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Resumo 

 
Mello, Nathalli Meorlluw; de Souza, Rodrigo Fernandes Magalhães; Moura, 
Francisco José. Simulação termodinâmica e modelagem cinética do 
processo de decomposição de sulfatos com diferentes níveis de 
estabilidade térmica na presença de catalisadores. Rio de Janeiro, 
2022. 151 p. Tese de doutorado – Departamento de Engenharia Química 
e Materiais, Pontificia Universidade Católica do Rio de Janeiro  

 
Os ciclos termoquímicos de decomposição de água relacionados ao enxofre 

são uma importante classe de processos químicos considerados para a produção 

de hidrogênio. Recentemente, a decomposição térmica do sulfato de magnésio e 

sulfato de amônio tem sido relatada como uma potencial operação unitária em um 

desses ciclos. Portanto, algum interesse tem sido observado no uso de 

catalisadores para diminuir a energia de ativação de sulfatos que se decompõem 

em altas temperaturas, como o magnésio e a adição de um agente modificador 

para facilitar a separação dos produtos no caso de sulfatos que se decompõem 

em baixas temperaturas como amônio. Neste contexto, a presente tese relata os 

resultados da modelagem termodinâmica e cinética associada a este sistema de 

reação na presença de Pd suportado sobre γ-Al2O3. Para o sistema Mg a presença 

de tais espécies é responsável por deslocar a temperatura de decomposição para 

valores mais baixos em pelo menos 100 °C. Observou-se que o teor de magnésio 

ainda está orientado para a formação de MgO. Os resultados obtidos indicam que 

o catalisador Pd/Al2O3 pode ser uma boa alternativa na redução da temperatura 

de decomposição térmica, pois sua presença foi responsável por diminuir a 

energia de ativação do processo de 368,2 para 258,8 kJ.mol−1. Para o sistema 

NH4 pode-se observar que ocorre em quatro etapas e a formação de sulfato de 

alumínio, sendo a última espécie portadora de sulfato, proporciona a separação 

do óxido de enxofre liberando-o em uma etapa diferente dos demais produtos 

gasosos. A presença de paládio pode atuar como redutor da energia de ativação 

desta etapa, deslocando a temperatura de decomposição para valores inferiores 

em pelo menos 90 °C e a reduzindo os valores de energia de ativação entre 12 – 

30% abaixo do encontrado na literatura oriundos de modelos gráficos. 

Palavras - chave 

MgSO4; (NH4)2SO4; ciclo de decomposição água-enxofre; decomposição térmica; 

cinética; Pd; Al2O3
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Abstract 

 
Mello, Nathalli Meorlluw; de Souza, Rodrigo Fernandes Magalhães 
(Advisor); Moura, Francisco José (Co-Advisor) Thermodynamic 
simulation and kinetic modeling of the decomposition process of 
sulfates with different levels of thermal stability in the presence of 
catalysts. Rio de Janeiro, 2022. 151p. Doctoral thesis – Departamento de 
Engenharia Química e Materiais, Pontificia Universidade Católica do Rio 
de Janeiro  

 
The sulfur related thermochemical water-splitting cycles are an important 

class of chemical processes considered for hydrogen production. Recently, the 

magnesium and the ammonium sulfate thermal decomposition have been reported 

as a potential unit operation in one of these cycles. Therefore, some interest has 

been observed in the use of catalysts to lower the activation energy for sulfates 

that decompose in high temperatures, as such magnesium and the addition of a 

modifying agent to facilitate separation of the products in the case of sulfates that 

decompose into low temperatures as ammonium. In this context, the present thesis 

reports the thermodynamics and kinetics modeling results associated with this 

reactions systems in the presence of a Pd supported over γ-Al2O3. For Mg system 

the presence of such species is responsible for shifting the decomposition 

temperature to lower values in at least 100 °C. It was observed that the magnesium 

content is still oriented towards MgO formation. The obtained results indicate that 

the Pd/Al2O3 catalyst could be a good alternative in reducing the thermal 

decomposition temperature as its presence was responsible for diminishing the 

process activation energy from 368.2 to 258.8 kJ.mol−1. For NH4 system it can be 

observed four steps for reactions and formation of aluminum sulfate, as the last 

sulfate bearing species, provided the separation of the sulfur oxide releasing it in 

a different step from the other gaseous products. The presence of palladium can 

act as an activation energy reducer, shifting the decomposition temperature to 

lower values in at least 90 °C and decreasing the activation energy by 12 – 30% 

than that found in the literature. 

Keywords 

MgSO4; (NH4)2SO4; sulfur water-splitting cycles; thermal decomposition; kinetics; 

Pd; Al2O3
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 “Não acho que tenhamos 
outra alternativa senão 
permanecermos otimistas. O 
otimismo é uma necessidade 
absoluta.”  

Angela Davis  
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1 
Introdução 
 

 

1.1 
Contexto 

Os sulfatos são sais ou ésteres do ácido sulfúrico, H2SO4, formados pela 

substituição de um ou de ambos os átomos de hidrogênio por cátions. A maioria 

dos sulfatos metálicos é solúvel em água e podem ser obtidos como coprodutos 

de fluxogramas de extração associados com a presença deste agente de 

lixiviação. Neste particular, observa-se que o aproveitamento tecnológico destes 

é tipicamente pautado na decomposição térmica e consequente geração de um 

sólido, oxidado e um fluxo gasoso rico em óxidos de enxofre que, por sua vez, 

pode ser encaminhado para instalações dedicadas à fabricação/regeneração de 

ácido sulfúrico (KOBAYASH,1979; CROSS et al,1976; LAILACH ,1989, 

SCHOUBEY,1984, e HOTEIT et al,2007). Todavia, alguns destes se decompõem 

em temperaturas bastante elevadas (exemplo: MgSO4 e CaSO4), gerando óxidos 

sinterizados com pouca área específica e, consequentemente baixa reatividade. 

Tal situação, por sua vez, estimula o desenvolvimento de rotas de processos 

pirometalúrgicos voltados para a obtenção de óxidos em condições mais 

favoráveis às aplicações tecnológicas de interesse (ZAMBRANO,1981; YI et al 

2016; WANDERLEY,2018). 

Recentemente, estão sendo consideradas alternativas para a diminuição 

da temperatura de decomposição destes sais bem como alternativas que facilitem 

a separação e aproveitamento dos produtos gerados. Assim sendo, estudos vêm 

sendo desenvolvidos para atingir tal objetivo. A principal alternativa considerada 

está associada com a possibilidade de modificação da atmosfera reacional via 

presença de agentes modificadores como C, H2(g), CO(g), S2(g)  

(SCHEIDEMA,2011a; SCHEIDEMA,2011b; SCHEIDEMA,2015; SOUZA et al 

2020; CARDOSO,2018; PHADNIS et al,1981; PLEWA et al,1987 ; OKHRIMENKO 

et al 2020). 

 De forma análoga em termos de motivação científica, Knittel e seus 

colaboradores (1980) apresentaram a alternativa de decomposição do MgSO4 no 

seu respectivo óxido na presença de catalisadores. Tal iniciativa, por definição, é 

considerada no sentido de se diminuir os requisitos energéticos para ativação da 

reação química de decomposição.  
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Sob uma perspectiva mais ampla, a presença, ou não, de agentes 

redutores e/ou de catalisadores vem sendo considerada como uma alternativa de 

processamento para decomposição de sulfatos, tais como: CaSO4 KAl(SO4)2, 

ZnSO4, Al2(SO4)3, NiSO4 , CuSO4 e (NH4)2SO4 , este último sendo interessante por 

gerar apenas produtos gasosos em sua decomposição (YAN et al 2015 a; YAN et 

al 2015b; BULCÃO,2018; BULCÃO et al 2019; SOUZA et al 2018; REGO et al 

2021; BHOSALE et al 2017;SOTO DIAZ, 2018; STRASZKO et al,1996; KURBAN 

el al 2022; ÇILGi et al 2009; TOMASZEWICZ et al 2004; CHENG et al 2019; MAO 

et al,2011; PEREZ et al 2006; THEGE,1983; NAGAI et al 2010 e SONG et al, 

2013). 

 

1.2 
Justificativa e relevância 

 

Verifica-se então que existe um significativo interesse por parte da 

comunidade científica no que diz respeito à forma que ocorrem os processos de 

decomposição térmica, particularmente no que diz respeito ao mecanismo de 

reação e características dos produtos obtidos. Por outro lado, em paralelo a esse 

contexto, verifica-se que o emprego de derivados do ácido sulfúrico, tais como os 

sulfatos, apresentam-se como uma interessante proposta no que diz respeito às 

metodologias de produção de hidrogênio, combustível renovável promissor com 

possível uso doméstico e no setor de transporte. Como sua produção é realizada 

principalmente através da reforma catalítica do metano, contribuindo assim no uso 

de combustíveis fósseis e para o aumento das emissões de gases do efeito estufa. 

O caminho para o futuro é pensar em rotas baseadas em fontes de energia neutras 

em carbono, o chamado caminho verde (ABBAS e WANDAUD, 2010). Neste caso, 

destacam-se os ciclos termoquímicos de decomposição da água relacionados ao 

enxofre uma classe importante de processos considerados para a produção de 

hidrogênio, onde este trabalho se encaixa (BHOSALE el al 2017, SOTO DIAZ, 

2018, LEE et al 2008, PREGE et al 2009; YING et al 2019, BHOSALE et al, 2020; 

BHOSALE et al 2018; BHOSALE et al 2019; T-RAISSI, 2007; TIZZONI et al 2015). 
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1.3 
Objetivos 

 

a) Gerais 

O objetivo desta tese foi analisar o comportamento térmico dos sulfatos de 

magnésio e amônio sob o processo de decomposição térmica na presença de 

agentes modificadores. Com o intuito de avaliar os efeitos destes sobre a 

tendência geral do sistema reacional de transformação química levando-se em 

conta que os mesmos apresentam temperatura esperada de decomposição alta e 

baixa, respectivamente. Neste sentido, foi feita uma análise termodinâmica e 

cinética da reação a fim de apreciar em um certo nível o mecanismo de 

decomposição e ação dos agentes. 

b) Específicos 

 

I. Realização de um estudo experimental, via análises termogravimétricas 

não isotérmicas em temperaturas controladas e taxa de aquecimento, em 

balança termogravimétrica, para o desenvolvimento de modelos cinéticos 

(ordem aparente e energia de ativação) dos sistemas de decomposição 

térmica dos sulfatos de magnésio e amônio na presença e ausência de 

agentes modificadores. 

 

II. Caracterizar, através de difração de raio X (DRX) e microscopia eletrônica 

de varredura (MEV – FEG), realizando micro-análises químicas (EDS), os 

produtos reacionais envolvidos a fim de determinar as espécies presentes 

e elucidar o mecanismo físico de transformação dos sulfatos em 

decomposição térmica; 

 

III. Conduzir estudos de modelagem termodinâmica (HSC Chemistry 10) e 

cinética abrangentes e integrados em termos de discussão, 

particularmente para auxiliar o entendimento dos seguintes parâmetros 

obtidos: ordem aparente de reação e energia de ativação de cada etapa 

reacional.  
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1.4  
Organização da presente Tese de Doutorado 

  Com o intuito de atender os presentes objetivos, o projeto foi planejado por 

meio da redação de dois manuscritos que, por sua vez, encontram-se anexados 

ao final do documento e são citados ao longo do texto como ARTIGO 1 e ARTIGO 
2. Esses foram concebidos no sentido de proporcionar a continuidade da 

experiência iniciada ao longo do mestrado onde um catalisador de Pd suportado 

em Al2O3 foi utilizado para modificar o mecanismo reacional de mineralização de 

poluentes gasosos. No caso da presente tese de doutorado, o estudo voltou-se 

para o uso desse mesmo material para reações de contato sólido-sólido em um 

projeto de decomposição térmica de sulfatos e identificação de condições 

otimizadas para obtenção de produtos reacionais específicos. O ARTIGO 1 se 

dedica a um estudo de redução da temperatura de decomposição térmica de um 

sulfato que se transforma no seu respectivo óxido acima de 1000 ºC ao passo que 

o ARTIGO 2 está voltado para a implementação de condições operacionais que 

aumentam a seletividade de separação de produtos reacionais de um sulfato que 

se decompõe em temperaturas abaixo de 500 ºC. A fim de proporcionar uma visão 

estruturada do projeto e facilitar a compreensão do estudo, a presente tese segue 

organizada de acordo com os seguintes capítulos, desse ponto em diante: 

2. Revisão da literatura 

3. Materiais e Métodos 

4. Discussão da contribuição da produção bibliográfica 

5. Considerações Finais 

6. Sugestões para Trabalhos Futuros 

7. Referências 

8. Documentos em Anexo 
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2. 
Revisão da literatura  
 

 

2.1 
Hidrogênio como futuro 
 O sistema energético global deve passar por uma transição para um 

sistema livre de carbono a fim de reduzir as emissões de gases de efeito estufa e 

mitigar as mudanças climáticas. Nas últimas décadas, aumentou notavelmente o 

debate sobre como os sistemas de energia devem ser renováveis, de acordo com 

o relatório da 26° Conferência da ONU para Mudança Climática (COP26) os gases 

de efeito estufa continuam aumentando e a necessidade dessa mudança se torna 

cada vez mais evidente. O caminho futuro para redução do uso do carbono é 

incerto e portanto, o papel dos combustíveis e tecnologias alternativas, que são 

concebidos para ajudar na transição energética também (SENCAR et al 2014; 

JONSSON et al 2015; PAZ e FERNANDEZ,2016). 

 Nesse contexto, o hidrogênio se apresenta como uma alternativa 

potencial para substituir os combustíveis fósseis à base de carbono, no entanto, 

ainda não conseguiu se destacar como um fonte alternativa nos sistemas de 

energia devido a inúmeras barreiras, incluindo custos e disponibilidade de infra-

estrutura, e, por isso, a pesquisa sobre as rotas de produção e armazenamento 

deste recurso é considerada estratégica para o desenvolvimento sustentável. 

Além do mais o aspecto competitivo desta alternativa em comparação com outros 

combustíveis, é uma das características do sistema à base de hidrogênio a 

produção de água como subproduto (SYRI et al 2008; PAGE e KRUMDIECK, 

2009; SGOBBI et al 2016; ABE et al 2019). 

 

2.2 
Produção de H2 

 Os métodos estudados para obtenção de H2 são diversos, no entanto, 

nem todos são de fontes renováveis. Atualmente 96% são gerados a partir de 

combustíveis fósseis (48% gás natural, 30% óleo/nafta, 18% carvão) e apenas 4% 

gerado por eletrólise e as alternativas mais relevantes, até agora, são baseadas 

na decomposição do metano e nos ciclos termoquímicos de decomposição da 

água (CARRIER et al 2011; HANLEY et al 2018). 
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2.2.1 
Produção de H2 a partir de fontes não renováveis 

  

 Os métodos atuais de produção de hidrogênio baseados em reforma a 

vapor de metano, gaseificação de carvão, eletrólise, gaseificação de biomassa e 

processos termoquímicos são relatados por Abbas e Wan Daud (2010) que 

realizaram a comparação entre os meios de produção, eficiência energética e 

custo de venda existentes na literatura. Concluindo-se que a produção de 

hidrogênio a partir de combustíveis fósseis e carbonáceos, livre das emissões de 

CO/CO2, é uma abordagem ambientalmente atrativa, a rota de decomposição 

termo-catalítica do metano é competitiva em termos de custo e os reatores de leito 

fluidizado se mostraram os mais promissores para aplicações comerciais. 

 Ashik et al (2015) por sua vez reuniu trabalhos onde a produção de 

hidrogênio se faz livre de gases de efeito estufa por meios termo-catalíticos, 

realizado através de catalisadores não suportados, metálicos, óxidos metálicos e 

catalisadores carbonáceos, a decomposição térmica com suporte de catalisador 

vem sendo considerada como a mais confiável e benéfica para a produção de 

hidrogênio puro para células de combustível e outras aplicações. Catalisadores 

carbonáceos e de carbono dopados com metal mantêm melhor estabilidade e taxa 

de desativação mais baixa em comparação com catalisadores metálicos mas 

mantém conversão de metano mais pobre. 

 Em paralelo Muhammad et al (2018) reúnem um compilado da literatura 

referente a produção H2 via decomposição termo catalítica de metano na presença 

de catalisadores mono, bi e tri metálicos e variáveis como temperatura, velocidade 

espacial e cargas metálicas também são levadas em considerações. Metais como 

Ni, Cu, Co, Fe e Pd impregnados em Al2O3 são os mais estudados. Óxidos como 

FeO, MgO, CeO2 e La2O3 também são usados com catalisador. Entre os 

catalisadores metálicos, os materiais à base de Ni provaram ser melhores devido 

ao seu baixo custo, fácil disponibilidade e excelente eficiência em comparação 

com outros metais (MUHAMMAD et al, 2018).  
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2.2.2  
Produção de H2 a partir do ciclo termoquímico de decomposição da 
água 
 

 O ciclo termoquímico de decomposição da água é um método para 

transformar energia térmica em energia através da quebra da molécula de água 

em hidrogênio. A produção de hidrogênio é ambientalmente aceitável se for 

produzida a partir de uma matéria-prima não carbonácea usando uma fonte de 

energia renovável, sua produção por meio da divisão da água usando energia 

solar é considerada o grande salto da economia do hidrogênio. A divisão da água 

pode ser realizada diretamente em uma única etapa ou indiretamente por meio de 

várias etapas. A decomposição térmica direta da água é um processo intensivo 

em energia que requer temperaturas superiores a 2500°C. Um dos obstáculos 

para essa abordagem é que o hidrogênio e o oxigênio evoluindo simultaneamente 

em um reator podem prontamente se recombinar para formar água. (T-RAISSI et 

al 2009).  

 Embora a decomposição térmica direta da água ocorra em altas 

temperaturas, é possível decompor a água em temperaturas mais baixas. 

Combinando reações químicas endotérmicas de alta temperatura e reações 

químicas exotérmicas de baixa temperatura, onde a mudança química resultante 

da sequência de reações químicas é a decomposição da água, a energia é então 

adicionada em uma ou mais etapas do ciclo de decomposição para que apenas 

uma parte da energia total seja necessária (ONUKI et al 2009; T-RAISSI et al 

2009). 

 Os ciclos da família do enxofre são amplamente estudados com 

múltiplos passos para os ciclos termoquímicos de divisão da água, sendo a etapa 

de decomposição do ácido sulfúrico ou de um sulfato metálico a responsável por 

cerca de 80% da energia, mais de vinte ciclos ácido/sulfato metálico já foram 

reportados, sendo o ciclo de Westinghouse (Equação 1 e 2) o mais estudado 

(BRECHER e SPEWOCK 1976). 

 

𝑆𝑆𝑂𝑂2 + 2𝐻𝐻2𝑂𝑂 → 𝐻𝐻2 +  𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑆𝑆4                                                                                   (1) 

𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑆𝑆4 →  𝑆𝑆𝑂𝑂2 + 𝐻𝐻2𝑂𝑂 + 1
2

 𝑂𝑂2                                                                                  (2) 

 

 Apesar da eficiência do ciclo de Westinghouse, muitos esforços têm sido 

feitos para melhorar a eficiência do processo de oxidação do dióxido de enxofre, 

com isso a adição de uma terceira etapa no processo incluem iodo, bromo, ferro 
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ou níquel formando novas versões dos ciclos (LU 1983; BEGHI 1986; 

BESENBRUCH 1982; TAKEHARA et al 1989; SATO et al 1983). 

 

 A viabilidade, em reatores de alta temperatura, de um ciclo contínuo e 

fechado de separação da água foi demonstrado por Onuki et al (2019) através do 

acoplamento da reação de Bunsen (Equação 3), decomposição do iodeto de 

hidrogênio (Equação 4) e ácido sulfúrico (Equação 5). 

 

 𝑆𝑆𝑆𝑆2  +  𝐼𝐼2  +  2𝐻𝐻2𝑂𝑂 →  2𝐻𝐻𝐻𝐻 + 𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑆𝑆4                                                                               (3) 

2𝐻𝐻𝐻𝐻 → 𝐻𝐻2 + 𝐼𝐼2                                                                                                        (4) 

𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑆𝑆4 →  𝐻𝐻2𝑂𝑂 + 𝑆𝑆𝑂𝑂2 + 1
2
𝑂𝑂2                                                                                    (5) 

 

 A reação entre iodo e dióxido de enxofre produzindo espontaneamente 

uma solução aquosa de ácido iodídrico e ácido sulfúrico, posterior decomposição 

térmica de iodeto de hidrogênio pode ser realizada em fase gasosa ou em fase 

líquida com a ajuda de um catalisador como apresentado na Figura 1. 

