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Pref‡cio 

 O livro Ž uma vers‹o do que aprendi estudando em numerosos livros na prepara•‹o dos 

meus cursos na Universidade Federal de Ouro Preto. Relevantes foram os livros de DeHoff, 

Gaskell, St¿len, Campbell, Swalin, Lee, Lupis, Kofstad, Callen e outros que est‹o listados na 

bibliografia. O sistema internacional de unidades (SI) foi usado em todo o livro, exemplos 

qualitativos e quantitativos s‹o discutidos e ao final de cada cap’tulo s‹o listados exerc’cios, 

visando refor•ar e fixar os conceitos apresentados. 

 Os primeiros cap’tulos do livro apresentam os conceitos termodin‰micos necess‡rios para 

entender e descrever os diagramas de fases, e o estudo da termodin‰mica das solu•›es 

complementam esses conceitos para o estudo dos sistemas bin‡rios e tern‡rios. Foi inclu’do 

um cap’tulo onde Ž feito uma introdu•‹o a Termodin‰mica Estat’stica, que Ž uma ferramenta 

que permite o c‡lculo de propriedades termodin‰micas, bem como fornece a interpreta•‹o 

estat’stica da entropia. 

 Tr•s cap’tulos s‹o dedicados ao estudo e interpreta•‹o dos diagramas un‡rios, bin‡rios e 

tern‡rios, enfatizando a import‰ncia da energia livre de Gibbs e como ela Ž usada para 

construir e interpretar os diagramas de fases. 

 Um cap’tulo Ž dedicado ao estudo da termodin‰mica do equil’brio qu’mico, dos 

diagramas de Ellingham e de predomin‰ncia, importantes na descri•‹o de sistemas g‡s-

matŽria condensada. 

 Os dois œltimos cap’tulos, termodin‰mica dos defeitos estruturais e termodin‰mica de 

interfaces, complementam o texto deste livro e s‹o essenciais para o estudo das 

transforma•›es de fases no estado s—lido, bem como da estrutura dos materiais e de suas 

propriedades. 

 Buscou-se apresentar o texto de uma forma did‡tica e relativamente completa, e espero 

que este livro possa motivar e contribuir com aqueles que t•m interesse em Termodin‰mica 

aplicada aos materiais. 

 Com o objetivo de manter uma lista atualizada de corre•›es do livro, n‹o hesite em me 

comunicar qualquer erro de digita•‹o ou outros erros encontrados. As comunica•›es podem 

ser enviadas para abarroscota@gmail.com. 

 

AndrŽ Barros Cota 

Ouro Preto - MG 
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Cap’tulo 1. Introdu•‹o . Conceitos b‡sicos 

 

1.1  INTRODU‚ÌO  

 A termodin‰mica lida com conceitos fundamentais de temperatura e calor, importantes na 

descri•‹o do comportamento da matŽria em equil’brio com sua vizinhan•a. No estudo dos 

sistemas em equil’brio (s—lidos, l’quidos, gases, solu•›es, cristais com defeitos, etc.), a 

termodin‰mica permite prever o sentido das transforma•›es vi‡veis nos materiais por meio da 

quantifica•‹o das varia•›es de grandezas termodin‰micas que descrevem essas 

transforma•›es. 

 A palavra termodin‰mica vem de duas palavras do grego: thermos que significa calor e 

dynamics que significa movimento. Mas, a termodin‰mica n‹o lida com movimento; a 

termodin‰mica descreve as intera•›es que s‹o mediadas por calor e trabalho (formas de 

energia), onde ocorrem trocas de energia entre sistemas macrosc—picos em equil’brio com sua 

vizinhan•a, que podem levar a mudan•as internas nos sistemas, como as transforma•›es de 

fases.  

 A termodin‰mica n‹o prev• o tempo em que as intera•›es ocorrem, ou seja, n‹o prev• a 

cinŽtica de evolu•‹o do sistema, mas permite prever se uma transforma•‹o poder‡ ocorrer no 

sistema em contato com uma dada vizinhan•a. A termodin‰mica fornece a base para 

responder a pergunta: se um sistema est‡ em contato com a vizinhan•a I, o que ocorrer‡ com 

o sistema se ele for colocado em contato com outra vizinhan•a II? 

 A termodin‰mica n‹o faz refer•ncia a nenhum modelo microsc—pico que descreva a 

natureza da constitui•‹o da matŽria. A termodin‰mica Ž uma teoria fenomenol—gica ou 

macrosc—pica, baseada em fatos experimentais e Ž formada por leis emp’ricas. Por exemplo, 

na previs‹o da varia•‹o do volume que uma subst‰ncia experimenta quando sua temperatura 

aumenta, Ž necess‡rio apenas medir experimentalmente o coeficiente de expans‹o tŽrmica da 

subst‰ncia. 

 Ao adotar um enfoque macrosc—pico para as vari‡veis ou grandezas termodin‰micas que 

permitem caracterizar o sistema, como temperatura, press‹o, composi•‹o qu’mica, capacidade 

tŽrmica, e abrir m‹o da compreens‹o dos mecanismos operantes, a estrutura montada pela 

termodin‰mica se torna extremamente poderosa do ponto de vista pr‡tico por associar 

vari‡veis mensur‡veis univocamente com o comportamento dos sistemas. Assim, mesmo 

desconhecendo o mecanismo respons‡vel por um determinado processo, rea•‹o ou 

transforma•‹o, Ž poss’vel prever, com base em medi•›es macrosc—picas bem definidas, sob 
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quais condi•›es esse processo pode ou n‹o ocorrer. 

Para que a termodin‰mica fenomenol—gica possa realizar previs›es sobre o 

comportamento de sistemas utilizando medi•›es experimentais macrosc—picas, ela Ž 

estruturada em leis, defini•›es e rela•›es entre vari‡veis termodin‰micas. 

 Diferente da termodin‰mica fenomenol—gica, a termodin‰mica estat’stica estuda as 

propriedades macrosc—picas de sistemas em equil’brio por meio de uma abordagem estat’stica 

das propriedades microsc—picas dos constituintes do sistema, estabelecendo uma conex‹o 

entre o mundo microsc—pico, constitu’do de um nœmero muito grande de part’culas em 

movimento (como ‡tomos, molŽculas ou ’ons) e o mundo macrosc—pico da termodin‰mica. 

Esse n’vel de descri•‹o fornece uma explica•‹o das propriedades macrosc—picas do sistema 

em termos do comportamento das part’culas que o comp›em, por meio de estratŽgias 

estat’sticas.  

 A termodin‰mica fenomenol—gica Ž limitada ̂  descri•‹o de sistemas que est‹o em 

equil’brio termodin‰mico com sua vizinhan•a. O equil’brio termodin‰mico do sistema, por 

defini•‹o, Ž o œltimo estado atingido pelo sistema durante a sua evolu•‹o temporal e Ž uma 

indica•‹o do sentido das transforma•›es espont‰neas ou naturais dos sistemas 

termodin‰micos, que Ž um dos problemas fundamentais da termodin‰mica. Assim, se 

conhecermos as condi•›es iniciais do sistema e o seu sentido de evolu•‹o espont‰neo ou 

natural, pode-se prever seu estado de equil’brio. Uma das maneiras pr‡ticas de ser fazer essa 

previs‹o Ž usando os diagramas de fases de equil’brio, que fornecem os campos de 

estabilidade das fases em que o sistema pode existir.  

 Por exemplo, se o sistema for H2O, o diagrama de fases press‹o (P) como uma fun•‹o da 

temperatura (T) desse sistema exibe os campos de estabilidade das fases s—lida (gelo), l’quida 

(‡gua) e vapor. Se as condi•›es iniciais do sistema s‹o P=0,62atm e T=100¼C (estado 

termodin‰mico I, Fig.1.1), a fase est‡vel ou de equil’brio do sistema Ž a fase vapor. Se a 

press‹o mantem-se constante e a temperatura diminui para 30¼C (estado termodin‰mico II, 

Fig.1.1) o diagrama de fases do sistema H2O indica que a fase est‡vel Ž a l’quida. 

 

1.2  SISTEMA TERMODINåMICO  

 A termodin‰mica fenomenol—gica est‡ baseada em tr•s leis emp’ricas, denominadas leis 

da termodin‰mica, que descrevem a conserva•‹o da energia do universo, o aumento da 

entropia do universo e o limite inferior de temperatura que a matŽria pode atingir. 

 Normalmente, o foco da termodin‰mica Ž um subconjunto do universo, chamado de 

sistema, que Ž uma regi‹o do espa•o que se deseja estudar (certa quantidade de matŽria) 



Termodin‰mica dos Materiais Ð AndrŽ Cota 

 3 

contida em uma superf’cie geomŽtrica fechada chamada de fronteira, que separa o sistema do 

resto do universo (vizinhan•a). Um sistema tambŽm pode ser dividido em subsistemas.  

 Faz-se necess‡rio descrever a natureza do conteœdo do sistema, sua localiza•‹o e 

caracter’sticas da fronteira. O estado termodin‰mico do sistema Ž descrito pelas suas 

propriedades macrosc—picas, que s‹o vari‡veis ou grandezas termodin‰micas que relatam a 

condi•‹o do sistema em um dado tempo, como sua temperatura (T), volume (V), press‹o (P), 

energia interna (U), composi•‹o qu’mica, etc. Quanto mais complexo o sistema, maior o 

nœmero de grandezas ou vari‡veis termodin‰micas necess‡rias para descrev•-lo. 

 

Fig.1.1- Diagrama de fases no equil’brio da ‡gua (apenas ilustrativo e fora de escala) 

 

 Quando qualquer propriedade de um sistema varia, como a temperatura, volume e 

press‹o, o estado termodin‰mico do sistema muda e o sistema sofre um processo. Um 

processo termodin‰mico pode ser definido como qualquer mudan•a, real ou virtual, no 

estado de um sistema entre dois estados termodin‰micos de equil’brio . O processo pode 

acontecer por uma a•‹o externa ou pela remo•‹o de um v’nculo interno dentro do sistema. A 

termodin‰mica n‹o Ž capaz de determinar quanto tempo levar‡ uma mudan•a no sistema, mas 

pode determinar o estado final que ser‡ atingido pelo sistema, o qual Ž independente da 

quantidade de tempo que demora o sistema em alcan•ar o equil’brio. 

