Clase 3: Equilibrio quimico

Descripcion del equilibrio. Minimo de energia de Gibbs. Reacciones
guimicas espontaneas. Dependencia con la presion y la temperatura.
Importancia en ingenieria: extraccion de metales a partir de sus oxidos.

Equilibrio electroquimico. Electrodos y medias reacciones. Celdas
electroquimicas y la fuerza electromotriz. Potenciales estandar.
Importancia en bioquimica: conversion de energia en células bioldgicas.
Importancia tecnoldgica: celdas fotovoltaicas.

Importancia tecnoldgica: baterias de litio.



Equilibrio quimico

Vimos que la direccion de cambio espontaneo a T y p constantes es aquella que disminuye G .

Este concepto es absolutamente general y ahora lo aplicaremos a reacciones quimicas.

Vamos a usar el concepto de potencial quimico para obtener la composicion quimica de un sistema

en reaccion.

La composicion de equilibrio corresponde a un minimo en G en funcién del avance de reaccion.

Este minimo establece la conexion entre la constante de equilibrio y la energia libre de reaccion.

Las reacciones quimicas tienden a establecer un equilibrio dindmico, en el cual tanto los reactivos

como los productos estan presentes, pero sin tendencia neta a cambiar.

En algunos casos, la concentracion de productos es muchisimo mayor que la de reactivos, vy

decimos que la reaccidon es completa.



Equilibrio quimico

dA = —d¢ dé¢ se denomina avance de la reaccidn
dB = d¢

La energia de Gibbs de reaccién se define como: AG = (a—G)

0%/ pT

dG = padny + ppdng = —psd§ + upds = (Up — pa)ds

Lo cual se puede re acomodar en (g—?) . = Ug — Uy = A.G
D,



Equilibrio quimico

A.G <O
exergonica

AG >0
endergonica

AG=0
equilirbio

Una reaccion exergodnica puede impulsar otros procesos no espontaneos.

Una reaccion endergodnica requiere de trabajo para ocurrir.



Equilibrio de una reaccidn entre gases ideales

A=B Donde tanto A como B son gases ideales

AG=pug — Uy = u? + RT Inpg —uAe +RTInp, =A,G® +RT1nZ—B
A

A.G =A.G® +RTInQ

Q es un ejemplo de cociente de reaccion. Va de 0 (puro A) hasta 1 (puro B)



Equilibrio de una reaccidn entre gases ideales

A, G® es la energia libre de reaccién estandar

AGO =GP, — GO, =us — 1S = A:GO(B) — A;GO(4)

A.G =A.G® +RTInQ

En equilibrio 0=A,G° +RTInK K = (p_B)

PA’ equilibrio

RTInK = —A,.G®



Equilibrio quimico en general

Consideremos una reaccion con numeros estequiométricos v;
Cuando la reaccion avanza un dé¢, la cantidad de reacivos y productos cambia en

dni =V; dE

G = Z pidn; = z Hiv; dg
i i
Por lo cual

AC (66) Z
rb =\ 37 = HiVi
% p.T i

Ui =,uie + RT In q;

AG = Evi,uie + RT zvi In q;
i i



Equilibrio quimico en general

AG = Eviul@ + RT Zvi In q;
i i

AG =AGP + z Ina;* = A,.G® +RT 1n1_[a.”i
[

i
i

AG =A.G® +RTInQ

A,.G® = —RTInK



Equilibrio quimico en general

VA +vgB = v:C +vpD

B a1C/C a;;D B ngy;)/D [C]VC[D]VD

Cafar® vy AyeB [A]va[B]vs




Equilibrio en diversas condiciones

El equilibrio depende de la presion, la temperature y la composicion.

NO depende de la presencia de catalizadores o enzimas (catalizador bioldgico)

A,.G® = —RTInK = (Z—I;) =0 La constante de equilibrio K NO depende de p
T

Pero esto no significa que la composicion de equilibrio no varie con p.
Ejemplo: A = 2B K = p%/(p4p°)

K solo se mantiene constante si un aumento en p, cancela un aumento en el
cuadrado de pg. Si se comprime un recipiente con esta reaccion, el equilibrio se
desplaza hacia A.



