidade impõe que:

z+m
Mz+ + z–m

Xz– = 0 (4.34)

Portanto, a condição de equiĺıbrio será a igualdade do potencial qúımico entre a

fase sólida e a fase aquosa, conforme descrito na Equação 4.35.

µMX = ν+µ
Mz+ + ν–µ

Xz– (4.35)

Substituindo a definição de potencial qúımico dada pela Equação 4.13 para cada

fase, teremos:
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µ
0,S
MX(T, P = 1atm) + RT ln aS

MX = ν+µ
0,L

Mz+
(T, P = 1atm) + ν+RT ln aL

Mz+
+

ν–µ
0,L

Xz– (T, P = 1atm) + ν–RT ln aL
Xz–

(4.36)

O estado de referência para cada ı́on na fase ĺıquida, é o de uma mistura aquosa

hipotética ideal com concentração igual a 1 molal, na temperatura do sistema e

pressão de uma atmosfera.

Para a fase sólida, sabemos que:

aS
MX =

f S
MX(T, P)

f
0,S
MX(T, P = 1atm)

(4.37)

Dessa forma, a atividade do sólido puro se iguala ao fator de correção de Poyn-

ting, devido ao estado de referência adotado (sólido puro no seu estado mais estável,

temperatura do sistema e pressão atmosférica).

aS
MX = exp

(
vS(P – Psat)

RT

)
(4.38)

Como o volume molar do sólido puro é muito menor que o produto RT, a ati-

vidade do sólido puro é aproximadamente igual a unidade (aS
MX = 1). Assim,

rearranjando a equação, chegamos a expressão para a constante de equiĺıbrio:

Keq = exp

µ0,S
MX – (ν+µ

0,L

Mz+
+ ν–µ

0,L

Xz– )

RT

 = aν
+

Mz+
aν

–

Xz– (4.39)

Assim chegamos à:

Keq = exp

(
–∆µ

0,S–L
MX (T, P = 1atm)

RT

)
=
∏

aνi (4.40)

Nesses sistemas, geralmente utiliza-se modelos de energia livre em excesso para

o cálculo dos coeficientes de atividade, e no próximo caṕıtulo vamos discutir mais

detalhadamente sobre estes modelos para soluções eletroĺıticas.
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Caṕıtulo 5

Modelos de Coeficiente de

atividade para eletrólitos

5.1 Modelo de Debye-Huckel

O modelo matemático para o cálculo do coeficiente de atividade baseado na

teoria de Debye e Huckel (1923) é a base para quase todos os modelos f́ısicos de

solução eletroĺıtica. A teoria de Debye-Huckel foi fundamental para o entendimento

da distribuição de cargas ao redor de um ı́on em solução, sendo comparada a sua

importância com a teoria de Maxwell de distribuição de velocidades para gases por

Bockris e Reddy (2002).

A abordagem de Debye-Huckel consiste em escolher arbitrariamente um ı́on de

referência no conjunto de ı́ons presentes na solução. Os ı́ons remanescentes são

considerados como atmosfera ao redor do ı́on central, e as moléculas de água são

vistas como um meio dielétrico cont́ınuo. Dessa forma, a contribuição da água na

análise é contabilizada pela constante dielétrica (ε), e os ı́ons, com excessão do ı́on

central, pela densidade de carga em excesso (ρ).

A equação para o coeficiente de atividade da espécie i, considerando o tamanho

finito dos ı́ons, está expressa na Equação 5.1. Onde a é o parâmetro ajustável que

corresponde ao tamanho efetivo do ı́on, I é a força iônica, zi a carga do ı́on i e ds

a densidade do solvente. O desenvolvimento do modelo de Debye-Huckel pode ser

encontrado no Apêndice A.

ln γi = –Az2
i

√
I

1 + Bai

√
I

(5.1)

Onde

A =
1.8248x106d

1/2
s

(εT)3/2
(5.2)
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B =
50.292d

1/2
s

(εT)1/2
(5.3)

Contudo, a equação de Debye-Huckel para o coeficiente de atividade é baseada

na hipótese de solução dilúıda. Prausnitz et al. (1999) apresentaram alguns fatores

que contribuem para os desvios da equação de Debye-Huckel em altas concentrações.

� Interações que surgem de forças diferentes da eletrostática, por exemplo, forças

de atração e repulsão.

� Forças de solvatação ı́on-solvente que invalidam a hipótese de solvente como

um dielétrico cont́ınuo.

� Repulsão ı́on-́ıon devido ao tamanho finito dos ı́ons, caso seja considerada a

hipótese de cargas pontuais.

Devido a isso, muitos modelos foram propostos para corrigir as fragilidades en-

contradas no modelo de Debye-Huckel. Neste trabalho discutiremos alguns destes

modelos.

5.2 Modelo de Davies

O modelo proposto por Davies (1962), Equação 5.4, é uma extenção ao modelo

de Debye-Huckel. Este modelo, puramente emṕırico, foi proposto para aumentar a

precisão do modelo de Debye-Huckel, apresentando bons resultados para força iônica

até 0.5 mol/kg.

Este modelo não possui parâmetros ajustáveis, todavia, todos os ı́ons de mesma

carga, possuem o mesmo coeficiente de atividade. Isto ocorre, pois o modelo não

contempla nenhum parâmetro de tamanho dos ı́ons.

log γi = –Az2
i

√
I

1 +
√

I
– 0.3I (5.4)

5.3 Modelo Bdot

O modelo Bdot, Equação 5.5, foi proposto por Helgeson (1969). Assim como a

equação de Davies, esse modelo é uma extensão simples do modelo de Debye-Huckel.

Contudo, neste modelo o fator que corresponde ao tamanho do ı́on é contabi-

lizado, e o modelo é ajustado através do parâmetro ḃ. Com isso, o modelo pode

representar dados experimentais de sistemas com força iônica até 1.0 mol/kg.

log γi = –
Az2

i

√
I

1 + Bai

√
I

+ ḃiI (5.5)
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5.4 Modelo de Pitzer

O modelo proposto em Pitzer (1973) é uma expansão do tipo virial do modelo não

linear, correspondente a Equação A.14. Esta expansão tem o objetivo de atribuir

ao modelo caracteŕısticas de interações de curto alcance. Dessa maneira, o modelo

pode fornecer respostas concordantes com os dados experimentais até uma força

iônica de 6 mol/kg (Pitzer, 1991).

Em soluções dilúıdas, as forças de longo alcance (forças de Coulomb) podem

descrever bem o sistema, pois os ı́ons estão afastados de forma que as interações de

curto alcance podem ser desprezadas.

Contudo, em soluções concentradas, a distância entre os ı́ons é reduzida, e com

isso essas interações de atração e repulsão precisam ser contabilizadas.

A abordagem de Pitzer consiste no somatório da contribuição de longo alcance,

oriundo do modelo de Debye-Huckel de esféra ŕıgida, com a contribuição de curto

alcance, contabilizada através de coeficientes de virial de interações duplas e triplas.

GE

RTws
= f(I) +

∑
i

∑
j

mimjλij +
∑

i

∑
j

∑
k

mimjmkΛijk + ... (5.6)

A Equação 5.6 é a expressão da energia de Gibbs em excesso de uma solução com

concentrações de mi, mj para os solutos i, j e contendo ws quilogramas de solvente.

Os parâmetros λij e Λijk são, respectivamente, os coeficientes do tipo virial que

contabilizam as interações entre dois e três ı́ons. Já a função f(I) corresponde à

equação de Debye-Huckel modificada.

f(I) = –Aφ

[ √
I

1 + b
√

I
+

2

b
ln(1 + b

√
I)

]
(5.7)

Onde b é uma constante emṕırica universal cujo valor é igual à 1,2 kg1/2 mol–1/2

e AΦ é a constante de Debye-Huckel.

AΦ =
1

3

(
e0√
εkBT

)3√
2πdsNA

1000
(5.8)

A constante dielétrica da água é função da temperatura e pode ser encontrada

em Haynes et al. (2016).

ε = 0.24921x103 – 0.79069T + 0.72997x10–3T2 (5.9)

Para soluções multieletroĺıticas com cátions c, c’ e ânions a, a’ apenas algumas

combinações para λ e Λ são mensuráveis. Devido a isso, algumas definições são

estabelecidas (Equações 5.10 - 5.13) afim de simplificar a equação final (Prausnitz
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et al., 1999).

Bca = λca +
νc

2νa
λcc +

νa

2νc
λaa (5.10)

Φcc′ = λcc′ –
zc′

2zc
λcc –

zc

2zc′
λc′c′ (5.11)

Cca =
3

2

(
Λcca

zc
+

Λcaa

za

)
(5.12)

ψcc′a = 6Λcc′a –
3zc′

zc
Λcca –

3zc

zc′
Λc′c′a (5.13)

As expressões para Φaa′ e ψaa′c são semelhantes as definidas nas Equações 5.11

e 5.13, respectivamente.