 

 

 

Figura 1 - Esquema do ciclo termoquímico de separação da água (Adaptado de ONUKI et 
al 2009) 

 

 Barbarossa et al (2006) realizaram o estudo da decomposição no ciclo 

iodo-enxofre através do uso de catalisadores de paládio e óxido de ferro, que se 

apresentaram eficientes na etapa de conversão do ácido sulfúrico.Um estudo 

abrangente sobre o catalisador granular Pt/Al2O3 se mostrou eficiente quando 
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empregado como catalisadores para a reação de decomposição do ácido 

sulfúrico, a etapa mais endotérmica do ciclo termoquímico de enxofre-iodo, 

realizado por Banerjee e colaboradores (2015)  o rendimento de SO2 foi avaliado 

em função das variáveis de reação: tempo, temperatura e fluxo de ácido sulfúrico 

em uma comparação entre a platina, Fe2O3 e Fe1.8Cr0.2O3. Em seu trabalho 

Norman et al (1982) confirmaram os valores termodinâmicos experimentalmente 

para reação de Bunsen produzindo H2SO4 e HI, o ciclo de divisão de água de iodo-

enxofre, que usa a reação de Bunsen, foi aprimorado com o enriquecimento da 

solução de H2SO4 em um sistema envolvendo o produto e o fluxo de I2 líquido em 

contracorrente. Catalisadores como Pt/SiO2, Pt/ZrO2, Pt/TiO2 e Pt/BaSO4 foram 

todos eficientes na decomposição de vapor de H2SO4 em SO2 em altas 

temperaturas.  

 Embora esses ciclos abordem alguns dos desafios associados 

especificamente em relação a solubilidade do óxido de enxofre eles contam 

também com o obstáculo da separação eficiente do ácido sulfúrico dos produtos 

de reação e os problemas com corrosão devido a valores baixos de pH (T- 

RAISSE et al 2009). 

 

 

2.3   
Decomposição de sulfatos 

Recentemente, tem sido relatado um aumento do interesse na 

decomposição e sulfatos como um potencial sistema de reação para produção de 

óxidos de enxofre para a produção de hidrogênio através dos ciclos de divisão de 

água para superar a dificuldade relacionada a etapa de decomposição do ácido 

sulfúrico que leva a corrosão e desativação de catalisadores (T-RAISSI et 2009).       

Os sulfatos metálicos são normalmente formados a partir de ácido 

sulfúrico, digestão ácida de óxidos ou por oxidação de sulfetos, sendo 

amplamente utilizado em aplicações tecnológicas (HABASHI, 1997; 

VIGNES,2011). Oriundo dos sulfatos têm-se os oxiânions de enxofre 

característicos com fórmula SO4-2, o que ajuda os sulfatos a serem altamente 

solúveis em água, com algumas exceções, como CaSO4 (ATKINS e DE PAULA, 

2014; ALPERS et al 2001). Em relação à estabilidade térmica, os sulfatos se 

decompõem principalmente em óxidos metálicos e óxidos de enxofre (SO2 e SO3) 

e oxigênio (O2). Essas características motivam o desenvolvimento de processos 

industriais em que este tipo de material é usado como fonte de enxofre, como 

DBD
PUC-Rio - Certificação Digital Nº 1721446/CA



23 
 

fabricação de ácido e ciclos de iodo-enxofre para produção de hidrogênio (KING 

et al 2013; TIZZONI et al, 2015; BHOSALE et al 2015; BHOSALE et al 2017) 

Paralelamente, nos últimos anos, tem-se assistido um aumento no 

interesse das indústrias químicas em adaptar seus processos e otimizar o 

consumo de energia. Assim, um esforço intensificado para reduzir as 

temperaturas operacionais dos processos, bem como a recuperação de energia 

desperdiçada em algumas operações unitárias é observado (REDKO et al 2020).  

As alternativas mais relevantes estão associadas com o desenvolvimento 

de uma atmosfera redutora, bem como o uso de catalisadores para otimizar o 

mecanismo de decomposição térmica para a formação de óxido de enxofre. Para 

este último, a contribuição na diminuição da temperatura de decomposição em 

ciclos de divisão de água pode fornecer uma vantagem energética em operações 

baseadas em energia solar. (SOUZA et al 2019 e SOTO DIAZ et al 2019) 

 Bhosale et al (2015) e Bhosale et al (2017) em seus dois trabalhos relatam 

a análise termodinâmica da produção solar de H2 através do ciclo termoquímico 

de separação de água, através de sistemas de óxido de ferro - sulfato de ferro e 

oxido de zinco – sulfato de zinco, onde as composições de equilíbrio 

termodinâmico e as variações de entalpia, entropia e energia livre de Gibbs das 

reações de redução térmica e separação da água foram calculadas em função das 

temperaturas de reação. 

Ainda segundo Bhosale et al (2017), a utilização de óxidos metálicos como 

materiais catalíticos e convertendo o ciclo iodo-enxofre e o ciclo híbrido de enxofre 

em um ciclo oxido metálico- sulfato metálico (Equações 6 e 7) operado com 

energia solar é uma alternativa para alcançar a produção de H2 em temperaturas 

mais baixas. Os resultados obtidos fornecem uma base para a realização de um 

estudo experimental para produzir H2 solar via separação de água. 

𝑀𝑀𝑀𝑀 + 𝑆𝑆𝑂𝑂2(𝑔𝑔) + 𝐻𝐻2𝑂𝑂(𝑔𝑔) → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑂𝑂4 +  𝐻𝐻2(𝑔𝑔)       𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒 𝑛𝑛ã𝑜𝑜 𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠                               (6) 

𝑀𝑀𝑀𝑀𝑂𝑂4 → 𝑀𝑀𝑀𝑀 + 𝑆𝑆𝑂𝑂2(𝑔𝑔) + 1
2
𝑂𝑂2(𝑔𝑔)        𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒 𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠𝑠                                                  (7) 

Tizzoni et al (2015) voltaram sua investigação para o estudo da 

decomposição de trióxido de enxofre, oriundo da decomposição, para produção 

de oxigênio, empregado um óxido de zinco e ferro como intermediário; eles 

reagem com ácido sulfúrico ou sulfato de amônio para produzir o sulfato metálico 

correspondente, que, por sua vez, é decomposto em dióxido de enxofre e 
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oxigênio. O sulfato de zinco apresenta maior rendimento de formação e pode ser 

(acima de 900 °C) totalmente decomposto em ZnO, SO2 e O2, já o uso de ferro 

(III) é menos lucrativo em relação formação de oxigênio, mas a decomposição é 

possível em temperaturas entre 650 e 675 °C). A possibilidade de realizar o 

processo a uma temperatura máxima mais baixa é importante considerando o alto 

impacto que um sistema solar pode ter. 

Em estudo também sobre a decomposição de sulfato de zinco voltado para 

a produção de SO2 no contexto dos ciclos termoquímicos de decomposição da 

água, Soto Diaz et al. (2018), através do uso de catalisadores bimetálicos de 

Fe/Pd suportados em Al2O3 observaram através da perda de massa, melhor 

desempenho comparado ao Ag/Pd, diminuindo a temperatura necessária para 

decomposição (85 °C abaixo) quando comparado ao sistema sem presença do 

mesmo, se mostrando uma alternativa viável. Um segundo catalisador de Ag/Pd 

suportado também em alumina foi testado da mesma forma e apresentou redução 

de cerca de 40°C, conforme mostrado na Figura 2 onde a decomposição na 

presença dos catalisadores ocorrem em 900 , 950°C e para o sulfato puro em 

1000°C. 

 

Figura 2- Decomposição térmica do sulfato de zinco em presença e ausência de 
catalisador. (Adaptado de Soto Diaz et al., 2018) 

 

Ainda sobre o uso do sulfato de zinco em presença de catalisadores , 

Kurban e colaboradores (2022) concluiram que a decomposição térmica do sulfato 

ocorre entre 700–930°C e que se desenvolve em duas etapas. A primeira está 

associada à formação de uma fase intermediária (ZnO·2ZnSO4) (700 – 800 °C), e 
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a segunda está relacionada a decomposição térmica desta espécie gerada 

anteriormente (800 – 850 °C). Como observado na Figura 3 , a presença do 

catalisador de Pd/Al2O3 , reduziu em cerca de 100°C  a decomposição que para o 

sistema puro era de cerca de 900°C e para o na presença do catalisador é de 

800°C , além de realizar uma mudança no mecanismo de reação, passando a ser 

apenas uma etapa direta de decomposição de sulfato (ZnSO4) ao óxido (ZnO). 

 

Figura 3- Análises termogravimétricas da decomposição térmica do ZnSO4·H2O na 
presença e ausência de Pd/Al2O3: (a) perda de massa em função da temperatura; (b) Sinal 
de DTG. (Adaptado de KURBAN et al 2022) 

Siriwardane et al (1999) em seu trabalho sobre a decomposição do sulfato 

de cobre através de análise termogravimétrica observou que a desidratação inicial 

do sulfato de cobre ocorreu entre 100°C e 200°C, já a decomposição de sulfato 
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de cobre inicia em 600°C e atinge sua massa mínima em torno de 830°C. A 

decomposição do cobre sulfato em trabalhos anteriores foi relatado no faixa de 

598°C a 625°C e a formação de oxissulfato intermediário e o produto de 

decomposição CuO foi observada por pesquisadores anteriores (MU et al 1981; 

HILDENBRAND et al. 1990 e KELLOG, 1956). Em seu trabalho mais recente, 

Pickles e Marzouhi (2018), estudaram a estabilidade do sulfato de cobre a partir 

da temperatura ambiente e observando a perda de estabilidade lentamente com 

o aumento de temperatura e torna-se mais brusca ao alcançar 600°C até que 

decompõem totalmente antes de alcançar 1000°C. 

Para o sulfato de níquel, Tagawa (1984) e Tagawa e Hiroyuki (1985) 

abordaram as temperaturas de decomposição térmica por meio de ensaios 

termogravimétricos em atmosfera de nitrogênio e ar, onde a decomposição inicia-

se em 650°C e 670°C respectivamente. As curvas de decomposição térmica 

mostraram que a decomposição do sulfato de níquel é completa em 

aproximadamente 800°C sem apresentar intermediários. 

Ainda sobre a decomposição do sulfato de níquel estudos experimentais 

baseados em análise termogravimétricas e calorimetria realizados por Kobertz e 

Muller (2014) análise termogravimétrica revelaram que a temperatura máxima 

atingida no processo foi de 890°C. Pae et al(2005) realizaram experimentos de 

análise termogravimétrica para o sulfato de níquel hexa-hidratado ( NiSO4·6H2O ). 

Os autores mostram que esse sulfato é desidratado em três etapas até a 

temperatura de 400°C e a decomposição do sulfato de níquel anidro se inicia a 

700°C. 

 

2.3.1 
Sulfato de magnésio 

Bhosale (2020) apresentou recentemente considerações termodinâmicas 

para um ciclo termoquímico de decomposição da água baseado no uso de energia 

solar como fonte energética na decomposição de MgSO4. Em seu trabalho, 

dependendo do fluxo molar de argônio, a temperatura de decomposição muda de 

1217 para 1009 °C. O proposto método é baseado nas Equações 8 e 9, 

respectivamente detalhando a decomposição térmica e a produção de hidrogênio. 

A Equação 10 representa a reação global que caracteriza esta como um ciclo 

termoquímico de decomposição da água. 
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𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑂𝑂4 → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 + 𝑆𝑆𝑂𝑂2(𝑔𝑔) + 1
2
𝑂𝑂2(𝑔𝑔)                                                                        (8) 

𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 + 𝑆𝑆𝑂𝑂2(𝑔𝑔) + 𝐻𝐻2𝑂𝑂(𝑔𝑔) → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑂𝑂4 + 𝐻𝐻2(𝑔𝑔)                                                        (9) 

𝐻𝐻2𝑂𝑂(𝑔𝑔) → 𝐻𝐻2(𝑔𝑔) + 1
2
𝑂𝑂2(𝑔𝑔)                                                                                  (10) 

O MgSO4 é um composto que pode conter de uma a doze moléculas de 

hidratação como já foram relatados na literatura. O sal anidro não é facilmente 

formado enquanto MgSO4.H2O (Kieserita) e MgSO4 .7H2O (sal Epsom) são as 

formas mais comuns encontradas na natureza (CHOU et al 2013; PETERSON, 

2011; SCHEDEIMA e TASKINEN, 2011). 

Presente nos licores de lixiviação de alguns produtos de processos hidro 

metalúrgicos, nos quais minérios ricos em Mg, como as lateritas de níquel-cobalto, 

são tratados, o sulfato de magnésio pode ser um componente importante do fluxo 

de resíduos. Nos processos industriais, o resíduo da lixiviação geralmente não é 

puro, pois contém quantidades menores de outros sulfatos, como ferro, alumínio 

e manganês. A decomposição dos sulfatos eventualmente precipitados pode ser 

uma rota para obter dióxido de enxofre e óxidos metálicos (CROSS et al 1978; 

KOBAYASHI,1980). 

Ao longo dos anos, sob uma perspectiva diferente, a decomposição do 

sulfato de magnésio (Equação 6) já foi aplicada visando a produção de dióxido de 

enxofre, para fabricação de ácido e óxido de magnésio, como agente 

neutralizante, para controle de pH durante a precipitação de outros sulfatos como 

bem como para operações de unidades de armazenamento de calor (ZAMBRANO 

et al 1981; LAILACH et al 1989; ROCHE et al 2007 e OKHRIMENKO et al 2020). 

Além disso, a decomposição deste sal tem sido continuamente estudada 

nas últimas décadas, sob diferentes condições de reação, como a composição da 

atmosfera e a presença de um agente; para otimizar o processo em termos de 

tamanho das partículas de óxido diminuindo a temperatura de decomposição 

(SHEDEIMA e TASKINEN, 2011; ROCHE et al 2007; HULBERT, 1968; LAU et al 

1977; SCHOUBYE et al 1984; PLEWA, 1987 e SOUZA et al 2020). 

Hulbert (1968) em um estudo decomposição térmica do sulfato de 

magnésio concluiu, por meio e análises termogravimétricas isotérmicas no 

intervalo de temperatura de 920°C a 1080°C que em maiores temperaturas, a 

reação não só ocorre em maior velocidade, mas também apresentam uma maior 

conversão.  Os valores obtidos para conversão são de 35% na temperatura de 
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920°C e ao aumentar a temperatura para 1000°C tem-se um aumento da 

conversão para 95% e a conversão total ocorre em 1060°C.  

Já no estudo feito por Tagawa (1984), a decomposição atinge cerca de 

50% a 950°C e 100% a 1100°C, para François et al. (2015) na faixa de 40°C a 

850°C os resultados referentes às análises de TG e DTA apresentaram que a 

decomposição ocorre entre 800 – 850 °C. Os autores justificam que a temperatura 

de decomposição térmica ser mais baixa do que a encontrada em outras 

literaturas por se tratar de um sal hidratado e o processo de desidratação ter 

influenciado a temperatura final. 

Scheidema et al. (2011) em um estudo sobre a termodinâmica da 

decomposição de sulfato de magnésio através de agentes redutores, utilizando o 

software HSC Chemistry e resultados da análise termogravimétrica, concluiram 

que a temperatura de decomposição, a partir dos dados termodinâmicos, pode ser 

reduzida de 1085 °C para 592 °C, 606 °C, 623 °C na presença dos agentes 

redutores monóxido de carbono (Equação 11), hidrogênio (Equação 12) e enxofre 

(Equação 13) respectivamente. Já de acordo com os resultados obtidos pela TG 

foi observado que o sulfato de magnésio é decomposto a 1100 °C sob atmosfera 

de N2; a 1070 °C numa atmosfera de 10 % de CO e 90 % de N2; e a 950°C em 

uma atmosfera com 5 % de H2 e 95 % de N2. 

  

𝑀𝑀𝑀𝑀𝑆𝑆𝑆𝑆4 +  𝐶𝐶𝐶𝐶 → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 +  𝑆𝑆𝑆𝑆2 +  𝐶𝐶𝐶𝐶2                                                                                  (11) 

𝑀𝑀𝑀𝑀𝑆𝑆𝑆𝑆4 +  𝐻𝐻2 → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 +  𝑆𝑆𝑆𝑆2 +  𝐻𝐻2𝑂𝑂                                                                                 (12) 

𝑀𝑀𝑀𝑀𝑆𝑆𝑆𝑆4 + 1
4

 𝑆𝑆2 → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 +  3
2

 𝑆𝑆𝑆𝑆2                                                                                          (13) 

 

Souza e colaboradores (2020) estudaram o comportamento do sulfato de 

magnésio na presença do redutor carbono (equações 14 e 15). A avaliação 

termodinâmica realizada mostrou uma temperatura de decomposição total de 

sulfato de magnésio puro em temperaturas acima de 1500 K (1227 °C) e 873 K 

(600 °C) na presença do agente redutor , porém experimentalmente mostraram 

que acima de 1073 K (800 °C) não há decomposição significativa do mesmo. Os 

testes realizados a 1173 K (900 °C) foram os aqueles que obtiveram os melhores 

resultados de conversão, atingindo um valor acima de 94%. 
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𝑀𝑀𝑀𝑀𝑆𝑆𝑆𝑆4 + 𝐶𝐶 → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 + 𝐶𝐶𝐶𝐶(𝑔𝑔) +  𝑆𝑆𝑆𝑆2 (𝑔𝑔)                                                                 (14) 

𝑀𝑀𝑀𝑀𝑆𝑆𝑆𝑆4 + 1
2
𝐶𝐶 → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 + 1

2
𝐶𝐶𝑂𝑂2(𝑔𝑔) +  𝑆𝑆𝑆𝑆2 (𝑔𝑔)                                                         (15) 

 

Uma alternativa para realizar essa redução de temperatura com sucesso é 

o uso de catalisadores que podem atuar por meio da seletividade do produto. 

Knittel et al (1980) realizaram um estudo relacionando a decomposição de sulfato 

de magnésio em uma faixa de temperatura entre 627 e 727 °C usando diferentes 

catalisadores. Pt, Ir, Ru, Cr2O3, Cu2O, Fe2O3, CoO, NiO, Mn3O4, V2O4, MgO, Al2O3, 

TiO2, Y2O3, ZnO, onde Pt e Cr2O3 se apresentaram os mais eficientes. 

 

2.3.2  
Sulfato de amônio 
 

Dados da literatura referentes aos produtos e temperaturas de 

decomposição térmica do sulfato de amônio são ambíguos e contraditórios. Thege 

(1982) em seu trabalho sobre a investigação do comportamento termodinâmico 

do (NH4)2SO4 e seus principais produtos sólidos , (NH4)HSO4  e o NH4NH2SO3 , 

esse último que pode ser deduzido teoricamente pela perda de uma molécula de 

água do sulfato de amônio, propondo então as seguintes etapas (Equação 16-19). 

 

(𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆𝑂𝑂4 → 𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4 + 𝑁𝑁𝐻𝐻3                                                                          (16) 

2 𝑁𝑁𝐻𝐻4𝑁𝑁𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑆𝑆3 → (𝑁𝑁𝐻𝐻4𝑆𝑆𝑂𝑂3)2𝑁𝑁𝑁𝑁 + 𝑁𝑁𝐻𝐻3                                                                   (17) 

(𝑁𝑁𝐻𝐻4𝑆𝑆𝑂𝑂3)2𝑁𝑁𝑁𝑁 +  (𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆𝑂𝑂4 →  𝑁𝑁𝐻𝐻4𝑁𝑁𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑆𝑆3 + 𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4                                 (18) 

(𝑁𝑁𝐻𝐻4𝑆𝑆𝑂𝑂3)2𝑁𝑁𝑁𝑁 + 𝐻𝐻2𝑂𝑂 → (𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆2𝑂𝑂7 +  𝑁𝑁𝑁𝑁3                                                      (19) 

 

 Kiyoura e Urano (1970) avaliaram a cinética de decomposição do sulfato 

de amônio através de dados de análise termogravimétrica, identificando que 

existem ao menos duas etapas, conforme as equações 16,20-24 apresentadas 

abaixo. 

