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Espaço 

para LogoCalorimetria de volume constante

1. Pode ser utilizada para estudar a energia química potencial 

acumulada nas substâncias. 

2. Normalmente utilizada para estudar a combustão de compostos

orgânicos.

3. As reações de combustão são estudadas em um equipamento

chamado bomba calorimétrica.



Espaço 

para LogoCalorimetria de volume constante



Espaço 

para LogoCalorimetria de volume constante

1. Para calcular o calor de combustão a partir do DT medido na bomba 

calorimétrica, precisamos conhecer o a capacidade calorífica do calorímetro 

(Ccal).

2. O Ccal é obtido pela combustão de uma amostra que libera certa quantidade 

de calor e pela determinação do DT resultante.



Espaço 

para LogoCalorimetria de volume constante

Exemplo: 

1g de ácido benzóico, em uma bomba calorimétrica, produz 26,38 kJ de calor. 

Suponha que 1g de ácido benzóico sofre combustão em um calorímetro e tem 

sua temperatura aumentada em 4,857ºC. A capacidade calorífica do calorímetro 

é:

𝐶𝑐𝑎𝑙 =
26,38𝑘𝐽

4,857º𝐶

Assim, o calor liberado em uma reação pode ser obtido pela equação abaixo:

qr = - Ccal x DT



Espaço 

para LogoCalorimetria de volume constante

Exemplo: Metilhidrazina (CH6N2) é comumente utilizado como um combustível líquido de foguete. A

combustão da metilhidrazina é apresentada abaixo:

2CH6N2(l) + 5O2(g) → 2N2(g) + 2CO2(g) + 6H2O(l)

Quando 4g de metilhidrazina sofrem combustão em uma bomba calorimétrica, a temperatura do

calorímetro aumenta de 25ºC para 39,5ºC.

Em um experimento separado, a capacidade calorífica total do calorímetro é medida, encontrando-se

o valor de 7,794 kJ/ºC. Qual é o calor de reação para a combustão de um mol de CH6N2 nesse

calorímetro?

qr = - Ccal x DT



Espaço 

para LogoCalorimetria de volume constante

• Calor liberado por 4g de amostra

DT = 39,5ºC – 25ºC = 14,5ºC

𝑞𝑟 = −𝐶𝑐𝑎𝑙 × ∆𝑇 = −7,794
𝑘𝐽

℃
× 14,5℃

𝑞𝑟 = −113 𝑘𝐽

*Calor Liberado por mol de CH6N2

Massa Molar do CH6N2= 46,1 g/mol

𝑞𝑟 =
−113 𝑘𝐽

4 𝑔
×

46,1 𝑔

𝑚𝑜𝑙
= −1,3 × 103

𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙



Espaço 

para LogoCalorimetria de volume constante

Exercício

Uma amostra de 0,5865 g de ácido lático (HC3H5O3) é queimada em um calorímetro cuja capacidade

calorífica é 4,812 kJ/ºC. A temperatura aumenta de 23,1ºC para 24,95 ºC. Calcule o calor de

combustão de a) ácido acético por grama e b) por mol.

Resposta: a) -15,2 kJ/g e b) -1370 kJ/mol



Espaço 

para LogoCalorimetria de volume constante vs a pressão constante

Como DE = q + w, então o calor medido na ausência de trabalho (volume constante) é igual a

energia interna do sistema.

1. As reações em uma bomba calorimétrica ocorre à volume constante, logo, o calor transferido

corresponde mais apropriadamente à variação de energia interna;

2. Um calorímetro de pressão constante mede a variação de entalpia



Espaço 

para LogoCapacidade calorífica dos gases

Definimos anteriormente que a capacidade calorífica como: 𝐶 =
𝑞

∆𝑇

1. De acordo com a primeira lei da termodinâmica temos que o calor transferido a volume

constante pode ser identificado como a energia interna, DE. Assim, a capacidade calorífica a

volume constante (Cv) é:

𝐶𝑣 =
∆𝐸

∆𝑇

2. De maneira semelhante temos que a capacidade calorífica a pressão constante é:

𝐶𝑝 =
∆𝐻

∆𝑇



Espaço 

para LogoCapacidade calorífica dos gases

1. Os valores de Cp e Cv de sólidos e líquidos possuem valores comparáveis. O mesmo não ocorre

com os gases.

2. Podemos utilizar a equação da entalpia e dos gases ideais para obter uma relação quantitativa

entre Cp e Cv para um gás ideal.

