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Grá!co 2.1 - Variação do PIB e variação do consumo de energia (1998 - 2007). 
Fonte: Ipea, BP, 2008.

2.1 INFORMAÇÕES GERAIS

O consumo de energia é um dos principais indicadores do 
desenvolvimento econômico e do nível de qualidade de vida 
de qualquer sociedade. Ele reflete tanto o ritmo de ativida-
de dos setores industrial, comercial e de serviços, quanto a 
capacidade da população para adquirir bens e serviços tec-
nologicamente mais avançados, como automóveis (que de-
mandam combustíveis), eletrodomésticos e eletroeletrônicos 
(que exigem acesso à rede elétrica e pressionam o consumo 
de energia elétrica).

Essa inter-relação foi o principal motivo do acentuado crescimen-
to no consumo mundial de energia verificado nos últimos anos.  

Como mostra o Gráfico 2.1 abaixo, de 2003 a 2007 a economia 
mundial viveu um ciclo de vigorosa expansão, refletida pela 
variação crescente do PIB: 3,6% em 2003; 4,9% em 2004; 4,4% 
em 2005; 5% em 2006 e 4,9% em 2007, segundo série históri-
ca produzida pelo Instituto de Pesquisa Econômica Aplicada 
(Ipea). No mesmo período, a variação acumulada do consumo 
de energia foi de 13%, passando de 9.828 milhões de toneladas 
equivalentes de petróleo (tep) em 2003 para 11.099 milhões de 
tep em 2007, como pode ser observado no BP Statistical Review 
of World Energy, publicado em junho de 2008 pela BP Global 
(Beyond Petroleum, nova denominação da companhia British 
Petroleum). A edição de 2008 do Key World Energy Statistics,  
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da International Energy Agency (IEA), compara os anos de 1973 
e 2006. Nesses 33 anos, o consumo mundial aumentou 73% ao 
passar de 4.672 milhões de tep para 8.084 milhões de tep. 

Os números apresentados e os períodos abordados pela BP Global 
e pela IEA são bastante diferentes entre si. No entanto, as tendên-
cias que eles refletem são as mesmas: acentuada expansão, esti-
mulada principalmente pelo crescimento econômico dos países 
em desenvolvimento, particularmente da Ásia e América Latina.

Ao final de 2008, não está claro com que intensidade os seto-
res produtivos irião se ressentir da crise que eclodiu no mer-
cado financeiro durante o segundo semestre do ano. Assim, a 
dimensão dos problemas ainda não está suficientemente para 
permitir projeções mais específicas sobre o nível de atividade 
econômica e o comportamento do consumo de energia.

Em outubro de 2008, o Fundo Monetário Internacional (FMI) 
estimou uma aguda desaceleração da economia mundial, par-
ticularmente nas nações mais desenvolvidas, que teriam cres-
cimento próximo a zero pelo menos até meados de 2009. Nas 
economias em desenvolvimento, como da América Latina, a 
variação ainda seria positiva, mas recuaria de algo próximo a 
5% para a casa dos 3%. No mesmo mês, a IEA também reduziu 
suas estimativas a respeito do consumo do petróleo. Pelas no-
vas projeções da entidade, na média de 2008 esse consumo 
seria de 86,5 milhões de barris diários (240 mil barris diários a 
menos que na última estimativa) e, em 2009, de 87,2 milhões 
de barris diários (440 mil barris diários a menos).

Como ocorre historicamente, em 2007 e 2008 o petróleo res-
pondia pela maior parte do consumo primário (fonte a ser 
transformada em energia mecânica, térmica ou elétrica) de 
energia do mundo. Em 2007, segundo a BP Global, a aplicação 
do recurso correspondeu a 3.952 milhões de tep, imediata-
mente seguido por carvão (3.177 milhões de tep), gás natural 

Tabela 2.1 - Consumo mundial de energia por combustível em 
2007

Combustível Mtep

Petróleo 3.952,8

Carvão 3.177,5

Gás natural 2.637,7

Hidráulica 709,2

Nuclear 622,0

Total 11.099,3

Fonte: BP, 2008.

(2.637 milhões de tep), hidráulica (709,2 milhões de tep) e nu-
clear (622 milhões de tep), como mostra a Tabela 2.1 a seguir.

Tabela 2.2 - Consumo mundial de energia por setor em 2006 (Mtep)

Fontes e consumo Carvão 
Mineral Petróleo Derivados de

Petróleo Gás Natural Energia 
Nuclear

Energia
Hidrelétrica Biomassa Outras

fontes* Total

Indústria 550,57 4,19 325,35 434,28 - - 187,83 678,24 2.180,46

Transportes** 3,78 0,01 2.104,85 71,28 - - 23,71 22,80 2.226,43

Outros setores 114,21 0,32 471,39 592,90 - - 828,57 930,22 2.937,62

Usos não energéticos 29,69 6,55 568,72 134,99 - - - - 739,94

(*) Outras fontes incluem: Geotérmica, solar, eólica  etc.
(**) Inclui bunkers marítmos.
Fonte: IEA, 2008.

O setor de transportes continuava a responder pelo maior 
volume consumido de derivados de petróleo (60,5% do total 
em 2006, segundo as últimas estatísticas da IEA), enquanto a 
indústria demandava a maior parte da produção de carvão 
(78,8%). Já o gás natural era utilizado principalmente por 
residências, agricultura, comércio e serviço público, que em 
2006, juntos responderam por 48,1% do consumo mundial 
total, diante de um consumo industrial de 35,2%. O conjunto 
desses setores também respondeu pela absorção do maior 
volume de energia elétrica no período (56,7%), imediatamen-
te seguido pela indústria (41,6%).

Quando considerado o volume total de energia fornecido, qual-
quer que seja a fonte, o grupo formado por residências, agricultu-
ra, comércio e serviço público se constitui no maior consumidor, 
responsável pela absorção de 2.937 milhões de tep em 2006. Na 
seqüência vêm transportes, com 2.226 milhões de tep, e indústria, 
com 2.180 milhões de tep, como mostra a Tabela 2.2 abaixo.

tep: tonelada equivalente de petróleo

Agência Nacional de Energia Elétrica (ANEEL) – Gov/Brasil: http://www2.aneel.gov.br/arquivos/pdf/atlas_par1_cap2.pdf; 2008 (Acesso em 15/08/2016). 
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Grá!co 2.2 - Participação das diversas fontes de energia no consumo (1973 e 2006). 
Fonte: IEA, 2008.

Grá!co 2.3 - Participação das diversas regiões do mundo no consumo de energia em 1973 e 2006.
Fonte: IEA, 2008.