 
(𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆𝑂𝑂4 → (𝑁𝑁𝐻𝐻4)3𝐻𝐻(𝑆𝑆𝑂𝑂4)2 + 𝑁𝑁𝐻𝐻3                                                                 (20) 
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𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4 → 𝑁𝑁𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑂𝑂3𝐻𝐻 +  𝐻𝐻2𝑂𝑂                                                                           (21) 

𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4 +  𝑁𝑁𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑂𝑂3𝐻𝐻 → (𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆2𝑂𝑂7                                                               (22) 

2𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4 → (𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆2𝑂𝑂7 +  𝐻𝐻2𝑂𝑂                                                                      (23) 

2𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4 → 𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑆𝑆4 +  𝑁𝑁𝐻𝐻3                                                                               (24) 

 
  Halstead (1970) em sua investigação sobre os mecanismos de 

decomposição do sulfato de amônio realizou experimentos em 400°C relatou a 

presença do pirossulfato de amônio (NH4)2S2O7 como um intermediário segundo 

as equações 25 e 26. Huang et al (2007) apresentou ainda o H2S2O7 como uma 

possível espécie intermediária. 
 
2(𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆𝑂𝑂4 → (𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆2𝑂𝑂7 +  2𝑁𝑁𝑁𝑁3 +  𝐻𝐻2𝑂𝑂                                                      (25)                                                               
(𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆2𝑂𝑂7 →  2𝑁𝑁𝑁𝑁3 + 6𝑆𝑆𝑂𝑂2 +  2𝑁𝑁2 +  9𝐻𝐻2𝑂𝑂                                                     (26) 

 
 Recentemente Muradov (2015) em seu trabalho através de análise de 

TGA, avaliou a decomposição tanto do (NH4)2SO4 como do NH4HSO4 e concluiu 

que o intermediário predominante na decomposição do sulfato de amônio é o 

bissulfato de amônio. A mesma conclusão foi tida por Kalyva et al. (2017) de 

acordo com as equações 16 e 28 

 
𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4 → 𝑁𝑁𝐻𝐻3 +  𝐻𝐻2𝑂𝑂 + 𝑆𝑆𝑂𝑂3                                                                          (28) 

 

 A evolução dos ciclos também foi adaptada para a combinação de sulfatos 

metálicos com o sulfato de amônio, como uma alternativa ao uso de reagentes 

corrosivos e dificuldades relacionadas com as etapas de separação dos produtos 

(T-RAISSI et al., 2009). As etapas de forma genéricas podem ser observadas a 

seguir (Equações 29 – 32). 

 

 𝑆𝑆𝑂𝑂2 + 2𝑁𝑁𝑁𝑁3 +  𝐻𝐻2𝑂𝑂 → (𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆𝑆𝑆3                                                                      (29) 

 (𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆𝑆𝑆3 + 𝐻𝐻2𝑂𝑂 → (𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆𝑆𝑆4 +  𝐻𝐻2                                                                (30) 

𝑥𝑥(𝑁𝑁𝐻𝐻4)2𝑆𝑆𝑆𝑆4 + 𝑀𝑀2𝑂𝑂𝑥𝑥 →  2𝑥𝑥𝑁𝑁𝑁𝑁3 +  𝑀𝑀2(𝑆𝑆𝑂𝑂4)𝑥𝑥 + 𝑥𝑥 𝐻𝐻2𝑂𝑂                                          (31) 

 𝑀𝑀2(𝑆𝑆𝑂𝑂4)𝑥𝑥 →  𝑥𝑥 𝑆𝑆𝑆𝑆2 + 2𝑀𝑀𝑀𝑀 + (𝑥𝑥 − 1)𝑂𝑂2                                                               (32) 

 

Onde M pode ser: Zn, Mg, Ca, Ba, Fe, Co, Ni, Mn e Cu. 
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 Littlefieldet al (2012) realizaram através de simulação termodinâmica o 

estudo sobre o uso de sulfato de potássio associado ao sulfato de amônio, sem 

produtos intermediários, as etapas podem ser observadas nas equações 33 e 34. 

 

(𝑁𝑁𝑁𝑁4)2𝑆𝑆𝑂𝑂4 +  𝐾𝐾2𝑆𝑆𝑂𝑂4 → 2𝑁𝑁𝐻𝐻3 +  𝐾𝐾2𝑆𝑆2𝑂𝑂7 +  𝐻𝐻2𝑂𝑂                                                   (33) 

𝐾𝐾2𝑆𝑆2𝑂𝑂7 →  𝐾𝐾2𝑆𝑆𝑂𝑂4 +  𝑆𝑆𝑂𝑂3                                                                                      (34) 

 

 Nos trabalhos de Kalyva et al (2017), Kalyva et al (2015), Raissi et al 

(2007), Raissi et al (2009) e Lindberg et al (2006), o NH4HSO4 foi incluído como 

um possível intermediário para reação de decomposição do sulfato de amônio. 

Tais estudos foram conduzidos através de análise em balança termogravimétrica 

para verificar os dados termodinâmicos disponíveis na literatura. Foi observado 

que o (NH4)2SO4 se decompõe completamente em NH4HSO4 e NH3 (Equação 16), 

em sequência, na temperatura de 650K o NH4HSO4 reage completamente com 

K2SO4 produzindo K2S2O7 (Equação 35), em torno de 890K o K2SO4 já está 

completamente regenerado (Equação 34). 

 

𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4 +  𝐾𝐾2𝑆𝑆𝑂𝑂4 → 𝑁𝑁𝐻𝐻3 +  𝐾𝐾2𝑆𝑆2𝑂𝑂7 +  𝐻𝐻2𝑂𝑂                                                                   (35) 

 Em sua pesquisa, Mao et al (2011), avaliou a decomposição térmica do 

sulfato de amônio na presença de Mn3O4. Os dados apresentados indicam que as 

etapas seguem as equações 16, 28, 36 - 39. Tem-se a formação de água e de 

trióxido de enxofre, oriundos da decomposição do NH4HSO4 e o óxido então reage 

com Mn3O4, estas etapas ocorrem entre 200° e 500 °C formando o sal MnSO4. 

Em temperaturas mais altas, cerca de 600 a 900 °C, o MnSO4 é decomposto 

formando SO2 e O2 como principais produtos da reação. O SO2 resultante pode 

reagir com NH3 e H2O para formar (NH4)2SO4, fechando o ciclo para decomposição 
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termoquímica da água e o Mn3O4 em temperaturas acima de 900°C se regenera 

por completo. 

𝑁𝑁𝑁𝑁4𝐻𝐻𝐻𝐻𝑂𝑂4 →  𝐻𝐻2𝑆𝑆𝑂𝑂4 + 𝑁𝑁𝐻𝐻3                                                                                 (36) 

3𝑆𝑆𝑂𝑂3 +  𝑀𝑀𝑀𝑀3𝑂𝑂4 → 3𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑂𝑂4 + 1
2
𝑂𝑂2                                                                       (37) 

𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑂𝑂4 → 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 + 𝑆𝑆𝑂𝑂2 + 1
2
𝑂𝑂2                                                                               (38) 

3 𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀𝑀 + 1
2
𝑂𝑂2 → 𝑀𝑀𝑀𝑀3𝑂𝑂4                                                                                       (39) 

 
Song et al (2013) avaliaram a decomposição do sulfato de amônio em 

presença de óxido de ferro por análise termogravimétrica e os produtos sólidos e 

gasosos foram detectados por difração de raios X e espectrometria de massa 

respectivamente. Os resultados mostram que o processo de decomposição pode 

ser dividido em quatro etapas (Equações 40 – 43) nas temperaturas de 430, 556, 

629 e 740 K, respectivamente e concluíram que o NH3 e SO2 podem ser separados 

em diferentes estágios e temperaturas e o óxido de ferro sendo integralmente 

regenerado na última etapa e o único produto sólido formado ao final. 

 

6(𝑁𝑁𝑁𝑁4)2𝑆𝑆𝑆𝑆4 + 𝐹𝐹𝐹𝐹2𝑂𝑂3 →  2(𝑁𝑁𝑁𝑁4)3𝐹𝐹𝐹𝐹(𝑆𝑆𝑆𝑆4)3 + 6𝑁𝑁𝑁𝑁3 + 3𝐻𝐻2𝑂𝑂                               (40) 

4(𝑁𝑁𝑁𝑁4)3𝐹𝐹𝐹𝐹(𝑆𝑆𝑆𝑆4)3 + 𝐹𝐹𝐹𝐹2𝑂𝑂3 →  6𝑁𝑁𝑁𝑁4𝐹𝐹𝐹𝐹(𝑆𝑆𝑆𝑆4)2 +  6𝑁𝑁𝑁𝑁3 + 3𝐻𝐻2𝑂𝑂                          (41) 

6𝑁𝑁𝑁𝑁4𝐹𝐹𝐹𝐹(𝑆𝑆𝑆𝑆4)2 → 3𝐹𝐹𝐹𝐹2(𝑆𝑆𝑆𝑆4)3 +  4𝑁𝑁𝑁𝑁3 + 𝑁𝑁2 +  6𝐻𝐻2𝑂𝑂 + 3𝑆𝑆𝑂𝑂2                             (42) 

2𝐹𝐹𝐹𝐹2(𝑆𝑆𝑆𝑆4)3 → 2𝐹𝐹𝐹𝐹2𝑂𝑂3 + 3𝑂𝑂2 + 6𝑆𝑆𝑂𝑂2                                                                  (43) 

 
 Nagaishi et al (1981) estudou a reação do sulfato de amônio com o óxido 

de alumínio, e a sequência de reações (44 – 47) foi proposto para fase sólida: 

 

6(𝑁𝑁𝑁𝑁4)2𝑆𝑆𝑆𝑆4(𝑠𝑠) +  𝐴𝐴𝐴𝐴2𝑂𝑂3(𝑠𝑠) →  2(𝑁𝑁𝑁𝑁4)3𝐴𝐴𝐴𝐴(𝑆𝑆𝑆𝑆4)3(𝑠𝑠)                                              (44) 

4(𝑁𝑁𝑁𝑁4)3𝐴𝐴𝐴𝐴(𝑆𝑆𝑆𝑆4)3 +  𝐴𝐴𝐴𝐴2𝑂𝑂3(𝑠𝑠) → 6𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐴𝐴𝐴𝐴(𝑆𝑆𝑂𝑂4)2(𝑠𝑠)                                              (45) 

6𝑁𝑁𝐻𝐻4𝐴𝐴𝐴𝐴(𝑆𝑆𝑂𝑂4)2(𝑠𝑠) → 3𝐴𝐴𝐴𝐴2(𝑆𝑆𝑂𝑂4)3(𝑠𝑠)                                                                      (46) 

2𝐴𝐴𝐴𝐴2(𝑆𝑆𝑂𝑂4)3(𝑠𝑠) → 2𝐴𝐴𝐴𝐴2𝑂𝑂3(𝑠𝑠)                                                                                  (47) 
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2.4  
Cinética de decomposição de análises termogravimétricas 
 

Os valores dos parâmetros cinéticos como energia de ativação e ordem 

aparende podem ser obtidos através de modelagem das curvas de perda de 

massa geradas pelas análises termogravimétricas isotérmicas e dinâmicas, 

segundo Monteiro (2017) destaca-se que para a modelagem de métodos 

isotérmicos são necessários múltiplos gráficos termogravimétricos, ao passo que 

para métodos dinâmicos uma única curva é capaz de fornecer os dados 

necessários à modelagem. 

Vachuška e Vobořil (1971) desenvolveram um algoritmo para ser aplicado 

a dados de curvas termogravimétricas não isotérmicas, levando em consideração 

os efeitos térmicos das reações, determinando então através deste algoritmo os 

valores de energia de ativação e a ordem de reação, os resultados quando 

comparados com os valores da literatura obtiveram excelente concordância.  

Sakakibara et al. (1989) analisaram três modelos matemáticos diferentes 

para descrever o comportamento de uma curva termogravimétrica. Os métodos 

avaliados pelos autores foram: um método Diferencial-Diferencial desenvolvido 

por Freeman e Carroll (1958), um método integral desenvolvido por Coats e 

Redfern (1964) e um método diferencial desenvolvido por Achar et al. (1966), 

desenvolvido especificamente para curvas TG. Os autores determinaram que, 

embora o método proposto por Freeman e Carroll fosse o mais utilizado, era o 

método mais limitado para avaliação de curvas termogravimétricas. 

Dharwadkar et al (1978) realizaram modelagem cinética em um conjunto 

de dados da análise termogravimétrica da decomposição térmica do carbonato de 

cádmio onde o modelo teve um ajuste excelente com coeficiente de 0.99. Para o 

trioxido de cromo, Laureiro et al. (1989) calcularam a energia de ativação pelo 

método de Achar et al. (1966) e obtiveram um valor próximo da literatura. Rode e 

Hlavacek (1995), usaram modelagem cinética para determinar a taxa de reação 

da síntese de TiN, através de quatro leis para determinar os parâmetros cinéticos 

obtendo resultados de coeficiente de correlação superiores a 0,9 para todos os 

casos. 
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2.4.1 
Cinética de decomposição dos sulfatos 

Como os dados cinéticos podem ter um papel importante na compreensão 

do processo químico, vários autores têm realizado estudos experimentais sobre a 

decomposição térmica dos sulfatos. No trabalho de Pysiak e Glinka (1981) onde 

foi realizado a decomposição térmica do sulfato básico de potássio/alumínio, a 

cinética foi estudada para cada estágio de dissociação pelo método gravimétrico 

em condições isotérmicas e isobáricas. As condições experimentais aplicadas 

foram descritas por dois modelos: Kohnogorov-Erofeev-Avrami e o modelo de 

difusão tridimensional de Bronstein-Ginstling, tais modelos foram utilizados para 

avaliação dos valores médios de k em temperaturas definidas, a energia de 

ativação e o coeficiente pré-exponencial foram determinados através da equação 

de Arrhenius. Os valores encontrados para a energia de ativação e ordem 

aparente são em torno de 205 kJ/mol e 1,58 para as etapas de decomposição em 

vácuo e 180 kJ/mol e 1,27 sob pressão de vapor d’água. Tais valores foram 

utilizados para avaliação dos valores médios da taxa constante (k) em 

temperaturas definidas. Os pares k,T obtidos foram utilizado para identificação dos 

parâmetros cinéticos (pelo método dos mínimos quadrados, ou seja, a energia de 

ativação e o coeficiente pré-exponencial da equação de Arrhenius. 

 Papazian et al (1972) no relato sobre a decomposição térmica do sulfato 

de alumínio e do sulfato de háfnio em ar e no vácuo, observou que os produtos 

primários da decomposição parecem ser SO2 e O2. Em relação a cinética, que foi 

determinada a partir dos dados da derivada da curva termogravimétrica (DTG) 

tem-se para o alumínio, através da equação de Arrhenius, duas energias de 

ativação no ar e apenas uma energia de ativação no vácuo e duas energias de 

ativação no ar para o háfnio. A ordem aparente é 1 no ar e 2 no vácuo para ambos 

os casos. 

 O trabalho de Rego e colaboradores (2021) propõe uma abordagem 

gráfica (sigmoidal) e outra estocástica (otimização de enxame de partículas - 

PSO).Três cenários foram analisados: alúmem de potássio puro, sulfato de 

alumínio puro e uma mistura de sulfato de potássio e sulfato de alumínio, todos 

usando TGA sob atmosfera inerte de N2. Os resultados de ambos os métodos 

concordam entre si, apesar de não apresentarem os mesmos valores. As ordens 

aparentes determinadas foram em torno de 1,7 e as energias de ativação entre 

209 – 264 kJ mol -1 para todos os casos quando utilizou-se o método gráfico e para 

o método do PSO as ordens aparentes variaram de 1,02 (sulfato de alumínio puro) 
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e cerca de 1,5 (alumem de potássio e mistura dos sulfatos) e 296 – 352 kJ mol-1 

para energias de ativação. 

 Em seu trabalho referente ao sulfato de zinco , Kurban et al (2022) 

modelou os dados oriundos da analise termogravimétrica através de método 

gráfico e obteve então a ordem de reação aparente e energia de ativação de 

ambas as etapas envolvidas ( formação do intermediário e decomposição do 

intermediário ao oxido de zinco), sendo a ordem próxima de 1,7 em ambos os 

casos, e a energia 238 kJ·mol−1 e 368 kJ·mol−1 para os passos 1 e 2, 

respectivamente. O uso do catalisador Pd/Al2O3 reduziu a energia de ativação 

para 204 kJ·mol−1, que é muito inferior aos valores determinados para ZnSO4 

puro. 

A decomposição térmica do sulfato de magnésio anidro foi realizada por 

Brownell (1963) em temperaturas entre 890 e 972 °C aplicando análise 

termogravimétrica com uma atmosfera de ar, relatando energia de ativação 

aparente de 343,1 kJ.mol-1, obtidos através do método gráfico e a relação de 

Arrhenius. Hulbert (1968) realizou experimentos semelhantes, usando uma faixa 

de temperatura diferente, de 920 a 1080 ° C, obtendo energia de ativação de 311,7 

kJ.mol-1 enquanto L'vov e Ugolkov (2004) estudaram a mesma decomposição 

térmica sob vácuo a 730 °C, encontrando a energia de ativação de 335,7 kJ.mol-

1. 

No entanto, há uma aparente escassez de informações sobre os efeitos 

cinéticos da adição de catalisadores ou agentes modificadores no comportamento 

de decomposição térmica dos sulfatos, consequentemente, sobre a abordagem 

quantitativa do progresso da reação.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

DBD
PUC-Rio - Certificação Digital Nº 1721446/CA



36 
 

3 
Materiais e métodos 
 

 

3.1 
Simulações termodinâmicas 
 

Cálculos termodinâmicos da decomposição do sulfato de magnésio e 

amônio foram realizados através do método da minimização da energia de Gibbs, 

através do cálculo da composição de equilíbrio em função da temperatura, 

disponível no módulo de equilíbrio do software HSC Chemistry 10 (ROINE,2018). 

 

3.2 
Procedimentos experimentais 
 

3.2.1 
Paládio suportado em alumina  
 

Em relação a síntese do catalisador a metodologia foi extraída da 

dissertação de Mello (2017). Visto que o catalisador utilizado neste estudo é o 

mesmo preparado no estudo da autora. Tal metodologia foi aqui reproduzida para 

facilitar a compreensão por parte do leitor. 

Na síntese do catalisador de paládio/alumina, o suporte de alumina foi 

preparado calcinando-se o hidróxido de alumínio a 500 °C por 8h a fim de obter-

se um suporte contendo uma única fase da alumina, a γ-alumina. O suporte foi 

impregnado com paládio, utilizando-se o método de impregnação sem excesso de 

solução. A concentração da solução de impregnação foi calculada baseada na 

massa de precursor e no volume de poros do suporte. Foi preparado um 

catalisador contendo 0,5% (m/m) utilizando-se uma solução de Pd(NH3)4Cl2.H2O. 

O volume de poros foi obtido experimentalmente adicionando-se água até atingir 

o ponto de molhamento da superfície. A impregnação foi feita pela adição gota a 

gota da solução contendo o metal, seguida de intensa mistura com o sólido, a fim 

de se obter uma adequada distribuição do precursor do metal. O catalisador assim 

obtido foi seco em estufa a 110 °C por 18 h. Em seguida, calcinado em mufla a 

500 °C por 1 h com taxa de aquecimento de 10 °C.min-1. 
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3.2.2  
Análise Termogravimétrica 
 

 As corridas não isotérmicas foram realizadas utilizando sulfato de 

magnésio heptahidratado (Merck – grau analítico) sem e com 20% em peso de 

Pd/Al2O3  e  (NH4)2SO4 ( Merck – grau analítico)  sem e com 30% em peso de 

Pd/Al2O3 em um analisador termogravimétrico Netzsch modelo STA 449 F3 

Jupiter. A análise foi realizada em uma atmosfera inerte de N2 ultra-puro  (Linde 

AG) com fluxo volumétrico de 20 mL.min-1 e uma taxa de aquecimento de 10 

°C.min-1 da temperatura ambiente até 1400°C para o sulfato de magnésio e 10, 15 

e 20°C.min-1 até 800°C para o sulfato de amônio. A proporção de sólidos foi 

estabelecida e suavemente combinada usando almofariz e pilão, para 

proporcionar o contato ideal entre os sólidos, evitando qualquer efeito não químico 

em todo o sistema de reação.  