Com isso, podemos escrever a energia livre de Gibbs em excesso conforme a

Equação 5.14.

GE

RTws
= f(I) +

Nc∑
c=1

Na∑
a=1

mcma(Bca +

 Nc∑
c=1

mczc

Cca


+

Nc–1∑
c=1

Nc∑
c′=c+1

mcmc′

2Φcc′ +

 Na∑
a=1

maψcc′a


+

Na–1∑
a=1

Na∑
a′=a+1

mama′

2Φaa′ +

 Nc∑
c=1

mcψaa′c


+2

Nn∑
n=1

Nc∑
c=1

mnmcλnc + 2

Nn∑
n=1

Na∑
a=1

mnmaλna

+2

Nn–1∑
n=1

Nn∑
n′=n+1

mnmn′λnn′ +

Nn∑
n=1

m2
nλnn + ...

(5.14)

Onde λnc, λna e λnn′ são os parâmetros de interação entre uma molécula neutra e

um cátion, um ânion e outra molécula neutra, respectivamente.

ln γi =

(
∂GE/(wsRT)

∂mi

)
T,P,j6=i

(5.15)

Por fim, ao derivarmos a Equação 5.14 em relação a concentração de cada espécie

(Equação 5.15), podemos obter expressões para o coeficiente de atividade do cátion
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desejado M e do ânion desejado X.

ln γM = z2
MF +

Na∑
a=1

ma(2BMa + ZCMa) +

Nc∑
c=1

mc(2ΦMc +

Na∑
a=1

maψMca)

+

Na–1∑
a=1

Na∑
a′=a+1

mama′ψMaa′ + |zM|
Nc∑
c=1

Na∑
a=1

mcmaCca +

Nn∑
n=1

mn(2λnM)

(5.16)

ln γX = z2
XF +

Nc∑
c=1

mc(2BcX + ZCcX) +

Na∑
a=1

ma(2ΦXa +

Nc∑
c=1

mcψXac)

+

Nc–1∑
c=1

Nc∑
c′=c+1

mcmc′ψXcc′ + |zX|
Nc∑
c=1

Na∑
a=1

mcmaCca +

Nn∑
n=1

mn(2λnX)

(5.17)

Os parâmetros F e Z são calculados conforme as Equações 5.18 e 5.19.

F = Aφ

[ √
I

1 + b
√

I
+

2

b
ln(1 + b

√
I)

]
+

Nc∑
c=1

Na∑
a=1

mcmaB′ca

+

Nc–1∑
c=1

Nc∑
c′=c+1

mcmc′Φ
′
cc′ +

Na–1∑
a=1

Na∑
a′=a+1

mama′Φ
′
aa′ (5.18)

Z =
∑

i

mi |zi| (5.19)

Como muitas combinações para os parâmetros de interação não podem ser me-

didas, os parâmetros Bca e Cca podem ser calculados conforme as equações a seguir.

Cca =
C
φ
ca

2
√
|zcza|

(5.20)

Bca = β
(0)
ca + β

(1)
ca g(α1

√
I) + β

(2)
ca g(α2

√
I) (5.21)

Onde a função g é igual à:

g(x) =
2

x2
[1 – (1 + x) exp(–x)] (5.22)

O parâmetro B′ca é a derivada da função Bca e sua expressão é:
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B′ca =
1

I
(β

(1)
ca g′(α1

√
I) + β

(2)
ca g′(α2

√
I)) (5.23)

Onde,

g′(x) =
–2

x2
[1 – (1 + x +

x2

2
) exp(–x)] (5.24)

Os parâmetros β0, β1, β2 e Cφ podem ser estimados a partir de dados de sistemas

binários (Pitzer, 1973, 1975). Já os parâmetros α1 e α2 possuem o valor de 1.4 e

12.0, respectivamente, para eletrólitos 2-2, e 2.0 e 0.0 para os demais eletrólitos

(Kaasa, 1998; Prausnitz et al., 1999).

Os parâmetros Φ e ψ são denominados parâmetros de ordem superior, pois são de-

terminados a partir de dados de sistemas multicomponentes, sendo ψ um parâmetro

de ajuste do modelo, e Φ calculado de acordo com a Equação 5.25.

ΦMN = θMN + EθMN
(5.25)

Onde θMN é o parâmetro de ajuste para interações entre dois cátions ou dois

ânions. Já o parâmetro EθMN
é função da força iônica, e contabiliza os efeitos

eletrostáticos em misturas não simétricas (Pitzer, 1975).

EθMN
=
(zMzN

4I

)
[J(xMN) – 0.5J(xMM) – 0.5J(xNN)] (5.26)

Onde xMN é dado por:

xMN = 6zMzNAΦ

√
I (5.27)

A função J é muito complexa, e diferentes formas de cálculo já foram propostas

(Pitzer, 1975, 1991). Porém em Pitzer (1975), pode-se encontrar uma expressão

simples e que apresenta uma boa aproximação numérica.

J(x) =
x

4 + C1x–C2exp(–C3xC4)
(5.28)

Tabela 5.1: Parâmetros da Equação 5.28.

Parâmetro Valor

C1 4.581

C2 0.7237

C3 0.0120

C4 0.528

O parâmetro Φ′ é a derivada do parâmetro Φ, então as equações que nos permi-
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tem calcular este parâmetro são as Equações 5.29, 5.31 e 5.30.

Φ′MN = E′θMN
(5.29)

E′θMN
=

(zMzN

4I

)
[J′(xMN) – 0.5J′(xMM) – 0.5J′(xNN)]

–

(
zMzN

4I2

)
[J(xMN) – 0.5J(xMM) – 0.5J(xNN)] (5.30)

x′MN = 3
zMzNAΦ√

I
(5.31)

Se o mesmo procedimento feito em 5.15 for feito para as espécies neutras, che-

garemos à equação para o coeficiente de atividade de Pitzer para espécies neutras

(Equação 5.32), onde os parâmetros λ e ζ são parâmetros de ajuste do modelo.

ln γn = 2

Nc∑
c=1

mcλnc + 2

Na∑
a=1

maλna +

Nc∑
c=1

Na∑
a=1

mcmaζnca (5.32)

A partir da implementação desses modelos, podemos avaliar efeitos de variáveis

importantes como pressão e pH, e calcular as concentrações dos ı́ons no equiĺıbrio

de soluções contendo mais de um sal, o que é muito relevante para obter respostas

em sistemas representativos de um processo de produção.
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Caṕıtulo 6

Metodologia

Neste caṕıtulo serão apresentadas as metodologias utilizadas para as simulações

realizadas no presente trabalho. Para isto, o caṕıtulo foi divido em cinco seções.

Primeiramente definimos a estratégia para a validação do modelo de Pitzer.

Após esta etapa, foram definidas as metodologias de simulação para a avaliação de

influências de variáveis como pH, pressão, concentração de ı́ons comuns e concen-

tração de outros sais nos sistemas CO2-H2O e CaCO3-CO2-H2O.

O modelo de Pitzer foi implementado utilizando a linguagem de programação

Python, bem como todos os cálculos realizados neste trabalho. Neste estudo, os

parâmetros do modelo de Pitzer utilizados são iguais aos dispońıveis em Appelo

(2015), para o cálculo do coeficiente de atividade.

6.1 Verificação dos modelos de energia livre de

Gibbs em excesso

O primeiro passo necessário, é a implementação dos modelos de energia livre em

excesso para o cálculo do coeficiente de atividade, e então compara-los com os dados

experimentais dispońıveis na literatura.

Para isto, foram calculados os coeficiente de atividade de cada cátion e de cada

ânion, com os modelos de Pitzer, Bdot e Davies, variando-se a concentração do sal

de interesse.

A concentração de cada ı́on é obtida através dos coeficientes estequiométricos,

como descrito na Equação 4.33, e então é utilizada como dado de entrada para o

modelo de coeficiente de atividade.
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6.2 Influência do pH da solução na solubilidade

do CO2

Como já discutido na seção 3.3, em condições de poço de produção de petróleo,

há uma elevada concentração de CO2. Este, ao se solubilizar na água de formação,

se dissocia em espécies iônicas.

As reações descritas em 6.1, 6.2 e 6.3 são as que representam o sistema estu-

dado, e cada reação fornece uma equação de equiĺıbrio conforme a abordagem feita

anteriormente na seção 4.2.

H2O 
 H+ + OH– (6.1)

CO2 
 H+ + HCO–
3 (6.2)

HCO–
3 
 H+ + CO–2

3 (6.3)

Por fim, podemos então chegar às Equações 6.4, 6.5 e 6.6, que são as equações

de equiĺıbrio correspondentes à reação de ionização da água, dissociação do CO2 e

dissociação do HCO–
3, respectivamente.