Principio de Le Chatelier

Cuando un sistema en equilibrio se somete a una perturbacion,

este responde de manera de minimizar el efecto de dicha perturbacion



Efecto de la presion

As 2B

Si comenzamos con n moles de 4, y llamamos a al grado de disociacion en equilibrio

X, = (1-a)n  1-«a Yo = 2a
A (1-a)n+2an 1+« B ™ 1+a

La constante de equilibrio para la reaccion es

P xpp®  4a®p/p®
K= e e 2
PaP XAPP 1-«a

Lo cual se arregla en

1/2

Kp© % 2 8 12 16
p/p”



Efecto de la temperatura

En base al principio de Le Chatelier, podemos predecir que:
Reacciones endotérmicas: un aumento de T favorece a los productos

Reacciones exotérmicas: un aumento de T favorece a los reactivos

Cuantitativamente tenemos la ecuacion de van’t Hoff:

dinK A.H®
dT  RT?
dinkK  A.H®

d(1/T) R



Efecto de la temperatura

Para obtener el valor de K(T,) a partir del valor de K(T;), integramos la ecuacién de

vant Hoff

1 1/T2
InK, —InK; = _Ef AHOd(1/T)

Si ATHe puede considerarse constant en el rango de temperaturas

K K ATH9<1 1)
nKy —InKy=——\75—7
2 1 R \T, T,



Ejercicio

Ag,CO3(s) = Ag,0(s) + CO,(g)

T [K] 350 400 450 500
K 398104 141102 1,86 101 1,48

Calcular A.H®



Ejercicio
Ag,C03(s) < Ag,0(s) + CO,(g)

T [K] 350 400 450 500
K 3,9810%  1,41102 1,86 107! 1,48
1000K/T 2,86 2,50 2,22 2,00
—InK 7,83 4,26 1,68 -0,39

AHO = 9,6 x 103K R = 80 kJ/mol ) //

/9510

2 ﬁ
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Electroquimica

Una celda electroquimica consiste de dos electrodos en contacto con un electrolito.

Una celda galvanica es la que produce electricidad a partir de una reaccion
espontanea. Una celda electrolitica es en la que se produce una reaccidon no

espontanea aplicando corriente.



Electroquimica

Electrodo: componente de la celda electroquimica que entrega o recibe electrones.

Anodo: electrodo que entrega electrones, e.d. donde ocurre la oxidacidn.

Catodo: electrodo que toma electrones, e.d. donde ocurre la reduccidn.

Electrons

Anode Cathi:)de

Dependiendo de como circule la ‘ 11
corriente cada electrodo de una

celda puede actuar como anodo l:'\) <,L_

o catodo. :D <}:

Oxidation Reduction




Electroquimica

Electrolito: es un conductor idnico, puede ser un liquido, una solucién o un sélido.

Ambos electrodos pueden estar en un mismo compartimento, o en compartimentos
separados. Si estan separados, ambos compartimentos se conectan por un puente
salino: un tubo que contiene una solucidon concentrada de electrolito (casi siempre KCI

concentrado en un gel de agarosa)

Electrode Electrode
L_! d \ Ii Salt bridge \\ I_i

_+-Zinc Cu

__+Zinc
sulfate
solution
1+ Porous
pot

__+Copper

__ - Copperlll)
sulfate [

. Electrode <
solution compartments

ZnS0O,laq) CuSO,(aq)




Hemi-reacciones

Oxidacidn: remocidn de electrones de una especie quimica

Reduccion: adicidon de electrones a una especie quimica

Reaccion redox: reaccion en la que se transfieren electrones de una especia a otra.

Toda reaccién redox puede expresarse como la diferencia de dos hemi-reacciones de

reduccion. Son reacciones conceptuales gue muestran la ganancia de electrones.

Las especies reducida y oxidada en una hemi-reaccion se denomina par redox.

Ox + ve~ — Red



Ejemplo

La disolucion de una sal, no es una reaccion redox pero puede expresarse como la
diferencia de dos hemi-reacciones de reduccion. Por ejemplo

AgCl(s) - Ag*(aq) + Cl~(aq)

AgCl(s) + e~ = Ag (s) + Cl” (aq)

Ag*(aq) +e” — Ag(s)

Los pares redos en este caso son AgCl/Ag,Cl™ y Ag*/Ag



Ejercicio

Exprese la formacion de agua a partir de H, y O, en solucion acida como la
diferencia de dos hemi-reacciones de reduccion

Es esta una reaccion redox?



