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Num sistema duas situações podem ocorrer:

a. Permanecer no estado em que se encontra → reversível;

b. Mover para outro estado de acordo com a sua 

preferência.→ natural ou espontâneo → irreversível

Importante determinar:

• Processos reversíveis e irreversíveis

• Critério de irreversibilidade

Termodinâmica



Processos Reversíveis e Irreversíveis

Ocorrem:  T; ci; JQ
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Não ocorrem
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Segunda Lei da Termodinâmica

• Viabilidade de Transformações

– Primeira Lei: insuficiente; não estabelece critérios de 

direcionalidade das transformações

– A Primeira Lei é obedecida nos dois sentidos, mas 

apenas um é viável.
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transformação natural

transformação não-natural

Fronteira adiabática



• Enunciado de Clausius:

"Calor jamais flui espontaneamente de um 
reservatório de menor temperatura para um de 
maior temperatura."

• Enunciado de Kelvin-Planck:

“Nenhum processo é possível com a conversão 
completa de calor em trabalho."
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Segunda Lei da Termodinâmica
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Ciclo de Carnot reversível

Carnot demonstrou que: ෍
𝑞𝑟𝑒𝑣
𝑇

= 0 ⇒ ර
𝛿𝑞𝑟𝑒𝑣
𝑇

= 0

𝑑𝑆 =
𝛿𝑞𝑟𝑒𝑣
𝑇

; Δ𝑆 = න
𝛿𝑞𝑟𝑒𝑣
𝑇

Propriedade de Estado

Entropia



Estado do Sistema ou Extensão da Reação
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dS > 0
dS < 0

      

Condição de Equilíbrio: 

dSUNIV = 0 

Em Ponto de Máximo (!!)

Condição de 

Espontaneidade: 

dSUNIV > 0
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• Outra forma de enunciado:

"Processos irreversíveis aumentam a entropia do 
universo."
• Este enunciado, que utiliza a função entropia é 

particularmente útil na realização de cálculos 
termodinâmicos que permitem a identificação dos 
estados de equilíbrio dos sistemas e viabilidade das 
transformações. 
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2ª LEI DA 

TERMODINÂMICA

dS =
𝜕q

T

ENTROPIA

qP = dH = cp . dT

dS = cp .dT/T

Sistemas adiabáticos

S > 0 → transformação possível

S = 0 → equilíbrio

S < 0 → transformação impossível

Termodinâmica



2ª LEI DA TERMODINÂMICA

ST = න

0

T

cp. dlnT

So = entropia a 0 K = zero
3ª lei da termodinâmica

ΔS = ST − So = න

0

T

cp.
dT

T

ST = So +න

0

T

cp.
dT

T



2ª LEI DA TERMODINÂMICA

Debye ou Einstein



2ª LEI DA TERMODINÂMICA

tabelado

298K

S°298
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2ª LEI DA TERMODINÂMICA

ST = S298
° + න

298

T

cp.
dT

T

ΔStr =
ΔHtr

Ttr

ST − S298
° = Δ𝑆𝑎𝑞𝑢𝑒𝑐𝑖𝑚𝑒𝑛𝑡𝑜 = න

298

T

cp.
dT

T

Para as transformações de fase

ST2 − ST1 = Δ𝑆𝑎𝑞𝑢𝑒𝑐𝑖𝑚𝑒𝑛𝑡𝑜 = න

T1

T2

cp.
dT

T



2ª LEI DA TERMODINÂMICA

ΔSr,T2 = ΔSr,T1 + න

T1

T2
Δcp. dT

T

Para as Reações Químicas

aA + bB = cC + dD

ΔSr,T = Sprodutos − Sreagentes = cSC + dSD − aSA − bSB



2ª LEI DA TERMODINÂMICA

Verificar se é possível o aquecimento espontâneo de 1

mol de SiO2 de 298K a 1000K[29]

SSiO2 = 116,05-41,46 = 74,59 J/mol.K

HSiO2 = (-8,653+9,107)x105 = 

= 0,454x105 J/mol

Hmeio = -0,454x105 J/mol

Suniverso = 74,59 - 0,454x105/298=

= -77,76 J/mol <0 

impossível



2ª LEI DA TERMODINÂMICA

Verificar se é possível a reação de calcinação do

calcário a 25°C e a 1000°C[79]