KH2O = mH+γH+mOH–γOH– (6.4)

KCO2
=

mH+γH+mHCO–
3
γHCO–

3

mCO2
γCO2

(6.5)

KHCO–
3

=
mH+γH+mCO–2

3
γCO–2

3

mHCO–
3
γHCO–

3

(6.6)

Com estas equações podemos obter as concentrações de equiĺıbrio. Para isto, é

necessário resolver o sistema de equações não linear formado pelas mesmas.

Neste trabalho utilizou-se o pacote Scipy do Python 3.0 para a resolução desse

sistema, através do módulo ”optimize.root”, que possui diferentes métodos para

encontrar ráızes de sistemas não lineares. O método de trabalho utilizado aqui, foi

o método de Powell modificado (hybr).

A expressão para a constante de ionização da água utilizada neste trabalho foi

a apresentada por Olofsson e Hepler (1975), conforme descrito na Equação 6.7.
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– log KH2O =
142613.6

T
+ 4229.195 log T – 9.7384T + 0.0129638T2

–1.15068× 10–5T3 + 4.602× 10–9T4 – 8908.483 (6.7)

Já as constantes de equiĺıbrio referentes à dissociação do CO2 em água, foram

obtidas do trabalho de Plummer e Busenberg (1982) e estão descritas nas Equações

6.8 e 6.9.

log KCO2
= –356.3094 – 0.06091964T +

21834.37

T
+ 126.8339 log T –

1684915

T2
(6.8)

log KHCO–
3

= –107.8871 – 0.03252849T +
5151.79

T
+ 38.92561 log T –

563713.9

T2
(6.9)

Duas equações adicionais são necessárias para que o sistema torne-se determi-

nado, a equação de eletroneutralidade (Equação 6.10), e a equação do pH (Equação

6.12).

∑
mcátionzcátion =

∑
mânionzânion (6.10)

Assim, para a análise em questão, a eletroneutralidade fica:

mH+ = mOH– + mHCO–
3

+ 2mCO–2
3

(6.11)

pH = – log(mH+γH+) (6.12)

As variáveis de entrada desta análise são:

� T - Temperatura

� zi - Valência de cada ı́on i

� Par - Parâmetros do modelo de Pitzer

� pH

O pH da solução foi variado de 2.5 a 4.0 e calculado para quatro temperaturas

(50, 70, 95 e 150°C). Já as variáveis de sáıda do modelo são as concentrações de

cada espécie no equiĺıbrio.
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6.3 Influência da pressão

6.3.1 Influência da pressão na solubilidade do CO2

Averiguar a influência da pressão sobre solubilidade de CO2 é de fundamental

importância, pois esta variável apresenta significativa influência sobre o fenômeno

de precipitação.

Para esta análise foi necessário inserir ao sistema indicado em 6.2, a equação de

equiĺıbrio entre o CO2 da fase gasosa e o CO2 da fase aquosa através da lei de Henry

(Equação 6.14).

Para o cálculo de equiĺıbrio da fase gasosa, foram utilizadas duas equações de

estado cúbicas, a proposta por Peng e Robinson (1976) e a GERG proposta por

Kunz e Wagner (2012). Contudo, os dados de fugacidade fornecidos pela GERG,

foram calculados no software REFPROP do NIST (National Institute of Standards

and Technology).

CO2(g) 
 CO2(aq) (6.13)

KH =
mCO2

γCO2

fCO2

(6.14)

A expressão para a constante de Henry, exposta na Equação 6.15, também foi

encontrada no trabalho de Plummer e Busenberg (1982).

log KH = 108.3865 + 0.01985076T –
6919.53

T
– 40.45154 log T –

669365

T2
(6.15)

As variáveis de entrada utilizadas aqui foram:

� T - Temperatura

� zi - Valência de cada ı́on i

� Par - Parâmetros do modelo de Pitzer

� P - pressão

Como no exemplo anterior, as variáveis de sáıda são as concentrações de cada

espécie no equiĺıbrio.

6.3.2 Influência da pressão no pH

Para a avaliação do efeito da pressão no pH, o sistema de equações da seção 6.3.1

foi mantido, com o acréscimo da Equação 6.14 para a avaliação do efeito da pressão,
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e o pH foi considerado como uma variável a ser determinada.

Dessa forma, as variáveis de entrada utilizadas são:

� T - Temperatura

� zi - Valência de cada ı́on i

� Par - Parâmetros do modelo de Pitzer

� P - Pressão

Já as variáveis de sáıda são:

� concentração de cada espécie no equiĺıbrio

� pH

6.3.3 Influência da pressão na solubilidade de calcita

Nesta análise, além das reações referentes a solubilização do CO2 (Equação 6.13),

decomposição do CO2 em água (Equações 6.2, 6.3) e ionização da água (Equação

6.1), foi considerado a reação das espécies iônicas formadas com cátions Ca+2, con-

forme as Equações 6.16, 6.17, 6.18 e 6.19.

Ca+2 + OH– 
 CaOH+ (6.16)

Ca+2 + HCO–
3 
 CaHCO+

3 (6.17)

CaCO3 
 Ca+2 + CO–2
3 (6.18)

CaCO3(s) −→ Ca+2 + CO–2
3 (6.19)

Portanto, conforme feito anteriormente podemos obter as equações de equiĺıbrio

provenientes dessas reações, conforme exposto nas Equações 6.20, 6.21, 6.22 e 6.23.

KCaOH+ =
mCaOH+γCaOH+

mCa+2γCa+2mOH–γOH–
(6.20)

KCaHCO+
3

=
mCaHCO+

3
γCaHCO+

3

mCa+2γCa+2mHCO–
3
γHCO–

3

(6.21)

KCaCO3
=

mCa+2γCa+2mCO–2
3
γCO–2

3

mCaCO3aq

(6.22)

KCaCO3
= mCa+2γCa+2mCO–2

3
γCO–2

3
(6.23)

Diferentemente das seções anteriores, nesta seção o efeito da pressão foi observado

através da variação da pressão parcial de CO2.
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A solubilidade de calcita foi calculada através da concentração total de cálcio

presente na solução, conforme mostrado na Equação 6.24.

mCaT = mCa+2 + mCaOH+ + mCaHCO+
3

+ mCaCO3aq
(6.24)

As constantes de equiĺıbrio para os cálculos das Equações 6.21, 6.22 e 6.23 são

encontradas em Plummer e Busenberg (1982). Já a expressão para o cálculo da

constante de equiĺıbrio da equação 6.20 é encontrada em Smith (1988).

ln KCaOH+ =
3.1854x104

T
+ 94.9734 ln T – 8.8362x10–2T –

2.1709x106

T2
– 610.0479

(6.25)

log KCaHCO+
3

= 1209.1201 + 0.31294T –
34765.05

T
– 478.782 log T (6.26)

log KCaCO3
= –1228.732 – 0.299444T +

35512.75

T
+ 485.818 log T (6.27)

log Kcalcita = –171.9065 – 0.077993T +
2839.319

T
+ 71.595 log T (6.28)

Assim, as variáveis de entrada para esta avaliação são:

� T - Temperatura

� zi - Valência de cada ı́on i

� Par - Parâmetros do modelo de Pitzer

� PCO2
- Pressão parcial de CO2

As variáveis de sáıda são as concentrações de cada espécie, no equiĺıbrio.

6.4 Influência de ı́ons comuns

Nesta análise, verificou-se a influência da concentração de cálcio na solubilidade

de calcita. Para isto, utilizou-se o sistema de equações apresentado em 6.3.3, contudo

à uma pressão parcial de CO2 fixa e igual a 0.94x10–2.

Foi realizada uma variação da concentração de CaCl2, onde este sal foi consi-

derado totalmente dissociado, conforme indicado na reação 6.29. Portanto o ânion

Cl– influencia somente na força iônica e no cálculo da eletroneutralidade.

CaCl2 −→ Ca+2 + 2Cl– (6.29)
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Após o cálculo de equiĺıbrio, pôde-se calcular a concentração total de carbono

dissolvido, e este parâmetro foi o considerado para a avaliação de solubilidade.

DIC = mCO2
+ mHCO–

3
+ mCO–2

3
+ mCaHCO+

3
+ mCaCO3aq

(6.30)

As variáveis de entrada para este sistema são:

� T - Temperatura

� zi - Valência de cada ı́on i

� Par - Parâmetros do modelo de Pitzer

� mCaCl2 - Concentração molal de CaCl2

As variáveis de sáıda são as concentrações de cada espécie, no equiĺıbrio.

6.5 Influência de outros sais

Entender o efeito da concentração de sais como NaCl e KCl na solubilidade de

calcita, é fundamental para a compreensão do fenômeno de deposição de sais em

condições de extração em poços de petróleo.