Ejercicio

Exprese la formacion de agua a partir de H, y O, en solucion acida como la
diferencia de dos hemi-reacciones de reduccion

4H* (aq) + 4e~ - 2H,(g) (1)
0,(g) + 4H" (aq) + 4e~ —» 2H,0(D) (2)
0,(g) + 2H,(g) - 2H,0(1) (2)-(1)

Es esta una reaccion redox? Si.



Notacion electroquimica

Electrons

Pt(s)|H,(g)|HCI(aq)|AgCl(s)|Ag(s)

s

Oxidation Reduction




Notacion electroquimica

_Zinc

~-Zinc
sulfate
solution
1 Porous
pot

— Copper

_ Copperill)
sulfate

solution

Zn(s)|ZnS0,4(aq):CuS0O,(aq)|Cu(s)



Notacion electroquimica

I%Iectmde Electrode

\jg  Saltbridge \ Ii Zn(s)|ZnS0,(aq) || CuSO4(aq)|Cu(s)

‘ Ii _"‘—I.'I_ .I'.I' ,

Zn Cu
Cu?*(aq) + 2e~ - Cu(s)
Zn**(aq) + 2e” - Zn(s)
Cu?*(aq) + Zn(s) - Cu(s) + Zn?*(aq)
ZnS0,(aq) CuSQ,laq)
g
Electrode L~

compartments



Algunos electrodos y sus hemi-reacciones

Electrode type Designation Redox couple Half-reaction
Metal/metal ion M(s)|M™(aq) M*/M M™(aq) +e~ — M(s)
Gas Pt(s)|X,(g) |X"(aq)  X'/X, X*(aq) + e — 5 X,(g)

Pt(s) | X,(g) | X (aq) X, /X~ 2X,(g) +e” —> X (aq)
Metal/insoluble salt  M(s) | MX(s)| X (aq) MX/M, X~ MX(s) +e~ — M(s) + X (aq)
Redox Pt(s) |[M*(aq),M**(aq) M*'/M* M?**(aq) +e — M*(aq)




Fuerza electromotriz

Una celda electroquimica fuera de equilibrio puede realizar trabajo eléctrico;
la reaccidon mueve electrones a través de un circuito externo.

La magnitud de este trabajo depende de la diferencia de potencial entre los
electrodos. Este potencial se llama el potencial de la celda.

Vimos que el trabajo maximo extra (no expansivo, en este caso eléctrico),
gue un sistema (la celda) puede realizar estd dado por:

Wemax = AG = ArG

Entonces, si operamos la celda en condiciones reversibles, podemos obtener
valores de A,.G



Fuerza electromotriz

Consideremos el cambio en G cuando la reaccidn de la celda avanza un d¢ a

una dada composicidn. Entonces a p = cte tenemos

dG = A.Gdé = AW, ax
Este trabajo infinitesimalo ocurre sin cambios en la composicion del sistema.
Para que la reaccion avance d¢, vd¢ electrones deben viajar del anodo al
catodo. La carga total transportada es —veN,dé = —vFd¢, y el trabajo
realizado es
dW, = —vFEd¢

Donde E es el potencial al que opera la celda.



Fuerza electromotriz

Si operamos la celda en condiciones reversibles, este trabajo se puede asociar a

A,.Gd¢ y el potencial se llama fuerza electromotriz de la celda:

—VvFE = A,.G



Ecuacion de Nernst

Si recordamos A,.G = A,.G© + RT In Q, podemos escribir

o _AG® RTInQ
vF vF
o _ _ A,,G@ Fuerza electromotriz o potencial estandar
vF
RT 1
E =E© — nQ Ecuacion de Nernst

vF

La ec. De Nernst permite entre otras cosas determinar el pH de una solucién, y
usando electrodos adecuados, la concentracidon de otros iones.
E® es el potencial de celda cuando todos sus components se encuentran en sus

estados estandar (todas las actividades son 1, In Q=0)



Ejemplo

Como RT/F a25°C es 25,7 mV, una forma practica de la ecuacion de Nernst es

25,7 mV
v

E =E® InQ

Entonces, para una reaccion con v = 1, si el cociente de reacciéon aumenta 10 veces,

el potencial de celda disminuye en 59,2 mV



Celdas en equilibrio

Supongamos que una reaccion ha alcanzado el equilibrio:

E=0
| K_vFEe
TR

Esta es una importante ecuacidon porque permite obtener constantes de equilibrio

de reacciones a partir de mediciones del potencial estandar.

o RTInQ Midiendo el potencial de celda para
vEF valores de Q conocidos




Potenciales de electrodo estandar

El potencial de una celda galvanica puede pensarse como la suma de los potnciales

de cada uno de sus electrodos.