CaCO3 = CaO + CO2

Ho(298K) cal/mol So(298 K) cal/mol.K

CO2 (g) Carbon Dioxide -94051 51,07

CaCO3 (calcite) Calcium Carbonate Calcite -288610 21,92

CaO (c) Calcium Oxide Lime -151790 9,1

Cp = a + b.T + c.T-2 cal/mol HT - H298 = A.T + B.T2 + C.T-1 + D    cal/mol

fase a b c T (K) A B C D T(K)
CO2 G 10,55 0,00216 -204000 298-2500 10,57 0,00105 206000 -3936298-2500

CaCO3 S 298-1200 59,24 0 1168000 -21580298-1200

CaO S 11,86 0,00108 -166000 298-1178 11,67 0,00054 156000 -4051 298-1178

Sr,298 = 9,1+51,07-21,92 = 38,3 cal/mol.K

Hr,298 = -151790-94051+288610 = 42.769 cal/mol

Hmeio = -42.769 cal/mol

Suniverso = 38,3 – 42.769/298= -105,22 cal/mol <0

impossível



COMBINAÇÃO DA 1ª COM A 2ª 

LEIS DA TERMODINÂMICA

Para processos irreversíveis a volume 
constante

dE – TdS < 0 = dA

ENERGIA LIVRE DE HELMOLTZ

A = E - TS



COMBINAÇÃO DA 1ª COM A 2ª 

LEIS DA TERMODINÂMICA

Para processos irreversíveis a pressão 
constante

dE + PdV – TdS < 0
dH – TdS < 0 = dG

ENERGIA LIVRE DE GIBBS

G = H - TS

G de um sistema sempre decresce em direção ao 

equilíbrio



COMBINAÇÃO DA 1ª COM A 2ª 

LEIS DA TERMODINÂMICA

G de um sistema sempre decresce em direção ao 

equilíbrio



TERMODINÂMICA DOS GASES

dG = V. dP =
R. T

P
. dP ⇒ G(P2, T) − G(P1, T) = R. T. ln

P2
P1

Para uma transformação isotérmica 

Para uma P1 = 1atm = P° e P2 = P

G = G° + R.T.lnP

G(P, T) − G(P°, T) = R. T. ln
P

P°

dG = −S. dT + V. dP



TERMODINÂMICA DOS GASES

(
𝜕G

𝜕P
)T = V

(
𝜕

𝜕ni
(
𝜕G

𝜕P
))T,nj =

𝜕V

𝜕ni
= Vi

𝜕G

𝜕ni
= Gi

𝜕Gi
𝜕P

= Vi ⇒ dGi = Vi. dP

Vi =
R. T

pi

න
G°

Gi

dGi = නVi. dP = න
pi=1

pi R. T

pi
. dP

Gi − Gi
o = R. T. lnpi

Para uma mistura gasosa



TERMODINÂMICA DOS GASES

a.(A) +b.(B) = c.(C)

Greação = c.GC - a.GA - b.GB

Gi − Gi
o = R. T. lnpi

ΔGreação = ΔG° + R. T. ln
pC
c

pA
a . pB

b



TERMODINÂMICA DOS GASES

Q =
pC
c

pA
a . pB

b

No equilíbrio: Greação = 0

ΔG° = −R. T. ln
p ∗C

c

p ∗A
a . p ∗B

b

KP =
p ∗C

c

p ∗A
a . p ∗B

b

Fora do equilíbrio

Greação <0 → possível

Greação >0 → impossível
(no sentido indicado)

Quociente de equilíbrio

ΔGreação = ΔG° + R. T. ln
pC
c

pA
a . pB

b



CÁLCULO DE G°

ΔGT
° = ΔHT

° − T. ΔST
°

ΔHT
° = ΔH298

° + න

298

T

ΔcP. dT

ΔST
° = ΔS298

° + න

298

T

ΔcP.
dT

T

∴ ΔGT
° = ΔH298

° + න

298

T

ΔcP. dT − T. ΔS298
° − T. න

298

T

ΔcP.
dT

T

𝜟𝑮𝑻
° = 𝜟෩𝑯𝟐𝟗𝟖

° − 𝑻.𝜟෩𝑺𝟐𝟗𝟖
°

(𝒕𝒂𝒃𝒆𝒍𝒂𝒅𝒐𝑨 + 𝑩𝑻)