 Quando o sistema evolui no tempo, por meio de um processo espec’fico, suas 

propriedades mudam. Um importante aspecto no desenvolvimento da termodin‰mica Ž a 

dedu•‹o de rela•›es entre grandezas termodin‰micas, de modo que a varia•‹o em alguma 

propriedade de interesse do sistema, como energia interna, possa ser calculada pelas varia•›es 

de outras propriedades durante o processo, como temperatura e volume. 

 Na Fig.1.2 Ž esquematizado um sistema termodin‰mico que Ž um subconjunto do 

universo e a vizinhan•a que Ž a parte do universo que Ž externa ao sistema. O sistema Ž 

T (K) 

P (atm) 

373,15 273,15 

S—lido 
(gelo) 

L’quido 

Vapor 

1 

I II 
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separado de sua vizinhan•a pela sua fronteira  e o conjunto sistema + vizinhan•a constitui o 

universo. Por exemplo, ao estudar o comportamento de um g‡s quando ele sofre aumento de 

temperatura, o sistema Ž o g‡s e a vizinhan•a Ž a fonte de calor (reservat—rio tŽrmico) que 

provoca o aumento de temperatura.  

 A natureza da intera•‹o entre o sistema e a vizinhan•a Ž uma quest‹o central na descri•‹o 

do comportamento termodin‰mico dos sistemas f’sicos. Em fun•‹o da maneira de como o 

sistema interage com a sua vizinhan•a, os sistemas podem ser:  

¥ Isolados: eles n‹o interagem de qualquer maneira com a vizinhan•a; a fronteira do 

sistema tem que ser imperme‡vel para qualquer forma de energia ou matŽria. A 

energia do sistema Ž conservada em um sistema isolado, cujo volume mantŽm-se 

constante. O sistema isolado Ž uma idealiza•‹o. 

¥ Fechados: eles permitem apenas trocas de energia com a vizinhan•a, mas n‹o a troca 

de matŽria. A energia do sistema n‹o Ž mais uma quantidade conservada. 

¥ Abertos: os sistemas podem trocar energia e matŽria com sua vizinhan•a; a energia do 

sistema n‹o Ž conservada. 

 

 

 

Fig.1.2- Sistema termodin‰mico, vizinhan•a e a fronteira do sistema. 

 

O sistema Ž tambŽm classificado em categorias:  

¥ Sistema un‡rio: Ž o sistema que tem apenas um componente qu’mico (subst‰ncias 

"puras"). Exemplos de sistemas un‡rios: componente at™mico Cu e o componente 

molecular H2O (desde que n‹o se dissocie em seus componentes at™micos). 

¥ Sistema multicomponente: Ž o sistema com mais de um componente qu’mico. O 

sistema bin‡rio  Ž constitu’do de dois componentes (exemplo: Ag-Au) e o sistema 

tern‡rio  tem tr•s componentes (exemplo: Fe-C-Si). 

¥ Sistema homog•neo: Ž o sistema constitu’do apenas de uma fase. Entende-se por fase 

Sistema 

Vizinhan•a 

Fronteira 
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a uma por•‹o do sistema (matŽria) que apresenta propriedades qu’micas e f’sicas 

uniformes (como composi•‹o qu’mica, densidade e estrutura cristalina), ou seja, em 

um sistema homog•neo as suas propriedades s‹o as mesmas em todas as partes. O 

sistema homog•neo - s—lido, l’quido ou gasoso Ð Ž chamado de uma solu•‹o se a 

composi•‹o do sistema pode ser variada; os componentes da solu•‹o s‹o subst‰ncias 

de que podem ser misturadas em quantidades variadas para formar a solu•‹o. 

¥ Sistema heterog•neo: Ž o sistema constitu’do por mais de uma fase, ou seja, consiste 

de duas ou mais regi›es homog•neas distintas que s‹o separadas uma das outras por 

superf’cies de descontinuidades. Por exemplo, o cimento Portland consiste de uma 

mistura das fases ! -Ca2SiO4, Ca3SiO5, Ca3Al2O6 e Ca4Al2Fe2O10 (4 fases). 

¥ Sistema n‹o reativo: Ž o sistema em que n‹o ocorrem rea•›es qu’micas. 

¥ Sistema reativo: Ž o sistema em que ocorrem rea•›es qu’micas. 

¥ Sistema simples: nesse sistema somente ocorrem trocas de energia entre o sistema e a 

vizinhan•a que surgem de mudan•as tŽrmica, de composi•‹o qu’mica e/ou mec‰nica. 

¥ Sistema complexo: nesse sistema ocorrem trocas de energia entre o sistema e a 

vizinhan•a que surgem de influ•ncias gravitacionais, eletromagnŽticas, de superf’cie e 

de deforma•›es. 

 No caso de um recipiente de vidro fechado contendo ‡gua + gelo, o sistema pode ser 

classificado como un‡rio, heterog•neo, fechado, n‹o reativo e simples. Quando se estuda a 

oxida•‹o de um metal, o sistema ser‡ descrito como um sistema multicomponente, 

heterog•neo e complexo, pois tem-se dois componentes (metal e oxig•nio), pelo menos tr•s 

fases (met‡lica, gasosa e —xido) e existem trocas de energia que surgem de influ•ncias 

superficiais. 

 Assim, os sistemas termodin‰micos simples t•m composi•‹o qu’mica bem definida e 

s‹o descarregados, despolarizados, quimicamente inertes, suficientemente grandes para que os 

efeitos de superf’cie possam ser desprezados e n‹o s‹o atuados por campos externos: 

elŽtricos, magnŽticos e gravitacionais. 

 Com rela•‹o a natureza da fronteira, ela pode ser restritiva em rela•‹o a certas vari‡veis 

termodin‰micas. A fronteira pode ser: 

¥ DiatŽrmica: permite apenas a passagem de energia sob a forma de calor. 

¥ Adiab‡tica: n‹o permite a passagem de energia sob a forma de calor. 

¥ Perme‡vel: permite a passagem de part’culas (matŽria). 

¥ Imperme‡vel: n‹o permite a passagem de part’culas (matŽria). 
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¥ M—vel: permite a mudan•a de volume do sistema e, portanto, permite o interc‰mbio de 

energia sob a forma de trabalho mec‰nico. 

¥ Fixa: n‹o permite a mudan•a de volume do sistema e, portanto, n‹o permite o 

interc‰mbio de energia sob a forma de trabalho mec‰nico. 

 

1.3  FUN‚ÍES DE ESTADO E VARIçVEIS DE PROCESSO  

 Em termodin‰mica o estado de um sistema Ž especificado em termos de vari‡veis ou 

grandezas termodin‰micas, que se referem ao estado macrosc—pico do sistema. 

 As fun•›es de estado, que incluem as vari‡veis de estado e as fun•›es de energia, s‹o 

grandezas termodin‰micas cuja varia•‹o n‹o dependem do processo termodin‰mico que leva 

o sistema de um estado termodin‰mico I  ao seu estado corrente II , ou seja, a varia•‹o da 

grandeza termodin‰mica depende apenas dos estados inicial e final do sistema. 

 S‹o exemplos de vari‡veis de estado: entropia S, volume (V), press‹o (P), temperatura 

(T), o nœmero de part’culas de cada constituinte qu’mico (Nk), fra•‹o at™mica ou molar de um 

componente (xk), nœmero de mols de componente (nk), energia de superf’cie (" ) e a ‡rea (A) 

da superf’cie, tens‹o (# ) e o comprimento (! ) para um fio, campo elŽtrico (E) e a polariza•‹o 

elŽtrica (P) para um material dielŽtrico, e campo magnŽtico (B) e a magnetiza•‹o (M) para 

um material magnŽtico. 

 S‹o fun•›es de energia: energia interna (U), entalpia (H), energia livre de Gibbs (G) e 

energia livre de Helmholtz (F). ƒ importante frisar que entropia n‹o Ž energia. 

 Exemplificando, existe um nœmero grande de processos em que a temperatura de um 

sistema pode variar de seu valor inicial TI para o valor final TII. Especificar a temperatura TII 

do sistema no estado II n‹o requer que seja especificado o processo pelo qual o estado II foi 

atingido, pois a temperatura Ž uma fun•‹o de estado. Para calcular a varia•‹o de uma fun•‹o 

de estado, quando o sistema evolui do estado I para o estado II, precisa-se apenas calcular a 

diferen•a entre os valores da fun•‹o nos dois estados. Designando de Y uma fun•‹o de estado 

e considerando dois processos diferentes A e B (Fig.1.3), tem-se: 

 ! Y(A) = ! Y(B) = YII " YI

 

(1.1) 

Se o processo for c’clico, sendo Y uma fun•‹o de estado, tem-se: 

 dY = 0!!
 

(1.2) 

 As vari‡veis termodin‰micas s‹o classificadas em duas categorias: vari‡veis intensivas e 

vari‡veis extensivas. !

! As vari‡veis intensivas s‹o invariantes de escala, isto Ž, independem do tamanho ou da 
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quantidade de matŽria do sistema. Exemplos: temperatura, press‹o, densidade, potencial 

qu’mico e as grandezas ou vari‡veis termodin‰micas molares. Considere, por exemplo, um 

sistema que apresenta um valor uniforme de temperatura: se subdividirmos o sistema em 

v‡rios subsistemas, todos eles ter‹o a mesma temperatura que o sistema original. 

 

 

Fig.1.3- Sistema evolui do estado inicial I para o final II por dois processos. 

 

 As vari‡veis extensivas dependem do tamanho ou da quantidade de matŽria do sistema. 