Si bien es imposible medir separadamente estos potenciales, podemos asignar un
valor a un eletrodo particular y computar el potencial de cualquier electrode con
respect a ese electrode de referencia. El electrode elegido como referencia es el

electrodo estandar de Hidrégeno (SHE):

Pt(s)|H2(g)IH" (aq)

Cuyo potencial estandar se define como 0 a todas temperaturas.

Para alcanzar condiciones estandar la actividad de Hidrégeno debe ser 1. Es decir, la
actividad de los iones debe ser 1 (pH = 0) y la presidon (mas precisamente la

fugacidad) debe ser 1 bar.



Potenciales de electrodo estandar

El potencial estandar de un par redox se obtiene de compararlo con el SHE, e.d. de

ponerlo a la derecho.

Ejemplos:
Pt(s)[H,(g)|H* (aq)||Ag* (aq)|Ag(s) E©(Ag*/Ag) = +0.80 V
Pt(s)|H,(g)|H* (aq) ||AgCI(s)|C1™ (aq)|Ag(s)  E®(AgCl/Ag CI7) = +0.22V

El potencial estandar se escribe para hemi-reacciones como
AgCl + e~ — Ag(s) + CI™(aq) E®© =+0,22V
Debe entenderse que es solo una abreviacion de

AgCl +3 Hy(g) — Ag(s) + H* (aq) + €I (aq)

Y que el potencial de 0,22 incluye las propiedades del SHE.



Potenciales de electrodo estandar

Los potenciales estandar de electrodo pueden combinarse para obtener potenciales
de pares redox que no se han medido, de manera analoga a todas las propiedades

termodinamicas de reaccidon (como en la Ley de Hess para las entalpias de reaccion).

0OJO: aca hay que tener en cuenta el numero de electrones. Entonces hay que pasar

de E€ a ArGe, hacer la suma con las ecuaciones balanceadas, y luego volver aE®©



Ejemplo
El potencial estandar de la celda de Daniell es 1,10 V
Calcule la constante de equilibrio para la reaccion a 298 K

Cu?*(aq) + Zn(s) — Cu(s) + Zn?**(aq)

| K_VFEe
N =TT




Ejemplo
El potencial estandar de la celda de Daniell es 1,10 V
Calcule la constante de equilibrio para la reaccion a 298 K
Cu?*(aq) + Zn(s) — Cu(s) + Zn?**(aq)

K =1,5x 1037



Ejemplo

Calcular el E®(Cu?*/Cu™ ) Sabiendo que

Cu?*(aq) + 2 e~ - Cu(s) E® = +0.340V
Cut(aq) + e~ — Cu(s) E© = 40522V



Ejemplo

Calcular el E®(Cu?*/Cu™ ) Sabiendo que

(1) Cu?*(aq) + 2 e~ = Cu(s) E® = +0340V A,G° = —-2(0.340 V)F
(2) Cu*(aq) + e~ — Cu(s) E® = 40522V A,G° =—-(0.522V)F

La reaccion de interés es Cu?*(aq) + e~ — Cu*(s) = (1)-(2)

A.G® = —0.158V = —E®

En general v.E®(c) = v,E®(a) — v,E®(b)