ΔGTr
° = ΔHTr

° − T. ΔSTr
° = ΔHTr

° − T.
ΔHTr

°

𝑇𝑇𝑟



CÁLCULO DE G°

< > sólido;   { } líquido ;   ( ) gás Go = Ho - T.So

faixa de T (oC)
Reação

H°

(cal/mol)

S°

(cal/mol.K)

<Al> =  {Al} 2.580 2,76 660

{Al} = (Al) 72.810 26,17 660 2520

<AlN> = {Al} + 1/2 (N2) 78.170 27,61 660 2000

<Al2O3> = 2 {Al} + 3/2 (O2) 403.260 78,11 660 2054

<C> = (C ) 170.520 37,16 1750 3800

(CH4) = <C> + 2 (H2) 21.760 26,45 500 2000

(CO) = <C> + 1/2 (O2) 27.340 -20,50 500 2000

(CO2) = <C> + (O2) 94.490 -0,13 500 2000

<Ca> = {Ca} 2.040 1,84 839

{Ca} = (Ca) 37.720 20,82 839 1491

<CaF2> = {CaF2} 7.100 4,20 1418

{CaF2} = (CaF2) 73.780 26,29 2533

<CaF2> = {Ca} + (F2) 291.400 38,79 839 1484

<CaC2> = {Ca} + 2 <C> 14.400 -6,28 839 1484

<CaCO3> = <CaO> + (CO2) 38.560 32,80 700 1200

<CaSi> = (Ca) + <Si> 36.000 3,70 25 839



TERMODINÂMICA DOS GASES

KP = exp(−
ΔG°

R. T
) ⇒

KP = exp(−
ΔH°

R. T
+
ΔS°

R
)

Efeito da temperatura

KP → T – endotérmicas

KP → T – exotérmicas

Equação de Van’t Hoff

(forma integrada)

𝑑 ln𝐾𝑃
𝑑𝑇

=
Δ𝐻𝑜

𝑅. 𝑇2



TERMODINÂMICA DOS GASES

a(A) + b(B) = c(C)

KP =
pC
c

pA
a . pB

b
=

xC
c . Pc

xA
a . Pa. xB

b . Pb
=

xC
c

xA
a . xB

b
. P(c−a−b)

Kx =
xC
c

xA
a . xB

b
e Δn = c − a − b

∴ KP = Kx. P
Δn

Efeito da pressão

n < 0 - Kx  →  PT

n = 0 - Kx independente de PT

n > 0 - Kx  →  PT



TERMODINÂMICA DOS GASES

• Determinar se uma mistura gasosa contendo 10%CO, 50%O2 e 

40%CO2 está em equilíbrio a 298K e a 1500K. Se não, qual é a 

direção do equilíbrio?[81]

1) C + 1/2O2 = CO G° = -27.340-20,5xT (cal/mol)

2) C + O2 = CO2         G° = -94.490-0,13xT (cal/mol)

CO + 1/2O2 = CO2    G° = -G°1+ G°2 = -67.150+20,37xT

ΔGreação = ΔG° + R. T. ln𝑄

0 = ΔG° + R. T. ln𝐾

𝐾 = exp(−
ΔG°

R.T
)

ΔG°298=-61.079,74 cal/mol

ΔG°1500=-36.595 cal/mol



TERMODINÂMICA DOS GASES

𝐾 = exp(−
ΔG°

R.T
)

𝐾298= 6,293x1044

𝐾1500= 2,15x105

𝑄 =
0,4

0,1𝑥0,50,5
= 5,657

𝑄 ≠ 𝐾
Fora do equilíbrio



TERMODINÂMICA DOS GASES

• Em relação à reação CH4+CO2=2CO+2H2, pergunta-se:[25]

• Em que direção o equilíbrio se desloca quando a temperatura é 

aumentada;

• e quando a pressão total do sistema é aumentada?

• Um gás contendo 10%CO, 20%CO2, 20% H2, 40%H2O e 10% N2 é 

colocado num forno a 900ºC. Qual é a composição de equilíbrio?[26]