Entalpia  H = E + PV 

Gases ideais PV = nRT

Substituindo:

H = E +nRT

Quando uma amostra de um gás ideal é aquecida, H, E e a T apresentam variação, então:

DH = DE + nRDT



Espaço 

para LogoCapacidade calorífica dos gases

A capacidade calorífica à pressão constante (Cp) pode ser expressa como:

𝐶𝑝 =
∆𝐻

∆𝑇
=
∆𝐸 + 𝑛𝑅𝑇

∆𝑇
=
∆𝐸

∆𝑇
+ 𝑛𝑅 = 𝐶𝑣 + 𝑛𝑅

𝐶𝑝 = 𝐶𝑣 + 𝑛𝑅

Se dividirmos essa equação pelo número de mols teremos a relação entre as capacidades caloríficas

molares à pressão e a volume constante:

𝐶𝑝,𝑚 = 𝐶𝑣,𝑚 + 𝑅

Como exemplo, o valor de Cv,m do argônio é 12,8 J K-1 mol-1 , logo, o valor correspondente em

pressão constante (Cp,m) é 12,8 + 8,3 = 21,1 J K-1 mol-1 , uma diferença de 65%.



Espaço 

para LogoRelação entre DH e DE

Em reações em que gases não são produzidos nem consumidos, a diferença entre DH e DE é

desprezível e podemos considerar DH=DE. Entretanto, se um gás é formado na reação, muito

trabalho é realizado para dar lugar aos produtos gasosos, o que pode gerar uma diferença

significativa. A lei dos gases ideais pode ser utilizada para relacionar DH e DE.

𝐻𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙 = 𝐸𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙 + 𝑃𝑉𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙 = 𝐸𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙 + 𝑛𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙𝑅𝑇

𝐻𝐹𝑖𝑛𝑎𝑙 = 𝐸𝐹𝑖𝑛𝑎𝑙 + 𝑃𝑉𝐹𝑖𝑛𝑎𝑙 = 𝐸𝐹𝑖𝑛𝑎𝑙 + 𝑛𝐹𝑖𝑛𝑎𝑙𝑅𝑇

A diferença é:

∆𝐻 = 𝐻𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙 − 𝐻𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙 = ∆𝐸 + 𝑛𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙 − 𝑛𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙 𝑅𝑇

∆𝐻 = ∆𝐸 + ∆𝑛𝑔á𝑠𝑅𝑇



Espaço 

para LogoRelação entre DH e DE

Exemplo: Um calorímetro, em volume constante, mostrou que a perda de calor que acompanha a

combustão de 1 mol de moléculas de glicose na reação é 2559 kJ em 298 K, ou seja, DE = -2559 kJ.

Qual é a variação de entalpia da mesma reação?

C6H12O6(s) + 6O2(g) -> 6 CO2(g) + 6 H2O(g)

Etapa 1: Encontre ∆𝑛𝑔á𝑠

∆𝑛𝑔á𝑠= 𝑛𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙 − 𝑛𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙 = 12 − 6 = +6 𝑚𝑜𝑙

Etapa 2: ∆𝐻 = ∆𝐸 + ∆𝑛𝑔á𝑠𝑅𝑇

∆𝐻 = −2559 𝑘𝐽 + 6 𝑚𝑜𝑙 × 8,3145
𝐽

𝐾 𝑚𝑜𝑙
× 298 𝑘 ×

𝑘𝐽

1000𝐽
= −2544𝑘𝐽



Espaço 

para LogoLei de Hess

Considere a reação hipotética: A B ∆𝐻𝑥 =? ? ? ?

http://quimicafv.blogspot.com/2018/11/lei-de-hess.html



Espaço 

para LogoLei de Hess

“A entalpia da reação é a soma das entalpias de reação das etapas 

em que a reação pode ser dividida.”

Peter Atkins, Princípios de Química, Questionando a vida moderna

“A lei de Hess establece que se uma reação for executada em uma

serie de etapas, o DH para a reação será igual à soma das variações

de entalpia para as etapas individuais.”

Brown, Química, a ciencia central



Espaço 

para LogoLei de Hess

Vamos examinar a oxidação do carbono, na forma de grafita,

representado por C(gr), a dióxido de carbono.

C(gr) + O2(g) -> CO2(g)

Essa reação pode ser realizada em duas etapas:

Etapa 1: 𝐶(𝑔𝑟) +
1

2
𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂(𝑔) ∆𝐻°= −110,5𝑘𝐽

Etapa 2: 𝐶𝑂(𝑔) +
1

2
𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂2(𝑔) ∆𝐻°= −283 𝑘𝐽



Espaço 

para LogoLei de Hess

Somando as reações, temos:

Etapa 1: 𝐶(𝑔𝑟) +
1

2
𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂(𝑔) ∆𝐻°= −110,5𝑘𝐽

Etapa 2: 𝐶𝑂(𝑔) +
1

2
𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂2(𝑔) ∆𝐻°= −283 𝑘𝐽

𝐶(𝑔𝑟) + 𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂2(𝑔) ∆𝐻°= −393,5 𝑘𝐽



