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Energia nas reações químicas 

ü  Tipos de sistemas 
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Energia nas reações químicas 

ü  Conceitos 

ü  Calor;  

ü  Calor específico; 

ü   Calor latente; 

ü   Energia interna; 

ü   Temperatura. 



Energia nas reações químicas 
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Espontaneidade das reações químicas 

ü  Funções de estado 

ü   Entalpia; 

ü   Entropia; 

ü   Energia Livre. 



ü  Entalpia (H) 

Variação de Entalpia, ou ΔH - calor transferido 
para o sistema ou do sistema a pressão 
constante durante uma transformação desse 
sistema, que pode ser física ou química. 

Depende: 
 
ü Quantidade de matéria; 
ü Temperatura e pressão. 

Espontaneidade das reações químicas 



ü  1a. Lei da Termodinâmica 

“A energia total do Universo é constante”  

ü  Espontaneidade das reações pela 
entalpia 

ΔH > 0 à reação endotérmica; 
ΔH < 0 à reação exotérmica. 

Reações exotérmicas são mais favoráveis do que as 
endotérmicas.  

Espontaneidade das reações químicas 



ü  Entropia (S) 

Função termodinâmica relacionada ao grau de 
dispersão ou de desordem de um sistema. 

Espontaneidade das reações químicas 



ü  2a. Lei da Termodinâmica 

“A entropia total do Universo aumenta 
continuamente”  

ü  Espontaneidade das reações pela 
entropia 

Quanto maior a entropia, mais favorável é uma reação. 

Espontaneidade das reações químicas 



ü  Entropia (S) 

Espontaneidade das reações químicas 

Estado – descrição macroscópica do sistema; 
 
Um microestado é o único arranjo possível das posições e energias cinéticas 
das moléculas quando elas estão em um estado termodinâmico específico – 
“fotografia” de um momento do arranjo submicroscópico do sistema. 

BROWN, T.; LEMAY, H. E.; BURSTEN, B. E. Química: a ciência central. 9 ed. Prentice-Hall, 2005. 



ü  Entropia (S) 

Espontaneidade das reações químicas 

Análise da entropia de um sistema: 
 
ü Temperatura ou volume; 
ü Número de partículas que se movem de modo 

independente 
  – seu aumento acarreta um aumento no número de 

microestados, que leva a um aumento na entropia; 



ü  Entropia (S) 

Espontaneidade das reações químicas 
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ü  Entropia (S) 

Espontaneidade das reações químicas 
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ü  Entropia (S) 

Espontaneidade das reações químicas 

ü Íons mais 
desordenados; 

ü Moléculas de 
água mais 
organizadas. 

BROWN, T.; LEMAY, H. E.; BURSTEN, B. E. Química: a ciência central. 9 ed. Prentice-Hall, 2005. 



ü  Entropia (S) 

Função termodinâmica relacionada ao grau de 
dispersão ou de desordem de um sistema. 

ü Um cristal altamente organizado a 0K - entropia zero; 

ü  Para uma mesma substância: 

S gases > S líquidos > S sólidos; 

ü  S moléculas simples < moléculas mais complexas; 

ü Dissolução de um líquido ou sólido em um solvente 

aumenta a entropia do sistema. 

Espontaneidade das reações químicas 



ü  3a. Lei da Termodinâmica 

“A entropia de uma substância cristalina perfeita, 
pura, no zero absoluto é igual a zero: S(0 K) = 0”  

Espontaneidade das reações químicas 

ü Possibilidade de usar medidas experimentais para 

determinar o valor absoluto da entropia, S, a partir da 

variação capacidade calorífica de uma substância; 

ü Unidade joules por mol-kelvin (J/mol-K); 

ü Valores tabelados. 



ü  Entropia (S) 

Espontaneidade das reações químicas 

ü  A entropia aumenta à medida que o número de átomos na molécula 
aumenta. 

BROWN, T.; LEMAY, H. E.; BURSTEN, B. E. Química: a ciência central. 9 ed. Prentice-Hall, 2005. 



ü  Energia Livre de Gibbs 

Função de estado que permite cruzar as variáveis entalpia, 
entropia e temperatura para analisar, com informações 
apenas do sistema, se é favorável obter os produtos de uma 
reação ou não. 

Combustão Butano Combustão Acetileno 

Liberação de energia para o 
ambiente ΔH < 0 

Liberação de energia para o 
ambiente ΔH < 0  

Volume gasoso: 7,5V à 9V 
Aumento da entropia do sistema 

Volume gasoso: 3,5V à 3V 
Diminuição da entropia do sistema 

Espontaneidade das reações químicas 



ü  Espontaneidade das reações 

ü  Se ΔG < 0, a reação é espontânea no sentido direto. 