Se o sistema Ž subdividido em v‡rias partes, o valor total de uma propriedade extensiva Ž 

igual ˆ soma dos valores da propriedade de cada uma das partes. S‹o vari‡veis extensivas o 

nœmero de mols de um componente k (nk), massa, volume, energia e entropia. Se 

denominarmos a vari‡vel extensiva por Y' (Y'=U, H, F, G, V, S, n) e o sistema Ž subdividido 

em p subsistemas, cada um com uma propriedade !Yj , a propriedade do sistema, Y', Ž dada 

por: 

 
!Y = !Yj

j=1

p

"
 

(1.3) 

 As vari‡veis intensivas podem ser identificadas por meio do limite da raz‹o de duas 

vari‡veis extensivas. Por exemplo, uma grandeza termodin‰mica molar Ž obtida pela raz‹o 

entre vari‡vel extensiva Y' e o nœmero total de mols dos constituintes do sistema (Y=Y'/nT); a 

densidade (vari‡vel intensa) Ž a raz‹o entre as vari‡veis extensivas massa e volume do sistema 

($=m/V').  

 As vari‡veis de processo s‹o grandezas que dependem especificamente da sequ•ncia de 

estados termodin‰micos que um sistema passou em um processo; s— t•m sentido falar em 

vari‡veis de processo para sistemas em mudan•as. Elas dependem do caminho ou processo 

termodin‰mico em que o sistema passa do estado termodin‰mico I  para o estado II . As 

vari‡veis de processo s‹o: calor Q (quantidade de energia que flui para o sistema durante o 

processo), trabalho W (Ž o trabalho mec‰nico feito sobre o sistema pela press‹o da 

I 

II 
A 

B 

P 

V 
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vizinhan•a), trabalho W' (s‹o os outros tipos de trabalhos feitos sobre o sistema durante o 

processo, como o qu’mico, eletromagnŽtico, gravitacional, superficial, etc.). 

 

Nota: o conceito de fase Ž uma idealiza•‹o, desde que a exist•ncia de campos externos, tal 

como o gravitacional, leva a inomogeneidade no sistema. AlŽm disso, como o sistema est‡ 

fechado no espa•o de volume V, as propriedades intensivas n‹o podem ser uniformes devido 

a influ•ncia das paredes do recipiente. Contudo, no estudo da termodin‰mica de um sistema Ž 

suposto que esses efeitos s‹o pequenos e podem ser negligenciados. 

 

1.4  UNIDADES DE GRANDEZAS TERMODINåMICAS  

 No Sistema Internacional de Unidades (SI) a unidade das fun•›es de energia, calor e 

trabalho Ž joule (J) e se as grandezas s‹o molares Ž J/mol. Outra unidade muito usada para 

essas grandezas f’sicas, mas n‹o pertencente ao Sistema Internacional, Ž a caloria (cal) e a 

rela•‹o entre elas Ž: 1cal=4,184J. 

 A unidade da grandeza press‹o no SI Ž Pa (pascal) e essa unidade est‡ relacionada com 

outras unidades usadas na pr‡tica: 1atm=1,013x105Pa; 1bar=1x105Pa; 1atm=760mmHg. 

 A unidade de volume no SI Ž m3 e est‡ relacionada com a unidade litros (L): 1m3=1000L. 

A unidade de temperatura absoluta Ž kelvin (K) e ela est‡ relacionada com a unidade de 

temperatura ¼C (graus celsius) por: T(K)=T(¼C)+273,15. 

 A constante universal dos gases ideais, que no Sistema Internacional de Unidades vale 

R=8,314J/Kmol, tambŽm Ž dada em outras unidades: 

R=8,314J/Kmol =0,082atmL/Kmol =1,99cal/Kmol =62,3mmHgL/Kmol 
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Cap’tulo 2. Leis da Termodin‰mica 

 

2.1  INTRODU‚ÌO  

 As leis da termodin‰mica s‹o emp’ricas, ou seja, s‹o deduzidas de observa•›es 

experimentais de como a matŽria se comporta. A formula•‹o matem‡tica dessas observa•›es 

emp’ricas foi completada ao final do sŽculo XIX, resultando nas leis da termodin‰mica: 

1a Lei: Existe uma propriedade do universo, chamada sua energia, que n‹o varia, 

independente do processo que ocorra. Isso significa que a energia do universo Ž constante, 

n‹o importando o processo que ocorra; energia pode ser convertida de uma forma em outra, 

mas n‹o pode ser criada ou destru’da. 

2a Lei: Existe uma propriedade do universo, chamada sua entropia, que varia sempre no 

mesmo sentido, n‹o importando o processo que ocorra. A entropia (S) do universo sempre 

aumenta, qualquer que seja o processo termodin‰mico. 

3a Lei: Existe uma temperatura inferior limite que pode ser atingida pela matŽria, chamada de 

zero absoluto de temperatura, na qual a entropia de todas as subst‰ncias Ž a mesma. 

 Essas leis da termodin‰mica n‹o se demonstram. A validade de cada lei da termodin‰mica 

Ž aceita como universal, associada ˆ sua comprova•‹o experimental. 

 ƒ interessante citar que a lei zero da termodin‰mica estabelece que se os sistemas A e B 

est‹o em equil’brio tŽrmico (t•m a mesma temperatura) e os sistemas A e C tambŽm est‹o em 

equil’brio tŽrmico, ent‹o o sistema B est‡ em equil’brio tŽrmico com o sistema C. 

 

2.2  1a LEI DA TERMODINåMIC A 

 A 1a lei da termodin‰mica est‡ fundamentada em uma lei emp’rica que estabelece que a 

energia do universo Ž constante. Em aplica•›es pr‡ticas focaliza-se a aten•‹o em um 

subconjunto do universo, chamado sistema. Exceto em sistemas isolados, mudan•as que 

ocorrem no sistema s‹o sempre acompanhadas por mudan•as na vizinhan•a do sistema 

durante o processo. Ent‹o, do ponto de vista de um processo espec’fico que pode ocorrer, a 

soma das mudan•as que ocorrem no sistema e na vizinhan•a inclui todas as mudan•as que 

ocorrem no universo associadas ao processo. 

 Para o prop—sito de descrever a energia de um sistema, pode-se identificar tr•s tipos de 

energia: - energia cinŽtica, que se refere a energia que o sistema possui associada ao seu 

movimento de transla•‹o e/ou rota•‹o; - energia potencial, que Ž uma soma das energias 

potencial gravitacional, centr’fuga e eletromagnŽtica; - energia interna (U), que est‡ 
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associada ˆ condi•‹o interna do sistema. 

 A energia interna est‡ associada ̂  energia cinŽtica de vibra•‹o (s—lidos e l’quidos), de 

transla•‹o e rota•‹o (l’quidos e gases) e ˆ energia potencial (energia de liga•‹o) dos ‡tomos, 

’ons e/ou molŽculas dentro sistema. A energia interna n‹o depende do movimento ou posi•‹o 

do sistema no espa•o. A energia interna est‡ associada a diferentes formas de energia, 

incluindo a mec‰nica, qu’mica, tŽrmica e de superf’cie. 

 Se campos externos (gravitacional, centr’fugo e eletromagnŽtico) agem sobre o sistema, a 

energia total do sistema Ž a soma de sua energia interna e a energia potencial associada com 

os campos externos. 

 A termodin‰mica lida, comumente, com as mudan•as internas em um sistema em 

repouso. A energia interna de um sistema pode mudar pela transfer•ncia de energia atravŽs de 

sua fronteira. Assim, pode-se enunciar a 1a lei da termodin‰mica referente ao sistema como: 

ÒA varia•‹o de energia interna de um sistema em um processo deve ser sempre igual ˆ 

soma de todas as energias transferidas atravŽs da fronteira do sistema durante o processo.Ó 

 A energia interna Ž designada pela letra U e varia•‹o de energia interna por ! U. No SI a 

unidade de energia interna Ž J=Joule. As formas de energia que podem ser transferidas s‹o as 

vari‡veis de processo calor e trabalho. 

 Calor (Q) Ž a quantidade de energia que flui da vizinhan•a para o sistema ou do sistema 

para a vizinhan•a durante o processo. Por conven•‹o, Q>0 significa que o calor Ž absorvido 

pelo sistema, ou seja, a energia flui da vizinhan•a para o sistema; Q<0 significa que o calor Ž 

liberado pelo sistema, ou seja, a energia flui do sistema para a vizinhan•a.  

 Trabalho mec‰nico (W) Ž a quantidade de energia que flui da vizinhan•a para o sistema 

ou do sistema para a vizinhan•a durante o processo. Por conven•‹o, W>0 significa que a 

vizinhan•a realiza trabalho sobre sistema, ou seja, a energia flui da vizinhan•a para o sistema; 

W<0 significa que o trabalho Ž realizado pelo sistema sobre a vizinhan•a, ou seja, a energia 

flui do sistema para a vizinhan•a. 

 Trabalho (W') representa as outras formas de trabalho feito sobre o sistema durante o 

processo. Incluem-se os trabalhos qu’mico, de superf’cie e de deforma•‹o. O sinal de W' Ž o 

mesmo de W. 

 A varia•‹o da energia interna do sistema Ž igual ˆ soma das energias transferidas atravŽs 

da fronteira para o sistema (Fig.2.1) e a equa•‹o matem‡tica da 1a lei da termodin‰mica pode 

ser escrita: 

 ! U = Q+ W + "W

 

(2.1) 
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 A equa•‹o se aplica a qualquer sistema e n‹o h‡ restri•›es com rela•‹o ao processo 

termodin‰mico. Assim, se o processo for dividido em sucessivos passos infinitesimais que 

produzem varia•›es infinitesimais de energia interna, que resultam das transfer•ncias 

infinitesimais de calor e trabalho atravŽs da fronteira do sistema, a energia deve ser 

conservada em cada passo infinitesimal. 
 