Potenciales de electrodo estandar

Reduction half-reaction EYv Reduction half-reaction EYv
Serongly oxidiring ot 46— O’ +0.16
H X80+ 2H" + 28~ — X80, + 3H,0 +3.0 sn*t +2¢ — sn*t +0.15
Fy+26 —2F +2.87 ARET+& — Ag+Br +01.07
Oy +2H*+2F - 0, +H,0 +2.07 T+ — TP 0.00
5,03 + 26~ — 250} +2.05 H*+26 = H, 0, by definttion
Ag¥ e —agt +1.88 Fe* 4+ 38 — Fe —0.04
(o - e e +1.81 O+ Hy0 + 28 — HOG +0H —0.08
H,0,+2H*+ 2 +2H,0 +1.78 Fb?*+2e = Fb -0.13
Ant+e— A +1.69 In*+e —1In 014
Pb* +2¢ — PH™ +1.67 sn* +2¢ —sn 014
ZHCIO + 2H' +26 = Ol + 2H,0 +1.63 Agl+E = AZ+D -0.15
et e s Cet +1.61 NI+ 28— NI -0.23
2HBIO + 2H® + & — By + 2H;0 +1.60 Co™ +2e —Co —0.28
MY, 4 8H" +5¢ — Mn** +4H 0 +1.51 I 436 —In -0
M +& =M™ +1.51 T +E =Tl -0
An* o+ 3 — AR +1.40 FbS0, +2e — Ph+ 507 —036
O, +2e — 30 +1.34 TH +& = TF —037
Cr0f + 14H + 66 — 200 + THLO +1.33 cd™+ 2 —od —0.40
Oy + H0+ 26 — 0y +20H +1.24 It +& —In’ — 00
O, +4H* + e — IH,O +1.13 Cr* e O —041
ClOg + 2H* + 2 — ClO5 + H0 +1.13 Fe® + 2o — Fe — 044
MO, +4H* + 26~ = Mo™ + 2H,0 +1.13 ™+ 26 —Int —0.44
Bry+ 26 — 281 +1.09 5+28 8% —0.48
P + & — P +0.57 I & — In?* —0.49
NOG +4H* + 38 — NO+ 2H,0 +0.96 U e — U -0.61
IHE™ + 26— Hglt +0.92 Crt +36 = 0r —0.74
CIOT + Hy0 + 267 — CF + 20H +0.83 '+ 3¢ —=Zn -0.75
Hg™ + 28~ — Hg +0.86 CA{OH), + &~ — Cd + 20H" —0.51
NOg +2H +& — NOy + H,0 +0.80 IH,0 + 28 —5 Hy + 20H- —-0.83
Agt e s Ag +0.80 crt+2¢ 0 -0.81
Hg* + 16 — 2Hg +0.79 Mn™ + 26 — Mn —L18
Fe™ +& — Fa®* +0.77 VI p 2 =Y -1.1%
BrOr+ HyO + 2e- — Br + 20H- +0.76 TP +2e =T —1.63
Hg, 50, + 26 — 2Hg+ 507 +0.62 AP 4367 5 Al —166
M+ 2H,0 + 28" — MO, +40H" +0.60 U™ 4+38 U —-179
MO + e — Mnd- +0.56 SC* 430 — 50 -200
Ip+286 — 21" +0.54 Mg™ +2e — Mg -236
CUt+& = Cn +0.52 Cet 436 = Ce -2.48
I3 +32& — 30 +0.53 La¥+3e = la -252
NIOOH + H,0+ & — NI(OH), + OH- +0.49 Nz*+& —Na -7
AZCI0, + 28 — 2A8 +Cro} +0.45 Ca* +2e—=Ca -2.87
Oy + ZH O +46 — 40H +0.40 Sr +28 — 57 -2.89
Clog + H0+ 28 —Cl0; + 20H +0.36 Ba* +2¢ —Ba -291
[Fe(CN), 1>+ & — [Fe{CN], |+ +0.36 Ra™ +2& — Ra -292
™+ = Cn +0.34 Cs*+& = Cs -292
Hg,Cl; + 28 — 2Hg + 201 +0.27 Rb* +& —=Rb -1493
AgCl+e = ag+ch +0.22 K'+e =K -2.93
BPF* +3e — Bl +0.20 LEF+e =1 —3.105

Reduction half-resction E5V Reduction half-reaction E*
Agt+e = Ag +0.80 I+ 26— 2~ H
At sa s oagt +1.98 L+26 =30 +
AgBT+& — Ag+BI +0.0713 In*+& —In -
Agd+e —ag+Ch +1.22 In** +& —In* =
Ag,Cr0, + 26 — 2Ag + Cr0y- +0.45 In* + 2 — In* =
AgF+e 5 Ag+F- +0.78 In* +3& —In —1
Agl+E S Ag+T -0.15 I +& —In** ~1
AP +3e = Al —1.66 K'+8 =K '
An‘+& —An +1.68 La*+3& —la