ü  Se ΔG = zero, a reação está em equilíbrio. 

ü  Se ΔG > 0, a reação no sentido direto não é espontânea 

(trabalho deve ser realizado para que ela ocorra), mas a 

reação inversa é espontânea. 

ΔG = ΔH - TΔS 

Espontaneidade das reações químicas 



ü  Espontaneidade das reações 

Espontaneidade das reações químicas 

•  Em reações que 

atingem equilíbrio, a 

energia livre do sistema 

diminui 

progressivamente à 

medida que a reação 

move no sentido do 

equilíbrio, que 

representa um mínimo 

na energia livre.  

BROWN, T.; LEMAY, H. E.; BURSTEN, B. E. Química: a ciência central. 9 ed. Prentice-Hall, 2005. 



Cálculo da entalpia 

ü  Entalpia padrão de formação  

Variação de entalpia da reação de formação dessa 
substância a partir de substâncias simples em seu estado 
padrão  

2 C(graf) + 3 H2(g) + 1/2 O2(g) → C2H6O(l) 

ΔH = -277,6 KJ/mol 



	



Cálculo da entalpia 



Cálculo da entalpia 

ü  Variação da Entalpia em uma reação 

CH4(g) + 2 O2(g) → CO2(g) + 2 H2O(g)  

ΔH = Hprodutos – Hreagentes 
ΔH = [(ΔHf CO2) + 2. (ΔHf H2O)] – [2. (ΔHfO2) + (ΔHfCH4)] 

ΔH = [(-393,5) + 2. (-241,8)] – [2. (0) + (-74,8)] 
ΔH = [-393,5 + (-783,6)] – [0 – 74,8] 

ΔH = - 1177,1 + 74,8 
ΔH = - 1102,3 KJ/mol 



Cálculo da entalpia 

ü  Lei de Hess 
“A variação de entalpia de uma reação independe das 
etapas pelas quais a reação passou” 

C2H6O(l) + 3 O2(g) → 2 CO2(g) + 3 H2O(g)     ΔH = ?  

H2(g) + 1/2 O2(g) → H2O(g) ∆H = -241,8 KJ/mol 
 
C(grafite) + O2(g) → CO2(g) ∆H = -393,5KJ/mol 
 
C2H6O(l) → 2 C(grafite) + 3 H2(g) + 1/2 O2(g) ∆H = 277,6 KJ/mol  
 



Cálculo da entalpia 

ü  Lei de Hess 
“A variação de entalpia de uma reação independe das 
etapas pelas quais a reação passou” 

C2H6O(l) + 3 O2(g) → 2 CO2(g) + 3 H2O(g)     ΔH = ?  

H2(g) + 1/2 O2(g) → H2O(g) ∆H = -241,8 KJ/mol 
 
C(grafite) + O2(g) → CO2(g) ∆H = -393,5KJ/mol 
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Cálculo da entalpia 

3 H2(g) + 3/2 O2(g) → 3 H2O(g) ∆H = -241,8 KJ/mol x 3 = -725,4 KJ/mol  
 
 
2 C(grafite) + 2 O2(g) → 2 CO2(g) ∆H = -393,5KJ/mol x 2 = -787KJ/mol  
 
 
C2H6O(l) → 2 C(grafite) + 3 H2(g) + 1/2 O2(g) ∆H = 277,6 KJ/mol  
 

C2H6O(l) + 3 O2(g) → 2 CO2(g) + 3 H2O(g) ∆H = −1234,8 KJ/mol  
 
  
 



Cálculo da entalpia 

3 H2(g) + 3/2 O2(g) → 3 H2O(g) ∆H = -241,8 KJ/mol x 3 = -725,4 KJ/mol  
 
 
2 C(grafite) + 2 O2(g) → 2 CO2(g) ∆H = -393,5KJ/mol x 2 = -787KJ/mol  
 
 
C2H6O(l) → 2 C(grafite) + 3 H2(g) + 1/2 O2(g) ∆H = 277,6 KJ/mol  
 

C2H6O(l) + 3 O2(g) → 2 CO2(g) + 3 H2O(g) ∆H = −1234,8 KJ/mol  
 
  
 



Espontaneidade das reações químicas 

ü   Termodinâmica: direção e extensão das 
reações espontâneas; 

BROWN, T.; LEMAY, H. E.; BURSTEN, B. E. Química: a ciência central. 9 ed. Prentice-Hall, 2005. 