Países em desenvolvimento

Em 2007, a participação da China no mercado mundial de ener-
gia aumentou 5,3%. Nesse ano, ao absorver 1.863 milhões de tep 
(aumento de 7,7% sobre o ano anterior), o país foi o segundo do 
ranking mundial, só superado pelos Estados Unidos. Segundo o 
estudo da BP Global, a China registra uma tendência ininterrupta 
de aumento do consumo energético desde 1998, quando absor-
veu 917,4 milhões de tep. Isto significa que, em 10 anos, o consu-
mo mais que dobrou, apresentando variação de 103%. A maior 
fonte de energia é o carvão, o que transforma a China em um dos 
grandes emissores mundiais de CO2 e outros gases causadores 
do efeito estufa. O país tem buscado a diversificação da matriz, 
ao investir na expansão das usinas hidrelétricas (para detalhes, 
ver capítulo 3). Mas, entre 2006 e 2007, o volume do carvão con-
sumido apresentou variação de 7,9%, ao passar de 1.215 milhões 
de tep para 1.311 milhões de tep.

Embora a China seja o exemplo mais expressivo em termos de 
crescimento do consumo de energia, outros países e regiões 
em desenvolvimento registraram comportamento semelhante 
ao longo dos últimos anos. A diferença é que, por serem econo-
mias menores – e, portanto, absorverem um volume menor – as 
elevadas variações exercem menor pressão na oferta global. Em 
2007, o Equador, por exemplo, registrou uma variação de 8% no 
consumo, mas, ainda assim, respondeu por apenas 0,1% do total 
mundial. O Brasil respondeu por 2% do consumo mundial.

Por regiões, a participação da Ásia, descontando-se a China, 
aumentou de 6,5% para 11,5% de 1973 a 2006, segundo a IEA. 
Na América Latina, a variação foi de 3,7% para 5,1%. A África 
também registrou um expressivo aumento de participação, de 
3,8% para 5,6%, como mostra o Gráfico 2.3 a seguir.
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Grá!co 2.4 - Consumo !nal energético por fonte (Mtep) nos anos de 2006 e 2007.
Fonte: MME, 2008 (Adaptado do BEN 2008).

Em 2007, o setor industrial continuou a ser o maior consumidor, 
imediatamente seguido por transportes e residências, como pode 
ser observado no Gráfico 2.5 abaixo. Movido pelo incremento no 
nível de atividade econômica, este setor registrou um aumento de 

6,7% no volume absorvido. Só foi superado pelo setor energético 
(que agrega os centros de transformação e/ou processos de extra-
ção e transporte interno de produtos energéticos, na sua forma 
final), com variação de 11,8% e por transportes (8,2%).

Energia elétrica

A energia elétrica foi a modalidade mais consumida no país 
em 2007, considerando que os derivados de petróleo, em 
vez de somados, são desmembrados em óleo diesel, gaso-
lina e GLP, como ocorre no BEN 2008. O volume absorvido, 
35,443 milhões de tep, correspondeu a uma participação de 
17,6% no volume total e a um aumento de 5,7% sobre o ano 
anterior. Com este desempenho, a tendência à expansão  
contínua e acentuada, iniciada em 2003, manteve-se inalterada.  
Em função do racionamento de 2001 – e das correspondentes 

práticas de eficiência energética adotadas, como utilização de 
lâmpadas econômicas no setor residencial –, em 2002 o consu-
mo de energia elétrica verificado no país, de 321.551 GWh, se-
gundo série histórica constante do BEN 2008, estava em níveis 
próximos aos verificados entre 1999 e 2000. A partir desse ano, 
porém, ingressou em ritmo acelerado de crescimento – 6,5% em 
2003; 5,2% em 2004; 4,2% em 2005 e 3,9% em 2006 – o que pro-
vocou, inclusive, preocupações com relação à capacidade de a 
oferta acompanhar esta evolução, conforme Tabela 2.4 a seguir.

Grá!co 2.5 - Consumo !nal energético por setor (Mtep) nos anos de 2006 e 2007.
Fonte: MME, 2008 (Adaptado do BEN 2008).
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Grá!co 2.3 - Participação das diversas regiões do mundo no consumo de energia em 1973 e 2006.
Fonte: IEA, 2008.
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(aumento de 7,7% sobre o ano anterior), o país foi o segundo do 
ranking mundial, só superado pelos Estados Unidos. Segundo o 
estudo da BP Global, a China registra uma tendência ininterrupta 
de aumento do consumo energético desde 1998, quando absor-
veu 917,4 milhões de tep. Isto significa que, em 10 anos, o consu-
mo mais que dobrou, apresentando variação de 103%. A maior 
fonte de energia é o carvão, o que transforma a China em um dos 
grandes emissores mundiais de CO2 e outros gases causadores 
do efeito estufa. O país tem buscado a diversificação da matriz, 
ao investir na expansão das usinas hidrelétricas (para detalhes, 
ver capítulo 3). Mas, entre 2006 e 2007, o volume do carvão con-
sumido apresentou variação de 7,9%, ao passar de 1.215 milhões 
de tep para 1.311 milhões de tep.

Embora a China seja o exemplo mais expressivo em termos de 
crescimento do consumo de energia, outros países e regiões 
em desenvolvimento registraram comportamento semelhante 
ao longo dos últimos anos. A diferença é que, por serem econo-
mias menores – e, portanto, absorverem um volume menor – as 
elevadas variações exercem menor pressão na oferta global. Em 
2007, o Equador, por exemplo, registrou uma variação de 8% no 
consumo, mas, ainda assim, respondeu por apenas 0,1% do total 
mundial. O Brasil respondeu por 2% do consumo mundial.

Por regiões, a participação da Ásia, descontando-se a China, 
aumentou de 6,5% para 11,5% de 1973 a 2006, segundo a IEA. 
Na América Latina, a variação foi de 3,7% para 5,1%. A África 
também registrou um expressivo aumento de participação, de 
3,8% para 5,6%, como mostra o Gráfico 2.3 a seguir.
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Tabela 2.4 - Evolução do consumo !nal energético por fonte (103 tep)

Identi!cação 1997 1998 1999 2000 2001 2002 2003 2004 2005 2006 2007

Gás natural 4.196 4.305 4.893 6.384 7.552 9.202 10.184 11.448 12.663 13.625 14.731

Carvão mineral 2.101 2.084 2.525 2.841 2.759 3.016 3.294 3.594 3.519 3.496 3.743

Lenha 12.919 13.296 13.500 13.627 13.699 14.390 15.218 15.752 16.119 16.414 16.310

Bagaço de cana 16.674 16.684 16.687 13.381 15.676 17.495 19.355 20.273 21.147 24.208 26.745

Lixívia 1.946 2.069 2.246 2.291 2.280 2.456 2.976 3.144 3.342 3.598 3.842

Outras recuperações 436 460 641 709 775 804 904 874 907 709 761

Gás de coqueria 1.382 1.320 1.155 1.247 1.219 1.178 1.259 1.342 1.328 1.289 1.387

Coque de carvão mineral 6.695 6.538 5.829 6.506 6.327 6.673 6.688 6.817 6.420 6.137 6.716

Eletricidade 25.333 26.394 27.144 28.509 26.626 27.642 29.430 30.955 32.267 33.536 35.443

Carvão vegetal 4.379 3.986 4.401 4.814 4.409 4.609 5.432 6.353 6.248 6.085 6.247

Álcool etílico 6.910 6.783 6.798 5.820 5.377 5.776 5.794 6.445 6.963 6.395 8.612

Outras secundárias - alcatrão 97 58 78 77 75 78 38 50 37 48 56

Subtotal derivados de petróleo 69.157 71.303 70.918 71.450 71.869 71.210 69.049 71.177 71.726 72.706 76.449