 

Fig.2.1- Representa•‹o esquem‡tica da 1a lei. 

 

 Para uma varia•‹o infinitesimal na condi•‹o do sistema, a equa•‹o (2.1) torna-se: 

 dU = ! Q+! W +! "W

 

(2.2) 

onde dU Ž uma diferencial exata, pois U Ž uma fun•‹o de estado; ! U depende apenas dos 

estados inicial e final do sistema e Ž independente da sequ•ncia de estados que os conectam. 

" Q, " W e " W' s‹o diferenciais inexatas, ou seja, elas dependem do caminho ou processo 

termodin‰mico que leva o sistema do estado inicial ao final. Os valores de Q, W e W' 

dependem da sequ•ncia de estados termodin‰micos atravessados pelo sistema durante o 

processo. ƒ importante frisar que as integrais de " Q, " W e " W' s‹o Q, W e W', 

respectivamente, pois estas formas de energia s‹o absorvidas ou liberadas pelo sistema 

durante o processo; elas n‹o variam durante o processo. 

 

Trabalho mec‰nico 

 Para determinar o trabalho mec‰nico que a vizinhan•a realiza sobre um sistema, seja um 

sistema termodin‰mico constitu’do de um g‡s contido em um recipiente isolado ocupando um 

volume V e cuja press‹o Ž P, em que uma das paredes Ž m—vel (pist‹o de ‡rea A) (Fig.2.2). 

Seja Pext a press‹o que a for•a externa F exerce sobre o pist‹o (F=Pext.A). 

 Para obter uma equa•‹o que permite relacionar o trabalho mec‰nico com vari‡veis de 

estado, vamos supor que o ocorra um processo revers’vel de compress‹o do g‡s. Os 

processos revers’veis s‹o processos nos quais o sistema passa por uma sequ•ncia continua de 

estados de equil’brio. Este tipo de processo Ž uma idealiza•‹o, pois para que uma 

Isolado  

Sistema  

Vizinhan•a  

Fluxo de 
 part’culas 

W�� 
! U 

Q 

W 
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transforma•‹o aconte•a em um dado sistema Ž necess‡rio tir‡-lo do equil’brio. No entanto, se 

uma transforma•‹o for realizada de maneira extremamente lenta, Òquase-est‡ticaÓ, Ž poss’vel 

que os sucessivos estados de equil’brio estejam muito pr—ximos entre si, de maneira que o 

processo se aproxima bastante de um processo revers’vel. Apesar de n‹o serem reais, os 

processos revers’veis s‹o muito importantes em termodin‰mica e permitem obter equa•›es 

que descrevem as transforma•›es em um sistema. 

 No equil’brio, a press‹o que o g‡s exerce sobre o pist‹o deve ser igual a press‹o externa 

sobre o pist‹o (P=Pext=F/A). Se o pist‹o sofre um deslocamento elementar dx no processo de 

compress‹o revers’vel do g‡s (Fig.2.2), o trabalho elementar realizado pela for•a externa vale: 

 ! W = F
!"
.dx

"
= Fdx = PextA dx = PA dx

 

(2.3) 

 O produto Adx est‡ relacionado com a varia•‹o infinitesimal de volume do g‡s. No 

processo de compress‹o dV<0, mas como " W>0 (o trabalho Ž realizado pela vizinhan•a sobre 

sistema aumentando sua energia interna), deve-se inserir um sinal negativo na rela•‹o entre 

dV e A.dx ( dV = ! A dx ) na equa•‹o (2.3): 

 ! W = " PdV

 

(2.4) 
 

 

Fig.2.2- Processo de compress‹o revers’vel de um g‡s. 

 

 Para um processo termodin‰mico revers’vel espec’fico o trabalho mec‰nico realizado 

sobre o sistema pode ser calculado integrando a equa•‹o (2.4) e o resultado corresponde ˆ 

‡rea abaixo da curva no diagrama P-V, que sempre vai depender do processo termodin‰mico, 

ou seja, Ž necess‡rio conhecer P=P(V): 

 
W = ! PdV

Vi

Vf

"
 

(2.5) 

 Na Fig.2.3 Ž representado um diagrama P-V que mostra a evolu•‹o do sistema do estado 

inicial 1 para o estado 2 por dois processos revers’veis diferentes. No primeiro processo 

(Fig.2.3a) o sistema sofre uma descompress‹o isovolumŽtrica (volume constante) seguida de 

uma expans‹o isob‡rica. O trabalho mec‰nico realizado sobre o sistema Ž a ‡rea indicada na 

Fig.2.3a, W1. No segundo processo (Fig.2.3b) o sistema sofre um expans‹o com a press‹o 

F=PextA g‡s 
P 

dx 
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variando linearmente com o volume e o trabalho mec‰nico realizado sobre o sistema Ž W2. 

Observa-se que W1!W 2, o que era previsto, pois o trabalho Ž uma vari‡vel de processo. 

 

 

Fig.2.3- Diagrama P-V: trabalho mec‰nico em dois processos revers’veis diferentes. 

 

 A Tabela 2.1 resume alguns tipos de trabalho que podem ser realizados sobre o sistema, 

bem como as vari‡veis intensivas e extensivas envolvidas. 

 

Tabela 2.1- Tipos de trabalhos que podem ser realizados sobre o sistema 

Tipo de trabalho Vari‡vel intensiva Vari‡vel extensiva Equa•‹o diferencial 

Mec‰nico P V " W=-P.dV 

El‡stico F !  " W'=F.d!  

Superf’cie # A " W'=#.dA 

Qu’mico " k nk " W'=" k.dnk 

 

onde: F - for•a de alongamento; !  - comprimento do fio; # - energia de superf’cie; A Ð ‡rea 

superficial; µk Ð potencial qu’mico do componente k na fase; nk Ð nœmero de mols do 

componente k na fase. 

 

Calor 

 Calor Ž uma forma de energia que Ž trocada espontaneamente entre o sistema e sua 

vizinhan•a. A troca de energia entre dois corpos por transfer•ncia de calor s— ocorrer‡ se 

existir um gradiente de temperatura (diferen•a de temperatura) entre os dois sistemas. A 

temperatura est‡ associada ao estado agita•‹o de part’culas (‡tomos, ’ons ou molŽculas) em 

um corpo, caracterizando seu estado tŽrmico; temperatura Ž uma medida da energia tŽrmica 

mŽdia de um corpo. Mas, calor Ž um fluxo de energia ou energia em tr‰nsito, ou seja, Ž uma 

vari‡vel de processo. Calor n‹o Ž energia que um corpo armazena: um corpo que est‡ a uma 

P 

V 

P1 

P2 

V1 V2 

W1 

P 

V 

P1 

P2 

V1 V2 

W2 
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temperatura mais alta n‹o Ž um corpo que possui mais calor, mas sim um corpo com maior 

energia tŽrmica mŽdia. 

 Por exemplo, se um copo com ‡gua gelada Ž colocada no ar ˆ temperatura de 30¼C, 

observa-se que, devido ao fluxo de calor/energia do ar (que est‡ a uma temperatura maior) 

para a ‡gua (que est‡ a uma temperatura menor), ‡gua ir‡ aquecer e o ar tenderia a resfriar atŽ 

atingirem o equil’brio tŽrmico (‡gua e ar t•m a mesma temperatura). Mas, como tem muito 

mais ar que ‡gua, o ar pode ser considerado um reservat—rio tŽrmico que absorve ou libera 

calor sem mudar sua temperatura e a temperatura da ‡gua no equil’brio tŽrmico ser‡ de 30¼C. 

 

2.3  2a LEI DA TERMODINåMICA  

 A 2a lei da termodin‰mica est‡ baseada na lei emp’rica: Òexiste uma propriedade do 

universo, chamada sua entropia, que varia sempre no mesmo sentido, n‹o importando o 

processo que ocorraÓ. A entropia (S) do universo sempre aumenta, qualquer que seja o 

processo que ocorra. 

 ƒ interessante citar os enunciados de Clausius e Kelvin da 2a lei: 

Clausius: ÒA entropia de um sistema isolado fora do equil’brio tende a aumentar atŽ o seu 

valor m‡ximo no estado de equil’brioÓ 

Kelvin : ÒUm processo c’clico que envolve apenas a absor•‹o de calor de uma fonte e a sua 

transforma•‹o total em trabalho n‹o Ž poss’velÓ. 

 Ao analisar a 1» lei da termodin‰mica pode-se inferir que energia interna identifica os 

processos que s‹o permitidos e a 2a lei da termodin‰mica, usando o conceito de entropia, 

identifica dentre os processos que s‹o permitidos aqueles que s‹o espont‰neos ou 

irrevers’veis. Os processos que ocorrem na natureza t•m um sentido natural de mudan•as. Por 

exemplo: - a condu•‹o de calor do corpo a uma temperatura maior para o que est‡ a uma 

temperatura menor; - produ•‹o de calor devido ao atrito; - produ•‹o de calor pela passagem 

de corrente elŽtrica em um resistor; - transfer•ncia de calor por radia•‹o; - uma explos‹o; - 

magnetiza•‹o com histerese. 

 A 2a lei da termodin‰mica analisa experimentos que ocorrem naturalmente ou 

espontaneamente de uma forma abstrata. Todas as mudan•as que ocorrem na natureza s‹o 

espont‰neas ou irrevers’veis, ou seja, s— ocorrem em um œnico sentido, desde que n‹o exista 

interfer•ncia de uma for•a motriz externa. A molŽculas de um g‡s espontaneamente se 

movem de regi›es de alta press‹o para as regi›es de baixa press‹o e o pr—prio gradiente de 

press‹o impulsiona a transfer•ncia de massa sem uma for•a motriz externa. 

 Dizer que um processo espec’fico espont‰neo ocorre em um sistema colocado em uma 
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dada vizinhan•a significa que, para este sistema nessa vizinhan•a, o processo acontece e n‹o o 

seu inverso. Por exemplo, o ferro deixado ao ar oxida. O —xido de ferro reduz-se a ferro 

quando colocado em um reator na presen•a de carbono. 