 

3.2.3  
Difração de Raio X 
 

 A caracterização do ARTIGO I da formação de fase foi realizada usando 

Técnicas de DRX (difração de raios X). Medições foram realizados nessas 

amostras usando um Panalytical X'PERT Difratômetro PRO e D-8 Bruker 

Discovery com CuKα e radiação CoKα respectivamente, uma etapa de varredura 

de 0,05° e um tempo de coleta de 5 segundos por etapa. Os cálculos de 

quantitativo do método de Rietveld foram feitos usando o TOPAS Academic, que 

inclui cálculos de Primeiros Principais (FP) para a fase determinação. Para esses 

cálculos, o parâmetro de rede, o tamanho cristalino, e a escala foi ajustada onde 

o valor do primeiro parâmetro indicava a porcentagem de fase em peso. 

 

3.2.4  
Microscópio eletrônico de varredura  
 
 As imagens do ARTIGO I foram obtidas usando FEG-SEM Jeol 7100FT. 

O escaneamento das imagens foi realizado usando o Secondary (SE) e 

Detectores de elétrons retro-espalhados (BSE) com aceleração de elétrons de 15 

kV. A detecção do modo BED-C, que usa BSE, melhorou o contraste da imagem 

do número atômico (Z) das fases constituintes. 
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 Para o ARTIGO II foi utilizado um Microscópio Eletrônico de Varredura/ 

Espectroscopia de Raios-X por Dispersão em Energia (MEV/EDS) da Hitachi 

modelo TM-3000. 

 

3.3 
Modelagem cinética 
 

O método gráfico proposto por Vachuška e Vobořil (1971) e bem descrito 

por Speyer (1995) foi usado para modelar a TGA dados experimentais. O primeiro 

passo foi converter a perda de massa em fração de peso usando a Equação 48 

 

𝑓𝑓 =  𝑚𝑚− 𝑚𝑚0
𝑚𝑚𝑓𝑓−𝑚𝑚0

                                                                                                        (48) 

 

onde f é a fração em peso, m é o valor da perda de massa em um determinado 

tempo, m0 é o valor inicial de perda de massa, e mf é o valor final da perda de 

massa. 

 A variação da fração em peso em relação ao tempo pode ser descrito 

como a Equação 49 

 
𝑑𝑑𝑑𝑑
𝑑𝑑𝑑𝑑

= 𝑘𝑘0𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒 �
−𝐸𝐸𝐸𝐸
𝑅𝑅𝑅𝑅
�𝑚𝑚0

𝑛𝑛−1(1 − 𝑓𝑓)𝑛𝑛                                                                          (49) 

 

onde t é o tempo, k0 é o fator pré-exponencial, R é o constante universal do gás, 

T é a  temperatura, n é a ordem aparente de reação e Ea é a energia de ativação.  

 Aplicando o logaritmo natural em ambos os lados e derivando em relação 

a t tem-se a equação resultante a Equação 50 

 
𝑑𝑑
𝑑𝑑𝑑𝑑
�𝑙𝑙𝑙𝑙 𝑑𝑑𝑑𝑑

𝑑𝑑𝑑𝑑
� = 𝑑𝑑2𝑓𝑓/𝑑𝑑𝑡𝑡2

𝑑𝑑𝑑𝑑/𝑑𝑑𝑑𝑑
= −𝑛𝑛(𝑑𝑑𝑑𝑑 𝑑𝑑𝑑𝑑⁄ )

1−𝑓𝑓
+ 𝐸𝐸𝐸𝐸

𝑅𝑅𝑇𝑇2
𝑑𝑑𝑑𝑑
𝑑𝑑𝑑𝑑

                                                              (50) 

 

  Considerando que 𝑑𝑑𝑑𝑑 
𝑑𝑑𝑑𝑑

 é a taxa de aquecimento (∅) e que o a temperatura 

é uma função do tempo, T =(∅𝑡𝑡 + 𝑇𝑇𝑇𝑇). Uma vez feito este passo, todos os valores 

podem ser usados em Equação 51 

 

(∅𝑡𝑡 + 𝑇𝑇𝑟𝑟)2 𝑑𝑑
2/𝑑𝑑𝑡𝑡2

𝑑𝑑𝑑𝑑/𝑑𝑑𝑑𝑑
= −𝑛𝑛 �(∅𝑡𝑡+𝑇𝑇𝑟𝑟)2(𝑑𝑑𝑑𝑑 𝑑𝑑𝑑𝑑⁄ )

1−𝑓𝑓
� + 𝐸𝐸𝐸𝐸∅

𝑅𝑅
                                                       (51) 
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onde Tr é a temperatura de referência obtida dos dados do TGA. 

 A ordem aparente de reação e a energia de ativação podem ser obtidos 

atavés dos coeficientes angular e linear, respectivamente. Um problema em 

relação a esse método é o erro encontrado ao calcular as derivadas. 

Normalmente, estes são obtidos usando o método das diferenças finitas, que já 

carrega um erro devido às aproximações feitas. Além disso, os dados TGA têm 

ruído, o que aumenta os valores de erro para os cálculos de derivadas. Para 

contornar esse problema, foi proposto aproximar os dados da fração em peso a 

um função analítica que elimina o erro nas derivadas. Devido à semelhança, a 

função sigmoidal foi usada para aproximar os valores da fração de peso. Esta 

função é exibida na Equação 52 

 

𝑓𝑓 (𝑥𝑥) =  1
1+𝑒𝑒−(𝑎𝑎𝑎𝑎+𝑏𝑏)                                                                                                (52) 

 

 Os parâmetros ‘a’ e ‘b’ representam a suavidade e ponto de inflexão, 

respectivamente. Seus valores foram obtidos por usando a função nativa do 

MATLAB ‘fminsearch’, que é um método simplex modificado (ARTIGO I) e 

‘Minimize a function using the downhill simplex algorithm’ (NELDER e MEAD, 

1965; WRIGHT,1996) em Python (ARTIGO II). Com a função sigmoidal definida, 

os valores da fração ponderal e as derivadas podem ser usados na Equação 51 

para calcular a ordem aparente e os valores de energia de ativação. Todos os 

cálculos foram feitos utilizando MATLAB 2019b e Python 3.8.2. 
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4 

Breve discussão da contribuição da produção bibliográfica 
 

 

Os ARTIGO I e ARTIGO II que se encontram no anexo 2 e 3 deste 

documento, tiveram como objetivo contribuir para uma melhor compreensão 

química da decomposição de sulfatos na presença de um agente modificador. 

De acordo com Mello et al 2020 (ARTIGO I), o sulfato de magnésio 

(MgSO4) foi selecionado, pois este sal tende a se decompor diretamente em óxido 

de magnésio (MgO) sem a formação de produtos intermediários. Seu estudo focou 

na reação de decomposição com e sem a presença de um catalisador de Pd 

suportado em Al2O3 usando um sistema termogravimétrico em uma atmosfera 

inerte bem como abordagens termodinâmicas e cinéticas para determinar a 

tendência termoquímica e as energias de ativação da reação, respectivamente. 

 A Figura 4  apresenta a porcentagem molar da composição de equilíbrio 

em função da temperatura para a decomposição do MgSO4 na presença de Pd e 

Al2O3. Pode se observar que MgO e MgO.Al2O3 são os principais produtos sólidos 

do sistema de reação, sendo o primeiro responsável pela maior parte do teor de 

magnésio.  Após 640°C, o MgSO4 começa a se decompor formando 

preferencialmente uma solução sólida com os óxidos de magnésio e alumínio. 

Após 1000 °C, o MgO torna-se o principal portador da espécie magnésio. Por volta 

de 1240 °C, pode-se verificar que o MgSO4 está totalmente decomposto.  
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Figura 4 - Composição de equilíbrio de fase sólida em função da temperatura para 
espécies portadoras de magnésio e alumínio pelo dados do HSC Chemistry 10  (Fonte: 
Adaptado de Mello et al 2020) 

 

 

 A Figura 5 mostra a composição molar da fase gasosa produzida, em 

condição de equilíbrio, em função da temperatura. Pode-se ver que o SO2  tende 

a ser a principal espécie que contém enxofre. O SO3  produzido é mínimo, 

enquanto o O2 é proporcional à estequiometria da reação de decomposição. 

 

DBD
PUC-Rio - Certificação Digital Nº 1721446/CA



42 
 

 
Figura 5- Composição de equilíbrio de fase gasosa em função da temperatura pelo dados 
do HSC Chemistry 10 (Fonte: Adaptado de Mello et al 2020) 

 

 Para o sulfato de amônio na presença e ausencia de óxido de alumínio, 

(ARTIGO II) (Figura 6) a composição de equilíbrio em função da temperatura 

apresenta um comportamento ligeiramente diferente do sulfato de magnésio. Para 

Figura 6 (a) o (NH4)2SO4 tem apenas como intermediário o NH4HSO4  que começa 

a ser formado em temperaraturas bem baixas, cerca de 200°C , sendo o  único 

material em fase sólida presente até 500°C onde inicia-se sua decomposição. Na 

Figura 6 (b) observa-se para o sulfato de amônio na presença do óxido, ambos 

são predominantes até aproximadamente 250°C, após essa temperatura pode-se 

observar a formação de três produtos intermediários. Em um primeiro momento 

tem-se a perda de uma molécula de NH3 dando origem ao NH4HSO4 (bissulfato 

de amônio) que tem sua formação máxima em 250° e já não é mais presente em 

torno de 500°C. Concomitante a essa formação tem-se a produção do 

NH4Al(SO4)2 , oriundo das reações entre o sulfato e o óxido de alumínio e 

bissulfato também com óxido com produção máxima em 350°C, mostrando que 

essas reações podem ocorrer tanto em série como paralelamente. Com o 

aumento da temperatura pode-se observar a formação do sulfato de alumínio, 

originário da decomposição do sal duplo (NH4Al(SO4)2), tendo sua formação 

máxima em 600°C, ao final tem-se a regeneração integral da alumina a partir da 
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decomposição do sulfato de alumínio, sendo o único produto sólido desta reação 

em 700°C. 

 

 
Figura 6- Composição de equilíbrio de fase sólida em função da temperatura para (a) 
sulfato de amônio puro e (b) sulfato de amônio e óxido de alumínio - razão molar (1:1), 
pelo dados do HSC Chemistry 10    
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 A Figura 7  mostra a composição molar da fase gasosa produzida, em 

condição de equilíbrio, em função da temperatura. Pode-se ver que o NH3 é 

formado em duas etapas 250°C e 500°C para sulfato de amônio puro e 250°C e 

400°C para a reação com a alumina,  o mesmo perfil é observado para a produção 

de água. Em ambos os casos o SO2  tende a ser a principal espécie que contém 

enxofre. O SO3  produzido é mínimo e como esperado com perfil de produto 

intermediário, enquanto o O2 é proporcional à estequiometria da reação de 

decomposição. Todos os cálculos termodinâmicos consideram um sistema do tipo 

fechado, logo em um sistema de reação aberto com remoção frequente dos 

produtos gasosos, as condições de equilíbrio podem ser deslocadas a 

temperaturas mais baixas. 
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Figura 7 - Composição de equilíbrio de fase gasosa em função da temperatura para (a) 
sulfato de amônio puro e (b) sulfato de amônio e óxido de alumínio – razão molar (1:1) 
pelos dados do HSC Chemistry 10   
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 A Figura 8 (ARTIGO I) apresenta uma comparação, com base na 

condição de equilíbrio, da decomposição do MgSO4, com e sem Pd e Al2O3 , no 

sistema de reação entre 400°C e 1400°C. A quantidade molar no equilíbrio, bem 

como a primeira derivada de ambas as curvas, indicam que este sulfato metálico 

parece ser menos estável, termodinamicamente falando, na presença de paládio 

e alumina. A reação de decomposição tende a começar em temperaturas mais 

baixas, provavelmente devido a formação de MgO.Al2O3. Observa-se também que 

a conversão total pode ser alcançada na mesma temperatura cerca de 1240 °C. 

 

 
Figura 8 – Comportamento do MgSO4 na ausência e presença de 20%m/m Pd/Al2O3 
representado por meio da quantidade em equilíbrio em função da temperatura pelos dados 
do HSC Chemistry 10   (Fonte: Adaptado de Mello et al 2020)  

 
 Para o sulfato de amônio, na Figura 9 (ARTIGO II) também para o 

sistema em equílibrio tanto puro como na presença de alumina. Observa-se que 

em uma primeira etapa ocorre a perda da amonia para ambos, representada pela 

perda de massa em aproximadamente 500 °C. Para o sulfato puro tem-se o 

esperado da decomposição total do bissulfato de amônio formado, enquanto para 

o segundo caso observa-se a presença de mais uma curva de decaimento oriundo 

da decomposição do sulfato de aluminio. Com isso podemos inferir que temos 

uma possivel separação dos produtos gasosos, sendo amônio e água presentes 
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na primeira etapa e posteriormente SO2 e O2 na etapa final, restando apenas toda 

a alumina inserida no inicio da reação. 

 

 

Figura 9 - Comportamento do (NH4)2SO4 na ausência e presença Al2O3 estequiométrico 
representado por meio da quantidade em equilíbrio em função da temperatura pelo dados 
do HSC Chemistry 10    

 

 As curvas termogravimétricas para o catalisador puro e do sulfato de 

magnésio anidro sem e com catalisador, os resultados são apresentadas na 

Figura 10 (ARTIGO I). Souza et al (2020) mostraram que a perda de massa das 

sete moléculas do sulfato de magnésio heptahidratado ocorre entre 100°C e 

350°C. Portanto, os resultados da TGA são apresentados a partir de 400 °C para 

um melhor nível de detalhamento. Motivados pelos resultados dos cálculos 

termodinâmicos, foi realizada anteriormente uma corrida não isotérmica para o 

MgSO4 apenas com Al2O3, sem a presença de Pd sobre o suporte cerâmico e 

nenhuma diferença em comportamento térmico foi observado. Na Figura 10 (a) é 

mostrada a perda de massa do Pd/Al2O3 catalisador acima de 400°C e  observa-

se que esse valor permanece constante em cerca de 14% até 1400 °C, esta perda 

de massa é provavelmente devido à água adsorvida e à transformação no cristal. 

Esse resultado está de acordo com as observações de Li et al.(2020). A Figura 10 

(b) mostra os resultados de TGA da decomposição do sulfato de magnésio com e 

sem 20% em peso de Pd/Al2O3. 
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Figura 10 - Análise termogravimétrica TGA : (a) Estabilidade térmica do Pd/Al2O3 e (b) 
efeito da presença do Pd/Al2O3 no comportamento da decomposição térmica (Fonte: 
Adaptado de Mello et al 2020) 

 

 A decomposição  térmica do sulfato de magnésio sem a presença de 

catalisador começa acima de 950 °C, possivelmente produzindo óxido de 

magnésio e dióxido de enxofre gasoso e oxigênio. O final da decomposição ocorre 

em torno de 1150°C , com 66% de perda de massa final, próximo aos valores 

encontrados por Scheidema e Taskinen (2011). A presença do catalisador 
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Pd/Al2O3 reduz as temperaturas inicial e final da decomposição do sulfato térmico 

a 830 e 1050 °C, respectivamente. 

 A Figura 11 (ARTIGO I) mostra a fração em massa experimental e 

aproximação sigmoidal para a decomposição térmica de sulfato de magnésio 

anidro com e sem o Pd/Al2O3 catalisador. Os valores de R2 indicam que a função 

sigmóide está de acordo com os resultados experimentais do TGA. Além disso, 

os gráficos mostram como o catalisador afeta a reação, diminuindo a temperatura 

na qual a fração mássica começa a aumentar.Os parâmetros cinéticos, energia 

de ativação e ordem de reação são obtidos usando a Equação 51. 

 

 

Figura 11- Valores experimentais e da aproximação sigmoidal da fração peso (a) MgSO4 
sem Pd/Al2O3 e (b) MgSO4 com Pd/Al2O3 ( Fonte : Adaptado de Mello et al 2020) 
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 A Figura 12 descreve os gráficos para os casos sem e com o catalisador. 

O valores de R2 indicam um bom ajuste linear para ambos casos. A energia de 

ativação e a ordem de reação aparente são obtidos pelos coeficientes angular e 

linear, respectivamente.  

 

Figura 12 - Regressão linear (a) MgSO4 sem Pd/Al2O3 (b) MgSO4 com Pd/Al2O3 (Fonte: 
Adaptado de Mello et al 2020) 
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 Os valores desses parâmetros cinéticos são exibidos na Tabela 1.  

 
Tabela 1 - Valores dos parâmetros cinéticos da decomposição do MgSO4 com e sem 
Pd/Al2O3 (Fonte: Mello et al 2020) 

Etapa sem Pd/Al2O3       com Pd/Al2O3     
Ordem aparente                               1.6         1.4    
Energia de ativação kJ.mol-1            368.2        258.8   
R²                                                     0.991         0.981       

 

 A energia de ativação calculada neste trabalho sem a presença de 

catalisador está de acordo com os relatados por Brownell (1963), Hulbert (1968)  

e L’vov e Ugolkov (2004). Assim, é apropriado estimar que a redução da energia 

de ativação para a reação de decomposição térmica é de cerca de 100 kJ.mol-1, 

cerca de 30% quando o catalisador está presente, mostrando que Pd/Al2O3 pode 

ser uma boa alternativa para atingir o objetivo de redução da energia utlizada no 

processo de decomposição. 

 Para as análises termogravimétricas realizadas  para o sulfato de amônio 

puro e na presença de 30% em massa de Pd/Al2O3, os resultados são 

apresentados na Figura 13 (ARTIGO II). Na Figura 13 (a) são mostradas as curvas  

da perda de massa do sulfato de amônio puro de 25 a 500°C para três taxas de 

aquecimento (10,15 e 20°C.min-1). Não foram reportadas alterações de massa 

para valores abaixo de 200°C, corroborando com os resultados de Kwang et al 

(2014), porém observam-se dois eventos de perda de massa com o incremento 

da temperatura, o primeiro (15% de perda em massa) iniciando em torno de 250°C 

referente a liberação de uma molécula de amônio e formação do bissulfato 

(Equação 16), onde a perda de massa téorica é cerca de 13%;  a próxima perda 

inicía-se em torno de 300°C e corresponde à decomposição do bissulfato de 

amônio onde todos os produtos gasosos são formados plenamente até 500°C 

(Equação 28). Esse resultados estão de acordo com as observações de Li et al 

(2020) , Mohamed et al (2016),Zhou et al (2016), Mao et al (2011), Pérez et al 

(2006) e  Petkova et al (2005) e Pappa et al (1995).  

 A Figura 13 (b) mostra os resultados de TGA da decomposição do sulfato 

de amônio na presença de Pd/Al2O3 da temperatura ambiente até 800°C. As três 

taxas de trabalho apresentam comportamento semelhante. Pode-se observar que 

a primeira perda de massa ocorre em cerca de 250°C , mesmo patamar observado 

para amostra pura , cerca de 15% de perda de massa referente a produção do 
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bissulfato de amônio e formação do primeiro sal duplo (NH4)3Al(SO4)3, a segunda 

queda inicia-se em torno de 320°C, etapa onde duas reações ocorrem: parte do 

bissulfato é decomposto direto em amônio, água e trióxido de enxofre junto com a 

formação do sal duplo de NH4Al(SO4)2, o que é explicado pela elevada perda de 

massa cerca de 70% onde teoricamente seriam apenas 30% pela formação deste 

sal duplo (NH4Al(SO4)2), tal comportamento é explicado visto que trabalha-se em 

fase sólidas onde o contato é de extrema importância para que ocorra a reação 

plenamente e a constante retirada dos gases pelo fluxo de inerte. Com o 

incremento da temperatura , tem-se próximo de 400°C a decomposição do sal 

duplo em Al2(SO4)3 , na sequência a partir de 500°C observa-se a decomposição 

deste em SO3 e regeneração total do óxido de alumínio ratificando as 

temperaturas encontradas por Sangita et al (2017) , Li et al (2010) e Nagaishi et 

al (1981) para as interações anteriores a decomposição do sulfato de alumínio, 

que neste trabalho se iniciou cerca de 90°C antes do reportado por Rego et al 

(2021)  , Li et al (2010) ,  Kuçuk e Yildiz (2006) e Apte et al 1988 . A formação 

desses intermediários (bissulfato e sulfato duplo) também são observadas para 

interações com outros óxidos como de ferro, céria e potássio relatados por Zhang 

et al (2015), Song et al (2016) e Song et al (2013).  
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Figura 13 - Análise termogravimétrica TGA para três taxas de aquecimento : (a) (NH4)2SO4 
puro e (b) (NH4)2SO4 + Al2O3  razão estequiométrica  

 

 Para a investigação cinética da decomposição do sulfato de amônio 

puro, a Figura 14 (ARTIGO II) mostram a seguir a fração em massa experimental 

e a aproximação sigmoidal para a decomposição. Os valores de R2 indicam que a 
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função sigmóide apresenta um bom ajuste aos resultados experimentais do TGA 

para as duas etapas reacionais. 