Óleo diesel 27.569 28.541 29.084 29.505 30.619 31.694 30.885 32.657 32.382 32.816 34.836

Óleo combustível 12.301 11.997 10.544 9.500 8.469 8.239 7.223 6.513 6.574 6.126 6.498

Gasolina 14.215 14.834 13.828 13.319 13.051 12.468 13.162 13.607 13.638 14.494 14.342

Gás liquefeito de petróleo 7.116 7.335 7.661 7.844 7.742 7.402 6.996 7.182 7.121 7.199 7.433

Nafta 4 4 4 4 4 4 0 0 0 0 0

Querosene 2.931 3.202 2.988 3.180 3.286 3.161 2.221 2.369 2.578 2.401 2.632

Gás canalizado 108 111 94 85 35 26 0 0 0 0 0

Outras secundárias de petróleo 4.914 5.279 6.715 8.014 8.664 8.216 8.562 8.848 9.433 9.670 10.709

Total 152.226 155.280 156.815 157.657 158.643 164.530 169.622 178.221 182.687 188.245 201.043

Fonte: MME, 2008.

As diferenças regionais, principalmente relacionadas ao ritmo 
de atividade econômica – que, em alguns casos, provoca flu-
xos migratórios – e à disponibilidade da oferta de eletricidade 
também interferiram nos volumes de energia elétrica absor-
vidos no país. Assim, embora a região Sudeste/Centro-Oeste, 
mais industrializada e com atividade agropecuária bastan-
te ativa, continue a liderar o ranking dos consumidores, nas 
demais regiões a evolução do consumo tem sido bem mais 
acentuada. A Figura 2.2 na página seguinte mostra o consu-
mo de energia elétrica por região em 2007.

É possível constatar, pela série histórica produzida pelo ONS, que 
de 1988 a 2007 o volume absorvido pela região Sudeste/Centro-
Oeste aumentou 83,71%. Na região Norte, porém, a variação foi 
de 184,51%, no Nordeste, de 130,79% e, no Sul, 128,53%.

O caso da região Norte ilustra como a oferta local é um ele-
mento importante no impulso ao consumo. Segundo a EPE, a 
absorção de energia na região foi incrementada a partir dos 
anos 70, em função de dois fatos marcantes: a criação da Zona 
Franca de Manaus e a entrada em operação da usina hidrelétri-
ca Tucuruí, no Rio Tocantins, em fins de 1985, o que favoreceu 
a instalação de indústrias de alumínio na região. Em 1970, essa 
região consumiu 466 GWh (gigawatts-hora). Em 1990, 12.589 
GWh. Em 2007, 30.455 GWh.

Já o caso do Nordeste é ilustrativo do impacto da geração de ren-
da no consumo de energia elétrica. Em maio de 2008, a EPE detec-
tou que, pela primeira vez, o volume de energia elétrica requerido 
pelas residências dessa região (que abriga 28% da população na-
cional) ultrapassou o da região Sul (15% da população nacional).  

Energia x Química
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in  consumption, notably the availability of raw material and the price and availability 
of imported fuels. The decrease in petroleum consumption in the early 1980s, for ex-
ample, coincides with the recession of that era, a period in which decreased economic 
activity led to lower demand for oil. More recently, higher oil prices have driven in-
terest in renewable energy sources. Because our interest here is chemistry, though, 
we will want to ask whether there are more fundamental differences among these 
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• Termodinâmica Química: Termoquímica
• Energia Interna: energia potencial + energia 

cinética
• Energia Química: energia liberada em uma 

reação
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Conceitos fundamentais

Sistema: porção do universo que é objeto de estudo

e é separada do meio externo por fronteiras

Fronteiras (limites):

Diatérmica → permitem a passagem de calor

Adiabática → não permitem a passagem de calor

13

Ø Tipos de sistemas

Matéria

Energia

Matéria

Energia

Matéria

Energia

Sistema

Vizinhança

Sistema aberto Sistema fechado

Sistema isolado

14
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Conceitos fundamentais

Ø Função de estado: “quando o estado de um sistema é

modificado, as alterações dependem somente dos estados

iniciais e finais dos sistemas e não da maneira como as

transformações foram efetuadas”

15

Conceitos fundamentais

Ø Trabalho (w): entidade física fundamental em

termodinâmica (não é função de estado)

ü Corpo deslocado contra uma força que se opõe ao

deslocamento, trabalho elétrico, etc

Ex: Pistão, motor elétrico

16
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Conceitos fundamentais

Ø Calor (q): se manifesta de duas formas (função de estado)

ü Microscopicamente: energia cinética das moléculas

ü Macroscopicamente: ΔT do sistema com o meio externo

Calor flui de um ponto com T ↑ para um ponto com T

Ex: Mistura de soluções com temperaturas diferentes

17

1ª Lei da Termodinâmica

Ø Lei da conservação de energia (E):

“A energia não pode ser criada nem destruída,

apenas transferida ou transformada”

ΔE = E2 – E1 = q + w

Energia  interna =  calor trocado   +   trabalho realizado
pelo sistema pelo sistema

18
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Entalpia (H)

Ø Maioria da transformações químicas ocorrem

sob condições de p = cte (não V = cte)

H = E + p.V

ΔH = (q-pΔV) + Δ(p.V)

Ø à p = cte → Δ(pV) = p.ΔV → ΔH = q

19

288 Chapter 9  Energy and Chemistry

Waste Energy
We have already alluded to the conversion of energy from one form to another a 
number of times in this chapter. Anyone who sits in front of a camp! re to ward off 
the evening chill can argue the virtues of heat, but in most cases, civilization prefers its 
energy in the form of work. The combustion of gasoline is not inherently useful, but 
when the heat released is harnessed in the engine of an automobile, the resulting work 
gets us where we need to go. All available observations, however, point to the idea that 
it is impossible to convert heat completely to work. (This leads to the second law of 
thermodynamics, which we’ll examine in detail in Chapter 10.) The car’s engine gets 
hot when it runs. The heat that warms the engine does not propel the car toward its 
destination. So a portion of the energy released by the combustion of gasoline does 
not contribute to the desired work of moving the car. In terms of the energy economy, 
this energy can be considered wasted.

One common way to obtain work from a system is to heat it: heat " ows into the 
system and the system does work. But in practice, the amount of heat " ow will always 
exceed the amount of useful work achieved. The excess heat may contribute to ther-
mal pollution. (Thermal pollution is the raising or lowering of water temperature in 
streams, lakes, or oceans above or below normal seasonal ranges from the discharge of 
hot or cold waste streams into the water.) The ef! ciency of conversion from heat to 
work can be expressed as a percentage.

Typical efficiencies for some common conversion processes are shown in 
 Table 9.1. The prospect of improving the ef! ciencies of appliances is often discussed 

Of course, on a cold winter day, some of 
the waste heat from the engine is used 
to warm the passenger cabin. So clever 
engineering can put “wasted” heat to use.