 A 2a lei da termodin‰mica se aplica a um volume elementar de um sistema que 

experimenta mudan•as, assim como macroscopicamente ao sistema como um todo. Ela se 

aplica a cada incremento infinitesimal de tempo no processo, assim como ao processo como 

um todo. 

 O significado de entropia vem da termodin‰mica estat’stica: a entropia Ž uma medida da 

desordem no sistema. Um aumento da entropia do sistema significa que a sua desordem 

aumentou. Um cristal s—lido Ž mais ordenado do que seu l’quido, pois no cristal os ‡tomos ou 

’ons est‹o arranjados em padr‹o bem definido; os ‡tomos no l’quido se movem e s‹o menos 

ordenados que no cristal, logo a entropia do cristal Ž menor que a de seu l’quido. A 

vaporiza•‹o do l’quido resulta em uma fase com maior entropia, pois os movimentos e as 

configura•›es dos ‡tomos do l’quido eram mais ordenados que os movimentos e 

configura•›es dos ‡tomos na fase vapor. 

 O significado de desordem est‡ relacionado ao grau no qual a energia, configura•‹o e 

movimento at™mico no sistema n‹o s‹o ordenados. Por exemplo, se os todos ‡tomos em um 

s—lido se movem de maneira uniforme, n‹o existe desordem em seus movimentos. Por outro 

lado, se cada ‡tomo segue uma trajet—ria que Ž independente dos outros ‡tomos no sistema, 

ent‹o o movimento dos ‡tomos no sistema Ž desordenado e aleat—rio. 

 Com rela•‹o a configura•‹o dos ‡tomos no sistema, considere uma liga com 50% de ouro 

e 50% de prata. Pode-se imaginar que existem v‡rias configura•›es para arranjar os ‡tomos 

individuais no sistema. Existem algumas configura•›es dos ‡tomos que s‹o precisas, 

ordenadas e perfeitas e nestas configura•›es sabe-se a exatamente a posi•‹o de cada ‡tomo no 

sistema. Outras configura•›es dos ‡tomos n‹o seguem nenhum padr‹o e s‹o altamente 

desordenadas. Os arranjos padronizados t•m alto ordenamento e, por consequ•ncia, baixa 

entropia de configura•‹o, enquanto que os sistemas desordenados s‹o de mais alta entropia. 

 Em processos espont‰neos a quantidade de ordem tende a diminuir, isto Ž, a 

espontaneidade Ž naturalmente associada com processos que aumentam a desordem ou 

entropia do universo. 

 A 2a lei foi aperfei•oada no sŽculo XIX por meio de uma fun•‹o de estado chamada de 

entropia. Por conven•‹o essa fun•‹o Ž definida de modo que a entropia do universo Ž igual ˆ 

soma da entropia do sistema mais a da vizinhan•a e sempre aumenta: ! S$0. A 2a lei n‹o Ž 

uma lei de conserva•‹o.  
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 Como a energia, a entropia pode ser transferida atravŽs da fronteira do sistema, entropia 

transferida (St), e Ž normalmente associada com a transfer•ncia de calor e/ou massa atravŽs 

da fronteira do sistema. A varia•‹o de entropia de um sistema n‹o se restringe ˆ entropia 

transferida atravŽs da fronteira. Existe uma contribui•‹o adicional: a produ•‹o de entropia 

(Sp) dentro do sistema. A produ•‹o de entropia est‡ relacionada ‡ dissipa•‹o irrevers’vel de 

energia dentro do sistema, presente em todos os processos que ocorrem na natureza. 

 Para o sistema, a varia•‹o de entropia em um processo Ž a soma da entropia transferida 

atravŽs da fronteira e da entropia produzida ou gerada durante o processo: 

 ! S(sist) = ! St (sist)+ ! Sp(sist)

 

(2.6) 

 Considerando que a equa•‹o (2.6) sobre a varia•‹o de entropia no sistema para mudan•as 

finitas tambŽm pode ser aplicada para mudan•as infinitesimais, a varia•‹o infinitesimal de 

entropia do sistema: 

 dS(sist) = dSt (sist)+dSp(sist)

 

(2.7) 

 Para o sistema, dependendo da natureza do processo, dSt(sist) pode ser positivo, negativo 

ou nulo. Mas, como uma consequ•ncia da 2a lei da termodin‰mica, dSp(sist) Ž sempre 

positivo{ dSp(sist)>0}. Assim, a varia•‹o de entropia do sistema pode ser positiva, negativa ou 

nula, dependendo da natureza do processo. 

 Para a vizinhan•a, tratada como um sistema, tem-se para sua varia•‹o de entropia: 

 dS(viz) = dSt (viz)+dSp(viz)

 

(2.8) 

 Para o universo, sistema + vizinhan•a, a varia•‹o de sua entropia, dS(univ), Ž: 

 dS(univ) = dS(sist)+dS(viz) =[dSt (sist)+dSt (viz)] +[! Sp(sist)+dSp(viz)]

 

(2.9) 

 Mas, a soma da entropia transferida do sistema para a vizinhan•a e da vizinhan•a para o 

sistema Ž igual a zero, ou seja a entropia transferida para o sistema Ž o negativo da entropia 

transferida para a vizinhan•a. Como a entropia produzida no sistema e na vizinhan•a Ž sempre 

positiva, tem-se para varia•‹o da entropia do universo: 

 dS(univ) = dSp(sist)+dSp(viz) ! dS(univ) > 0

 

(2.10) 

 Este resultado mostra que enquanto a entropia do sistema pode aumentar, diminuir ou 

ficar constante, dependendo da natureza do processo, a entropia do universo sempre aumenta. 

 

2.3.1  Produ•‹o de entropia 

 No mundo real as mudan•as que ocorrem no universo s‹o espont‰neas ou irrevers’veis e a 

essas mudan•as est‡ associada uma dissipa•‹o irrevers’vel de energia. Ao experimentar 

mudan•as espont‰neas o sistema exibe uma redistribui•‹o de matŽria e energia ou ambas que 
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n‹o pode ser desfeita pela simples revers‹o da dire•‹o das influ•ncias que causaram a 

mudan•a. A produ•‹o da entropia no sistema Ž uma medida quantitativa da dissipa•‹o.  

 A taxa de produ•‹o de entropia que ocorre em um sistema durante um processo est‡ 

relacionada ̂ taxa em que o processo ocorre. Processos que ocorrem mais lentamente, 

colocando-se condi•›es para que o sistema n‹o fique distante do equil’brio, resultam em 

menor dissipa•‹o irrevers’vel de energia e em menor produ•‹o de entropia. 

 No caso limite, se o processo Ž imaginado ocorrer de modo infinitamente lento, com 

mudan•as infinitesimais aplicadas ao sistema, o efeito dissipativo Ž praticamente nulo e a 

produ•‹o de entropia Ž zero. Estes processos s‹o denominados processos revers’veis ou 

quase-est‡ticos, ou seja, eles podem ocorrer em ambos os sentidos e a produ•‹o de entropia Ž 

nula (dSp=0). Nos processos irrevers’veis (que ocorrem no mundo real) a produ•‹o de 

entropia Ž sempre maior que zero (dSp>0). 

 Assim, para um processo revers’vel (sobrescrito R) que ocorre em um sistema a varia•‹o 

de entropia do sistema est‡ associada apenas a entropia que Ž transferida atravŽs da fronteira 

do sistema: 

 dSR = dSt
R +dSp

R ! dSp
R = 0 ! dSR = dSt

R

 

(2.11) 

 Se o sistema est‡ isolado de sua vizinhan•a, n‹o h‡ transfer•ncia de entropia, pois a 

fronteira Ž fixa, imperme‡vel e adiab‡tica. Se o processo Ž revers’vel, tem-se que dSR=0. 

 Para processos irrevers’veis (sobrescrito I) que ocorrem em um sistema: 

 dSI = dSt
I +dSp

I e dSp
I > 0

 

(2.12) 

 Para ilustrar, considere um cilindro com um pist‹o contendo um g‡s a uma dada 

temperatura e press‹o (Fig.2.4). Se o g‡s est‡ em equil’brio com sua vizinhan•a, a 

temperatura do g‡s Ž a mesma da vizinhan•a (atmosfera) e a press‹o do g‡s Ž igual a press‹o 

que a for•a externa exerce sobre o pist‹o. Supondo que o sistema est‡ inicialmente em um 

estado termodin‰mico na curva P-V, se uma for•a infinitesimal aplicada ao pist‹o o faz se 

mover lentamente para um estado adjacente ainda sobre a curva (Rev), ent‹o o processo Ž 

revers’vel, pois n‹o h‡ dissipa•‹o de energia (n‹o h‡ atrito no movimento do pist‹o). A 

remo•‹o da for•a infinitesimal far‡ que o sistema retorne ao seu estado inicial. O trabalho 

feito pela vizinhan•a Ž igual ao trabalho feito sobre o sistema. 

 Se existe atrito no movimento do pist‹o, desvios da curva P-V ocorrem (Fig.2.4) e nesse 

caso o trabalho feito pela vizinhan•a difere do trabalho feito sobre o sistema. Supondo que o 

sistema est‡ no estado inicial I, ao diminuir a for•a externa sobre o pist‹o observa-se que 

devido ao atrito o pist‹o n‹o se move e a press‹o externa diminui mantendo o volume do g‡s 
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constante atŽ o pist‹o come•ar a se mover. Quando o pist‹o se move a press‹o externa varia 

com seu volume seguindo a curva P-V (Irr1) indicada na Fig.2.4 atŽ atingir o estado II. No 

processo inverso, a partir do estado II ao aumentar for•a externa sobre pist‹o observa-se que 

devido ao atrito o pist‹o n‹o se move e ocorre um aumento da press‹o externa a volume 

constante. Quando o pist‹o se move, a press‹o externa varia com o volume seguindo a curva 

P-V (Irr2) atŽ que o sistema atinja o estado I. O processo Ž irrevers’vel e a ‡rea dentro do ciclo 

corresponde a energia dissipada irreversivelmente. 