Com isso esta análise foi conduzida conforme mencionado na seção 6.4, porém

os sais acrescentados foram o NaCl e o KCl, separadamente, seguindo as reações de

dissociação completa (Equações 6.31 e 6.32). As concentrações de Na+, K+ e Cl–

influênciam apenas nos cálculos da força iônica e no cálculo da eletroneutralidade.

NaCl −→ Na+ + Cl– (6.31)

KCl −→ K+ + Cl– (6.32)

As variáveis de entrada para este sistema são:

� T - Temperatura

� zi - Valência de cada ı́on i

� Par - Parâmetros do modelo de Pitzer

� msal - Concentração molal de NaCl ou KCl

As variáveis de sáıda são as concentrações de cada espécie, no equiĺıbrio.
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6.6 Aplicações em campos de águas profundas no

Brasil

A sáıda de CO2 da fase ĺıquida para a fase gasosa é um dos fatores preponde-

rantes para a precipitação do CaCO3 (Zhang et al., 2015). E a quantificação dessa

influência ainda não é muito bem discutida em condições de poço. Para avaliarmos

esta influência, foi utilizada a composição da água de formação presente nos poços

de Namorado e Roncador, conforme a Tabela 6.1.

Tabela 6.1: Composição da água dos campos de Namorado e Roncador. Fonte:
Bezerra et al. (2004).

Constituintes

(mg/L)
Namorado Roncador

Sódio 33500 65000

Potássio 554 410

Cálcio 2760 7100

Magnésio 374 800

Bário 229 44

Estrôncio 415 580

Sulfato - 32

Brometo - 210

Bicarbonato 968 20

Cloreto 59100 116982

Salinidade 97390 192773

Por questões de simplificação e praticidade, a força iônica da água de formação

de cada campo foi calculada, e posteriormente, foi calculada uma concentração

efetiva de NaCl, referente a essa força iônica. Dessa maneira, temos um sistema

NaCl-CaCO3-CO2-H2O e o sistema de equações foi resolvido como nas seções

anteriores, à temperatura de 25 °C.

As variáveis de entrada para este sistema são:

� T - Temperatura

� zi - Valência de cada ı́on i
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� Par - Parâmetros do modelo de Pitzer

� P - Pressão

� mNaCl - Concentração efetiva de NaCl

� mCa+2 - Concentração total de ı́ons Ca+2 presentes na água de formação

Já as variáveis de sáıda são:

� concentrações de cada espécie, no equiĺıbrio

� pH
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Caṕıtulo 7

Resultados e Discussões

7.1 Verificação dos modelos de energia livre de

Gibbs em excesso

Com o objetivo de verificar a implementação os modelos de Pitzer, Bdot e Davies,

foram calculados os coeficientes de atividade para soluções eletroĺıticas contendo

apena um sal. Desse modo, é posśıvel verificar a dependência do coeficiente de

atividade médio do sal correspondente, em relação a força iônica. Assim, foram

escolhidos os seguintes sais (NaCl, KCl, CaCl2 e MgCl2).

Figura 7.1: Coeficiente de atividade do NaCl em função da força iônica I. Fonte:
Pitzer et al. (1984)
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Os dados experimentais para coeficiente de atividade médio do NaCl foram ad-

quiridos em Pitzer et al. (1984), e, conforme podemos observar na Figura 7.1 o

modelo proposto por Pitzer (1991) apresenta boa concordância com os dados ex-

perimentais em toda a faixa de concentração. O modelo Bdot representa bem os

dados experimentais até a força iônica igual a 4 mol/kg, e o modelo de Davies não

representa bem o sistema. Desvios relativos foram calculados através da Equação

7.1. Na Tabela 7.1 estão dispońıveis os erros relativos de cada modelo, para cada

força iônica. Assim, podemos observar um erro relativo máximo de 0.203% para

força iônica igual a 6.0 mol/kg do modelo de Pitzer, um erro relativo máximo de

7.990% para força iônica igual a 6.0 mol/kg no modelo Bdot, e de 52.50% para o

modelo de Davies na mesma força iônica.

Desvio =

∣∣∣∣Xexp – Xcalc

Xexp

∣∣∣∣ x100% (7.1)

Tabela 7.1: Erro relativo do coeficiente de atividade do NaCl.

Força Iônica

(mol kg–1)
γ
exp
NaCl γPitzerNaCl γBdotNaCl γDavies

NaCl

Erro

Pitzer (%)

Erro

Bdot (%)

Erro

Davies (%)

0.10 0.778 0.777 0.773 0.832 0.128 0.607 6.940

0.25 0.720 0.719 0.713 0.789 0.139 0.932 9.620

0.50 0.681 0.681 0.675 0.769 0.000 0.841 13.00

0.75 0.665 0.664 0.660 0.769 0.150 0.717 15.70

1.00 0.657 0.656 0.655 0.778 0.152 0.343 18.50

2.00 0.669 0.668 0.670 0.856 0.149 0.219 28.00

3.00 0.714 0.713 0.712 0.972 0.140 0.299 36.10

4.00 0.782 0.782 0.767 1.12 0.000 1.930 43.00

5.00 0.873 0.873 0.833 1.29 0.000 4.630 48.30

6.00 0.987 0.989 0.908 1.51 0.203 7.990 52.50

Ao analisarmos a Figura 7.2, podemos observar que os coeficientes de atividade

médio do KCl, calculados pelos modelos de Pitzer e Bdot também demonstram

uma boa representação dos dados experimentais, que são encontrados em Wilczek-

Vera et al. (2006). Já o modelo proposto por Davies (1962), apresenta alguma

concordância com os dados da literatura, apenas para sistemas bem dilúıdos. A

Tabela 7.2 nos apresenta os desvios relativos concernentes aos dados de Wilczek-

Vera et al. (2006) e os calculados pelos modelos aqui estudados. Foram encontrados

baixos desvios relativos, sendo o desvio máximo de 1.350% para força iônica 0.010

mol/kg para o modelo de Pitzer e 2.040% para a força iônica de 0.300 mol/kg no

modelo Bdot. O modelo de Davies apresentou altos erros relativos, sendo o máximo

70.50% para a força iônica de 3.00 mol/kg.
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Figura 7.2: Coeficiente de atividade do KCl em função da força iônica I. Fonte:
Wilczek-Vera et al. (2006)

Tabela 7.2: Erro relativo do coeficiente de atividade do KCl.

Força Iônica

(mol kg–1)
γ
exp
KCl γPitzerKCl γBdotKCl γDavies

KCl

Erro

Pitzer (%)

Erro

Bdot (%)

Erro

Davies (%)

0.010 0.889 0.901 0.900 0.928 1.350 1.270 4.439

0.030 0.847 0.846 0.845 0.888 0.118 0.257 4.885

0.050 0.816 0.815 0.813 0.657 0.123 0.387 6.089

0.070 0.795 0.792 0.790 0.849 0.377 0.645 6.860

0.100 0.757 0.767 0.764 0.832 1.321 0.947 9.910

0.200 0.724 0.716 0.712 0.799 1.105 1.690 10.30

0.300 0.695 0.686 0.681 0.782 1.295 2.040 12.60

0.400 0.670 0.665 0.659 0.774 0.746 1.570 15.50

0.500 0.652 0.649 0.643 0.769 0.460 1.310 17.90

0.700 0.627 0.626 0.621 0.768 0.159 0.988 22.50

0.900 0.610 0.610 0.605 0.774 0.000 0.759 26.90

1.200 0.592 0.593 0.590 0.789 0.169 0.379 33.40

2.000 0.573 0.573 0.569 0.856 0.000 0.662 49.40

2.500 0.570 0.569 0.640 0.910 0.175 1.060 59.70

3.000 0.570 0.569 0.562 0.972 0.175 1.430 70.50
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Figura 7.3: Coeficiente de atividade do CaCl2 em função da força iônica I. Fonte:
Rodil e Vera (2001)

Figura 7.4: Coeficiente de atividade do MgCl2 em função da força iônica I. Fonte:
Rodil e Vera (2001)

Para uma verificação mais abrangente, também foram calculados os coeficientes

de atividades para eletrólitos não simétricos (CaCl2 e MgCl2), como pode ser visto

37



nas Figuras 7.3 e 7.4. Igualmente ao observado em eletrólitos simétricos (NaCl

e KCl), o modelo de Pitzer também apresentou boa concordância com os dados

experimentais em toda a faixa de concentração. Já o modelo Bdot a partir da força

iônica igual a 2 mol/kg passa a não representar bem os dados de Rodil e Vera (2001)

para o CaCl2 e a partir da força iônica igual 1.2 mol/kg para o MgCl2. O modelo

de Davies não representa bem os sistemas.

Tabela 7.3: Erro relativo do coeficiente de atividade do CaCl2.