 

Figura 14- Valores experimentais e da aproximação sigmoidal da fração peso para as duas 
etapas de decomposição do sulfato de amônio puro (a) e (b) 10°C.min-1; (c) e (d) 15°C.min-

1 e (e) e (f) 20°C.min-1 

 

 A Tabela 2 apresenta os valores de ordem aparente e energia de 

ativação obtidos através do método gráfico (Figura 15) (ARTIGO II) para as três 

taxas de aquecimento. Os valores médios de  energia de ativação calculados 

neste trabalho para o sulfato de amônio puro foram de 154,7 kJ.mol-1 e 283,3 

kJ.mol-1 respectivamente visto que as três taxas apresentaram valores muito 
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próximos e estão de acordo com os relatados por Urano e Kiyoura (1970), 

Nagaishi et al (1981),e Yunzhu e Fahai (2011) . 

 
Tabela 2 - Valores dos parâmetros cinéticos para as etapas (Equações 16 e 28) de 
decomposição do (NH4)2SO4 nas taxas 10,15 e 20°C.min-1 

10°C.min-1 

Etapa:                                      Equação 16 
    

Equação 28 
  

  
Ordem aparente                             1.73 

  
         1.79 

 
  

Energia de ativação kJ.mol-1          147.92 
 

         296.50    
R² (modelo)                                    0.9994                0.9994       

15°C.min-1 

Ordem aparente                              1.73 
  

         1.80 
 

  
Energia de ativação kJ.mol-1          153.59 

 
         282.31   

R² (modelo)                                     0.9995                0.9997       
20°C.min-1 

Ordem aparente                             1.74 
  

        1.80 
 

  
Energia de ativação kJ.mol-1          162.48 

 
        271.00   

R² (modelo)                                     0.9995           0.9996       
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Figura 15 - Regressão linear para as equações 16 e 28 nas taxas de aquecimento de (a) 
e (b) 10; (c) e (d) 15 e (e) e (f) 20°C.min-1 

 

 A cinética para a reação do sulfato de amônio com o Pd/Al2O3 para a 

taxa de 15°C.min-1, a Figura 16 (ARTIGO II) mostra a seguir a fração em massa 

experimental e a aproximação sigmoidal para a reação. Os valores de R2 indicam 

que a função sigmóide apresenta um bom modelo para os resultados 

experimentais do TGA para as quatro etapas reacionais. As imagens referentes a 

taxa de 10°C e 20°C.min-1 encontram-se no Anexo 1. 
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Figura 16 - Valores experimentais e da aproximação sigmoidal da fração peso na taxa de 
15°C.min-1 para as (a) primeira (b) segunda (c) terceira (d) quarta etapa de decomposição 
do (NH4)2SO4 com Pd/Al2O3 

 

 Para as energias de ativação e ordem aparente , a Figura 17 (ARTIGO 
II) descreve o método gráfico para a taxa de 15°C.min-1 obtidos pelos coeficientes 

angular e linear, respectivamente, todos valores são apresentados em seguida na 

Tabela 3. As figuras referentes a taxa de 10°C e 20°C.min-1 encontram-se no 

Anexo 1. 

 Os valores médios de  energia necessária gerados pelo modelo para os 

dois primeiros processos foram de 161,79 ; 278,50 kJ.mol-1, por se tratar de uma 

combinação de reações tal valores não serão abordados mais profundamente. 

Para as estapas subsequentes, tem-se os valores de energia de ativação 

calculados de  454,18 e 207.18 kJ.mol-1 respectivamente, pode -se observar que 

a etapa de decomposição do alúmem de amônio (NH4Al(SO4)2 )  sendo a etapa 

que mais demanda energia. O valor de energia de ativação referente a última 

etapa de decomposição, oriundo da decomposição do sulfato de alumínio dando 

origem ao seu óxido, neste trabalho foi de 12 - 30% inferior ao observado em 

relatos de Rego et al (2021), Chou e Song (1984) e Johnson e Gallagher (1971) 

pelo método gráfico, a ordem aparente em torno de 1,7 esta de acordo com 
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encontrado na literatura.  Pode-se supor que a presença do Paládio foi 

responsável por catalisar a decomposição do sal, de fato isto ocorre para outros 

sulfatos metálicos com temperatura de decomposição mais altas como o 

magnésio e o zinco (MELLO et al (2020) e KURBAN et al (2022)). 

 

 
Tabela 3 - Valores dos parâmetros cinéticos para as quatro etapas de reação (NH4)2SO4 
+ Pd/Al2O3 nas taxas 10,15 e 20°C.min-1 

10°C.min-1 
Etapa Primeira Segunda Terceira Quarta 
Ordem aparente 1.78 1.80 1.85 1.71 

Energia de ativação (kJ/mol-1) 169.54 284.34 460.57 206.45 

R² (modelo) 0.9992 0.9995 0.9998 0.9991 

15° C.min-1 
Ordem aparente 1.75 1.82 1.87 1.74 

Energia de ativação (kJ/mol-1) 167.77 285.48 462.39 204.57 

R² (modelo) 0.9995 0.9997 0.9998 0.9994 

20° C.min-1 
Ordem aparente 1.74 1.79 1.85 1.71 

Energia de ativação (kJ/mol-1) 148.07 265.69 439.58 210.53 

R² (modelo) 0.9994 0.9996 0.9997 0.9992 

 

DBD
PUC-Rio - Certificação Digital Nº 1721446/CA



59 
 

 

 

Figura 17 - Regressão linear na taxa de 15°C.min-1 para as (a) primeira (b) segunda (c) 
terceira (d) quarta etapa de decomposição do (NH4)2SO4 com Pd/Al2O3 

 

 A fim de se confirmar a composição mineralógica foram realizados duas 

microanálises por EDS para interpretar qualitativamente  a composição química 

elementar do material produzido em 500°C e 800°C para reação do sulfato de 

amônio em presença de Pd/Al2O3. Cada análise foi realizada em diferentes áreas 

da amostra para obter uma maior amplitude analítica.   A Figura 18 e 19 e a Tabela 

4 representam o produto da reação em 500°C na taxa de 15°C.min-1. 
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Figura 18 – Micrografia de elétrons microespalhados do produto da reação entre sulfato 
de amônio e Pd/Al2O3 em 500°C, taxa de 15°C min-1. 
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Figura 19 - Espectro da microanálise por EDS na região (a) 1 (b) 2 (c) 3 no produto de 
reação a 500°C. 

 
Tabela 4- Resultados semi-quantitativos da microanálise por EDS na região 1, 2 e 3 para 
o produto da reação em 500°C 

Peso % 
Elemento Região 1 Região 2 Região 3 
Carbono 20.721 31.226 22.429 

Nitrogênio 2.434 0 0.736 

Oxigênio 49.411 43.593 46.571 

Alumínio 9.56 7.096 9.432 

Enxofre 17.873 18.084 20.588 

Paládio 0 0 0.245 

 

O resultado obtido vai de encontro com as análises termogravimétricas. 

Supõe-se que o enxofre que foi registrado pela EDS é provavelmente parte do 

DBD
PUC-Rio - Certificação Digital Nº 1721446/CA



62 
 

sulfato que não foi decomposto ainda em óxido de alumínio, não se observa a 

presença de nitrogênio que seria oriundo do sulfato de amônio mostrando que 

nesta temperatura ele já foi totalmente decomposto. Observa-se a presença de 

paládio em pequenas quantidades corroborando com o esperado de 0,3% em 

massa presente na alumina. 

A Figura 20 e 21 e a Tabela 5 representam o produto da reação em 800°C 

na taxa de 15°C.min-1. 

 

Figura 20 - Micrografia de elétrons microespalhados do produto da reação entre sulfato de 
amônio e Pd/Al2O3 em 800°C, taxa de 15°C.min-1. 
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Figura 21- Espectro da microanálise por EDS na região (a) 1 (b) 2 (c) 3 no produto de 
reação a 800°C 

 

Tabela 5 – Resultados semi-quantitativos da análise por EDS na região 1, 2 e 3 para o 
produto da reação em 800°C 

 Peso % 
Elemento Região 1 Região 2 Região 3 
Carbono 41.579 20.897 26.911 

Nitrogênio 0 0 0 

Oxigênio 46.636 57.052 52.511 

Alumínio 10.243 19.948 18.289 

Enxofre 1.227 2.103 2.174 

Paládio 0.316 0 0.114 
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 Para o produto reacional de 800°C observa-se uma diferença em relação 

ao anterior pois nesta temperatura a presença do enxofre é mínima mostrando 

que provavelmente todo sulfato já foi decomposto, assim como o amônio pois não 

se observa a presença nitrogênio. Para ambas análises a presença de carbono se 

dá pela presença do porta amostra. 
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5. Considerações Finais 
 

 

A respeito da decomposição térmica de MgSO4 com catalisador Pd/Al2O3 

observou-se que seu produto, conforme previsto pela termodinâmica , possui uma 

presença maior de MgO e Al2O3, além de pequenas quantidades de Pd e uma 

fase oxidada contendo Mg e Al. Os resultados da análise térmica e da modelagem 

cinética, pode –se observar que, na presença do catalisador, a decomposição do 

MgSO4 inicia-se por volta de 830°C, sendo o MgO a principal espécie portadora 

de magnésio. A presença do catalisador Pd/Al2O3 reduziu a temperatura inicial da 

decomposição térmica do sulfato em aproximadamente 120°C. A temperatura 

final, na qual a variação de massa associada à decomposição cessa, foi reduzida 

para quase 100 °C. Nos estudos de cinética, a função sigmóidal foi utilizada com 

sucesso como valores de aproximação da fração de peso para minimizar o erro 

dos cálculos das derivadas. O catalisador Pd/Al2O3 é uma boa alternativa na 

redução da temperatura de decomposição térmica dos sulfatos e foi responsável 

por diminuir a energia de ativação do processo de 368,2 kJ.mol-1 para 258,8 

kJ.mol-1. Esses resultados podem ser uma contribuição interessante para 

operações baseadas em energia solar orientadas a ciclos de decomposição da 

água para produção de hidrogênio, pois podem fornecer algumas condições 

necessárias para diminuir os esforços de aquecimento para iniciar a produção de 

SO2 e SO3 e aumentar a eficiência energética do processo. 

A cerca da decomposição térmica de (NH4)2SO4 puro observou-se que 

ocorre em duas etapas com a presença do produto intermediário NH4HSO4 

conforme previsto pela termodinâmica. Os resultados da análise térmica e da 

modelagem cinética, pode–se observar que a primeira etapa de decomposição 

ocorre em torno de 250°C e os valores de 154,7 kJ.mol-1 e 1,7 para energia de 

ativação e ordem aparente, enquanto para a segunda etapa inicia-se em cerca de 

300°C com 283,3 kJ.mol-1 e 1,8 tendo o modelo apresentado um valor de R² 

satisfatório para as taxas de trabalho. Para sua reação do sufato de amônio com 

Pd/Al2O3 observou-se que existem ao menos quatro eventos ocorrendo neste 

processo. Em relação à TGA e à modelagem cinética tem-se que as etapas de 

perda de massa ocorrem em 250, 320 , 400 e 500°C, sendo a etapa de 

decomposição do alúmen de amônio como produto o sulfato de alumínio a etapa 

que possui uma maior energia de ativação no processo ( 454, 18 kJ.mol-1). A etapa 

DBD
PUC-Rio - Certificação Digital Nº 1721446/CA



66 
 

de decomposição do sulfato de alumínio regenerando então a alumina ocorreu em 

temperaturas inferiores as encontradas na literatura, podendo então o paládio ter 

servido como agente redutor de energia nesta etapa (cerca de 12 a 30% menor). 

Por fim pode-se observar que no produto de reação em 500°C não existe mais 

presença de nitrogênio, sendo essa reação interessante pois pode fornecer 

algumas condições necessárias para diminuir os esforços de separar os produtos 

gasosos NH3 e SO2, bem como redução da temperatura de aquecimento da última 

etapa de decomposição. 
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6. Sugestões para trabalhos futuros 
 

 

• Investigação de catalisadores de óxidos metálicos como o de ferro (III) para 

etapa de decomposição do sulfato de magnésio e amônio por serem mais 

baratos; 

 

• Investigação do óxido de alumínio puro para decomposição do sulfato de 

amônio; 

 

• Estudo sobre recuperação e tempo de desativação do Pd/Al2O3 em 

reações de decomposição de sulfatos; 

 

• Estudo do mecanismo reacional a partir da quantificação e identificação 

dos produtos gasosos na decomposição dos sulfatos através de 

cromatografia gasosa e/ou espectrômetro de massa junto a saída do TGA; 

 
• Caracterização do material sólido e efluente gasoso nos patamares de 

temperatura onde ocorrem a perdas de massa para o sulfato de amônio; 

 
• Estudo detalhado sobre as etapas iniciais da reação do sulfato de amônio 

com óxidos metálicos. 
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8.  

Anexos 
 

 

ANEXO 1 
 

Valores experimentais e da aproximação sigmoidal da fração peso na taxa de 
10°C.min-1 para as (a) primeira (b) segunda (c) terceira (d) quarta etapa de 
decomposição do (NH4)2SO4 com Pd/Al2O3 

 

 

 

Valores experimentais e da aproximação sigmoidal da fração peso na taxa de 
20°C.min-1para as (a) primeira (b) segunda (c) terceira (d) quarta etapa de 
decomposição do (NH4)2SO4 com Pd/Al2O3 
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Regressão linear na taxa de 10°C.min-1para as (a) primeira (b) segunda (c) terceira (d) 
quarta etapa de decomposição do (NH4)2SO4 com Pd/Al2O3 
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Regressão linear na taxa de 20°C.min-1 para as (a) primeira (b) segunda (c) terceira (d) 
quarta etapa de decomposição do (NH4)2SO4 com Pd/Al2O3 
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Sulfate Decomposition Kinetics 

Nathalli M. Mello, Artur S. C. Rego, Eduardo A. Brocchi José B. de Campos, 

Francisco J. Moura 

 

Abstract 

The sulfur related thermochemical water-splitting cycles are an important class of 

chemical processes considered for hydrogen production. Recently, the magnesium 

sulfate thermal decomposition has been reported as a potential unit operation in 

one of these cycles. Therefore, some interest has been observed in the use of 

catalysts to lower the activation energy of such reactions. In this context, the 

present manuscript reports the thermodynamics and kinetics modeling results 

associated with this reaction system in the presence of a Pd catalyst supported 

over γ-Al2O3. The presence of such species is responsible for shifting the 

decomposition temperature to lower values in at least 100 °C. It was observed that 

the magnesium content is still oriented towards MgO formation. The obtained 

results indicate that the Pd/Al2O3 catalyst could be a good alternative in reducing 

the thermal decomposition temperature as its presence was responsible for 

diminishing the process activation energy from 368.2 to 258.8 kJ.mol−1. 

 

Keywords: Thermal decomposition; kinetics; MgO/MgSO4; sulfur water-splitting 

cycles; Pd catalyst 
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Introduction 

Over the last decades, the debate regarding how the energy systems must be 

updated to reduced carbon emissions and lower its contribution to climate change 

has increased remarkably. This could be observed in international agencies' 

reports, such as the United Nations[1], as well as through studies of affordability 

and security of this future approaches[2]. In this context, hydrogen presents itself 

as a potential alternative to replace carbon-based fossil fuels and, for this reason, 

the research on the production and storage routes of this resource is considered 

strategical for sustainable development [3,4]. Besides the competitive aspect of 

this alternative in comparison to the other, one of the features of the hydrogen-

based system is the production of water as a byproduct which is a friendly outcome 

of the process. 

The studied methods for obtaining H2 are diverse, however, not all of them are from 

renewable sources, and the most relevant alternatives, so far, are based on 

methane decomposition [5-7] and thermochemical water-splitting cycles. The latter 

has also many proposed sub-systems with the sulfur-based route being one of the 

most studied alternatives8–11. Recently, it has been reported an increased interest 

in the metal sulfates decomposition as a potential reaction system for sulfur oxides 

production for such water-splitting cycles[12-15]. 

Metal sulfates are normally formed either from sulfuric acid digestion of oxides or 

through the oxidation of sulfides, being widely used in technological 

applications16,17. Their characteristic sulfur oxyanions have the formula SO4-2 

[18], which helps the sulfates be highly soluble in water, with a few exceptions, 

such as CaSO4 [19]. Regarding the thermal stability behavior, sulfates mostly 

decompose into metal oxides with the evolution of sulfur oxides (SO2 and SO3) 

and oxygen (O2). These characteristics motivate chemical industrial process 

developments in which this type of material is used as a source of sulfur oxides, 

such as sulfuric acid manufacturing20 and sulfur-iodine cycles for hydrogen 

production [12-14]. 

In parallel, over the last years, there has been an increasing interest in the chemical 

industries to adapt their flowcharts to optimize energy consumption. Therefore, an 

intensifying effort to lower the processes operational temperatures as well as the 

wasted energy recovering in some unitary operations has been observed [21]. The 

most relevant alternatives are associated with the development of a reductive 

atmosphere [22] as well as the use of catalysts [15] to enhance the thermal 
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decomposition mechanism towards sulfur oxide formation. For the latter, the 

contribution to lowering the decomposition temperature in water-splitting cycles 

could provide an energetic advantage in solar-based operations. 

Bhosale [23] recently presented the thermodynamics considerations for a solar-

based thermochemical water-splitting cycle based on the decomposition of 

MgSO4. In his work, depending on the molar flow of argon the decomposition 

temperature shifts from 1217 to 1009 °C. The proposed method is based on 

Equations 1 and 2, respectively detailing the thermal decomposition and hydrogen 

production. Equation 3 represents the global reaction which characterizes this 

system as a thermochemical water-splitting cycle. 

MgSO4 → MgO + SO2 g + ½ O2 g                                                                        (1) 

MgO + SO2 g + H2Og → MgSO4 + H2 g                                                               (2) 

H2O g → H2 g + 1/2 O2 g                                                                                      (3) 

 

MgSO4 is a compound which may contain from one to twelve hydrations molecules 

in it, as have already been reported in the literature. The anhydrous salt is not 

easily formed while MgSO4.H2O (Kieserite) and MgSO4.7H2O (Epsom salt) are 

the most common forms found in the nature [24–26]. 

Present in the leaching liquors of some hydrometallurgical processes, in which Mg-

rich ores, such as nickel-cobalt laterites, are treated, magnesium sulfate could be 

a major component of the waste stream. In industrial processes, the leach residue 

is generally not pure since it contains smaller amounts of other sulfates, such as 

iron, aluminum, and manganese. The decomposition of the eventually precipitated 

sulfates can be a route to obtain sulfur dioxide and metal oxides [27,28]. 

Over the years, under a different perspective, the thermal decomposition of 

magnesium sulfate has already been applied to aim the production of sulfur 

dioxide, for sulfuric acid manufacturing, and magnesium oxide, as a neutralizing 

agent, for pH control during other sulfates precipitation as well as for heat storage 

unit operations [29-32]. Moreover, the decomposition of this salt has been 

continuously studied throughout the last decades, under different reaction 

conditions, such as atmosphere composition and presence of a reducing agent 

[26,31,33-37]; to optimize the process in terms of the oxide particle size by lowering 

the decomposition temperature. 
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Another alternative to successfully do that is the use of catalysts that can act 

through product selectivity. Knittel et al. [38] carried-out a study related to 

magnesium sulfate decomposition in a temperature range between 627 and 727 

°C by using different catalysts. Pt, Ir, Ru, Cr2O3, Cu2O, Fe2O3, CoO, NiO, Mn3O4 

were used, being Pt and Cr2O3 the most effective ones. 

As kinetic data may have an important role in understanding the chemical process, 

several authors have performed experimental studies on the thermal 

decomposition of metal sulfates [39-42]. The thermal decomposition of anhydrous 

magnesium sulfate was carried out by Brownell [43] at temperatures between 890 

and 972 °C applying thermogravimetric analysis with an air atmosphere, reporting 

apparent activation energy of 343.1 kJ.mol-1. Hulbert [33] performed similar 

experiments, using a different temperature range, from 920 to 1080 °C, obtaining 

activation energy of 311.7 kJ.mol-1 while L’vov and Ugolkov [44] studied the same 

no catalyst thermal decomposition under vacuum at 730 °C, founding activation 

energy of 335.7 kJ.mol-1. 