 

 

Fig.2.4- A curva representa a varia•‹o da press‹o atuando no pist‹o de um cilindro contendo 

um g‡s ideal quando o volume varia pelo movimento do pist‹o. 

 

 A taxa na qual a energia Ž dissipada em um processo irrevers’vel Ž o produto da 

temperatura e a taxa de produ•‹o de entropia (%): 

 T ! = JX

 

(2.13) 

onde J Ž o fluxo generalizado de algum tipo e X Ž a for•a generalizada. No caso da corrente 

elŽtrica o calor dissipado por efeito Joule Ž o produto da corrente (J) pela for•a eletromotriz 

(X). 

  Enquanto o conjunto fluxo-for•a pode ser expresso pela equa•‹o (2.13), o fluxo deve 

naturalmente depender da for•a. Pode-se escrever o fluxo com uma fun•‹o da for•a J{X}; no 

equil’brio a for•a Ž zero. Se J{X} for expandido pela sŽrie de Taylor em torno de X=0 

(equil’brio), tem-se: 

 
J{ X} = J{ 0} +

! J{ 0}
! X

X
1!

+
! 2J{ 0}
! X2

X2

2!
...

 

(2.14) 

Nota-se que J{0}=0, desde que representa equil’brio. Se os termos de ordem superiores s‹o 

negligenciados: 

 J{ X} ! X

 

(2.15) 

 Esse um Ž resultado importante da teoria: que as for•as e seus fluxos conjugados s‹o 

P 

V 

Rev 

Irr2 

Irr1 

I 

II 

g‡s 
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linearmente relacionados sempre que a dissipa•‹o possa ser escrita como na equa•‹o (2.13), 

pelo menos quando os desvios do equil’brio n‹o s‹o grandes. Ainda neste cap’tulo ser‡ dado 

um exemplo referente ao uso das equa•›es (2.13) e (2.15). 

 

2.3.2  C‡lculo das vari‡veis de processo (Q e W) 

 Nos processos revers’veis, cada estado intermedi‡rio pelo qual o sistema passa Ž descrito 

pelos valores de T e P. Logo, Q e W s‹o calculados de forma simples e direta. Por exemplo, o 

trabalho mec‰nico Ž determinado por meio da equa•‹o (2.5):  

 
W = ! PdV

Vi

Vf

"
 

(2.5) 

ou seja, pela integra•‹o do produto de duas fun•›es de estado, P e V. 

 Nos processos irrevers’veis o c‡lculo de Q e W Ž mais complexo, pois a evolu•‹o do 

sistema do estado inicial ao estado final requer o conhecimento de T=T(x,y,z,t) e P=P(x,y,z,t). 

 

2.3.3  C‡lculo das fun•›es de estado 

 Tanto nos processos revers’veis quanto nos processo irrevers’veis o c‡lculo das varia•›es 

das fun•›es de estado Ž simples e direto, pois as fun•›es de estado dependem apenas dos 

estados termodin‰micos inicial e final do sistema. 

 Por exemplo, seja a fun•‹o de estado Y, onde Y=U, S, G, H, F, V, P, T. Suponha que o 

sistema termodin‰mico evolui do estado inicial i para o estado final f por meio de um 

processo irrevers’vel (I). Como a varia•‹o da fun•‹o de estado depende apenas dos estados i e 

f, pode-se imaginar um processo revers’vel (R) simples interligando os estados i e f. A 

varia•‹o da fun•‹o de estado calculada no processo revers’vel Ž igual a varia•‹o da fun•‹o de 

estado que se deseja calcular para o processo irrevers’vel (I) (Fig.2.5). 

 ! YR = Yf " Yi = ! YI

 

(2.16) 

A varia•‹o da fun•‹o de estado no processo revers’vel, ! YR, pode ser calculada, desde de que 

se imagine um processo revers’vel simples.  

 O uso da equa•‹o (2.16) s— Ž v‡lido para o sistema. Por exemplo, se a fun•‹o de estado Ž 

a entropia, para a vizinhan•a a varia•‹o de entropia calculada para o processo revers’vel n‹o Ž 

igual ˆ correspondente varia•‹o de entropia no processo irrevers’vel, pois a varia•‹o de 

entropia do universo em um processo revers’vel Ž igual a zero, o que n‹o verdade quando o 

processo Ž irrevers’vel. 
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Fig.2.5- Evolu•‹o do sistema do estado termodin‰mico i para f em um processo irrevers’vel 

(I) e um processo revers’vel (R), esquematizado em um diagrama P-V. 

 

 

2.3.4  Rela•›es entre transfer•ncia de calor e entropia 

 Para processos revers’veis, de acordo com Clausius, " QR/T Ž a diferencial de uma fun•‹o 

de estado, onde " QR Ž o calor absorvido pelo sistema em um passo infinitesimal do processo e 

T Ž a temperatura corrente do sistema. Assim, para um processo c’clico revers’vel: 

 ! QR

T!" = 0

 

(2.17) 

 A express‹o " QR/T, cuja Ž unidade J/K, Ž a diferencial de uma fun•‹o de estado, mesmo 

que " QR seja uma vari‡vel de processo, e essa fun•‹o de estado Ž denominada de entropia. 

Como em um processo revers’vel n‹o h‡ produ•‹o de entropia (dSp
R = 0 ), a varia•‹o de 

entropia do sistema Ž igual ˆ entropia transferida (dSt) atravŽs da fronteira do sistema e est‡ 

associada ˆ transfer•ncia de calor: 

 
dSR = dSt

R =
! QR

T
" #SR =

! QR

T
$

 

(2.18) 

 Em um processo revers’vel podemos calcular o calor absorvido pela integra•‹o da 

combina•‹o das fun•›es de estado temperatura e entropia. T e S s‹o fun•›es de estado, mas 

seu produto Ž uma vari‡vel de processo: 

 ! QR = TdSR " QR = TdSR#
 

(2.19) 

 No Sistema Internacional de Unidades (SI) a unidade de energia interna, trabalho e calor Ž 

joule (J) ou quando as propriedades forem molares, J/mol. Portanto, a unidade de entropia Ž 

J/K ou se a entropia for molar, J/Kmol. 

 Para processos irrevers’veis existe produ•‹o de entropia no sistema durante o processo. 

No processo irrevers’vel a transfer•ncia de entropia atravŽs da fronteira do sistema est‡ 

associada ˆ transfer•ncia de calor: 

i 

f 

I=irrevers’vel 

R=revers’vel 

P 

V 
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dSt

I =
! QI

T
" #St

I =
! QI

T
$

 

(2.20) 

 A varia•‹o de entropia do sistema em um passo infinitesimal de um processo irrevers’vel 

ser‡ sempre maior que a entropia transferida atravŽs da fronteira do sistema, pois a entropia 

produzida Ž sempre positiva. Logo, a varia•‹o da entropia do sistema em um processo 

irrevers’vel Ž maior que a transfer•ncia de calor atravŽs da fronteira: 

 dSI = dSt
I +dSp

I ! dSp
I > 0 ! dSI > dSt

I

 

(2.21) 

 
dSI >

! QI

T
" #SI >

! QI

T
$

 

(2.22) 

 Em um processo c’clico irrevers’vel, correspondendo a uma m‡quina tŽrmica real, a 

varia•‹o de entropia do sistema Ž zero, o que implica que ocorrer‡ transfer•ncia de entropia 

do sistema para a vizinhan•a, pois a produ•‹o de entropia durante o processo Ž sempre 

positiva: 

 dSI = 0 (processo c’clico) ! dSt
I +dSp

I = 0 ! dSt
I = " dSp

I < 0

 

(2.23) 

 Em um processo irrevers’vel isotŽrmico o sistema absorve uma quantidade de calor 

menor do que Ž absorvido pelo sistema em um processo revers’vel isotŽrmico. Considerando 

os mesmos estados inicial e final para o sistema termodin‰mico, a varia•‹o de entropia no 

processo revers’vel Ž igual ˆ varia•‹o de entropia no processo irrevers’vel: 

! SI = ! SR " ! St
I + ! Sp

I = ! St
R + ! Sp

R

Mas: ! Sp
R = 0 e ! Sp

I > 0

! St
I + ! Sp

I = ! St
R " ! St

I < ! St
R

! St
R > ! St

I "
#QR

T
$ >

#QI

T
$

 

 Como os dois processos s‹o isotŽrmicos, o calor absorvido no processo revers’vel Ž maior 

que no processo irrevers’vel: 

 QR( )
T

> QI( )
T

 

(2.24) 

 Portando, para processos revers’veis e irrevers’veis (equa•›es 2.20 e 2.22) vale a 

desigualdade: 

 
dS!

"Q
T

 

(2.25) 

onde o sinal de igual se refere a processos revers’veis e o sinal > a processos irrevers’veis. 