Of course, on a cold winter day, some of 
the waste heat from the engine is used 
to warm the passenger cabin. So clever 
engineering can put “wasted” heat to use.

Table ❚ 9.1

Typical ef! ciencies of some common energy conversion devices

Device Energy Conversion Typical Ef! ciency (%)

Electric heater Electrical : thermal !100

Hair drier Electrical : thermal !100

Electric generator Mechanical : electrical     95

Electric motor (large) Electrical : mechanical     90

Battery Chemical : electrical     90

Steam boiler (power plant) Chemical : thermal     85

Home gas furnace Chemical : thermal     85

Home oil furnace Chemical : thermal     65

Electric motor (small) Electrical : mechanical     65

Home coal furnace Chemical : thermal     55

Steam turbine Thermal : mechanical     45

Gas turbine (aircraft) Chemical : mechanical     35

Gas turbine (industrial) Chemical : mechanical     30

Automobile engine Chemical : mechanical     25

Fluorescent lamp Electrical : light     20

Silicon solar cell Solar : electrical     15

Steam locomotive Chemical : mechanical     10

Incandescent lamp Electrical : light      5

Brown, L.S.; Holme, T. A.;  Chemistry for Engineering Students; 2a Ed.; Brooks/Cole USA); 2011; 550 p. 

Conversão de Energia

20
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Capacidade calorífica (C)
Ø Energia interna ↑ quando Temperatura ↑

C = q/ΔT

ü Calor sensível: variação da energia cinética das moléculas

Ex: água a 0 oC a 100 oC → sem reação química ou
mudança de fase

ü Calor latente: quando há mudança de fase (estado físico)

Ex: gelo + água a 0 oC (sólido ↔ líquido)

21

Conceitos fundamentais

Ø Processo exotérmico: cede energia (∆H < 0)

Ø Processo endotérmico: absorve energia (∆H > 0)

Ø Calor específico e capacidade calorífica (p = cte):

q = mcΔT (c – calor específico, m - massa)

q = nCpΔT (Cp - capacidade calorífica, n – número de mols)

22
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Conceitos fundamentais

White, D. P.;  Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson (USA); 2005. 

23

Conceitos fundamentais

Ø Propriedades extensivas: depende da quantidade de

matéria presente no sistema

Ex: 100 g H2O têm capacidade calorífica 100x maior do

que 1 g de H2O → precisa de 100x da quantidade de calor de 1

g para sofrer mesma ΔT

24
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Conceitos fundamentais

Ø Propriedade intensiva: não depende da quantidade de

matéria

Ex: capacidade calorífica molar C̅p = Cp/n

25

Entalpia de transformações físicas

Ø Mudanças de estado ocorrem com troca de calor

(Exotérmica ou endotérmica)

Ø Calor fornecido para passagem do estado líquido para o

gasoso é energia necessária para superar as forças de

atração no líquido

26



10/05/2022

14

Entalpia de transformações físicas

Ø ∆Hɵ = variação de entalpia padrão por mol

ü Estado padrão = substância pura sob pressão de 1 bar

Ø Entalpia molar de vaporização:

Vaporização de 1 mol de substância à pressão constante

27
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Transformações Físicas

These data would allow us to calculate the heat required for a phase transition in-
volving any particular sample of water. Just as we saw when we considered  temperature 
changes, the heat will depend on the amount of substance undergoing the transition: 
it will take more heat to melt a large block of ice than a small cube. The values shown 
in Table 9.3 are given in units of J/mol, so we might want to specify the amount of 
water in terms of moles, leading to the following equation:

 DH = n × DHphase change (9.11)

Here n is the number of moles, as usual. Notice that this relationship does not in-
clude DT, in contrast to Equations 9.4 and 9.5. This should make sense if we keep 
in mind that phase changes occur at a constant temperature, so there is no DT in the 
transition.

EXAMPLE PROBLEM  9.6

Calculate the enthalpy change when 240. g of ice melts.

Strategy The DHfus value in Table 9.3 is in J/mol, so the amount of ice must be con-
verted into moles. Multiplying the number of moles by DHfus will provide the desired 
quantity.

Solution

 240 g H2O ×   1 mol ——— 18.0 g   = 13.3 mol H2O

 DH = n × DHfus

 = 13.3 mol × 6009.5 J/mol

 = 8.01 × 104 J

Analyze Your Answer The enthalpy of fusion is constant at 6 kJ/mol, so the 
 enthalpy change depends on the size of the sample. Because the molar mass of water is 
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Evaporation
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Figure 9.7 ❚ Microscopic level 
views of solid, liquid, and gas phases 
are shown, along with the terms 
commonly used for the possible 
transitions among these phases.
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Calorímetro

Calorimetry
Calorimetry is the term used to describe the measurement of heat ! ow. Experiments 
are carried out in devices called calorimeters that are based on the concept established 
in Example Problem 9.4. The heat evolved or absorbed by the system of interest is 
determined by measuring the temperature change in its surroundings. Every effort is 
made to isolate the calorimeter thermally, preventing heat ! ow between the immedi-
ate surroundings and the rest of the universe. Figure 9.6 shows a typical calorimeter. 
If the instrument is thermally isolated from the rest of the universe, the only heat ! ow 
that must be considered is that between the system being studied and the immediate 
surroundings, whose temperature can be measured.

A two-step process is used to make a calorimetric measurement. The " rst step 
is calibration in which a known amount of heat is generated in the apparatus. The 
second step is the actual measurement, in which we determine the amount of heat 
absorbed or released in the reaction of a known amount of material. The calibration 
can be done either by burning a known amount of a well-characterized material or by 
resistive heating, in which a known amount of current is passed through a wire that 
heats due to its electrical resistance. The heat capacity of the entire calorimeter may 
be obtained by measuring the change in temperature of the surroundings resulting 
from a known heat input.

Known amount of heat = calorimeter constant × DT

or q = Ccalorimeter × DT (9.6)

Note that in contrast to our earlier equations relating q and DT, there is no mass 
or number of moles term here for the quantity of material. The calorimeter  constant 
is the heat capacity of a particular object (or set of objects) rather than that of a  material. 
It may help to think of it as the heat capacity “per calorimeter” and then realize that 
we have just one calorimeter. For someone who routinely uses the same  calorimeter, 
this approach is much simpler than the alternative, which would be to keep track of 
the masses of steel, water, and other materials in the calorimeter. In the case of a 
bomb calorimeter such as that shown in Figure 9.6, the calorimeter constant is largely 
attributable to the water that surrounds the bomb but also includes the heat capacities 
of the thermometer, the stirring system, and the bomb itself.

Once the calorimeter constant is known, we are ready to use the calorimeter for 
our actual measurement. We place known amounts of reactant(s) into the  calorimeter, 

There are many specialized types of 
calorimetry, but all involve this sort of 
calibration.

There are many specialized types of 
calorimetry, but all involve this sort of 
calibration.

Ignition
wires
heat 
sample.