However, there is an apparent paucity of information concerning the kinetics 

effects of adding catalysts on the metal sulfates thermal decomposition behavior, 

consequently, on the quantitative approach of the reaction progress. This applies 

to the MgSO4 reaction system. 

Therefore, this study is aimed to contribute to a better chemical understanding of 

metal sulfates decomposition in the presence of a catalyst and, as for the first 

approach, magnesium sulfate (MgSO4) was selected, as this salt tends to 

decompose directly to magnesium oxide (MgO) without an intermediate product 

formation. Hence, the present work aims to give a contribution to the subject by 

studying the mentioned decomposition reaction with and without the presence of a 

Pd/Al2O3 catalyst using a thermogravimetric system in an inert atmosphere. 

Thermodynamic and kinetic approaches were implemented to determine the 

thermochemical tendency as well as the reaction activation energies, respectively. 

The study is complemented by the characterization of the involved materials using 

X-Ray Diffraction (XRD) and Field Emission Gun Scanning Electron Microscopy 

(FEG-SEM). 

2. Methodology 

2.1 Equilibrium analysis 
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Thermodynamics calculations of the magnesium sulfate decomposition were 

performed through the Gibbs energy minimization method (by calculating the 

equilibrium composition as a function of temperature), available in the Equilibrium 

Module of the software HSC Chemistry 9.9 [45]. 

 

2.2 Catalyst synthesis 

In the preparation of the Pd/Al2O3 catalyst, the single-phase alumina support 

comes from the aluminum hydroxide (Plural SB - SASOL) calcination at 500 °C for 

8 h with a heating rate of 10 °C.min-1. It was then submitted to the impregnation 

method with palladium. The concentration of the impregnation solution was 

calculated based on the mass and porosity of the support. The details of the 

preparation and characterization of this type of catalyst can be found in the works 

done by Mello [46] and Montani [47]. In short, the catalyst containing 0.3 wt.% Pd 

over an alumina support was prepared using a manufactured solution of 

Pd(NH3)4Cl2.H2O. The impregnation was done by the dropwise addition of the 

solution containing the metal, followed by intense mixing to obtain an adequate 

distribution of the Pd precursor. The obtained palladium supported on alumina was 

dried at 110 °C for 18 h and then calcined at 500 °C in a muffle furnace through 1 

h with a heating rate of 10 °C.min-1. 

 

2.3 Thermogravimetric analysis (TGA) 

The non-isothermic campaigns were performed using magnesium sulfate 

heptahydrate (Merck – analytical grade) with and without 20 wt.% Pd/Al2O3 in a 

Netzsch thermogravimetric analyzer model STA 449 F3 Jupiter. The analysis was 

carried out in an inert atmosphere of ultra-pure N2 (Linde AG) with a volumetric 

flow of 20 mL.min-1 and a heating rate of 10 °C.min-1 from room temperature until 

1400 °C. The proportion of MgSO4.7H2O and Pd/Al2O3 was established and softly 

combined using mortar and pestle, to provide optimal contact between the solids, 

avoiding any non-chemical effect on the whole reaction system. The use of a small 

amount of the catalyst is planned for future works but this study was primarily 

conducted aiming at an easier characterization of the obtained products, which can 

contribute to better the understanding of the whole reaction mechanism. 
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2.4 X-ray diffraction (XRD) 

Phase formation characterization was performed using XRD (X-Ray Diffraction) 

techniques. XRD measurements were carried out on these samples using a 

Panalytical X’PERT PRO and D-8 Bruker Discovery diffractometer with CuKα and 

CoKα radiation respectively, a scanning step of 0.05° and a collecting time of 5 

seconds per step. Quantitative Rietveld calculations48 was done using TOPAS 

Academic49, which includes First Principals (FP) calculations for phase 

determination. For these calculations, the lattice parameter, the crystalline size, 

and the scale were adjusted where the value of the former parameter indicated the 

weight phase percentage. 

 

2.5 Field emission gun scanning electron microscopy (FEG-SEM) 

SEM images were obtained using FEG-SEM Jeol 7100FT. The images scanning 

was performed using Secondary (SE) and Backscattered (BSE) electron detectors 

with 15 kV electron acceleration. The BED-C mode detection, which uses BSE, 

has enhanced the atomic number (Z) image contrast of the constituent phases. 

2.6 Kinetic modeling 

The graphical method proposed by Vachuška and Vobořil [50], and well described 

by Speyer [51] was used to model the TGA experimental data. The first step was 

to convert the mass loss into weight fraction using Equation 4. 

 

𝑓𝑓 =  𝑚𝑚− 𝑚𝑚0
𝑚𝑚𝑓𝑓−𝑚𝑚0

                                                                                                         (4) 

where f is the weight fraction, m is the mass loss value at a given time value, m0 

is the initial mass loss value, and mf is the final mass loss value. 

The variation of the weight fraction in respect to time can be described as the 

Equation 5 

𝑑𝑑𝑑𝑑
𝑑𝑑𝑑𝑑

= 𝑘𝑘0𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒𝑒 �
−𝐸𝐸𝐸𝐸
𝑅𝑅𝑅𝑅
�𝑚𝑚0

𝑛𝑛−1(1 − 𝑓𝑓)𝑛𝑛 (5) 

where t is the time, k0 is the pre-exponential factor, R is the universal gas constant, 

T is the temperature, n is the apparent reaction order, and Ea is the activation 

energy. 
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Applying the natural logarithm on both sides and differentiating the resulting 

equation yields in the Equation 6. 

𝑑𝑑
𝑑𝑑𝑑𝑑
�𝑙𝑙𝑙𝑙 𝑑𝑑𝑑𝑑

𝑑𝑑𝑑𝑑
� = 𝑑𝑑2𝑓𝑓/𝑑𝑑𝑡𝑡2

𝑑𝑑𝑑𝑑/𝑑𝑑𝑑𝑑
= −𝑛𝑛(𝑑𝑑𝑑𝑑 𝑑𝑑𝑑𝑑⁄ )

1−𝑓𝑓
+ 𝐸𝐸𝐸𝐸

𝑅𝑅𝑇𝑇2
𝑑𝑑𝑑𝑑
𝑑𝑑𝑑𝑑

 (6) 

Considering that dTdt is the heating rate ϕ and that the temperature is a function 

of time, T=ϕt+Tr. . 

 

Once this step is done, all the values can be used in Equation 7. 

 

(∅𝑡𝑡 + 𝑇𝑇𝑟𝑟)2 𝑑𝑑
2/𝑑𝑑𝑡𝑡2

𝑑𝑑𝑑𝑑/𝑑𝑑𝑑𝑑
= −𝑛𝑛 �(∅𝑡𝑡+𝑇𝑇𝑟𝑟)2(𝑑𝑑𝑑𝑑 𝑑𝑑𝑑𝑑⁄ )

1−𝑓𝑓
� + 𝐸𝐸𝐸𝐸∅

𝑅𝑅
 (7) 

where Tr is the reference temperature obtained from the GA data. 

 

The plot of all the values yields the apparent reaction order and activation energy 

from the angular and linear coefficients, respectively. 

One issue regarding this method is the error encountered when calculating the 

derivatives. Normally, these are obtained using the finite difference method, which 

already carries on error due to the approximations made. Furthermore, the TGA 

data has noise, which increases the error values for derivatives calculations. 

To work around this problem, it was proposed to approximate the weight fraction 

data to a known analytical function, which eliminates the error in the derivatives. 

Due to the similarity, the sigmoidal function was used to approximate the weight 

fraction values. This function is displayed in Equation 8. 

𝑓𝑓 (𝑥𝑥) =  1
1+𝑒𝑒−(𝑎𝑎𝑎𝑎+𝑏𝑏) (8) 

The ‘a’ and ‘b’ parameters represent the smoothness and inflection point, 

respectively. Their values were obtained by using the native MATLAB function 

‘fminsearch’, which is a modified simplex method. With the sigmoidal function 

defined, the values of weight fraction and the derivatives can be used in Equation 

7 to calculate the apparent reaction order and activation energy values. All the 

calculations were made using MATLAB 2019b [52]. 

3. Results and Discussion 
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3.1 Equilibrium analysis 

Figure 1a presents the molar percentage of the equilibrium composition as a 

function of temperature for the MgSO4 decomposition in the presence of Pd and 

Al2O3. It can be observed that MgO and MgO.Al2O3 are the major solid products 

of the reaction system, with the former accountable for most of the magnesium 

content. It can be noticed that after 640 °C the MgSO4 starts to decompose forming 

preferentially a solid solution with the oxides of magnesium and aluminum. After 

1000 °C, MgO becomes the major magnesium bearing species. Around 1240 °C, 

it can be verified that MgSO4 is fully decomposed. It is important to clarify that 

these thermodynamics calculations consider a closed type of system. Therefore, 

in an open reaction system with frequent gaseous product removal, the equilibrium 

conditions could be shifted to lower temperatures. Figure 1b, on another scale but 

for the same conditions, shows the equilibrium conditions behavior, considering 

very low amounts of Pd, such as those of an impregnated catalyst over ceramic 

support. It was observed that palladium tends to oxidize and then dissociate back 

to the metallic form within the reaction system which can be an indication of 

possible interaction with some of the gaseous products of the reaction system, 

such as SO3, SO2, and O2. 
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Fig. 1 Solid-phase equilibrium composition as a function of temperature: (a) 

magnesium and aluminum bearing species; (b) palladium bearing species. 

Figure 2 shows the molar composition of the gas phase produced, at equilibrium 

condition, as a function of the temperature. It can be seen that SO2 tends to be the 
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major sulfur-containing species. The SO3 produced are minimal, while the O2 

amounts are proportional to the stoichiometry of the decomposition reaction 

depicted in Equation 1. 

 

Fig. 2 Gas-phase species amount at equilibrium condition as a function of 

temperature. 

Figure 3 presents a comparison, based on the equilibrium condition, of the MgSO4 

decomposition, with and without Pd and Al2O3, in the reaction system from 400 

°C to 1400 °C. The molar amount at equilibrium, as well as the first derivative of 

both curves, indicate that this metal sulfate seems to be less stable, 

thermodynamically speaking, in the presence of palladium and alumina. The 

decomposition reaction tends to start at lower temperatures, probably due to the 

MgO.Al2O3 formation. It is also observed that full conversion can be achieved at 

the same temperature (1240 °C). 
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Fig. 3- MgSO4 behavior with or without 20%(wt./wt.) of Pd/Al2O3 material depicted 

by means of solid-phase species amount at equilibrium as a function of 

temperature. 

3.2 Thermogravimetric Analysis 

Thermogravimetric analyzes were carried out with only Pd/Al2O3 catalyst as well 

as with the anhydrous magnesium sulfate with and without the presence of the 

catalyst. Souza et al.[37] showed that the mass loss of the seven water molecules 

of the magnesium sulfate heptahydrate occurs between 100 °C and 350 °C. 

Therefore, the TGA results are presented above 400 °C for a better level of detail. 

Motivated by results of the thermodynamics calculations, it was previously carried 

out a non-isothermic campaign for the MgSO4 decomposition with only Al2O3, 

without the presence of Pd over the ceramic support. No difference in thermal 

behavior was observed, suggesting that no kinetics advantage is obtained without 

the presence of palladium. 

In Figure 4a is showed the mass loss of the Pd/Al2O3 catalyst above 400 °C. It 

can be observed that this value remains constant at about 14% up to 1400 °C, this 
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mass loss is probably due to adsorbed water and crystal transformation. This result 

is in accordance with the observations of Li et al.[53] 

 

Fig. 4Thermogravimetric Analysis (TGA): (a) Pd/Al2O3 thermal stability; (b) Effect 

of the presence of Pd/Al2O3 over the thermal decomposition behavior. 

Figure 4b shows TGA results of the magnesium sulfate thermal decomposition with 

and without 20 wt.% Pd/2O3. In the results presented, both the catalyst mass and 
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the mass loss of the catalyst have been suppressed. The thermal decomposition 

of the magnesium sulfate without the presence of catalyst starts above 950 °C, 

possibly producing magnesium oxide and gaseous sulfur dioxide and oxygen. The 

thermal decomposition ends at a temperature around 1150 °C, with 66% final mass 

loss, close to those results showed by Scheidema and Taskinen [26]. The 

presence of the Pd/Al2O3 catalyst reduces both the start and end temperatures of 

the thermal sulfate decomposition to 830 and 1050 °C, respectively. 

 

3.3 X-ray diffraction 

Figure 5 presents the XRD pattern of the synthesized Pd/Al2O3 catalyst. Peaks 

with an extended base can be observed through the full extent of angle positions. 

This is an interesting indication that the resulting material can be composed of 

nanostructured particles. A cubic phase was identified for alumina, suggesting that 

this oxide was obtained in the gamma form. The metallic palladium impregnated in 

the sample was also observed in this analysis. The Rietveld semi-quantitative 

analyses were performed resulting in 95.24 wt.% of Al2O3 and 4.76 wt.% of Pd. 

The crystallite size evaluated for palladium and alumina was 3.31 nm and 4.54 nm, 

respectively. This characteristic is an important feature for the performance of this 

material as a catalyst in heterogeneous reactions. 

 

Fig. 5 XRD pattern of the Pd/Al2O3 material. 

 

Figure 6 shows the XRD results obtained for anhydrous magnesium sulfate 

decomposition without the presence of the Pd/Al2O3 catalyst. As expected, the 

decomposition product is mainly composed of MgO. Considering a theoretical 

mass loss of 66.52% and the observed TGA results a conversion of 98.83% could 

be estimated for the process without the catalyst. However, for small angles, some 

minor peaks were not properly adjusted. A qualitative assessment was made, and 

https://www.scielo.br/j/mr/a/ZJRWL8XxpT33Tx4pZPm9hCS/?lang=en
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it was observed that these peaks agree with a monoclinic form of magnesium 

sulfate, corroborating the occurrence of a residual starting material in the final 

product. 

 

Fig. 6 XRD pattern for the decomposition product of MgSO4 without Pd/Al2O3 

material. 

Figure 7 shows the XRD results for the MgSO4 thermal decomposition in the 

presence of the Pd/Al2O3 material. It is interesting to observe that, as expected by 

thermodynamics evaluation, an oxidized phase containing Mg and Al was obtained 

and contributed for 2.62 wt.% of the final material. Most of the magnesium content 

is still oriented towards MgO formation. This phase is responsible for 31.65 wt.% 

of the decomposition product. The Al2O3 was quantified as 65.46 wt.% of the final 

mass of the sample. Pd was also presented in its metallic form with 0.26%, 

corroborating the thermodynamics predictions. Considering the MgSO4.7H2O 

conversion into MgO and the stability of the Al2O3, these results are very 

consistent with the expected one. The theoretical mass-balance results are 39.56 

wt.% and 60.44 wt.%, respectively, for MgO and Al2O3. However, it is worthwhile 

to mention that this material may be obtained with a smaller percentage of Al2O3 

since it depends on the initial mass ratio between sulfate and catalyst. Our 

research group is working on the catalysts fraction variation effect on the behavior 

and characteristics of this reaction system for future developments. 
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Fig. 7 XRD pattern for the decomposition product of MgSO4 with 20%(wt./wt.) of 

Pd/Al2O3 material. 

3.4 Field emission gun scanning electron microscopy (FEG-SEM) 

For the morphological appreciation of the Pd/Al2O3 material it can be seen, in 

Figure 8a, an image obtained by secondary electrons while Figure 8b highlights 

the composition distinctions, through atomic number enhancement, in the same 

area of observation. The magnification used in both images was 4300×. It was 

observed that the particle has an orange-peel type of surface aspect with some 

small rods distributed in scattered way over the surface. The BED-C detection 

mode highlights these small rods in bright tones within the grayscale. This is an 

important qualitative indicative of palladium presence in this sample as the average 

atomic number of this element (ZPd = 46) is much higher than the ones associated 

with aluminum (ZAl = 13) and oxygen (ZO = 8). 
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Fig. 8 FEG/SEM images of the synthesized Pd/Al2O3 material: (a) secondary 

electrons; (b) backscattered electrons. 
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Previous developments suggest that the MgSO4 thermal decomposition occurs 

forming MgO particles similar to a fractured surface. This characteristic was 

detailed in Brocchi et al.54 and Cardoso55 for the study of magnesium sulfate 

heptahydrate thermal decomposition in the presence or not of a hydrogen 

reductive atmosphere. Figure 9a suggests that, in this work, the MgO could have 

been possibly formed in the same manner. It is interesting to mention that this 

image was captured in the BED-C detection mode and it can be observed that 

there is no formation brightly presented, suggesting that palladium is probably not 

incorporated over magnesium bearing particles. The magnification of 550× also 

suggests that this particle is not made of the Pd/Al2O3 material. Figure 9b shows 

also through the BED-C mode a 7000× magnification image of a particle with 

similar features to those described in Figure 8. However, it can be noticed some 

rugosity over the surface which can be indicative of the formation of the 

MgAl2O4 identified in XRD and predicted by the thermodynamics calculations. 
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Fig. 9 FEG/SEM images of the decomposition product of MgSO4 with 20%(wt./wt.) 

of Pd/Al2O3 material: (a) secondary electrons image showing the cracked surface 

of a possible MgO particle; (b) backscattered electrons image of a palladium 

bearing particle. 
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3.5 Kinetic modeling 

Figure 10 shows the experimental weight fraction and the sigmoidal approximation 

for the thermal decomposition of anhydrous magnesium sulfate with and without 

the Pd/Al2O3 catalyst. The R2 values indicate that the sigmoid function is in good 

agreement with the TGA experimental results. Furthermore, the plots show how 

the catalyst affects the reaction, lowering the temperature in which the weight 

fraction begins to increase. 
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Fig. 10 Experimental and sigmoidal approximation values of the weight fraction: 

(a) MgSO4 without Pd/Al2O3; (b) MgSO4 with Pd/Al2O3. 
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The kinetic parameters, activation energy, and apparent reaction order are 

obtained using the Equation 7. Figure 11 depicts the plots for the cases with and 

without the catalyst. 

 

Fig. 11 Linear regression plots: (a) MgSO4 without Pd/Al2O3; (b) MgSO4 with 

Pd/Al2O3. 

https://www.scielo.br/j/mr/a/ZJRWL8XxpT33Tx4pZPm9hCS/?lang=en
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The R2 values indicate a good linear fitting for both cases. The activation energy 

and apparent reaction order are obtained by the angular and linear coefficients, 

respectively. The values of these kinetic parameters are displayed in Table 1. 

Tab.  1 Kinetic parameters associated with the MgSO4 decomposition processes 

with or without 20%(wt./wt.) of Pd/Al2O3 material. 

Chemical Process Ea (kJ.mol-1) n R2 

Without Pd/Al2O3 368.2 1.6 0.991 

With Pd/Al2O3 258.8 1.4 0.981 

 

The activation energy calculated in this work without the catalyst presence is in 

agreement with those reported by Brownell43, Hulbert33, and L’vov and 

Ugolkov44. Thus, it is appropriated to estimate that the activation energy reduction 

for the thermal decomposition reaction is about 100 kJ.mol-1 (nearly 30%) when 

the catalyst is present, showing that Pd/Al2O3 can be a good alternative for 

attaining the purpose of the work. 

 

4. Conclusion 

On what touches the materials characterization, The XRD pattern of the 

synthesized Pd/Al2O3 catalyst showed peaks with an extended base that is 

indicative of nanostructured particles. The comparison of the position of the peaks 

with the JCPDS files reveals a cubic phase of the γ-alumina. Rietveld refinement 

analyses showed that the synthesized catalyst has a composition of 95.24 wt.% 

Al2O3 and 4.76 wt.% Pd and crystallite size for palladium and alumina of 3.31 nm 

and 4.54 nm, respectively. The FEG-SEM images of the synthesized catalyst using 

secondary electrons showed an orange-peel type of surface aspect with some 

small rods distributed over the surface. The backscattered electrons image 

highlights these small rods in bright tones, indicative of the palladium presence on 

the particle surface. The MgSO4 thermal decomposition with Pd/Al2O3 catalyst 

showed that its product, as predicted by thermodynamics and mass balance, has 

a major presence of MgO, and Al2O3 as well as small amounts of Pd and an 
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oxidized phase containing Mg and Al. The FEG-SEM secondary electrons image 

of the thermal decomposition product showed the existence of particles with small 

particle size, probably the catalyst, and a fractured surface, with the expected 

characteristics of the formed oxide. 