Força Iônica

(mol kg–1)
γ
exp
CaCl2

γPitzerCaCl2
γBdotCaCl2

γDavies
CaCl2

Erro

Pitzer (%)

Erro

Bdot (%)

Erro

Davies (%)

0.01 0.705 0.727 0.726 0.789 3.121 3.062 12.01

0.02 0.668 0.663 0.661 0.735 0.749 1.045 9.988

0.03 0.633 0.625 0.621 0.701 1.264 1.821 10.76

0.05 0.581 0.577 0.572 0.659 0.688 1.435 13.60

0.10 0.500 0.519 0.512 0.612 3.800 2.355 22.42

0.50 0.447 0.447 0.445 0.658 0.000 0.591 47.16

0.80 0.466 0.470 0.466 0.808 0.858 2.707 73.48

1.30 0.553 0.563 0.539 1.214 1.808 2.595 119.4

1.50 0.615 0.618 0.576 1.445 0.488 6.211 134.9

2.00 0.794 0.804 0.692 2.663 1.259 12.84 185.5

2.50 1.067 1.079 0.839 3.602 1.125 21.31 237.6

3.00 1.476 1.401 1.026 5.775 5.081 30.45 291.2

Tabela 7.4: Erro relativo do coeficiente de atividade do MgCl2.

Força Iônica

(mol kg–1)
γ
exp
MgCl2

γPitzerMgCl2
γBdotMgCl2

γDavies
MgCl2

Erro

Pitzer (%)

Erro

Bdot (%)

Erro

Davies (%)

0.01 0.711 0.728 0.730 0.789 2.391 2.743 11.06

0.02 0.675 0.665 0.667 0.734 1.481 1.249 8.751

0.03 0.642 0.628 0.629 0.700 2.181 2.043 9.145

0.05 0.593 0.582 0.583 0.659 1.855 1.752 11.23

0.10 0.520 0.526 0.527 0.612 1.154 1.223 17.67

0.30 0.489 0.471 0.475 0.599 3.681 2.771 22.55

0.50 0.489 0.474 0.482 0.658 3.067 1.439 34.66

0.80 0.527 0.517 0.521 0.808 1.898 1.076 53.27

1.00 0.599 0.564 0.559 0.945 5.843 6.512 57.87

1.20 0.672 0.625 0.605 1.115 6.994 9.907 66.04

1.50 0.774 0.747 0.686 1.445 3.488 11.30 86.68

1.80 0.910 0.911 0.785 1.889 0.110 13.75 107.6

2.00 1.085 1.050 0.860 2.266 3.226 20.68 108.9
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A Tabela 7.3 fornece os desvios relativos para o cálculo do coeficiente de atividade

do CaCl2, apresentando máximos desvios de 5.081% para o modelo de Pitzer, 30.45%

para o modelo Bdot e 291.2% para o modelo de Davies, ambos na força iônica igual

a 3.00 mol/kg. Na Tabela 7.4 encontramos os desvios para o MgCl2, e podemos

encontrar um máximo desvio de 6.994% para o modelo de Pitzer, correspondente

a força iônica 1.2 mol/kg, 20.68% para o modelo Bdot para 2.00 mol/kg, e 108.9%

também em 2.00 mol/kg para o modelo de Davies.

Por fim, foram calculados os desvios absolutos médios para cada modelo, con-

forme apresentado na Tabela 7.5. E, como pode-se observar, o modelo de Pitzer

apresentou maiores desvios para o cálculo do coeficiente de atividade médio do

MgCl2 (2.9067%). Já os modelos Bdot e Davies para o CaCl2, 6.999% e 96.51%

respectivamente.

Os elevados desvios encontrados no modelo de Davies podem ser explicados pela

sua formulação. Este modelo só leva em consideração a valência do ı́on e a força

iônica, portanto não faz distinção de caracteŕısticas como, por exemplo, tamanho

do ı́on. Desta maneira, por não ter parâmetros a serem estimados, essas correções

não podem ser feitas, e, com isso, altos erros podem ser observados no cálculo de

coeficiente de atividade.

Tabela 7.5: Desvio absoluto médio de cada modelo, em porcentagem.

Espécie Pitzer Bdot Davies

NaCl 0.1061 1.852 27.16

KCl 0.3736 1.026 23.40

CaCl2 1.6867 6.999 96.51

MgCl2 2.9067 5.882 45.80

A partir da comparação dos modelos com os dados experimentais, pode-se con-

cluir que o modelo de Pitzer é o mais indicado para cálculo de soluções concentradas,

como também já mencionado na literatura (Anderson, 2005; Butler, 1998; Pitzer,

1991; Prausnitz et al., 1999) e que a implementação realizada neste trabalho é ade-

quada. Devido a isso, nas próximas seções todos os cálculos serão realizados com

este modelo.
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7.2 Influência do pH da solução na solubilidade

do CO2

Nesta seção, estão apresentados resultados representativos de um sistema em que

temos a solubilização de CO2 em água. Assim, a modelagem da especiação do CO2

foi simulada para uma avaliação da influência do pH da solução na solubilidade de

CO2, e estes resultados foram comparados com dados experimentais.

Foram calculadas as concentrações das espécies do carbonato para o sistema CO2-

H2O em quatro diferentes temperaturas (50°C, 70°C, 95°C e 150°C). Os resultados

obtidos estão descritos nas Figuras 7.5 - 7.8.

Figura 7.5: Variação da solubilidade do CO2 em função do pH da solução a 50°C.
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Figura 7.6: Variação da solubilidade do CO2 em função do pH da solução a 70°C.

Figura 7.7: Variação da solubilidade do CO2 em função do pH da solução a 95°C.
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Figura 7.8: Variação da solubilidade do CO2 em função do pH da solução a 150°C.

Os dados calculados, para todas as temperaturas, indicam que a medida que o

pH da solução aumenta, a solubilidade de CO2 diminui. Também pode-se destacar

que para um determinado pH, o aumento da temperatura provoca uma redução da

solubilidade do CO2.

As Tabelas 7.6 e 7.7 mostram os erros relativos entre os dados experimentais

dispońıveis em Peng et al. (2013) e os calculados no presente trabalho. Como pode-

se observar, o modelo da especiação do CO2 proposto apresenta boa concordância

com os valores experimentais encontrados na literatura.

Para 50°C encontramos um máximo erro relativo no valor de 6.59% para o pH

de 3.04. Já para 70°C o máximo erro relativo observado é de 5.05% para o pH de

3.89. Isto nos mostra que a modelagem implementada neste trabalho é satisfatória.
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Tabela 7.6: Erro relativo da fração molar de CO2 para um pH a 50°C.

pH -log(XCO2
) exp -log(XCO2

) calc Erro relativo (%)

3.04 1.66 1.55 6.59

3.07 1.71 1.61 5.90

3.14 1.80 1.74 2.99

3.36 2.11 2.18 3.36

3.52 2.48 2.50 0.77

3.63 2.69 2.72 1.05

3.76 2.93 2.92 0.42

Tabela 7.7: Erro relativo da fração molar de CO2 para um pH a 70°C.

pH -log(XCO2
) exp -log(XCO2

) calc Erro relativo (%)

3.12 1.69 1.68 0.90

3.18 1.79 1.80 0.69

3.25 1.90 1.94 1.59

3.42 2.26 2.28 0.78

3.59 2.63 2.62 0.53

3.72 2.85 2.88 0.88

3.89 3.06 3.21 5.05

Os dados calculados em temperaturas mais elevadas também foram comparados

aos dados fornecidos por Peng et al. (2013). As Tabelas 7.8 e 7.9 nos apresentam os

erros relativos para as temperaturas de 95°C e 150°C. Como pode ser observado, os

desvios encontrados são maiores nestas temperaturas. Para 95°C encontramos um

máximo desvio de 9.02%, o que ainda pode ser considerado aceitável.

Tabela 7.8: Erro relativo da fração molar de CO2 para um pH a 95°C.

pH -log(XCO2
) exp -log(XCO2

) calc Erro relativo (%)

3.23 1.74 1.81 3.99

3.28 1.87 1.91 2.03

3.35 1.99 2.05 2.84

3.56 2.37 2.46 3.52

3.77 2.77 2.88 4.06

3.97 3.01 3.28 9.02
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Tabela 7.9: Erro relativo da fração molar de CO2 para um pH a 150°C.

pH -log(XCO2
) exp -log(XCO2

) calc Erro relativo (%)

3.49 1.76 1.96 11.33

3.54 1.94 2.06 6.10

3.59 2.11 2.15 2.26

3.78 2.55 2.53 0.56

4.11 3.12 3.19 2.38

Contudo para 150°C, encontramos um erro relativo de 11.33%, todavia para

esta temperatura dispomos de uma quantidade menor de pontos experimentais e,

portanto, seria necessário a comparação com mais dados para então termos uma

análise conclusiva.

O efeito do pH está intimamente ligado ao efeito da pressão parcial de CO2, e

portanto, na próxima seção observaremos o efeito da pressão no pH, na solubilidade

de CO2 e na solubilidade de CaCO3.