Water
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chamber

Sample
dish

Steel
bomb

Surroundings

Heat

Universe

No heat flow

System

–qsys ! "qsurr

Stirrer
Thermometer

Burning
sample

Figure 9.6 ❚ A bomb calorimeter 
is a fairly complicated piece 
of equipment, as shown in the 
diagram on the left. But the general 
premise of the device is simply to 
carry out a reaction at constant 
volume and with no heat ! ow 
between the calorimeter and the 
outside world. The diagram on the 
right shows the standard choice 
of system and surroundings for a 
bomb calorimetry experiment. The 
system consists of the contents of 
the bomb itself. The surroundings 
include the bomb and the water 
bath surrounding it. We assume 
that no heat is exchanged with the 
rest of the universe outside the 
insulated walls of the apparatus.
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Ø Entalpia de vaporização/condensação

H2O(l) → H2O(g) ∆HƟ
vap = + 40,07 kJ.mol-1 (100 oC)

Ø Entalpia de fusão/solidificação

H2O(s) → H2O(l) ∆HƟ
fus = + 6,01 kJ.mol-1 (0 oC)

Ø Entalpia de sublimação

H2O(s) → H2O(g) ∆HƟ
sub = ∆HƟ

vap + ∆HƟ
fus

30
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Convenções de entalpia padrão

1. Temperatura: 25 oC

2. Sólidos e líquidos: substâncias puras no estado em que
estão sob pressão 1 bar

3. Gases: comportamento ideal a pressão 1 bar

4. Soluções: atividade igual a 1

5. As substâncias não interagem entre si

31

Exemplo 01

Ø 1440 cal de calor são absorvidos quando 1 mol de gelo se

funde a 0 oC, à pressão constante de 1 atm. Os volumes
molares do gelo e da água são, respectivamente, 0,0196 e

0,0180. Calcule ΔH e ΔE.

Ø Dados:

Ø R = 8,3144 J.mol-1.K-1 e R = 0,08206 L.atm.mol-1.K-1

Ø 1 cal = 4,184 J

32
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?????

Aplicações Tecnológicas
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298 Chapter 9  Energy and Chemistry

18 g/mol, a sample that is 240 grams is a bit more than 10 moles. That means we should 
expect an answer that is a bit larger than 60 kJ, which is consistent with our result.

Check Your Understanding Calculate the enthalpy change when 14.5 g of  water 
vapor condenses to liquid water. 

Just as for a temperature change, there is no fundamental reason why we could not 
express the quantity of material in mass rather than moles. But it is essential that we be 
consistent in the choice of units: if the quantity is in mass, then we will need an enthalpy 
change value that is expressed in mass as well. Because you know the molar mass of water, 
it should be easy to convert the values in Table 9.3 from J/mol to J/g. If you repeat the 
calculations from the last example that way, you should get the same result. In most engi-
neering ! elds, it is more common to use mass rather than moles to specify the amount of 
a substance. But the underlying concept is the same no matter which units we use.

At this point we can combine what we’ve learned about heat " ow for both phase 
changes and temperature changes to obtain the enthalpy change for converting water 
from ice to liquid and then to steam. A plot of temperature versus heat " ow for such 
a process is shown in Figure 9.8. The heat transfers in sections (1), (3), and (5) in this 
! gure are for changes of temperature, and sections (2) and (4) represent phase changes.

Vaporization and Electricity Production
The large amount of energy needed for converting water from a liquid to a gas, as by 
the series of processes shown in Figure 9.8, is exploited in converting chemical energy 
into electricity. The basic features of a fossil fuel–powered electricity plant are shown 
schematically in Figure 9.9.

When the fuel—typically coal or natural gas—burns, chemical energy is released 
as heat. The goal of the power plant is to convert as much of this energy as possible 
into electricity. The critical step in this process is to trap the heat given off in the 
combustion reaction. Water is the material of choice for this process because it has a 
large heat of vaporization. You’ll recall from Section 8.4 that intermolecular forces are 
unusually strong in water because of extensive hydrogen bonding. These  hydrogen 
bonds between water molecules in the liquid lead to the large value of DHvap. If a 
material with a small heat of vaporization were substituted for water, much more of 

It is interesting to wonder how the 
design of power plants would change if 
something with a much smaller heat of 
vaporization replaced water.

It is interesting to wonder how the 
design of power plants would change if 
something with a much smaller heat of 
vaporization replaced water.
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Figure 9.8 ❚ The ! gure shows how the temperature of a 500-g sample of H2O varies as it absorbs 
heat. Here we begin with ice at –50°C. In the segment of the graph marked (1), the temperature 
of the ice rises until it reaches the melting point at 0°C. In region (2), ice melts at a constant 
temperature of 0°C until it is converted into liquid. In region (3), only liquid water is present, and 
its temperature rises until it reaches the boiling point at 100°C. In region (4), the water boils at a 
constant temperature of 100°C until it is converted into steam. Finally, in region (5), the resulting 
steam continues to absorb heat, and its temperature rises.

Aplicações Tecnológicas

34



10/05/2022

18

Brown, L.S.; Holme, T. A.;  Chemistry for Engineering Students; 2a Ed.; Brooks/Cole USA); 2011; 550 p. 

it would be required to absorb the same amount of heat. The large heat of vaporiza-
tion coupled with the relative abundance of water has led to its widespread use in the 
energy sector of the economy.

Heat of Reaction
So far we have considered enthalpy changes for simple physical processes such as tem-
perature changes and phase transitions. But the importance of chemistry to the energy 
economy arises from the fact that there are enthalpy changes in chemical  reactions as 
well. This enthalpy change is commonly referred to as the heat of reaction. Because 
many reactions are carried out under constant pressure conditions, this term is sen-
sible, even if slightly imprecise.

Bonds and Energy
Chemical reactions involve energy changes because chemical bonds are broken 
and formed when reactants are transformed into products. Consider a fairly simple 
 reaction—the combustion of methane.

CH4(g) + 2 O2(g) : CO2(g) + 2 H2O(ℓ)

We are familiar with all of these molecules, so we can easily write Lewis structures for 
them.

C

H

H

H H 2 2 ! OO O C OO
H H

!

On the reactant side of the equation, we have four C!H single bonds and two 
O"O double bonds. On the product side, we have two C"O double bonds and four 
O!H single bonds. Over the course of the reaction, all bonds in the reactants must 
be broken, and that will require an input of energy. On the other hand, all bonds in 
the products must be formed, and that will release energy. (Recall that bond formation 
is always exothermic and bond breaking is always endothermic.) If the energy released 
in forming new bonds is greater than the energy required to break the original bonds, 
then the overall reaction should be exothermic. Conversely, if the energy needed for 

Figure 9.9 ❚ The important 
elements of a standard electric 
power plant are shown in 
this schematic diagram. The 
process exploits the large heat of 
vaporization of water.
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Aplicações Tecnológicas
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Ø Entalpia é função de estado: ΔH em qualquer

transformação depende apenas dos estado inicial e final.

Ø ΔH de uma reação independe do no de etapas (reações

intermediárias), sendo a diferença entre ΔH dos produto e
dos reagentes.