 

Regarding the TGA and the kinetic modeling, it was observed that, in the presence 

of the catalyst, the MgSO4 decomposition begins at about 830 °C, with MgO being 

the major magnesium bearing species. The presence of the Pd/Al2O3 catalyst 

reduced the initial temperature of the sulfate thermal decomposition at 

approximately 120 °C. The final temperature, in which the mass variation 

associated with the decomposition stops, was lowered to almost 100 °C. In the 

kinetics studies, the sigmoid function was successfully used as approximation 

values of the weight fraction to minimize the error from the derivatives calculations. 

The Pd/Al2O3 catalyst is a good alternative in reducing the thermal decomposition 

temperature of sulfates and was responsible for diminishing the process activation 

energy from 368.2 kJ.mol-1 to 258.8 kJ.mol-1. These results could be an 

interesting contribution to solar-based operations oriented to water-splitting cycles 

for hydrogen production, as it can provide some necessary conditions to lower 

heating efforts to start SO2 and SO3 production and increase the process energy 

efficiency. 
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ANEXO 3 
 

ARTIGO II 

Material sujeito à submissão em data posterior no presente formato ou com 

pequenas modificações. 

 

Effect of an Alumina Supported Palladium on the Ammonium Sulfate 
Decomposition Kinetics 

Nathalli M. Mello, Artur S. C. Rego, Eduardo A. Brocchi, Francisco J. Moura , 

Rodrigo F. M. Souza 

 

Abstract 

To overcome the difficulty of high temperature corrosion for the sulfur family cycles, 

cycles based on metal sulfates were developed. However, cycles based on 

metallic sulfates use the input of thermal heat and make it difficult to separate the 

solid products. Thus, a new family of photo/thermochemical hybrid water splitting 

cycles is introduced in this article that employs the production of hydrogen through 

the ammonium sulfate-metal oxide hybrid cycle. Chemical equilibrium calculations 

for the decomposition reaction of (NH4)2SO4 indicate that it occurs in two steps with 

the presence of the intermediate NH4HSO4 and that in the presence of Pd/Al2O3 it 

occurs in four steps, allowing the separation of the gaseous products at different 

times. Among these steps is the formation of Al2(SO4)3, which eventually 

decomposes and regenerates Al2O3. A series of thermogravimetric experiments 

(TGA) were performed to determine the exact nature of all the reaction products 

(NH4)2SO4 and Al2O3 + (NH4)2SO4. The results obtained show that the model has 

a good fit for the two decomposition steps of pure sulfate with values of 154.7 

kJ.mol-1 and 283.3 kJ.mol-1, and for the reaction with alumina, the results indicate 

the possibility of the presence of palladium reducing by 12–30% the values for 

activation energy in relation to those found in the literature. 

Keywords: Thermal decomposition; kinetics; (NH4)2SO4; Pd/Al2O3 sulfur water-

splitting cycles 
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1. Introduction 

 

 Hydrogen is a promising renewable fuel with possible use in the transport 

sector and domestic use. Its production is mainly carried out through the catalytic 

reform of methane [1,2], thus contributing to the consumption of fossil fuels and an 

increase in greenhouse gas emissions. The path of the future is to think of routes 

based on carbon neutral energy sources, so hydrogen presents itself as a potential 

cleaner fuel because has only water results from his combustion. There are 

currently three methods of producing H2 powered by solar energy: electrochemical, 

photochemical and thermochemical [3,4]. Many production routes have been 

widely studied over the years and various thermochemical water splitting cycles 

have been identified, among these the sulfur family cycle received a special 

attention [5 – 21]. Metal sulfates have been considered as sub-cycles replacing the 

sulfuric acid decomposition step to avoid its processing to highly corrosive acid at 

high temperatures [22 – 29]. 

In order to avoid separation problems and improve the solar interface, a new hybrid 

metal sulfur-ammonia and metal sulfate – ammonia (MSO4-NH3) hybrid 

photo/thermochemical water splitting cycle was developed [30 -35]. In the 

literature, several reactions have been reported for the decomposition of 

(NH4)2SO4: two-step decomposition to NH3 and H2SO4 with NH4HSO4 as an 

intermediate product [36]; NH3 and SO3 as final products, without intermediate [37]; 

(NH4)2S2O7 [38] and H2S2O7 [39] as an intermediate species. Recently Muradov 

[40] examined, by TGA analysis, the decomposition of both (NH4)2SO4 and 

NH4HSO4 (Equation 1 and 2) and conclude that the dominant intermediate product 

of the ammonium sulfate decomposition is ammonium bisulfate, the same 

conclusion was reached by Kalyva et al.[ 41] 

 
(NH4)2SO4 → NH4HSO4 + NH3                                                                            (1)                                                               

NH4HSO4 → NH3 +  H2O + SO3                                                                            (2) 

 

 Littlefield et al [42] carried out, through thermodynamic simulation, the 

study on the use of potassium sulfate associated with ammonium sulfate ( one step 

) ,  while in the work, with potassium to, Kalyva et al [41,43] , Raissi et al [44] 

Lindberg et al [45] , NH4HSO4 was introduce as an intermediary product. Huang et 

al [46] introduced a zinc sulfate/zinc oxide as a part of ammonium cycle based on 

alkali metal sulfates/pyrosulfates, in particular K2SO4/K2S2O7.   
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The reactions for system MSO4 – NH3  are represented by the following steps (3 – 

6) where M can be : Zn, Mg, Ca, Ba , Fe, Co, Ni, Mn, Cu and Pb. The Fe2O3, Al2O3 

e Cu2O can be used but  5 and 6 steps must be modify [47]: 

 

SO2(g) + 2NH3(g) + H2O(l) → (NH4)2SO3(aq)         ~ 25°C Chemical absorption (3) 

 
(NH4)2SO3(aq) + H2O(l) →  (NH4)2SO4(aq) +  H2(g) ~ 25°C Solar photocatalytic (4) 

 
(NH4)2SO4(aq) +  MO2(s) → 2NH3(g) + MSO4(s) + H2O(g) ~ 500°C Solar 

termocatalytic (5) 

 

MSO4(s) → SO2(g) + MO(s) + 1/2O2(g)                  ~ 900°C Solar termocatalytic (6) 

 

Mao et al [47] evaluated the thermal decomposition of ammonium sulfate in the 

presence of Mn3O4, indicate there is formation of water and sulfur trioxide , arising 

from the decomposition of NH4HSO4 and SO3 reacts with Mn3O4 , these steps 

forming the MnSO4 and its decomposed to form SO2 and O2 as the main reaction 

products. The resulting SO2 can react with NH3 and H2O to form (NH4)2SO4, closing 

the loop for thermochemical water separation, and Mn3O4 at temperatures above 

900°C is completely regenerated, while Song et al [48], evaluated the 

decomposition of ammonium sulfate in the presence of iron oxide, the results show 

that the decomposition process can be divided into four steps, with formation of 

(NH4)3Fe(SO4)3 and NH4Fe(SO4)2 as intermediary products to form Fe2(SO4)3.  

 Nagaishi et al [49] study the reactions of ammonium sulphate with 

aluminum oxide and the following reaction sequence may be proposed for solid 

phase: 

6(NH4)2SO4(s) +  Al2O3(s) →  2(NH4)3Al(SO4)3(s)                                               (7) 

4(NH4)3Al(SO4)3 +  Al2O3(s) → 6NH4Al(SO4)2(s)                                               (8) 

6NH4Al(SO4)2(s) → 3Al2(SO4)3(s)                                                                       (9) 

2Al2(SO4)3(s) → 2Al2O3(s)                                                                                 (10) 

  

 In the present work, ammonium sulfate was processed in the presence 

and absence of Pd/Al2O3. This salt was chosen for this study since it is a promising 

candidate for use in H2 production processes because of its lower decomposition 

temperature and modify mechanism agent (Pd/Al2O3) was used to facility the 

separation of gaseous products. It is recognized that intermediate compounds are 
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formed during decomposition. Therefore, the purposes of this work are multiple: 

develop a detailed thermodynamic study in which the intermediate formation is 

evaluated using its weight fraction at equilibrium; kinetic analysis based on a 

graphical modeling approach to estimate process parameters with and without the 

Pd/Al2O3; analyze and understand the effect of Pd/alumina on reaction system 

behavior based on previously detailed thermodynamic findings. A kinetic study 

based on thermogravimetric (TGA) data was performed to perform these tasks. 

 

2. Methodology  

 

2.1 Equilibrium analysis Thermodynamics calculations of the magnesium sulfate 

decomposition were performed through the Gibbs energy minimization method (by 

calculating the equilibrium composition as a function of temperature), available in 

the Equilibrium Module of the software HSC Chemistry 10 [50]. 

 

2.2 Synthesis of Pd/Al2O3  

 

In the preparation of the Pd/Al2O3, the single phase alumina support comes from 

the aluminum hydroxide (Plural SB - SASOL) calcination at 500 °C for 8 h with a 

heating rate of 10 °C.min-1. It was then submitted to the impregnation method with 

palladium. The concentration of the impregnation solution was calculated based 

on the mass and porosity of the support. The details of the preparation and 

characterization of this type of catalyst can be found in the works done by Mello 

[51] and Montani [52]. In short, the sample containing 0.3 wt.% Pd over an alumina 

support was prepared using a manufactured solution of Pd(NH3)4Cl2.H2O. The 

impregnation was done by the dropwise addition of the solution containing the 

metal, followed by intense mixing to obtain an adequate distribution of the Pd 

precursor. The obtained palladium supported on alumina was dried at 110 °C for 

18 h and then calcined at 500 °C in a muffle furnace through 1 h with a heating 

rate of 10 °C.min-1. 

 

2.3 Thermogravimetric analysis (TGA)  

 

The non-isothermal campaigns were performed using ammonium sulfate (Merck – 

analytical grade) with 30 wt.% Pd/Al2O3 in a Netzsch thermogravimetric analyzer 

model STA 449 F3 Jupiter. The analysis was carried out in an inert atmosphere of 

ultra-pure N2 (Linde AG) with a volumetric flow of 20 mL.min-1 and a heating rate 
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of 10, 15 e 20°C.min-1 from room temperature until 800 °C. The proportion of 

(NH4)2SO4 and Pd/Al2O3 was established and softly combined using mortar and 

pestle, to provide optimal contact between the solids, avoiding any non-chemical 

effect on the whole reaction system. 

 

2.4 Scanning Electron Microscope 

 

The Hitachi model TM-3000 Scanning Electron Microscope / X-ray Spectroscopy 

(SEM/EDS) was used to appreciate the chemical composition of the obtained 

product to verify sulfur removal in reaction temperature of 500°C and 800°C. 

 

2.5 Kinetic modeling  

 

The graphical method proposed by Vachuška and Vobořil [53], and well described 

by Speyer [54] was used to model the TGA experimental data. The first step was 

to convert the mass loss into weight fraction using Equation 11.  

 

f =  m− m0
mf−m0

                                                                                                                      (11) 

 

where f is the weight fraction, m is the mass loss value at a given time value, m0 is 

the initial mass loss value, and mf is the final mass loss value. The variation of the 

weight fraction in respect to time can be described as the Equation 12 

 
df
dt

= k0exp �−Ea
RT
�m0

n−1(1 − f)n                                                                                     (12) 

 

where t is the time, k0 is the pre-exponential factor, R is the universal gas constant, 

T is the temperature, n is the apparent reaction order, and Ea is the activation 

energy. Applying the natural logarithm on both sides and differentiating the 

resulting equation yields in the Equation 13. 

 
d
dt
�ln df

dt
� = d2f/dt2

df/dt
= −n(df dt⁄ )

1−f
+ Ea

RT2
dT
dt

                                                                        (13) 

 

Considering that dT/ dt is the heating rate (φ ) and that the temperature is a function 

of time, T =  (φT + Tr ). Once this step is done, all the values can be used in 

Equation 14 
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(∅t + Tr)2
d2/dt2

df/dt
= −n �(∅t+Tr)2(df dt⁄ )

1−f
� + Ea∅

R
                                                                       (14) 

 

where Tr is the reference temperature obtained from the TGA data. The plot of all 

the values yields the apparent reaction order and activation energy from the 

angular and linear coefficients, respectively. One issue regarding this method is 

the error encountered when calculating the derivatives. Normally, these are 

obtained using the finite difference method, which already carries on error due to 

the approximations made. Furthermore, the TGA data has noise, which increases 

the error values for derivatives calculations. To work around this problem, it was 

proposed to approximate the weight fraction data to a known analytical function, 

which eliminates the error in the derivatives. Due to the similarity, the sigmoidal 

function was used to approximate the weight fraction values. This function is 

displayed in Equation 15. 

f (x) =  1
1+e−(ax+b)                                                                                                             (15) 

 

The ‘a’ and ‘b’ parameters represent the smoothness and inflection point, 

respectively. Their values were obtained by using the native Python function 

‘Minimize a function using the downhill simplex algorithm’ [55-56]. With the 

sigmoidal function defined, the values of weight fraction and the derivatives can be 

used in Equation 14 to calculate the apparent reaction order and activation energy 

values. All the calculations were made using Python 3.8.2. This methodology was 

recently successfully applied for the thermal decomposition modeling of ZnSO4 

[27], MgSO4 [28] and potassium alum [57] reaction systems. 

 

3. Results and Discussion  

3.1 Equilibrium analysis  

 

Figure 1 presents the molar equilibrium composition as a function of temperature 

for (a) (NH4)2SO4 pure  (b) (NH4)2SO4 + Al2O3 (ratio molar 1:1). 
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Figure 1 – Solid phase equilibrium composition as a function of temperature for (a) 

pure ammonium sulfate and (b) ammonium sulfate and aluminum oxide - molar 

ratio (1:1)  

 

Fig 1a (NH4)2SO4 has only NH4HSO4 as an intermediate, which begins to be 

formed at very low temperatures, around 200°C, being the only solid substance 

present up to 500°C where its decomposition begins, for Fib 1b (NH4)2SO4 and 

alumina are predominant until approximately 250°C, after this temperature, the 
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formation of three intermediate products can be observed. At first, there is the loss 

of an NH3 molecule, giving rise to NH4HSO4, which has its maximum formation at 

250° and is no longer present around 500°C. Concomitant to this formation, there 

is the production of NH4Al(SO4)2, arising from the reaction between sulfate and 

bisulfate with aluminum oxide with its maximum at 350°C, showing that these 

reactions can occur both in series and in parallel. With the increase in temperature, 

it is possible to observe the formation of aluminum sulfate, originating from the 

decomposition of the double salt and incorporation of aluminum, having its 

maximum formation at 600°C, at the end there is the regeneration of alumina, being 

the only product solid from this reaction at 700°C. 

The Figure 2 (a) and (b) shows the molar composition of the gas phase produced, 

under equilibrium conditions, as a function of temperature. It can be seen that NH3 

is formed in two steps 250°C and 500°C for pure ammonium sulphate and 250°C 

and 400°C for the reaction with alumina, decomposition of ammonium sulphate 

and bisulphate and further decomposition of the ammonium sulphate. ammonium 

and aluminum sulfate, the same profile is observed for water production. In both 

cases SO2 tends to be the main sulfur-containing species. The SO3 produced is 

minimal and as expected with an intermediate profile, while the O2 is proportional 

to the stoichiometry of the decomposition reaction. All thermodynamic calculations 

consider a closed-type system, so in an open reaction system with frequent product 

removal gases, equilibrium conditions may shift to lower temperatures. 
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Figure 2 - Gas phase equilibrium composition as a function of temperature for (a) 

pure ammonium sulfate and (b) ammonium sulfate and aluminum oxide - molar 

ratio (1:1) 
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Figure 3 presents a comparison, based on the equilibrium condition, of the 

(NH4)2SO4 decomposition, with and without Al2O3, observed that in a first stage 

there is a loss of ammonia for both, represented by the drop in the mass 

percentage. For pure sulfate, the expected total decomposition of the ammonium 

bisulfate formed is expected, while for the second case, the presence of another 

decay curve arising from the decomposition of aluminum sulfate is observed. With 

this we can infer that we have a possible separation of the gaseous products, being 

ammonium and water present in the first step and later SO2 and O2 in the final step, 

leaving only all the alumina inserted at the beginning of the reaction. 

 

 

Figure 3 - Behavior of (NH4)2SO4 in the absence and presence of Al2O3 

represented by the amount in equilibrium as a function of temperature 

 

 

3.2 Thermogravimetric Analysis 
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The thermogravimetric analyzes performed for pure ammonium sulfate and in the 

presence of 30% by mass of Pd/Al2O3, the results are shown in Fig 4. Fig 4 (a) 

shows the mass loss curves of pure ammonium sulfate from 25 to 500°C for three 

heating rates (10,15 and 20°C.min-1). No mass changes were reported for values 

below 200°C, corroborating the results of Kwang et al [58], but two drops are 

observed with increasing temperature, the first (15% loss in mass) starting at 

around 250°C referring to the release of an ammonium molecule and the formation 

of bisulfate , where the loss of theoretical mass is about 13%; and the next drop 

starts around 300°C by the decomposition of ammonium bisulfate. These results 

are in agreement with the observations of Li et al [59], Mohamed et al [60], Zhou 

et al [61], Mao et al [47], Pérez et al [62] and Petkova et al [63] and Pappa et al 

[64].  

Figure 4 (b) shows the TGA results of ammonium sulfate decomposition in the 

presence of Pd/Al2O3 from room temperature to 800°C. It can be seen that the first 

mass loss occurs at about 250°C, the same level observed for the pure sample, 

about 15% of mass loss referring to the production of ammonium bisulfate and 

(NH4)3Al(SO4)3, the second drop begins around 320°C, a stage where part of the 

bisulfate is decomposed directly into ammonium, water and sulfur trioxide together 

with the formation of the double salt of NH4Al(SO4)2 which is explained by the high 

loss of mass about 70% where theoretically would be only 30% due to the 

formation of this double salt, such behavior is appropriate since it is working in solid 

phases where contact is extremely important for the reaction to fully occurs. The 

increase in temperature, the decomposition of the double salt into Al2(SO4)3 is 

close to 400°C. the temperatures found by Sangita et al [65], Li et al [59] and 

Nagaishi et al [49] for the interactions prior to the decomposition of aluminum 

sulfate, which in this work started at about 90°C before that reported by Rego et al 

[57], Li et al [59], Kuçuk and Yildiz [66] and Apte et al [67]. The formation of these 

intermediates (bisulfate and double sulfate) are also observed for interactions with 

other oxides such as iron, ceria and potassium reported by Zhang et al [68], Song 

et al [69] and Song et al [70].  
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Figure 22  - Thermalgravimetric analisis for  (a) (NH4)2SO4 puro e (b) (NH4)2SO4 + 

Al2O3 (stoichiometric rate) 

 

3.3 Kinetic Modeling 
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For the kinetic investigation of pure ammonium sulfate, Figure 5 shows the 

experimental mass fraction and the sigmoidal approximation for the decomposition 

of pure sulfate. The R2 values indicate that the sigmoid function presents a good 

fit to the TGA experimental results for the two reaction steps. 

 

Figure 523- Experimental and sigmoidal approximation values of the weight 

fraction for equations 1 and 2 in 10,15 and 20°C.min-1 rate. 
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Figure 6 describes the graphical method for the three rates, whereby the activation 

energy and the apparent reaction order are obtained by the angular and linear 

coefficients, respectively, presented in Table 1. The average energy values of 

activation calculated in this work for pure ammonium sulfate were 154.7 kJ.mol-1 

and 283.3 kJ.mol-1 respectively and are in agreement with those reported by Urano 

and Kiyoura [37], Nagaishi et al [49] and Yunzhu and Fahai [71]. 

 

Figure 6 Linear regression plots for equations 1 and 2 in 10,15 and 20°C.min-1 rate. 
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Table 6- Kinetic parameters associated with the Bissulfate formation (equation 1) 

and  decomposition processes (equation 2) in 10,15 and 20°C.min-1 rate. 

10°C.min-1 

Step: Bisulfate formation 
    

Bisulfate decomposition 
  

  

Apparent order = 1.73 
  

Apparent order = 1.79 
 

  

Activation energy = 147.92 kJ.mol-1 
 

Activation energy = 296.50 kJ.mol-1   

R² (model) = 0.9994       R² (model) = 0.9994       

15° C.min-1 

Step: Bisulfate formation 
    

Bisulfate decomposition 
  

  

Apparent order = 1.73 
  

Apparent order = 1.80 
 

  

Activation energy = 153.59 kJ.mol-1 
 

Activation energy = 282.31 kJ.mol-1   

R² (modelo) = 0.9995       R² (modelo) = 0.9997       

20 C.min-1 

Step: Bisulfate formation 
    

Bisulfate decomposition 
  

  
Apparent order = 1.74 

  
Apparent order = 1.80 

 
  

Activation energy = 162.48 kJ.mol-1 
 

Activation energy = 271.00 kJ.mol-1   

R² (modelo) = 0.9995       R² (modelo) = 0.9996       

 

The kinetics parameters for the reaction of ammonium sulfate with Pd/Al2O3 for the 

rate of 15°C/min, Figure 7 shows below the experimental mass fraction and the 

sigmoidal approximation for the reaction. The R² values indicate that the sigmoid 

function presents a good fit for the TGA experimental results for the four reaction 

steps. 
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Figure  7 - Experimental and sigmoidal approximation values of the weight fraction 

for (a)first (b) second (c) third and (d) fourth step in 15°C.min-1 rate. 