Espaço 

para LogoLei de Hess

Exemplo: Considere a síntese do propano, C3H8, usado como combustível

em fogões de acampamentos: 3𝐶(𝑔𝑟) + 4𝐻2(𝑔) → 𝐶3𝐻8(𝑔)

OBS: É difícil medir o DH dessa reação. As entalpias de reações de

combustão, porém, são mais fáceis de medir. Temos os dados

experimentais:

a) 𝐶3𝐻8(𝑔) + 5𝑂2(𝑔) → 3𝐶𝑂2(𝑔) + 4𝐻2𝑂(𝑙) ∆𝐻°= −2220 𝑘𝐽

b) 𝐶(𝑔𝑟) +𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂2(𝑔) ∆𝐻°= −394 𝑘𝐽

c) 𝐻2(𝑔) +
1

2
𝑂2(𝑔) → 𝐻2𝑂(𝑙) ∆𝐻°= −286 𝑘𝐽



Espaço 

para LogoLei de Hess

1. Multiplique a equação (b) por 3

2. Inverta a equação (a) mudando o sinal da entalpia

3. Multiplique a equação (c ) por 4

3𝐶(𝑔𝑟) + 3𝑂2(𝑔) → 3𝐶𝑂2(𝑔) ∆𝐻°= 3 × −394 𝑘𝐽 = −1182 𝑘𝐽

3𝐶𝑂2(𝑔) + 4𝐻2𝑂(𝑙) → 𝐶3 𝐻8(𝑔) + 5𝑂2(𝑔) ∆𝐻°= +2220 𝑘𝐽

4𝐻2(𝑔) + 2 𝑂2(𝑔) → 4 𝐻2𝑂(𝑙) ∆𝐻°= 4 × −286 𝑘𝐽 = −1144 𝑘𝐽



Espaço 

para LogoLei de Hess

4. Some as reações

3𝐶(𝑔𝑟) + 3𝑂2(𝑔) → 3𝐶𝑂2(𝑔) ∆𝐻°= 3 × −394 𝑘𝐽 = −1182 𝑘𝐽

3𝐶𝑂2(𝑔) + 4𝐻2𝑂(𝑙) → 𝐶3 𝐻8(𝑔) + 5𝑂2(𝑔) ∆𝐻°= +2220 𝑘𝐽

4𝐻2(𝑔) + 2 𝑂2(𝑔) → 4 𝐻2𝑂(𝑙) ∆𝐻°= 4 × −286 𝑘𝐽 = −1144 𝑘𝐽

3𝐶(𝑔𝑟) + 4𝐻2(𝑔) → 𝐶3𝐻8(𝑔) ∆𝐻°= −106 𝑘𝐽



Espaço 

para LogoEntalpia de formação

1. Estado Padrão = A forma pura de uma substância em 1 bar. Para um soluto, na

concentração de 1 mol/L.

2. Entalpia padrão de formação ∆𝐻𝑓
° = A entalpia padrão de reação, por mol, na síntese de

um composto a partir de seus elementos na forma mais estável, em 1 bar e na

temperatura especificada.

3. Entalpia padrão de reação ∆𝐻𝑟
° = A diferença entre as entalpias molares dos produtos e

reagentes de uma reação em seus estados padrão.

∆𝐻𝑟
°= ෍𝑛∆𝐻𝑓

° 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑡𝑜𝑠 − ෍𝑛∆𝐻𝑓
°(𝑟𝑒𝑎𝑔𝑒𝑛𝑡𝑒𝑠)

Onde n= coeficientes estequiometricos



Espaço 

para LogoEntalpia de formação



Espaço 

para LogoEntalpia de formação

Seja a reação: 𝐶𝐻4(𝑔) + 2𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂2(𝑔) + 2𝐻2𝑂(𝑔)

Calcule a entalpia de reação.

Utilizando a equação

∆𝐻𝑟𝑒𝑎çã𝑜
° = −393,5 + 2 −241,8 − −74,8 + 2 0 = −802,3 𝑘𝐽

Utilizando a lei de Hess

𝐶(𝑔𝑟𝑎𝑓) + 𝐻2(𝑔) → 𝐶𝐻4(𝑔) ∆𝐻𝑓
°= −74,8 𝑘𝐽

𝐶(𝑔𝑟𝑎𝑓) + 𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂2(𝑔) ∆𝐻𝑓
°= −393,5 𝑘𝐽