ΔHƟ
reação = ∑ ν. ΔHƟ

(produtos) – ∑ ν. ΔHƟ
(reagentes)

ν = coeficiente estequiométrico

Calor de Reação: Lei de Hess

36
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Termos Gerais

Because we require just one mole of CO on the right-hand side, we must use a 
fractional coef! cient on the O2 to balance the equation, even though this may look 
odd. Two very common errors when writing formation reactions are including ele-
ments that are not in their standard states or having more than one mole of product 
compound. For carbon monoxide, these mistakes might produce either of the follow-
ing incorrect “formation” reactions.

 C(s) + O(g) : CO(g) DH ° ≠ DHf °[CO(g)]

 2 C(s) + O2(g) : 2 CO(g) DH ° ≠ DHf °[CO(g)]

Although both are valid chemical equations, they do not describe the formation 
reaction for CO. The ! rst reaction is not correct because oxygen is not shown in its 
standard state, as a diatomic molecule. The second reaction is not correct because two 
moles of carbon monoxide are formed. Formation reactions are quite useful for deter-
mining heats of reaction, as we will see in the following section.

9.6  Hess’s Law and Heats of Reaction
The enthalpy changes in chemical reactions play an important role in a wide range 
of situations. Comparisons of possible new fuels or explosives are obvious exam-
ples. In many cases, it might be desirable to determine the enthalpy change for a 
reaction without necessarily carrying out the reaction itself. The synthesis of a new 
explosive might be very dif! cult and dangerous, for example, so it would help to 
know in advance if its potential usefulness might justify the effort. In other cases 
it may simply be very dif! cult to perform a direct calorimetric determination of a 
heat of reaction. For a variety of reasons, we often need to obtain heats of reaction 
indirectly.

Hess’s Law
To obtain information about heats of reaction indirectly, we use what is known as 
Hess’s law: the enthalpy change for any process is independent of the particular way 
the process is carried out. The underlying concept upon which this idea is built is 
that enthalpy is a state function. A state function is a variable whose value depends 
only on the state of the system and not on its history. When you drive your car, your 
location is a state function, but the distance that you have traveled to get there is 
not. For a chemical reaction, the concept of state functions can be very important. 
We rarely if ever know the microscopic details of how reactant molecules are actu-
ally converted into product molecules. But it is relatively easy to determine what the 
reactants and the products are. Because enthalpy is a state function, if we can ! nd a 
way to determine the change in enthalpy for any particular path that leads from the 
reactants to the desired products, we will know that the result will apply for whatever 
actual path the reaction may take. The block diagram in Figure 9.10 illustrates this 
concept.

Pressure, volume, and temperature are 
all state functions.
Pressure, volume, and temperature are 
all state functions.
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Initial state Final state

Intermediate
state A

∆Hdesired

∆HAi

∆HBi

∆HAf

∆HBf

Intermediate
state B

Figure 9.10 ❚ Conceptual 
diagram representing Hess’s law. 
Because enthalpy is a state function, 
we can choose any convenient path 
from the initial state to the ! nal 
state and use that path to calculate 
the enthalpy change.
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ΔHɵ (A → B) = – ΔHɵ (A ← B)

Ex.:
H2O(l) ↔ H2O(g)

ΔHƟ
vap = + 44 kJ.mol-1 (25 oC)

ΔHƟ
cond = – 44 kJ.mol-1 (25 oC)

Condições Padrão

38
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Ø ΔHƟ
reacao pode ser interpretado como um

desnível energético entre reagentes e produtos:

CH4 (g) + 2 O2 (g) ↔ CO2 (g) + 2 H2O (l)

CH4 (g) + 2 O2 (g)

CO2 (g) + 2 H2O (l)

ΔH = - 890 kJ.mol-1
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Termos Gerais

Next we multiply the second given reaction by one-half. This will account for the fact 
that the desired reaction produces only one mole of SO3.

   1 — 
2

   × [2 SO2(g) + O2(g) : 2 SO3(g) DH° = −197.0 kJ]

This gives an equation in which one mole of SO2 is consumed, along with its enthalpy 
change.

 SO2(g) +   1 — 2   O2(g) : SO3(g) DH° = −98.5 kJ

Adding this to the ! rst reaction above gives the desired amount of SO3 and the heat 
of reaction:

 S(s) + O2(g) : SO2(g) DH° = −296.8 kJ

 SO2(g) +   1 — 
2

   O2(g) : SO3(g) DH° = −98.5  kJ

 S(s) +   3 — 
2

   O2(g) : SO3(g) DH° = −395.3 kJ

Analyze Your Answer We may not have any intuition regarding the particular 
chemical reactions involved, so we’ll have to look at the structure of the problem to 
see if our answer makes sense. Both of the reactions we added are exothermic, so it 
makes sense that the combination would be more exothermic than either of the indi-
vidual reactions.

Check Your Understanding Use the following thermochemical equations as 
needed to ! nd the heat of formation of diamond:

 C(diamond) + O2(g) : CO2(g) DH° = –395.4 kJ

 2 CO2(g) : 2 CO(g) + O2 (g) DH° =   566.0 kJ

 C(graphite) + O2(g) : CO2(g) DH° = –393.5 kJ

 2 CO(g) : C(graphite) + CO2(g) DH° = –172.5 kJ 

Formation Reactions and Hess’s Law
The type of calculation shown in the previous example has occasional application in 
chemistry. But Hess’s law is also useful in another more common approach. Heats of for-
mation for many substances are widely tabulated (see Appendix E). Hess’s law allows us 
to use these tabulated values to calculate the enthalpy change for virtually any chemical 
reaction. The block diagram in Figure 9.12 shows how this useful scheme arises.

Note that the   1 — 2   multiplies the 
stoichiometric coef! cients and the 
enthalpy change.

Note that the   1 — 2   multiplies the 
stoichiometric coef! cients and the 
enthalpy change.

Heats of formation and other 
thermodynamic data can be found in 
reference books such as the Handbook 
of Chemistry and Physics, or in online 
sources such as the NIST WebBook.

Heats of formation and other 
thermodynamic data can be found in 
reference books such as the Handbook 
of Chemistry and Physics, or in online 
sources such as the NIST WebBook.
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Initial state Final state

Elements in 
standard states

∆Hdesired

Step 1 Step 2

∆H1 ∆H2

Figure 9.12 ❚ This conceptual diagram shows how to use tabulated enthalpies of formation 
to calculate the enthalpy change for a chemical reaction. We imagine that ! rst the reactants are 
converted to elements in their standard states, and then those elements recombine to form the 
products. Because enthalpy is a state function, we do not need to know anything about the actual 
pathway that the reaction follows.
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For the situation shown in Figure 9.10, the desired enthalpy change could be 
 obtained via either of two alternative pathways.

DHdesired = D H  A i 
  + D H  A f 

 

DHdesired = D H  B i 
  + D H  B f 

 

We can develop this idea further by specifying a system and including an enthalpy 
axis in the picture. Figure 9.11 shows such an enthalpy diagram for the combus-
tion of methane. As we saw in Section 4.1, this combustion may either be complete, 
producing carbon dioxide directly, or incomplete, producing carbon monoxide. (The 
production of carbon monoxide from burning of methane presents a danger for natu-
ral gas-burning furnaces that are not vented properly.)