 

 The activation energies and apparent order calculated can be describes 

in Figure 8 the graphical method for the rate of 15°C/min obtained by the angular 

and linear coefficients, respectively, all values for 10,15 and 20°C.min-1 shown 

below in Table 2 
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Table 2- Kinetic parameters associated with the steps 1, 2,3 and 4 in 10,15 and 

20°C.min-1 rate. 

10°C.min-1 
Step First Second Third Fourth 
Apparent order 1.78 1.80 1.85 1.71 

Activation energy (kJ/mol-1) 169.54 284.34 460.57 206.45 

R² (model) 0.9992 0.9995 0.9998 0.9991 

15°C.min-1 
Apparent order 1.75 1.82 1.87 1.74 

Activation energy (kJ/mol-1) 167.77 285.48 462.39 204.57 

R² (model) 0.9995 0.9997 0.9998 0.9994 

20°C.min-1 
Apparent order 1.74 1.79 1.85 1.71 

Activation energy (kJ/mol-1) 148.07 265.69 439.58 210.53 

R² (model) 0.9994 0.9996 0.9997 0.9992 

     

 
Figure 8 – Linear regression plots for step (a) 1 (b) 2 (c) 3 (d) 4 in 15°C.min-1 
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The average values of energy required generated by the model for the first two 

processes were 161.79; 278.50 kJ.mol-1, as it is a combination of reactions, such 

values will not be discussed further. For the subsequent steps, the calculated 

activation energy values are 454.18 and 207.18 kJ.mol-1 respectively, it can be 

observed that the decomposition step of NH4Al(SO4)2 to Al2(SO4)3 being the one 

that demands the most energy. The activation energy value referring to the last 

decomposition step, arising from the aluminum sulfate reaction giving rise to its 

oxide, in this work was 12 - 30% lower than that observed in reports by Rego et al 

[57], Chou and Song [72] and Gallagher and Johnson [73] using the graphical 

method, the apparent order around 1.7 is in agreement with what is found in the 

literature. It can be assumed that the presence of palladium was responsible for 

catalyzing the decomposition of the salt, in fact this occurs for other metallic 

sulfates with higher decomposition temperature such as magnesium and zinc 

[27][28]. 

 

 

3.4 Chemical characterization of products for (NH4)2SO4 and Pd/Al2O3 

 

In order to confirm the mineralogical composition, two microanalyses were 

performed by EDS to evaluate the elemental chemical composition of the material 

produced at 500°C and 800°C for the reaction of ammonium sulfate in the 

presence of Pd/Al2O3. Each analysis was performed on different areas of the 

sample to obtain a greater analytical range. Figures 9 and 10 and Table 3 represent 

the reaction product at 500°C at the rate of 15°C/min 
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Figure 924 Morphological structure of the reaction product between ammonium 

sulfate and Pd/Al2O3 at 500°C, rate of 15°C.min-1 obtained by MEV/EDS 
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Figure 10 - Result of the analysis of region (a) 1 (b) 2 (c) 3 in Fig 10 by EDS 

 

Table 3 Result of analysis by EDS of region 1, 2 e 3 in Fig 10 

Weight % 
Element Area 1 Area 2 Area 3 
Carbon 20.721 31.226 22.429 

Nitrogen 2.434 0 0.736 

Oxygen 49.411 43.593 46.571 

Aluminum 9.56 7.096 9.432 

Sulfur 17.873 18.084 20.588 

Palladium 0 0 0.245 

 

The result obtained is in agreement with the thermogravimetric analyses. It is 

assumed that the sulfur that was recorded by the EDS is probably part of the sulfate 
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that has not yet been converted into aluminum oxide, the presence of nitrogen that 

would come from ammonium sulfate is not observed, showing that at this 

temperature it has already been fully converted. The presence of palladium in small 

amounts is observed, corroborating the expected 0.3% by mass present in the 

alumina. 

Figures 11 and 12 and Table 4 represent the reaction product at 800°C at the rate 

of 15°C.min-1. 

 

 

Figure 11 - Morphological structure of the reaction product between ammonium 

sulfate and Pd/Al2O3 at 800°C, rate of 15°C.min-1 obtained by MEV/EDS. 
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Figure 12- Result of the analysis of region (a) 1 (b) 2 (c) 3 in Fig 11 by EDS 

 

Table 4 – Result of analysis by EDS of region 1, 2 e 3 in Fig 12 

Weight % 
Element Area 1 Area 2 Area 3 
Carbon 41.579 20.897 26.911 

Nitrogen 0 0 0 

Oxygen 46.636 57.052 52.511 

Aluminum 10.243 19.948 18.289 

Sulfur 1.227 2.103 2.174 

Palladium 0.316 0 0.114 
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For the reaction product at 800°C, there is a difference in relation to the previous 

one, because at this temperature the presence of sulfur is minimal, showing that 

probably all the sulfate has already been decomposed, as well as the ammonium, 

since the presence of nitrogen is not observed. For both analyzes the presence of 

carbon is due to the presence of the sample holder. 

 

 

Conclusion 

 

For the thermal decomposition of pure (NH4)2SO4, it was observed that it occurs in 

two steps with the presence of the intermediate product NH4HSO4 as predicted by 

thermodynamics and mass balance. In relation to TGA and kinetic modeling, the 

first decomposition step is around 250°C and has values of 154.7 kJ.mol-1 and 1.7 

for activation energy and apparent order, while the second step starts at about 

300°C with 283.3 kJ.mol-1 and 1.8, and the model presented a satisfactory R2 

value for the work rates. For its reaction with Pd/Al2O3, it was observed that there 

are at least four steps occurring in this reaction. In relation to TGA and kinetic 

modeling, the steps occur at 250, 320, 400, and 500 °C, and the step of converting 

the double ammonium salt with aluminum to aluminum sulfate is the one that 

demands a higher activation energy in the process (454,18 kJ.mol-1). It is also seen 

that the decomposition of aluminum sulfate, regenerating its oxide, occurred at 

temperatures lower than those found in the literature, and palladium may have 

served as an energy reducing agent in this step (about 12 to 30% lower). Finally, 

it can be observed  that in the reaction product at 500 °C there is no more nitrogen 

presence only sulfur, only sulfur, indicating the presence of sulfate, so this reaction 

is interesting because it can provide some necessary conditions to reduce the 

efforts to separate the products NH3 and SO2 gases as well as lower the heating 

temperature. 
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ANEXO 4 
Código Artigo 1 

 

% Código de ajuste do Matlab para curvas de TG utilizando o modelo de 

% Speyer (1995) 

 

clear all 

close all 

clc 

 

Rcte = 8.314;        % J/mol.K 

% Subir dados de temperatura, tempo e perda de massa experimental (TGA) 

data_total = load('Dados oriundos da TGA.txt'); 

data_local = data_total(8270:10696, :);  

 

[tr, phi] = calc_tr_phi(data_total);    % Calcula parâmetros Tr e phi do modelo 

 

temp = data_local(:, 1) + 273.15; % Temperatura 

t = data_local(:, 2);   % Tempo 

dm = data_local(:, 3);  % Perda de massa local 

nexp = length(dm);      % Número de pontos experimentais 

 

dm0 = data_local(1, 3);     % Primeiro ponto de perda de massa 

dmf = data_local(end, 3);    % Último ponto de perda de massa 

 

f = zeros(length(dm), 1); 

for i = 1:length(dm) 
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    f(i) = (dm(i) - dm0) / (dmf - dm0);   % Calcula o 'weight fraction' 

    if f(i) < 0 

        f(i) = 0; 

    end 

    if f(i) > 1 

        f(i) = 1; 

    end 

end 

 

 

[fcalc, dfcalc, d2fcalc, fobj] = ajustasigmoide(t,f); % Ajusta os parâmetros da 

curva sigmoide segundo os daods experimentais 

 

x_speyer = ((phi * t + tr) .^ 2 .* dfcalc) ./ (1 - fcalc);   % Linearização do modelo 

do Speyer (coeficiente angular) 

y_speyer = ((phi * t + tr) .^ 2 .* d2fcalc) ./ (dfcalc);     % Linearização do modelo 

do Speyer (coeficiente linear) 

 

 

[x_speyer_smooth, y_speyer_smooth] = data_smooth(x_speyer, y_speyer);   % 

Suavização dos dados da linearização de Speyer 

 

[par, n, Ea] = ajuste_dados(x_speyer_smooth,y_speyer_smooth, phi, Rcte);    % 

Calcula os coeficientes angular e linear, além da energia de ativação e ordem da 

reação 

 

ycalc = par(1) * x_speyer_smooth + par(2); 
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[m, b, r_speyer] = reglin(x_speyer_smooth, y_speyer_smooth); % Qualidade da 

regressão do modelo 

[m, b, r_sigmoid] = reglin(f, fcalc); % Qualidade da sigmoide feita 

 

% GRÁFICOS 

 

figure(1) 

plot(temp, f, 'b-') 

hold on 

plot(temp, fcalc, 'k-') 

xlabel('Temperature (K)', 'FontSize', 16) 

ylabel('$f$','Interpreter','latex', 'FontSize', 16) 

legend('Experimental', 'Sigmoid', 'FontSize', 12, 'Location', 'Southeast') 

title(['Weight fraction - R^2 = ', num2str(r_sigmoid), ' - SSE = ', num2str(fobj)], 

'FontSize', 14) 

axis([temp(1) temp(end) 0 1]) 

saveas(gcf,'1.fig')% I want to save the g as *.tif sequencly exp. A1,A2,A3.... 

 

figure(2) 

plot(f, fcalc, 'ko', 'MarkerSize', 3) 

hold on 

plot([0 1], [0 1], 'k--') 

xlabel('Experimental', 'FontSize', 16) 

ylabel('Sigmoid', 'FontSize', 16) 

title(['Comparative plot - Experimental vs. Sigmoid - R^2=', num2str(r_sigmoid)], 

'FontSize', 14) 

axis([0 1 0 1]) 
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saveas(gcf,'2.fig')% I want to save the g as *.tif sequencly exp. A1,A2,A3.... 

 

figure(3) 

plot(x_speyer_smooth, y_speyer_smooth, 'b-') 

hold on 

plot(x_speyer_smooth, ycalc, 'k-') 

xlabel('$\frac{(\phi t+Tr)^2(df/dt)}{(1-f)}$','Interpreter','latex', 'FontSize', 20) 

ylabel('$\frac{(\phi t+Tr)^2(d^2f/dt^2)}{(df/dt)}$','Interpreter','latex', 'FontSize', 20) 

legend('Experimental', 'Regression', 'FontSize', 12, 'Location', 'Southwest') 

title(['Linearization - Speyer (comparison) - R^2=', num2str(r_speyer)], 'FontSize', 

14) 

saveas(gcf,'3.fig')% I want to save the g as *.tif sequencly exp. A1,A2,A3.... 
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ANEXO 5 
 

Código Artigo 2 

import numpy as np 
import matplotlib.pyplot as plt 
import scipy.optimize 
import statistics 
 
def adjust_sigmoidal(time_WF, weight_fraction): 
     
    initial_time = time_WF[0] 
    final_temp = time_WF[-1] 
     
    ObjFcn = lambda x: np.sum((weight_fraction-1 / (1+np.exp(-
x[0]*(time_WF-x[1]))))**2) 
    xopt = scipy.optimize.fmin(func=ObjFcn, x0 = [1, (final_temp + 
initial_time) / 2], xtol=1e-10, disp=0) 
 
    f_calc = np.zeros(len(weight_fraction)) 
    df_calc = np.zeros(len(weight_fraction)) 
    d2f_calc = np.zeros(len(weight_fraction)) 
 
    for i in range(len(weight_fraction)): 
        f_calc[i] = 1 / (1 + np.exp(-xopt[0] * (time_WF[i] - xopt[1]))) 
 
        df_calc[i] = (xopt[0] * np.exp(xopt[0] * (xopt[1] - time_WF[i])))\ 
            /(np.exp(xopt[0] *(xopt[1] - time_WF[i])) + 1) ** 2 
 
        d2f_calc[i] = (2 * xopt[0] ** 2 * np.exp(2 * xopt[0] * (xopt[1] - 
time_WF[i])))\ 
            /(np.exp(xopt[0] * (xopt[1] - time_WF[i])) + 1) ** 3 \ 
                - (xopt[0] ** 2 * np.exp(xopt[0] * (xopt[1] - time_WF[i])))\ 
                    /(np.exp(xopt[0] * (xopt[1] - time_WF[i])) + 1) ** 2 
 
    return f_calc, df_calc, d2f_calc 
 
def calc_tr_phi(time_values, temperature_values): 
 
    temperature_curve = np.polyfit(time_values, temperature_values, 1) 
 
    return temperature_curve[0], temperature_curve[1] + 273.15 
 
def weight_conversion(weight_values): 
    exp_conversion = np.zeros(len(weight_values)) 
 
    for i in range(len(weight_values)): 
        exp_conversion[i] = (weight_values[i] - weight_values[0]) / 
(weight_values[-1] - weight_values[0]) 
        if exp_conversion[i] > 1.0: 
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            exp_conversion[i] = 1.0 
        if exp_conversion[i] < 0.0: 
            exp_conversion[i] = 0.0 
 
    return exp_conversion 
 
def speyer_linearization(time, rate, temperature, calc_values, 
df_calc_values, d2f_calc_values): 
 
    x_calc = np.zeros(len(time)) 
    y_calc = np.zeros(len(time)) 
 
    for i in range(len(x_calc)): 
        x_calc[i] = ((rate * time[i] + temperature) ** 2 * df_calc_values[i]) / (1 - 
calc_values[i]) 
        y_calc[i] = ((rate * time[i] + temperature) ** 2 * d2f_calc_values[i]) / 
(df_calc_values[i]) 
 
        j = 0 
        while y_calc[j+1] > y_calc[j]: 
            j += 1 
     
    return x_calc[j:-1], y_calc[j:-1] 
 
def kinetic_adjust(x_calc, y_calc, rate): 
 
    rcte = 8.314 
 
    kinetic_parameters = np.polyfit(x_calc, y_calc, 1) 
 
    x_model = np.linspace(x_calc[0], x_calc[-1], num=10) 
    y_model = kinetic_parameters[0] * x_model + kinetic_parameters[1] 
 
    return x_model, y_model, -kinetic_parameters[0], (kinetic_parameters[1] 
* rcte / rate) / 1000 
 
def linear_reg(exp, calc): 
 
    n = len(exp) 
 
    mean_exp = np.mean(exp)               
    mean_calc = np.mean(calc) 
 
    delta_exp = exp - mean_exp  
    delta_calc = calc - mean_calc          
 
    deviation_exp = statistics.stdev(delta_exp) 
    deviation_calc = statistics.stdev(delta_calc) 
     
    num = np.matmul(delta_exp, delta_calc) / (n - 1) 
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    dem = deviation_exp * deviation_calc 
     
    r2 = (num / dem) ** 2 
 
    return r2 
 

import numpy as np 
import matplotlib.pyplot as plt 
from speyer_alg import * 
from datetime import datetime 
 
# Complete data for the temperature curve 
full_data = np.loadtxt('experimental_data/sulfate_10K_complete.txt', 
dtype=np.float64) 
exp_temperature, exp_time, exp_weight = full_data[:, 0], full_data[:, 1], 
full_data[:, 2] 
 
# Local data for the application of the Speyer algorithm (decomposition) 
local_data = np.loadtxt('experimental_data/sulfate_10K_local.txt', 
dtype=np.float64) 
local_exp_temperature, local_exp_time, local_exp_weight = local_data[:, 
0], local_data[:, 1], local_data[:, 2] 
 
# Heating rate (C.min-1) and room temperature (K) 
heating_rate, room_temperature = calc_tr_phi(exp_time, 
exp_temperature) 
 
# Conversion values 
exp_weight_fraction = weight_conversion(local_exp_weight) 
 
# Conversion, first derivative, and second derivative of the sigmoidal 
function 
calc_weight_fraction, diff_calc_weight_fraction, d2f_calc_weight_fraction = 
adjust_sigmoidal(local_exp_time, exp_weight_fraction) 
 
# Linearization of the for the determination of the kinetic parameters 
x_speyer, y_speyer = speyer_linearization(local_exp_time, heating_rate, 
room_temperature, calc_weight_fraction, diff_calc_weight_fraction, 
d2f_calc_weight_fraction) 
 
# Model values and kinetic parameters 
x_model_values, y_model_values, reaction_order, activation_energy = 
kinetic_adjust(x_speyer, y_speyer, heating_rate) 
 
date = datetime.now().strftime("%Y_%m_%d-%I:%M:%S") 
filename = 'results.txt' 
 
# Numerical results and plots 
print() 
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print('========================================') 
print('RESULTS:') 
print('========================================') 
print() 
print('Reaction order = %.2f' % reaction_order) 
print('Activation energy = %.2f kJ.mol-1' % activation_energy) 
print() 
print('R2 (sigmoidal) = %.4f' % linear_reg(exp_weight_fraction, 
calc_weight_fraction)) 
print('R2 (model) = %.4f' % linear_reg(x_speyer, y_speyer)) 
 
plt.figure(1) 
plt.plot(local_exp_temperature, exp_weight_fraction, 'bo', markevery=15, 
markersize=4) 
plt.plot(local_exp_temperature, calc_weight_fraction, 'k-') 
plt.xlabel('Temperature (C)') 
plt.ylabel('Conversion') 
plt.legend(['Experimental', 'Model']) 
plt.savefig('model_results/conversion.jpeg') 
 
 
plt.figure(2) 
plt.plot(x_speyer, y_speyer, 'bo', markevery=15, markersize=4) 
plt.plot(x_model_values, y_model_values, 'k-') 
plt.xlabel('$(\phi t+Tr)^2(df/dt)/(1-f)$') 
plt.ylabel('$(\phi t+Tr)^2(d^2f/dt^2)(df/dt)$') 
plt.ticklabel_format(axis="x", style="sci", scilimits=(0,0)) 
plt.ticklabel_format(axis="y", style="sci", scilimits=(0,0)) 
plt.legend(['Experimental', 'Model']) 
plt.savefig('model_results/speyer_plot.jpeg') 
 
plt.figure(3) 
plt.plot(exp_weight_fraction, calc_weight_fraction, 'bo', markevery=15, 
markersize=4) 
plt.plot([0, 1], [0, 1], 'k--') 
plt.xlabel('Experimental conversion') 
plt.ylabel('Sigmoidal conversion') 
plt.savefig('model_results/linear_reg.jpeg') 
 
# Files  
file = open(filename,'w') 
 
file.write('========================================\n') 
file.write('RESULTS\n') 
file.write('========================================\n\n') 
 
file.write('Reaction order = %.2f\n' % reaction_order) 
file.write('Activation energy = %.2f kJ.mol-1\n\n' % activation_energy) 
 
file.write('R2 (sigmoidal) = %.4f\n' % linear_reg(exp_weight_fraction, 
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calc_weight_fraction)) 
file.write('R2 (model) = %.4f\n\n' % linear_reg(x_speyer, y_speyer)) 
 
file.write('----------------------------------------\n') 
file.write('Sigmoid results\n') 
file.write('----------------------------------------\n') 
for i in range(len(local_exp_temperature)): 
    file.write('%.4f\t%.4f\n'%(local_exp_temperature[i], 
calc_weight_fraction[i])) 
 
file.write('\n----------------------------------------\n') 
file.write('Speyer linear results (experimental)\n') 
file.write('----------------------------------------\n') 
for i in range(len(x_speyer)): 
    file.write('%.4f\t%.4f\n'%(x_speyer[i], y_speyer[i])) 
 
file.write('\n----------------------------------------\n') 
file.write('Speyer linear results (model)\n') 
file.write('----------------------------------------\n') 
for i in range(len(x_model_values)): 
    file.write('%.4f\t%.4f\n'%(x_model_values[i], y_model_values[i])) 
file.close() 
 
plt.show() 
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