AD* + 38— Al +1.40 L +e — 11

Ba* +1e — Ba +2.81 Mg +2e — Mg -
Be® + 1o — Be -85 M+ 2e-— Mn -1
Bi™ + 38 — Bl +0.20 Mo +e” — Mt +
Br, + 28 — IBI~ +1.0a MOy + 4H* + 26~ — Mo™ + 2H,0 +]
Bror + HyO+ 26 — Br + 20H- +0.76 MnO; +EH® + 58 — M+ 4H,0 +
Cats2e —Ca 287 MAO, + 6 — MO +
Cd(OH), + 2o —Cd + 20H- —0.81 MRAOZ + ZH 0+ 2e- — MNO, + 40H +
Cd* + 20— cd —0.40 NI*+e —Na =1
Ce™ 430 e —2.48 NI+ 227 — N1 —
Ce*t p & — e +1.61 NIOOH + HyO +8 — NIOH), + OH +
o, + 20 — 20k +1.34 NO3+ IH* + & — NO; + HyO —1
o + HyD + 2e- — CF + 20H +0.89 07 +4H* + 38 — NO +2H,0 H
07+ 2H* + 2 — ClO; + H,0 +1.13 NOj + H,0 + 260 — NOj + 20H" H
IO + HyO + 267 — ClOG +20H +0.36 Oy + FHL0 + 487 —5 A0H +
o™+ 26 —Co 028 Oy +4H* +48 — 2H,0 +1
Co't 4 — 00 +1.81 O, +8 =03 ~1
o +2e = Cr -0.51 0, +H,0 +2& — HO; + DH- -
02"+ MH*+ 6 — 20°* + TH,O +1.33 0, +2H* +26 = 0, +H,0 +
Cr* 38— Or -0.74 O, +H,0 +2e — 0, + 20H- +
o e ot -0l PH* + 28 — Pb -
C5'+E =08 -292 Pb* + 28 — PO +]
b+ e —Cn +0.52 P50, + 28~ — Fb+ 507 =1
Co* + 20 —Cn +0.34 Pt* + 20 — Pt +]
o + e — Cut +0.16 Por* + — Po* +
F,+ 20 — 2F~ +287 Ra* +2e — Ra -
Fe't+ 28— Fe —-0.44 Rb*+& —Rb -
Fe™+3e s Fe 04 5+26 5 —
Fe* 4+ & — Fet* +0.77 5,0F +2e — 150} +]
|Fa{CN),* +& — [Fel M), |+ +0.36 S -
IH* + 26 3 H, 0, by definitson S0+ 2e — 50 —I
THLO + 26— Hy+ 20H —0.83 so* + 26~ — 50 H
ZHEBIO +2H + 28 — Bry + 2H,0 +1.60 S +26 — 5 -
IHOIO + 2H* + 26 — Ol + ZH0 +1.63 T +26 =T -
H,O, +IH"+ 2 — IH,0 +1.78 TP e — TI* —
H XeQ, + IH* + 2 — XeD, + 3H,0 +3.0 T+ — T [
HE}*+ 2 — IHg +0.79 T+ =Tl =
Hg,Cly + 26 — 2Hg+ 201 +0.27 U™ +38 1 -
HEg™ +2¢ —Hg +0.86 UM e U™ —
IHF* + e — Hgd +0.52 V12V -
HR 50, +28 — IHZ + 507 +0.62 VR ey =

Zn' 436 — Zn



La serie electroquimica de los metales

Vimos que para dos pares redox Ox,/Red; y Ox,/Red, el potencial de celda es
Ox,/Red, | |Ox,/Red, E© =ES —EP
La reaccién Ox, + Red; = 0x; + Red, es espontédneasi E© > 0, o sea si Eze > E1e

Podemos decir que Red; reduces 0x, si El9 < EZe (el mas bajo reduce al mas alto)



La serie electroquimica de los metales

Menos reductor

N

Mas reductor

Gold
Platinum
Silver
Mercury
Copper
(Hydrogen)
Lead

Tin

Nickel

Iron

Zinc
Chromium
Aluminium
Magnesium
Sodium
Calcium

Potassium

Mayor E©

N

Menor E©



Funciones termodinamicas a partir de E©

A,.G® = —vFE® Midiendo E©, se obtiene A,.G®

dA,-GO dE©® o
—VvVF—=AS
dT dT r