Hess’s law has important practical implications. Many times we can break a chem-
ical reaction down into a series of steps whose net result is the same as that of the 
original reaction. According to Hess’s law, in such a case, we can evaluate the enthalpy 
of the original reaction by using the sequential ones.

EXAMPLE PROBLEM  9.7

Sulfur trioxide reacts with water to form sulfuric acid, a major contributor to acid rain. 
One origin of SO3 is the combustion of sulfur, which is present in small quantities in 
coal, according to the following equation.

S(s) +   3 — 
2

   O2(g) : SO3(g)

Given the thermochemical information below, determine the heat of reaction for this 
reaction.

 S(s) + O2(g) : SO2(g) DH° = –296.8 kJ

 2 SO2(g) + O2(g) : 2 SO3(g) DH° = –197.0 kJ

Strategy We need to use the reactions whose enthalpy changes are known to 
construct a pathway that results in the desired reaction. In this case, we can see 
that SO2 is formed in the ! rst reaction we are given and then is consumed in the 
second. It is critical to pay attention to the precise stoichiometry of the given and 
desired reactions. The reaction of interest produces just one mole of SO3, whereas 
the second reaction we are given produces two moles. So we will need to correct 
for that.

Solution We start with the ! rst of the two given reactions.

 S(s) + O2(g) : SO2(g) DH° = –296.8 kJ

E
nt

ha
lp

y

CH4 ! 2 O2

CO ! 2 H2O ! 1/2O2

CO2 ! 2 H2O

∆H1

∆H2

∆Hcomb

Figure 9.11 ❚ Enthalpy diagram 
for the combustion of methane. 
Here we imagine that one mole of 
CH4 is ! rst converted to CO (step 1) 
and that the CO then reacts further 
to form CO2 (step 2). If we know the 
values of DH1 and DH2, we can use 
them to calculate DHcomb.
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CO(g)

Cgrafite CO2 (g)

Cgrafite + ½ O2(g) ↔ CO (g) ΔHƟ
1

CO(g) + ½ O2(g) ↔ CO2 (g) ΔHƟ
2

+ ½ O2 + ½ O2

+ O2

ΔHƟ
3

ΔHƟ
1 ΔHƟ

2
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CO(g)

Cgrafite CO2 (g)

Cgrafite + ½ O2(g) ↔ CO (g) ΔHƟ
1

CO(g) + ½ O2(g) ↔ CO2 (g) ΔHƟ
2

Cgrafite + O2(g) ↔ CO2 (g) ΔHƟ
3 = ΔHƟ

1 + ΔHƟ
2

+ ½ O2 + ½ O2

+ O2

ΔHƟ
3

ΔHƟ
1 ΔHƟ

2

42



10/05/2022

22

Ø Qual o valor do ΔHƟ
r para a reação abaixo ?

C(s) + 2 H2 (g) ↔ CH4 (g)

Dados:

a) C(s) + O2 (g) ↔ CO2 (g) ΔHƟ
f = - 393 kJ.mol-1

b) H2 (g) + ½ O2 (g) ↔ H2O(l) ΔHƟ
f = - 285 kJ.mol-1

c) CH4 (g) + 2 O2 (g) ↔ CO2 (g) + 2 H2O (l) ΔHƟ
f = - 890 kJ.mol-1

43

Ø “ΔHƟ
f é o ΔH de reação de formação do composto puro,

a partir de seus elementos, com todas as substâncias em

seu estado padrão.”

Ø ΔH de uma reação independe do no de etapas (reações
intermediárias), sendo a diferença entre os ΔH dos produto

e dos reagentes.

ΔHƟ
reação = ∑ ν.ΔHƟf (produtos) – ∑ ν.ΔHƟf (reagentes)

Entalpia Padrão de Formação
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Ø Exemplos de entalpias padrões de formação:

3 H2 (g) + ½ O2 ↔ H2O (l) ΔHƟ
f = - 286 kJ.mol-1

6 C(s) + 3 H2 (g) ↔ C6H12 (g) ΔHƟ
f = - 83 kJ.mol-1

Ø Entalpia de formação de substâncias simples:

H2 (g) ↔ H2 (g) ΔHƟ
f = 0,0 kJ.mol-1

45

Ø Qual o valor do ΔHƟr para a reação abaixo ?

C2H2 (g) + H2 (g) ↔ C2H4 (g)

Dados:

a) 2 C(graf) + H2 (g) ↔ C2H2 (g) ΔHƟf (C2H2 (g))

b)2 C(graf) + 2 H2 (g) ↔ C2H4 (g) ΔHƟf (C2H4 (g))
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Ø Reação química: ligações químicas são desfeitas
e refeitas. Pode-se calcular ΔHr calculando-se

entalpias necessárias para romper ou refazer as

ligações envolvidas.

ΔHƟr = ∑ ν.ΔHƟ (lig. rompidas)  – ∑ ν.ΔHƟ (lig. formadas)

Reagentes Produtos

ENTALPIA PADRÃO DE LIGAÇÃO

47

Ø Qual o valor do ΔHƟr para a reação abaixo ?

2 H2 (g) + O2 (g) ↔ 2 H2O (g)

Dados:

a) H – H ΔHƟ
lig = 436 kJ.mol-1

b) O – H ΔHƟ
lig = 463 kJ.mol-1

c) O = O ΔHƟ
lig = 495 kJ.mol-1
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Brown, L.S.; Holme, T. A.;  Chemistry for Engineering Students; 2a Ed.; Brooks/Cole USA); 2011; 550 p. 

Principais Combustíveis
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INSIGHT INTO

9.8  Batteries
Throughout this chapter, we have concentrated on reactions that absorb or release 
energy in the form of heat. Although this is the most common manifestation of en-
ergy in chemical reactions, there are also many reactions that interconvert between 
chemical energy and other forms of energy. Some reactions, such as those that  occur 
in glow sticks or in ! re" ies, release energy as light rather than heat. You exploit re-
actions that convert chemical energy into electrical energy every time you turn on 
a battery-powered device. At the heart of any battery is a chemical reaction that 
releases energy. How can chemical energy be converted directly into electrical en-
ergy? And why do some batteries simply die, whereas others can be recharged more 
or less inde! nitely? We’ll take a closer look at the chemistry of batteries—called 
 electrochemistry—in Chapter 13, but now, we can use ideas from thermochemistry 
to get a glimpse of the answers.

Electrical energy arises from moving a charge. In practice, to power any con-
ventional electrical device, we need to move electrons through a wire. So if a chem-
ical reaction is going to produce useful electrical energy, it will need to function as 
a source of moving electrons. Because electric charge must always be conserved, 
these electrons must move through a closed cycle. Electrons “released” at one ter-
minal of the battery must be “recaptured” at the opposite terminal to complete this 
circuit. What sort of chemical reactions would make good candidates for such a 
process?  Oxidation– reduction (or redox) reactions involve the transfer of elec-
trons from one species to another. A battery, then, is really a cleverly engineered 
application of a redox reaction. Successful battery design requires that electrons 
" ow through an external circuit as they are transferred from one reacting species 
to another.