7.3 Influência da pressão

A pressão parcial de CO2 é uma das principais variáveis quando o assunto é

precipitação de sais carbonatados, como o CaCO3. Isto se deve ao equiĺıbrio entre o

CO2 na fase ĺıquida e na fase vapor. Se há uma queda de pressão, como ocorre em

processos de exploração e produção de óleo e gás, o CO2 na fase ĺıquida se deslocará

para a fase vapor, e isto favorecerá a precipitação do CaCO3 que estava dissolvido

em solução.

Portanto, o entendimento da influência da pressão parcial de CO2, e indire-

tamente a influência da pressão absoluta, é indispensável para a compreensão de

processos de precipitação e incrustação.

Para isto, nesta seção estudaremos os efeitos da pressão parcial de CO2 e pressão

absoluta na solubilidade do CO2, pH e solubilidade de calcita, em diferentes tem-

peraturas. Neste estudo, para o cálculo do equiĺıbrio ĺıquido-vapor foram utilizadas

duas Equações de Estado, Peng Robinson e GERG, para a fase vapor e o modelo

de Pitzer para fase ĺıquida.

7.3.1 Influência da pressão na solubilidade do CO2

As Figuras 7.9 e 7.10 apresentam os resultados da solubilidade de CO2 em água

a 25 °C. Como pode ser observado, o aumento da pressão absoluta favorece a solu-

bilidade do CO2, contudo pode-se notar que esta relação não é linear. Isto ocorre

pois a fugacidade do CO2 que tem influência sobre a solubilidade, e a mesma não
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possui uma relação linear com a solubilidade. Portanto, para os cálculos com ambas

as equações de estado, percebemos que há um acréscimo da solubilidade até atingir

um estágio em que a solubilidade não mais sofrerá variações significativas.

Os resultados obtidos pelas simulações foram comparados com o trabalho de Hou

et al. (2013), e estão dispońıveis na Tabela 7.10. Os erros relativos obtidos por ambas

as equações de estado apresentaram boa concordância com os dados experimentais

da literatura. Contudo, pode-se notar que, para pressões acima de 100 bar o erro

relativo cresce com o aumento da pressão. Encontramos então, para esta faixa de

dados experimentais, um erro relativo máximo igual a 7.20 % para Peng Robinson,

e 8.80 % para GERG, ambos para a pressão igual a 175.51 bar.

Figura 7.9: Influência da pressão na solubilidade de CO2 a 25 °C, utilizando Peng
Robinson.
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Figura 7.10: Influência da pressão na solubilidade de CO2 a 25 °C, utilizando GERG.

Tabela 7.10: Erro relativo da fração molar de CO2 a 25 °C.

Pressão (bar) XPR
CO2

XGERG
CO2

X
exp
CO2

Erro relativo

PR (%)

Erro relativo

GERG (%)

16.66 9.147e-3 9.221e-3 8.870e-3 3.13 3.95

32.58 1.605e-2 1.628e-2 1.540e-2 4.20 5.72

63.91 2.494e-2 2.554e-2 2.484e-2 0.413 2.82

101.83 2.729e-2 2.778e-2 2.630e-2 3.79 5.62

134.34 2.918e-2 2.963e-2 2.782e-2 4.87 6.51

175.51 3.156e-2 3.203e-2 2.944e-2 7.20 8.80

Um comportamento semelhante pode ser observado nas Figuras 7.11 e 7.12 para

o cálculo realizado a 50 °C. Contudo, é observável que o aumento da temperatura

reduz a solubilidade, confirmando o que foi dito anteriormente. Os resultados

também foram comparados com os dados experimentais da literatura Hou et al.

(2013). Como indicado na Tabela 7.11 os resultados representam bem os dados

experimentais, contudo para altas pressões há o modelo torna-se pouco representa-

tivo, sendo necessária a implementação de uma equação de estado mais robusta.

46



Tabela 7.11: Erro relativo da fração molar de CO2 a 50 °C.

Pressão (bar) XPR
CO2

XGERG
CO2

X
exp
CO2

Erro relativo

PR (%)

Erro relativo

GERG (%)

10.89 3.624e-3 3.641e-3 3.330e-3 8.83 9.35

29.80 9.019e-3 9.132e-3 9.010e-3 0.104 1.36

74.06 1.783e-2 1.830e-2 1.829e-2 2.50 0.0521

100.21 2.084e-2 2.143e-2 2.054e-2 1.46 4.32

129.73 2.293e-2 2.340e-2 2.141e-2 7.08 9.30

175.33 2.555e-2 2.590e-2 2.255e-2 13.30 14.85

Figura 7.11: Influência da pressão na solubilidade de CO2 a 50 °C, utilizando Peng
Robinson.
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Figura 7.12: Influência da pressão na solubilidade de CO2 a 50 °C, utilizando GERG.

7.3.2 Influência da pressão no pH da solução

Outra análise importante a ser verificada é a influência da pressão no pH da

solução. Este comportamento pode ser visto nas Figuras 7.13 e 7.14. As Figuras

nos mostram que o pH diminui com o aumento da pressão, este comportamento

era esperado pois ao aumentarmos a pressão parcial de CO2 o equiĺıbrio é alterado,

aumentando assim a concentração de H+. O efeito da temperatura na redução da

solubilidade de CO2 também pode ser observado, pois a 125 °C há uma redução

menor do pH em relação a temperatura de 50 °C.

Comparando os resultados calculados com dados experimentais Peng et al.

(2013), pode-se observar uma boa concordância da simulação. Os erros relativos

obtidos foram baixas para toda a faixa estudada, tendo como máximo erro relativo

1.30% para 50 °C corresponde a pressão de 92.8 bar, e 3.89 % para 125 °C

correspondente a pressão de 10.0 bar, como pode ser visto na Tabela 7.12.
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Tabela 7.12: Erro relativo do pH a 50 °C e 125 °C.

pHcalc
50 pH

exp
50

Pressão

(bar)

Erro

relativo (%)
pHcalc

125 pH
exp
125

Pressão

(bar)

Erro

relativo (%)

3.71 3.76 3.80 1.280 3.82 3.97 10.0 3.890

3.61 3.63 6.10 0.515 3.62 3.63 24.4 0.0427

3.51 3.52 9.80 0.233 3.44 3.47 62.9 0.869

3.33 3.36 24.3 0.904 3.36 3.34 93.6 0.797

3.16 3.14 62.3 0.709 3.28 3.31 153.6 1.120

3.10 3.07 92.8 1.300 - - - -

3.07 3.04 153.6 0.887 - - - -

Figura 7.13: Influência da pressão no pH da solução a 50 °C.
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Figura 7.14: Influência da pressão no pH da solução a 125 °C.

7.3.3 Influência da pressão na solubilidade de calcita

Como mencionado anteriormente, a pressão parcial de CO2 exerce grande in-

fluência na precipitação de carbonato de cálcio. Por isso, para entendermos melhor

a influência dessa variável na precipitação de CaCO3, também simulamos o sistema

CaCO3-CO2-H2O. A Figura 7.15 mostra a dependência da solubilidade de calcita

em relação a pressão parcial de CO2 a 100 °C. Pode-se observar que a concentração

de cálcio total dissolvido aumenta com a pressão parcial de CO2, até um limite

onde a solução torna-se saturada. Os resultados gerados pela simulação também

foram comparados aos dados experimentais encontrados em Segnit et al. (1962) e

apresentaram boa representatividade com os dados da literatura.

Além de pressão e pH, outros fatores também influenciam na solubilidade de

CaCO3, como por exemplo, a presença de um ı́on comum e a presença de outros

sais. Por isso, torna-se muito importante o entendimento desses efeitos no estudo da

precipitação e incrustação do carbonato de cálcio, tendo em vista que em poços de

produção de petróleo há abundância de cátions Ca+2 e uma elevada concentração

de sais NaCl e KCl.
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Figura 7.15: Influência da pressão parcial de CO2 na solubilidade de calcita.

7.4 Influência de ı́ons comuns

Nesta seção apresentamos os resultados da simulação de um sistema CaCl2-

CaCO3-CO2-H2O. A finalidade do estudo em questão é compreender o efeito de um

ı́on comum na solubilidade de CaCO3. A Figura 7.16 apresenta o comportamento da

quantidade total de carbono dissolvido com o aumento da concentração de CaCl2.

Entendendo que a precipitação de CaCO3 se dá pelo desprendimento de CO2 da

solução para a fase gasosa, podemos concluir que se a concentração de carbono dis-

solvido total diminui, haverá um aumento da formação de sólidos de CaCO3. Como

pode ser observado, a concentração de carbono dissolvido diminui drasticamente

entre 0.0 e 0.1 mol kg–1. Após esta faixa de concentração também é percept́ıvel

a redução de carbono dissolvido com o aumento da concentração de CaCl2, porém

trata-se de uma redução menos acentuada.