 Se o sistema macrosc—pico est‡ isolado de sua vizinhan•a: " Q=0 (n‹o h‡ transfer•ncia de 

energia e massa atravŽs da fronteira do sistema) e a entropia nunca pode diminuir: 
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dS! 0 "

dS
dt

#

$
%

&

'
(

isolado

! 0

 

(2.26) 

 

2.3.5  Exemplos: m‡quina tŽrmica e taxa de produ•‹o de entropia 

a) M‡quina tŽrmica 

 Em m‡quina tŽrmica ideal n‹o h‡ produ•‹o de entropia no sistema, pois o processo Ž 

revers’vel, e sendo o processo c’clico, tem-se: 

 dSR = dSt
R = 0 ! " St

R = 0

 

(2.27) 

 Assim, em uma m‡quina tŽrmica ideal a varia•‹o da transfer•ncia de entropia atravŽs da 

fronteira do sistema Ž nula, ou seja, a transfer•ncia de entropia da fonte quente (temperatura 

Tq da fronteira que delimita a fonte quente do sistema) para o sistema deve ser igual ˆ 

transfer•ncia de entropia do sistema para a fonte fria (temperatura Tf da fronteira que 

delimita a fonte fria do sistema). Se Qq (Qq>0) e Qf (Qf<0) s‹o as quantidades de calor que o 

sistema absorve da fonte quente e libera para a fonte fria, respectivamente, tem-se: 

 
! St

R = 0 "
Qq

Tq

=
Qf

Tf

ou
Qq

Tq

+
Qf

Tf

= 0

 

(2.28) 

 Denominando de W=|Qq|-|Qf| o trabalho realizado pela m‡quina tŽrmica ideal em um 

ciclo, o rendimento desta m‡quina Ž: 

 
! ideal =

W
Qq

=
Qq ! Qf

Qq

=1!
Qf

Qq

=1!
Tf

Tq
 

(2.29) 

 Em m‡quina tŽrmica real h‡ produ•‹o de entropia no sistema, pois o processo Ž 

ir revers’vel, e sendo o processo c’clico: 

 dSI = 0 ! dSt
I = " dSp

I < 0 ! #St
I < 0

 

(2.30) 

 A equa•‹o (2.30) informa que em uma m‡quina tŽrmica real a transfer•ncia de entropia 

atravŽs da fronteira do sistema Ž negativa, ou seja, a transfer•ncia de entropia da fonte 

quente (Tq) para o sistema Ž menor que a transfer•ncia de entropia do sistema para a fonte 

fria (Tf). Se Qq e Qf s‹o as quantidades de calor que o sistema absorve da fonte quente e 

libera para a fonte fria, respectivamente, tem-se: 

 
! St

I < 0 "
Qq

Tq

<
Qf

Tf

ou
Qq

Tq

+
Qf

Tf

< 0

 

(2.31) 

 O rendimento da m‡quina tŽrmica real, com base na equa•‹o (2.31), vale: 
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! real =

W
Qq

=
Qq ! Qf

Qq

=1!
Qf

Qq

<1!
Tf

Tq

" ! real <! ideal

 

(2.32) 

 O rendimento de uma m‡quina tŽrmica real Ž sempre menor que o rendimento da 

m‡quina tŽrmica ideal. 

 

b) Taxa de produ•‹o de entropia 

 Seja um sistema composto isolado da vizinhan•a constitu’do de dois sistemas que est‹o 

em contado por meio de uma parede r’gida e diatŽrmica. O sistema I est‡ ˆ temperatura T1 e 

ocupa um volume V1 constante e o sistema II est‡ ˆ temperatura T2 e ocupa um volume V2 que 

tambŽm Ž constante, pois a parede que separa os sistemas Ž r’gida (Fig.2.6). 

 

 

Fig.2.6- Sistema composto isolado da vizinhan•a constitu’do de dois sistemas separados por 

uma parede r’gida e diatŽrmica. 

 

 Por conveni•ncia, sup›e-se que a temperatura de cada sistema Ž uniforme, mesmo se o 

calor flui de um sistema para o outro. Nesse caso, a parede que separa os dois sistemas Ž 

diatŽrmica, mas com baixa condu•‹o de tŽrmica, de modo que a transfer•ncia de calor 

atravŽs da parede Ž mais lenta que o tempo necess‡rio para atingir o equil’brio tŽrmico 

dentro de cada sistema. 

 Se T1<T2, haver‡ um fluxo de calor espont‰neo do sistema II para o sistema I, atŽ que o 

equil’brio tŽrmico entre os sistemas seja atingido. Como os sistemas est‹o isolados da 

vizinhan•a, a energia interna do sistema composto n‹o varia: U1+U2=cte e dU1=-dU2. A 

entropia do sistema composto ser‡ a soma das entropias dos dois sistemas: S=S1+S2. A 

varia•‹o da entropia do sistema composto em rela•‹o a energia de um dos sistemas, por 

exemplo U1, vale: 

 ! S
! U1

=
! S1

! U1

+
! S2

! U1

=
! S1

! U1

"
! S2

! U2
 

(2.33) 

Isolado 
Parede diatŽrmica 

e r’gida 

T1, V1 T2, V2 
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 Como os volumes dos sistemas s‹o constantes, da primeira lei da termodin‰mica tem-se 

que a varia•‹o de energia interna de cada sistema Ž igual ao calor absorvido pelo sistema. 

Considera-se que cada sistema est‡ em equil’brio internamente e que a rela•‹o ! Q=TdS 

pode ser usada: 

 dU1 =! Q1 =T1dS1 e dU2 =! Q2 =T2dS2

! S1

! U1

=
1
T1

e
! S2

! U2

=
1
T2  

(2.34) 

 Assim, a varia•‹o de entropia do sistema composto Ž dada por: 

 ! S
! U1

=
1
T1

"
1
T2

# dS=! Q1

1
T1

"
1
T2

$

%
&

'

(
)

 

(2.35) 

 A partir deste resultado, pretende-se identificar a for•a que impulsiona o fluxo de calor 

por condu•‹o sob o gradiente de temperatura e mostrar que n‹o Ž totalmente correto afirmar 

que essa for•a Ž o gradiente de temperatura. 

 Sendo o processo de condu•‹o de calor entre os dois sistemas irrevers’vel, a taxa de 

produ•‹o de entropia Ž dada por: 

 dS
dt

=
! Q1

dt
1
T1

!
1
T2

"

#
$

%

&
'

 

(2.36) 

Se " x Ž o comprimento do sistema composto e A Ž a ‡rea da se•‹o transversal da parede que 

separa os dois sistemas, ent‹o A" x Ž o volume do sistema composto. A taxa de produ•‹o de 

entropia por unidade de volume, #, vale: 

 
! =

1
A! x

dS
dt

=
1
A

" Q1

dt
1/ T1 " 1/ T2

! x

#

$
%

&

'
(

 

(2.37) 

 Considerando uma varia•‹o infinitesimal, o termo entre parenteses pode ser escrito 

como d(1/T)/dx e o termo (1/A)(! Q1/dt) representa a taxa do fluxo de calor por unidade de 

‡rea, JQ, atravŽs da parede que separa os dois sistemas I e II. Assim: 

 
! = JQ

d(1/ T)
dx

!
"#

$
%&

 

(2.38) 

  Reescrevendo a equa•‹o (2.38) e comparando-a com a equa•‹o (2.13), T#=JX, pode-se 

identificar a for•a motriz que impulsiona o fluxo de calor: 

 
! = !

JQ

T2

dT
dx

" T! = JQ !
1
T

dT
dx

#

$
%

&

'
(

 

(2.39) 

 O termo entre par•nteses representa a for•a motriz para o fluxo de calor, JQ. Note que a 

for•a Ž o gradiente de temperatura (dT/dx<0) dividido pela temperatura: 
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X = !

1
T

dT
dx

> 0

 

(2.40) 

 

2.3.6  1a e 2a leis da termodin‰mica combinadas 

 A 1a lei da termodin‰mica Ž uma lei de conserva•‹o de energia e n‹o Ž restrita a um 

processo. Ela simplesmente expressa rela•›es entre as propriedades de um sistema, por meio 

das diferen•as entre os valores dessas propriedades em dois estados vizinhos de equil’brio. Da 

equa•‹o (2.2): 

 dU = ! Q+! W +! "W

 

(2.2) 

 Para processos revers’veis tem-se que " QR=T.dS (equa•‹o 2.19) e " W=-P.dV (equa•‹o 

2.4). Combinando a 1a e 2a leis da termodin‰mica: 

 dU = TdS! PdV +" #W

 

(2.41) 

 Para processos irrevers’veis a press‹o interna do sistema, P, n‹o Ž esperada ser uniforme 

e Ž diferente da press‹o externa. A equa•‹o (2.4) foi estabelecida supondo processo revers’vel 

e P=Pext. Assim, nos processos irrevers’veis " W! -P.dV. AlŽm disso, foi mostrado que para 

processos irrevers’veis dS>" Q/T. Conclui-se que para processos irrevers’veis aplica-se a 1a lei 

da termodin‰mica, mas n‹o se pode aplicar a equa•‹o (2.41). 

 A equa•‹o (2.41) ser‡ muito importante na dedu•‹o de rela•›es entre as vari‡veis 

termodin‰micas e das condi•›es de equil’brio em sistemas termodin‰micos, supondo 

processos revers’veis. 

 

2.4  3a LEI DA TERMODINåMICA  

 Esta baseada em uma lei emp’rica: Òexiste uma temperatura inferior limite que pode ser 

atingida pela matŽria, chamada de zero absoluto de temperatura, no qual a entropia de uma 

subst‰ncia cristalina e pura (elementos ou compostos) em seu estado de mais baixa energia Ž 

zero.Ó Se T& 0 a S& 0, onde T Ž a temperatura em K (kelvin) e S Ž a entropia. 

 A 3a lei da termodin‰mica se refere ao limite do comportamento de sistemas quando a 

temperatura se aproxima de zero. A termodin‰mica fenomenol—gica n‹o requer esse 

postulado, pois em c‡lculos termodin‰micos usualmente interessa determinar diferen•as de 

entropia. 

 Para subst‰ncias n‹o cristalinas e n‹o puras, como o vidro e solu•›es s—lidas, tem-se que 

a entropia Ž n‹o nula a 0K, ou seja a subst‰ncia tem entropia residual a 0K (Fig.2.7). 

 A 3a lei da termodin‰mica tem duas importantes consequ•ncias: - ela define o sinal da 
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entropia de qualquer subst‰ncia a temperaturas acima de 0K como positivo; - ela fixa uma 

refer•ncia que permite a medida da entropia absoluta de qualquer subst‰ncia como uma 

fun•‹o da temperatura. Na pr‡tica, determina-se a entropia absoluta de qualquer subst‰ncia 

pela medi•‹o da capacidade tŽrmica a press‹o constante (CP) em fun•‹o da temperatura e 

ent‹o tra•a-se o gr‡fico CP/T como uma fun•‹o de T. A ‡rea abaixo da curva entre 0K e T Ž a 

entropia absoluta da subst‰ncia ˆ temperatura T. 