Table ❚ 9.4

Energy densities for a few possible fuels

Fuel
Energy Density 

(MJ/kg)

Hydrogen 142.0

Methane 55.5

Octane 47.9

Propane 50.3

Aviation gasoline 43.1

Coal, anthracite 31.4

Diesel fuel 45.3

Oil, crude (petroleum) 41.9

Oil, heating 42.5

Gasoline, automotive 45.8

Kerosene 46.3

Wood, oven dry 20.0

49

2ª Lei da Termodinâmica

Ø Fenômenos espontâneos ocorrem apenas em um

determinado sentido (direção)

Corpo
quente

Corpo
frio

q

q
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Ø Entropia: “aleatoridade” ou desordem de um sistema

(função de estado)

Ø Matéria e energia tendem a se dissiparem de maneira

caótica (desordenadamente)

Ø O aquecimento de um sistema aumenta a sua entropia

Ø A 2a lei da termodinâmica identifica o sentido da mudança

espontânea através da entropia

Entropia (S)

51

“Em qualquer processo espontâneo, a variação total de entropia 
do universo é positiva”

ΔStot > 0

Entropia (S)

∆Stotal =  ∆Ssist +  ∆Sviz
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3ª Lei da Termodinâmica

“Cada substância possui uma entropia finita e absoluta,

que se anula na temperatura do zero absoluto sempre
que a substância, extremamente pura, assumir a

estrutura de um cristal perfeito”

53

Ø É uma função de estado (J. W. Gibbs)

∆G = ∆H - T. ∆S

Ø Em processos isotérmicos e isobáricos (∆H = q):

∆S = -qp/T = -ΔHsist/T

Energia Livre de Gibbs (G)
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Energia Livre de Gibbs (G)

Ø da 2ª Lei: ∆Stot = ∆Ssis + ∆Sviz = ∆Ssis - ∆Hsis
T

T. ∆Stot = T. ∆Ssis - ∆Hsis * em condições isotérmicas

T. ∆Stot = - ∆Gsis

55

Espontaneidade

Ø Processo reversível (Equilíbrio) → ∆Gp,T = 0

Ø Processo espontâneo → ∆Gp,T < 0

Ø Processo não espontâneo → ∆Gp,T > 0

56
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Espontaneidade

White, D. P.;  Química – A Ciência Central; 9a Ed.; Pearson (USA); 2005. 
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Brown, L.S.; Holme, T. A.;  Chemistry for Engineering Students; 2a Ed.; Brooks/Cole USA); 2011; 550 p. 

Condições

All of this shows why chemists ! nd DG such a useful thermodynamic quantity. It 
is a state function of the system, so it can be calculated fairly easily. The sign of DG is 
suf! cient to tell us whether or not a process will be spontaneous.

We can also use Equation 10.4 to help formalize our understanding of the roles 
of DH and DS in determining the spontaneity of a given reaction. We have already 
argued that exothermic reactions, with DH < 0, seem to be preferred over endother-
mic ones and also that reactions where DS is positive seem to be preferred. Equa-
tion 10.4 shows us that if DH is negative and DS is positive, then DG will always be 
negative. But not all spontaneous processes ! t this speci! c pattern.  Table 10.2 shows 
the four possible combinations of signs for DH and DS. If a process is exothermic, 
but entropy decreases, we see that the sign on DG depends on temperature. As T in-
creases, the relative importance of the 2TDS term also increases, so such processes 
will be spontaneous only at lower temperatures where the DH term is dominant. 
Processes that occur spontaneously only at lower temperatures are sometimes said 
to be enthalpy driven because the enthalpy term is responsible for the negative 
value of DG. For endothermic processes, if the entropy of the system decreases, 
the sign on DG will always be positive, and the process is never spontaneous. An 
endothermic process that increases the entropy, however, may be spontaneous at 
high temperatures, where the 2TDS term becomes larger than the DH term of 
 Equation 10.4. These processes are said to be entropy driven. The reasoning as-
sociated with Table 10.2 can be used to understand the nature of phase changes, as 
noted in  Example Problem 10.2.

EXAMPLE PROBLEM  10.2

Use the signs of DH and DS to explain why ice spontaneously melts at room temperature 
but not outside on a freezing winter day.

Strategy This problem calls for the same type of reasoning used to construct 
 Table 10.2. We must determine whether the process is endothermic or exothermic 
and whether it increases or decreases the entropy of the system. Then, by considering 
the signs of DH and DS in conjunction with Equation 10.4, we can attempt to explain 
the behavior described.

Solution Melting is an endothermic process (DH . 0) because we must heat the 
system to effect the change. It is also a process that increases entropy because mol-
ecules formerly held in place in a solid have greater freedom of motion in a liquid and 
are therefore less ordered. Thus, both DH and DS have positive values, and DG will 
be negative at high temperatures, where the TDS term is larger. So, melting tends to 
occur at higher temperatures. At least for water, we know that room temperature is 

The word “driven” is used here to imply 
that either the entropy or enthalpy term 
is dominant in determining the sign of 
DG. There is no force due to enthalpy 
or entropy responsible for driving 
spontaneous changes.

The word “driven” is used here to imply 
that either the entropy or enthalpy term 
is dominant in determining the sign of 
DG. There is no force due to enthalpy 
or entropy responsible for driving 
spontaneous changes.

Table ❚ 10.2

The four possible combinations for the signs of DH and DS

Sign of DH Sign of DS Implications for Spontaneity

– + Spontaneous at all temperatures

+ – Never spontaneous

– – Spontaneous only at low temperatures

+ + Spontaneous only at high temperatures

 10.6  Gibbs Free Energy 331
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Ø Como ΔS e ΔG também são funções de estado,
vale o mesmo raciocínio feito para ΔH:

ΔSƟ
r = ∑ ν. ΔSƟ

(produtos)   – ∑ ν. ΔSƟ
(reagentes)

ΔGƟ
r = ∑ ν. ΔGƟ

(produtos)   – ∑ ν. ΔGƟ
(reagentes)

ΔS e ΔG

59

Ø Calcule ΔHƟr , ΔGƟr e ΔSƟr para a reação:

NO (g) + O3 (g) ↔ NO2 (g) + O2 (g)

Dados:

SUBSTÂNCIA ΔHƟ (kJ.mol-1 ) ΔGƟ (kJ.mol-1 ) ΔSƟ (J.K-1.mol-1
)

NO (g) 90,25 86,55 210,65

NO2 (g) 33,18 51,29 239,95

O3 (g) 142,7 163,2 238,82
O2 (g) - - 205,03
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→ Cálculo da energia envolvida em processos

metabólicos

“ Valor calórico” de uma substância

Ø Por exemplo na indústria de alimentos

APLICAÇÕES NA INDÚSTRIA

SUBSTÂNCIA ΔHƟ
comb (kJ.mol-1 ) kJ.g-1

Glicose -2.808 - 15,6
Frutose - 2.810 - 15,6
Sacarose -5.646 - 16,5
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