Estes resultados eram esperados, uma vez que aumentando a concentração de

cátions Ca+2, tem-se mais cátion dispońıvel para formação de CaCO3. Contudo,

essa formação ocorrerá apenas enquanto houver ânions CO–2
3 dispońıveis em solução.

Os resultados foram comparados com os dados experimentais produzidos por Wolf

et al. (1989) e os resultados da simulação apresentaram uma boa concordância com
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os mesmos.

Figura 7.16: Influência da concentração de CaCl2.

7.5 Influência de outros sais

Em poços de produção de petróleo, a água de formação apresenta uma ampla

variedade de sais dissolvidos. Estes sais por sua vez podem influenciar a formação

de sólidos, a depender de sua concentração.

O NaCl é um dos principais sais dissolvidos presentes na água de formação, onde

apresenta alta concentração. Portanto, estudar o efeito causado pela presença de

NaCl na solubilidade de CaCO3 torna-se importante para entender o fenômeno da

precipitação nas condições de produção.

A dependência da solubilidade de calcita em relação à concentração de NaCl

está representada na Figura 7.17. O que pode ser observado é um aumento da so-

lubilidade de calcita até uma faixa próxima à 2 molal de NaCl, onde encontra-se

um máximo de solubilidade. Após este ponto há a redução da solubilidade com o

aumento da concentração de NaCl. Os dados desta simulação também foram com-

parados aos dados experimentais de Wolf et al. (1989) e apresentou uma boa con-

cordância para baixas concentrações, apresentando desvios significativos no ponto
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de máximo da curva e na região de salting-out.

Outro sal de importância para estes sistemas é o KCl, pois está presente na

maioria das águas de formação em poços, porém não com a mesma abundância

que o NaCl. A Figura 7.18 nos mostra como a solubilidade de calcita varia com a

concentração de KCl.

Esta curva apresenta um perfil semelhante ao visto pelo NaCl, onde tem-se um

comportamento crescente da solubilidade de calcita com o aumento da concentração,

atingindo um máximo e depois há um decaimento da solubilidade. Contudo, para

este sistema, os resultados calculados apresentaram uma melhor concordância com os

dados experimentais, indicando uma posśıvel necessidade de reestimar os parâmetros

de interação do modelo de energia livre em excesso de Pitzer para sistemas envol-

vendo NaCl-CO2-H2O.

Figura 7.17: Influência da concentração de NaCl.
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Figura 7.18: Influência da concentração de KCl.

7.6 Aplicações em campos de águas profundas no

Brasil

Na Tabela 7.13 podemos observar o efeito da despressurização, que provoca a

redução da concentração do CO2 na solução, no campo de Namorado. Partindo de

uma pressão de 100 bar, podemos avaliar os efeitos que uma queda de pressão no

momento da extração pode causar na porcentagem de massa precipitada.

É posśıvel notar que a altas pressões não há massa de cálcio, expressiva, preci-

pitada na forma de carbonato de cálcio. Portanto despressurizando de 100 para 50

bar, percebemos uma porcentagem de massa precipitada próxima a 4%, isto pode

ser explicado pela Figura 7.19, onde o aumento da pressão aumenta a solubilidade de

calcita, contudo a variação da solubilidade de calcita em relação a pressão diminui

a medida que a pressão aumenta.

Com isso, mesmo com um elevado ∆P, não é posśıvel observar um aumento sig-

nificativo de massa precipitada. Isto está intimamente relacionado ao escapamento

de CO2 para a fase gasosa, como pode ser visto na quantidade total de carbono

dissolvido, que não apresenta grandes variações para este ∆P.
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Tabela 7.13: Massa de cálcio precipitada e solubilidade de CO2 para diferentes
pressões, campo de Namorado.

Pressão

(bar)

Concentração de

Precipitado (mol/kg)

Massa de cálcio

precipitada (g)

Porcentagem de massa

de cálcio precipitada (%)
DIC pH

100.0 0.0000 0.0000 0.00 0.9869 4.89

50.00 0.0029 0.1171 4.24 0.8024 4.96

10.00 0.0278 1.1103 40.23 0.2552 5.37

1.000 0.0504 2.0147 73.00 0.0556 6.02

Figura 7.19: Solubilidade de calcita em função da pressão no campo de Namorado.

Ao olharmos para a variação de 50 para 10 bar já podemos observar uma grande

porcentagem de massa de cálcio precipitada (36%). O que nos mostra que o fator

preponderante para a precipitação, é a pressão parcial de CO2, pois neste caso

podemos perceber uma variação DIC bem mais significativa (0.5472 mol/kg).

A maior porcentagem de precipitado obtida é quando despressurizamos de 100

para 1 bar, onde é atingido uma porcentagem de precipitação de 73%. Considerando

uma produção de 1000 m3 de água por dia (106 kg de água por dia), podemos

calcular a massa de cálcio precipitada por dia. Se em 1 kg de água, 2.0147 g de

cálcio precipita, então teremos 2014.7 kg de cálcio precipitado por dia, na forma de

carbonato de cálcio, devido a despressurização.
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No campo de Roncador, há uma concentração mais elevada da ı́ons cálcio em

solução. Com isso, pode ser visto uma precipitação significativa mesmo à altas

pressões, como visto na Tabela 7.14.

Tabela 7.14: Massa de cálcio precipitada e solubilidade de CO2 para diferentes
pressões, campo de Roncador.

Pressão

(bar)

Concentração de

Precipitado (mol/kg)

Massa de cálcio

precipitada (g)

Porcentagem de massa

de cálcio precipitada (%)
DIC pH

100.0 0.1049 4.1965 59.11 0.6282 4.80

50.00 0.1109 4.4371 62.49 0.5158 4.87

10.00 0.1375 5.4998 77.46 0.1785 5.27

1.000 0.1599 6.3979 90.11 0.0455 5.91

Figura 7.20: Solubilidade de calcita em função da pressão no campo de Roncador.

A porcentagem de massa de cálcio precipitada, devido a maior variação de

pressão é menor, quando comparamos com o campo de Namorado. Contudo, em

termos de massa total, temos uma massa de precipitado semelhante, 2201.4 kg por

dia. Porém, isto simboliza um acréscimo de 31% a massa de cálcio precipitada antes

da despressurização.
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Caṕıtulo 8

Conclusões e sugestões para

trabalhos futuros

Modelos de energia livre de Gibbs em excesso foram implementados e comparados

com dados experimentais. O modelo de Pitzer apresentou melhor concordância com

os dados experimentais, em comparação com os modelos Bdot e Davies, sendo assim

mais representativo para soluções concentradas.

Um modelo para o cálculo de equiĺıbrio de fases da especiação do CO2 em água

e em salmoura também foi implementado, onde pode-se avaliar a influência de dife-

rentes variáveis.

Na avaliação da influência do pH na solubilidade de CO2, pode-se observar uma

boa representatividade do modelo aos dados experimentais, o que indica uma boa

implementação do modelo. Os resultados mostraram que o aumento do pH provoca

um decréscimo da solubilidade do CO2, para diferentes temperaturas.

Também foi observado o efeito da pressão na solubilidade de CO2 e de calcita.

Em ambos os casos, o modelo apresentou boa representatividade aos dados experi-

mentais. Para o caso da solubilidade de CO2 foram também utilizados modelos de

equação de estado para o cálculo da fugacidade. Pode-se observar que a pressão faz

com que a solubilidade de ambos, CO2 e calcita aumente, todavia esse aumento não

é linear e apresenta uma tendência a um ponto de saturação. Por outro lado, como

esperado, o aumento da pressão faz com que o pH da solução diminua.

O efeito da presença de ı́on cálcio na solubilidade de calcita também foi avaliado.

Este mostrou que o aumento da concentração de ı́ons cálcio em uma solução de

CaCO3 faz com que a solubilidade do mesmo diminua.

Diferentemente, quando avaliamos a presença de outros contaminantes, como

por exemplo NaCl e KCl, percebemos um aumento da solubilidade de calcita com

o aumento da concentração desses sais, onde atinge-se um pico em aproximada-

mente 2 molal de NaCl e 2.5 molal de KCl, e após este ponto há um decréscimo

da solubilidade. Contudo, para o caso do NaCl, não há uma perfeita representação
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quantitativa do modelo, porém em termos qualitativos o modelo representa bem o

fenômeno.

Por fim foi quantificado o efeito da despressurização do CO2 na solubilidade de

calcita em salmoura de NaCl em condições de poço. Os resultados da modelagem

mostraram que, no pior caso (de 100 para 1 bar), pode-se precipitar 2014.7 kg/dia

de calcita no campo de Namorado e 2201.4 kg/dia para o campo de Roncador,

considerando uma produção de 1000 m3 de água por dia.

A modelagem termodinâmica para predição de precipitação de calcita é de funda-

mental importância. Embora não haja nenhuma consideração cinética nos cálculos

aqui apresentados, pode-se prever o pior caso de precipitação.