𝐻2(𝑔) + 𝑂2(𝑔) → 𝐻2𝑂(𝑔) ∆𝐻𝑓
°= −241,8 𝑘𝐽

∆𝐻𝑟
°= ෍𝑛∆𝐻𝑓

° 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑡𝑜𝑠 − ෍𝑛∆𝐻𝑓
°(𝑟𝑒𝑎𝑔𝑒𝑛𝑡𝑒𝑠)



Espaço 

para LogoEntalpia de formação

𝐶𝐻4(𝑔) → 𝐶(𝑔𝑟𝑎𝑓) + 2𝐻2(𝑔) ∆𝐻𝑓
°= +74,8 𝑘𝐽

𝐶(𝑔𝑟𝑎𝑓) + 𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂2(𝑔) ∆𝐻𝑓
°= −393,5 𝑘𝐽

2𝐻2(𝑔) + 𝑂2(𝑔) → 2𝐻2𝑂(𝑔) ∆𝐻𝑓
°= 2 × −241,8 𝑘𝐽 = −483,6 𝑘𝐽

𝐶𝐻4(𝑔) + 2𝑂2(𝑔) → 𝐶𝑂2(𝑔) + 2𝐻2𝑂(𝑔) ∆𝐻𝑟
° = +74,8 − 393,5 − 483,6 = −802,3 𝑘𝐽



Espaço 

para LogoCiclo de Born-Haber

Energia de rede: é a energia necessária para separar completamente um mol de

um composto sólido iônico em íons gasosos.

A energia de rede é um conceito útil porque ela se relaciona diretamente

à estabilidade de um sólido iônico. Ela não pode ser determinada

diretamente por experimento, mas pode ser calculada pela visualização da

formação de um composto iônico como ocorre em uma série de etapas bem

definidas.



Espaço 

para LogoCiclo de Born-Haber



Espaço 

para LogoVariação da Entalpia de Reação com a Temperatura

1. As entalpias dos reagentes e produtos aumentam com a 

temperatura,

2. Se a entalpia total dos reagentes aumenta mais do que a dos 

produtos para um mesmo DT então a reação adquire um 

comportamento mais exotérmico.



Espaço 

para LogoVariação da Entalpia de Reação com a Temperatura



Espaço 

para LogoVariação da Entalpia de Reação com a Temperatura

Lei de Kirchhoff

∆𝐻𝑟
° 𝑇2 = ∆𝐻𝑟

° 𝑇1 + 𝑇2 − 𝑇1 ∆𝐶𝑝

Para utilizar a Lei de Kirchhoff precisamos conhecer a diferença entre as 

capacidades caloríficas molares dos produtos e reagentes:

∆𝐶𝑝=෍𝑛𝐶𝑝,𝑚 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑡𝑜𝑠 −෍𝑛𝐶𝑝,𝑚(𝑟𝑒𝑎𝑔𝑒𝑛𝑡𝑒𝑠)



Espaço 

para LogoVariação da Entalpia de Reação com a Temperatura

A entalpia de reação padrão de formação de NH3(g) é -92,22 kJ/mol, em 

298 K. A síntese industrial ocorre em 450 ºC. Qual é a entalpia padrão 

da reação nessa temperatura?

𝑁2(𝑔) + 3𝐻2(𝑔) → 2𝑁𝐻3(𝑔)

Dados, Cp,m

NH3(g)=35,06 J/(mol K)

N2(g)= 29,12 J/(mol K)

H2(g)= 28,82 J/(mol K)



Espaço 

para LogoVariação da Entalpia de Reação com a Temperatura

∆𝐶𝑝=෍𝑛𝐶𝑝,𝑚 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑡𝑜𝑠 −෍𝑛𝐶𝑝,𝑚(𝑟𝑒𝑎𝑔𝑒𝑛𝑡𝑒𝑠)

∆𝐶𝑝= 2 × 35,06
𝐽

𝑚𝑜𝑙 𝐾
− 1 × 29,12

𝐽

𝑚𝑜𝑙 𝐾
+ 3 × 28,82

𝐽

𝑚𝑜𝑙 𝐾
= −45,46

𝐽

𝑚𝑜𝑙 𝐾

𝑇2 − 𝑇1 = 450 + 273 − 298 = 425𝐾

∆𝐻𝑟
° 𝑇2 = ∆𝐻𝑟

° 𝑇1 + 𝑇2 − 𝑇1 ∆𝐶𝑝

∆𝐻𝑟
° 450℃ = −92,22

𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙
+ 425 𝐾 × −45,46

𝐽

𝑚𝑜𝑙 𝐾
×

1 𝑘𝐽

1000 𝐽
= −111,54

𝑘𝐽

𝑚𝑜𝑙



Espaço 

para LogoVariação da Entalpia de Reação com a Temperatura



Espaço 

para Logo

Até a próxima semana!!!