Foi observada uma representatividade não muito satisfatória do modelo em

sistemas com concentrações mais elevadas de NaCl. Com isso, a estimação dos

parâmetros desses sistemas se torna atraente, para que assim o modelo apresente

uma maior acurácia para estes cálculos.

Análises importantes ainda podem ser incorporadas em futuros trabalhos, como

por exemplo, a avaliação da influência da razão Ca+2/HCO–
3 na solubilidade de

calcita, de forma a caracterizar sistemas de interesse.

Para melhor avaliar o efeito da pressão na solubilidade de CO2 e calcita, e obter

respostas que representem bem os dados experimentais em pressões mais elevadas,

torna-se necessária a implementação de EdEs mais robustas como SAFT e CPA.

A implementação do coeficiente osmótico baseado no modelo de Pitzer, e o pos-

terior cálculo da atividade da água, se torna interessante para a obtenção da com-

posição de água na fase vapor, e assim pode-se considerar a fase gasosa como uma

mistura de gases. Esta implementação também tem a sua importância para estudos

de formação de hidratos.

Os modelos dispońıveis na literatura apresentam boa concordância com os dados

experimentais. Contudo, há a necessidade da criação de um modelo fenomenológico

para eletrólitos, que necessite de uma quantidade menor de parâmetros a serem

estimados e que represente bem os dados experimentais, para que a capacidade

preditiva do modelo não seja comprometida.
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Apêndice A

Modelo de Debye-Huckel

A equação que relaciona o potencial eletrostático (Ψr) de um ı́on com a densidade

de carga (ρ) em um elemento de volume dV a uma distância r do ı́on central, é a

equação de Poisson (Equação A.1).

1

r2

d

dr

(
r2 dΨr

dr

)
= –

4π

ε
ρ (A.1)

A densidade de carga em excesso em um elemento de volume dV, é o somatório

do número de ı́ons i por cm3 (ni), multiplicado pela carga desse ı́on (zie0), conforme

a Equação A.2.

ρ =
∑

nizie0 (A.2)

A distribuição de Boltzmann relaciona o número de ı́ons por cm3 no elemento

de volume (ni), com o potencial eletrostático (Ψr) e com o número de ı́ons por cm3

no bulk (n0
i ), como descrito na Equação A.3.

ni = n0
i zie0exp

(
–

zie0Ψr

κBT

)
(A.3)

Dessa forma, a expressão para a densidade de cargas em excesso fica:

ρ =
∑

n0
i zie0exp

(
–

zie0Ψr

κBT

)
(A.4)

Considerando o potencial eletrostático muito menor que a energia térmica (κBT),

podemos expandir o termo exponencial em uma série de Taylor.

exp

(
–

zie0Ψr

κBT

)
= 1 –

zie0Ψr

κBT
+

1

2

(
zie0Ψr

κBT

)2

+ ... (A.5)

Ao truncarmos a série no segundo termo, chegamos a seguinte expressão para a

densidade de cargas:
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ρ =
∑

n0
i zie0

(
1 –

zie0Ψr

κBT

)
(A.6)

Considerando agora a eletroneutralidade, chegaremos a Equação A.7 para a den-

sidade de cargas em excesso.

ρ = –
∑ n0

i z2
i e2

0

κBT
Ψr (A.7)

Substituindo a Equação A.7 na Equação A.1 obtemos e equação diferencial que

é denominada equação de Poisson-Boltzmann linearizada (Equação A.8).

1

r2

d

dr

(
r2 dΨr

dr

)
= κ2Ψr (A.8)

Onde,

κ2 =
4π

εκBT

∑
n0

i z2
i e2

0 (A.9)

A equação de Poisson-Boltzmann linearizada pode ser resolvida utilizando as

condições de contorno mostradas em Bockris e Reddy (2002). Dessa forma, a ex-

pressão para o potencial eletrostático considerando o ı́on como carga pontual fica:

Ψr =
zie0

εr
exp(–κr) (A.10)

Todavia, como os ı́ons possuem tamanho finito, é preciso solucionar a Equação

A.8 considerando este tamanho. A Equação A.11 é a solução da equação de Poisson-

Boltzmann linearizada considerando as condições de contorno apresentadas em Mc-

Quarrie (1976) ou em Michelsen e Mollerup (2007), onde a é o parâmetro ajustável

que corresponde ao tamanho efetivo do ı́on.

Ψr =
zie0

εr

exp(κa)

1 + κa
exp(–κr) (A.11)

Sendo conhecido o potencial eletrostático a uma distância r do ı́on de referência

(Ψr), podemos determinar o potencial eletrostático na atmosfera ao redor do ı́on

central (Ψcloud) a partir da lei de superposição de potênciais (Equação A.12).

Ψr = Ψcloud + Ψion (A.12)

O potencial eletrostático na atmosfera ao redor do ı́on central é expresso conforme

a Equação A.13.

Ψcloud =
zie0

εr

{
exp[κ(a – r)]

1 + κa
– 1

}
(A.13)
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Sabendo o potencial da atmosfera ao redor do ı́on de referência, podemos de-

terminar a variação do potencial qúımico que surge da interação entre o ı́on de

referência e os outros ı́ons da solução (∆µi–l).

Podemos considerar como um estado de referência uma situação hipotética na

qual o ı́on i não interage com os outros ı́ons. Ou seja, se a origem das interações

ı́on-́ıon for eletrostática, essa condição hipotética incial implica em um conjunto de

ı́ons descarregados.

A energia necessária para levar o ı́on i do estado inicial (descarregado) até o

estado final (carregado), é o potencial qúımico de interação ı́on-́ıon, que pode ser

determinado multiplicando o trabalho de carregamento pela constante de Avogadro.

∆µi–l = WNA =
zie0NA

2
Ψcloud (A.14)

A definição de potencial qúımico de um estado ideal é:

µi(ideal) = µ0
i + RT ln mi (A.15)

Já para um estado real, multiplicamos a concentração (mi) por um fator de

correção chamado coeficiente de atividade (Equação A.16).

µi(real) = µ0
i + RT ln miγi (A.16)

Dessa maneira chegamos à Equação A.17

µi(real) – µi(ideal) = ∆µi–l = RT ln γi (A.17)

Substituindo a Equação A.13 e A.14 na Equação A.17, e considerando r = a

chegamos à equação para o coeficiente de atividade (Equação A.18).

ln γi =
z2
i e2

0NA

2RTεκ–1

1

1 + κa
(A.18)

As Equações A.19 e A.20 relacionam a unidade de concentração para uma uni-

dade de fácil medição, onde ds é a densidade do solvente em kg/cm3, e ci e mi são

as concentrações em mol/L e mol/kg de solvente, respectivamente.

n0
i =

ciNA

1000
(A.19)

ci =
1000mids

1000 + miMi
(A.20)

Então podemos introduzir a variável denomidada força iônica (Equação A.21),

e substituindo na Equação A.18 a equação do coeficiente de atividade fica conforme
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indicado por Butler (1998):

I =
∑

miz
2
i (A.21)

ln γi = –Az2
i

√
I

1 + Ba
√

I
(A.22)

Onde

A =
1.8248x106d

1/2
s

(εT)3/2
(A.23)

B =
5.0292x109d

1/2
s

(εT)1/2
(A.24)

69


	Lista de Figuras
	Lista de Tabelas
	Introdução
	Objetivos
	Objetivos Gerais
	Objetivos específicos

	Revisão Bibliográfica
	Incrustação
	Incrustação Inorgânica
	Especiação do CO e formação de CaCO

	Equilíbrio de Fases
	Equilíbrio Líquido - Vapor
	Equações de Estado
	Energia Livre de Gibbs em Excesso

	Equilíbrio Químico

	Modelos de Coeficiente de atividade para eletrólitos
	Modelo de Debye-Huckel
	Modelo de Davies
	Modelo Bdot
	Modelo de Pitzer

	Metodologia
	Verificação dos modelos de energia livre de Gibbs em excesso
	Influência do pH da solução na solubilidade do CO
	Influência da pressão
	Influência da pressão na solubilidade do CO
	Influência da pressão no pH
	Influência da pressão na solubilidade de calcita

	Influência de íons comuns
	Influência de outros sais
	Aplicações em campos de águas profundas no Brasil

	Resultados e Discussões
	Verificação dos modelos de energia livre de Gibbs em excesso
	Influência do pH da solução na solubilidade do CO
	Influência da pressão
	Influência da pressão na solubilidade do CO
	Influência da pressão no pH da solução
	Influência da pressão na solubilidade de calcita

	Influência de íons comuns
	Influência de outros sais
	Aplicações em campos de águas profundas no Brasil

	Conclusões e sugestões para trabalhos futuros
	Bibliografia
	Modelo de Debye-Huckel