 As fun•›es de energia, como energia interna, energia livre de Gibbs e entalpia, podem ser 

apenas avaliadas em termos relativos e n‹o em termos absolutos. 

 

 

Fig.2.7- Gr‡fico ilustrativo da entropia de um s—lido cristalino e de um n‹o cristalino quando 

T& 0K. 

 

 Diminuindo a temperatura de um sistema a volume constante a energia interna diminui. 

De fato, ao longo de uma isoc—rica a energia interna Ž uma fun•‹o monot™nica crescente da 

temperatura, pois a capacidade tŽrmica a volume constante Ž positiva: 
! U
! T

"

#
$

%

&
'

V

= CV ( 0. 

Quando a temperatura tende a 0K, a energia interna tende a seu menor valor, que Ž postulado 

ser finito: UT! 0 = U0  (energia do estado fundamental). 

 

 

EXERCêCIOS 

1) Um sistema evolui do estado termodin‰mico A para o estado termodin‰mico B por meio de 

dois processos isotŽrmicos: o primeiro Ž revers’vel e o segundo Ž irrevers’vel. Em qual dos 

dois processos o trabalho mec‰nico realizado pela vizinhan•a sobre o sistema ser‡ maior? 

Justifique sua resposta. 

 

2) Explique porque um processo isentr—pico (entropia constante) n‹o Ž necessariamente um 

processo adiab‡tico revers’vel. 

T 

S 

l’quido 

cristal 

vidro 

l’quido  
super-resfriado 

entropia 
residual 
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3) Defina um processo adiab‡tico e um processo revers’vel em termos da produ•‹o de 

entropia e transfer•ncia de entropia atravŽs da fronteira do sistema termodin‰mico, supondo 

que: - o sistema est‡ isolado de sua vizinhan•a; - o sistema Ž aberto. 

 

4) a) Afirma-se que a energia interna de um sistema isolado Ž constante. Essa afirmativa Ž 

falsa ou verdadeira? Justifique sua resposta. 

b) Se o volume de g‡s ideal aumenta de 1m3 ˆ press‹o de 1Pa, ent‹o sua energia interna 

diminui de 1J. Essa afirmativa Ž falsa ou verdadeira? Justifique sua resposta. 

 

5) Considere um sistema sob condi•›es que n‹o existe troca de calor ou trabalho com sua 

vizinhan•a. Suponha que existe alguma mudan•a interna no sistema. O que se pode dizer 

sobre a varia•‹o de energia interna do sistema? 

 

6) Um g‡s sofre um processo quase-est‡tico e se expande a partir de um estado inicial, 

caracterizado por V0 e P0, atŽ um estado final no qual seu volume Ž V1. Nessa expans‹o a 

press‹o varia com o volume de acordo com a express‹o P = P0(V0)
5/3(V)#5/3. 

a) Determine a press‹o P1 correspondente ao estado final do processo. 

b) Calcule o trabalho realizado sobre o g‡s na expans‹o. 

c) Supondo que a expans‹o seja adiab‡tica, qual Ž a varia•‹o da sua energia interna? 

d) A energia interna do g‡s aumentou ou diminuiu na expans‹o? Justifique sua reposta. 

 

7) Considere um sistema isolado de sua vizinhan•a consistindo de 3 c‰maras A, B e C, de 

iguais volumes. As c‰maras s‹o separadas por paredes e cada parede tem uma v‡lvula que 

pode ser aberta por controle remoto. Inicialmente a c‰mara central B est‡ cheia de g‡s ideal a 

298K e nas outras duas tem-se v‡cuo. Considere os dois processos: 

a) A v‡lvula da parede que separa as c‰maras A e B Ž aberta, o g‡s se expande livremente 

para a c‰mara A e o sistema atinge o equil’brio. Ent‹o a outra v‡lvula (da parede que separa 

as c‰maras B e C) Ž aberta e o sistema outra vez atinge o equil’brio. 

b) Ambas as v‡lvulas s‹o abertas simultaneamente, o g‡s expande livremente para ambas as 

c‰maras e o sistema atinge o equil’brio. 

Determine em qual desses processos a produ•‹o de entropia Ž maior. 
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Cap’tulo 3. Fun•›es de energia. Rela•›es termodin‰micas 

 

3.1  INTRODU‚ÌO  

 Os problemas encontrados no mundo real devem ser resolvidos transladando-os para o 

campo da termodin‰mica por meio de rela•›es entre as propriedades dadas e as requeridas. 

 A estratŽgia a ser usada na termodin‰mica pode ser exemplificada supondo que 10kg de 

Cu seja aquecido de 0 a 400oC ˆ press‹o constante de 1atm e se deseja calcular a varia•‹o de 

energia interna do Cu neste processo. A 1a etapa Ž identificar as propriedades do sistema a 

partir das informa•›es dadas; as vari‡veis independentes, de controle experimental, s‹o a 

temperatura T e a press‹o P. A 2a etapa Ž identificar a propriedade do sistema cuja informa•‹o 

se procura; Ž a vari‡vel dependente, que nesse exemplo Ž a energia interna, cujo valor Ž 

determinado pelas mudan•as nas vari‡veis independentes. A 3a etapa consiste em relacionar a 

vari‡vel dependente com as vari‡veis independentes, ou seja, encontrar a equa•‹o U=U(T,P), 

ou seja, a energia interna como uma fun•‹o da temperatura e da press‹o. A rela•‹o conter‡ 

quantidades que s‹o propriedades intr’nsecas do material que compreende o sistema, como a 

capacidade tŽrmica, o coeficiente de expans‹o tŽrmica e outras. Essas quantidades podem ser 

obtidas em tabelas ou determinadas experimentalmente. A 4a e œltima etapa corresponde ao 

c‡lculo da vari‡vel dependente. 

 

3.2  FUN‚ÍES DE ENERGIA  

 Ao analisar a equa•‹o da 1a e 2a leis da termodin‰mica combinadas (equa•‹o 2.41), 

observa-se que para um sistema simples (W'=0) a energia interna Ž fun•‹o de duas vari‡veis 

extensivas: entropia e volume [U=U(S,V)]. Essa situa•‹o est‡ em conflito com as pr‡ticas de 

laborat—rio em termodin‰mica, em que geralmente Ž mais f‡cil controlar as vari‡veis 

intensivas do que as extensivas. De fato, instrumentos para a medi•‹o da entropia n‹o 

existem, enquanto que instrumentos para o controle da temperatura e press‹o s‹o usuais. 

Assim, s‹o definidas outras fun•›es de estado. Elas s‹o as fun•›es de energia ou os 

potenciais termodin‰micos: entalpia (H), energia livre de Gibbs (G) e energia livre de 

Helmholtz (F), usando um ou mais par‰metros intensivos como vari‡veis independentes. A 

defini•‹o das fun•›es de energia ser‡ feita usando as transforma•›es de Legendre. 

 Seja a fun•‹o Y=Y(X), onde X e Y s‹o grandezas ou quantidades f’sicas. Faz-se a 

suposi•‹o que a grandeza X Ž de dif’cil controle experimental e pretende-se trocar X por outra 

vari‡vel de f‡cil controle experimental. A transforma•‹o  de Legendre providencia um meio 
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de criar uma nova fun•‹o !  que Ž fun•‹o de p, dado por: 

 
p =

dY
dX

 (3.1) 

 A vari‡vel independente Ž trocada de X para p e cria-se uma nova fun•‹o ! (p). O mais 

simples seria calcular a derivada acima, isolar p, substituir em Y e tem-se Y=Y(p). A rela•‹o 

Y=Y(p) n‹o permite reconstruir todos os pontos Y=Y(X), pois uma vez que p contŽm apenas 

informa•›es sobre a inclina•‹o da curva Y=Y(X), qualquer curva com a mesma inclina•‹o no 

em um ponto de ordenada Y dar‡ a mesma rela•‹o Y=Y(p). Assim, geometricamente, se alŽm 

da inclina•‹o tambŽm for conhecido a interse•‹o da reta tangente ˆ curva Y=Y(X) com o eixo 

Y, ! (p), pode-se reconstruir a curva Y=Y(X) por meio da fam’lia de tangentes ˆ curva. Desta 

maneira, determina-se a curva Y(X) n‹o pelo conjunto de pontos (X,Y), mas pelo par (! ,p) 

(Fig.3.1). 

 

Fig.3.1- Gr‡fico que mostra a rela•‹o entre a fun•‹o ! (p) e Y=Y(X). 

 

 Da inclina•‹o ˆ curva no ponto X tem-se a transforma•‹o de Legendre: 

p =
dY
dX

=
Y(X) ! " (p)

X ! 0  

 
! (p) = Y(X)"

dY
dX

#
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'
(X  (3.2) 

 Se Y=Y(X1,X2), a equa•‹o (3.2) pode ser reescrita: 

 
! (p1,p2) = Y(X1,X2) "

#Y
#X1
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'
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X2  (3.3) 

 

3.2.1  Entalpia 

 A fun•‹o de energia entalpia (H) Ž definida trocando a vari‡vel extensiva volume (V) pela 

vari‡vel intensiva press‹o (P) na equa•‹o (2.41). Assim, entalpia ser‡ fun•‹o de S e P, ou 

Y 

X 

p 

X 
! (p) 

Y(X) 
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seja, H=H(S,P). Da equa•‹o (3.3): 

 
! (S,P) = H(S,P) = U(S,V) "

#U
#V

$

%
&

'

(
)

S

V  
(3.4) 

 Da equa•‹o (2.41), supondo que W' Ž fun•‹o do nœmero de mols dos componentes (nk) no 

sistema e da ‡rea, tem-se U=U(S,V,nk,A) e: 

 dU = TdS! PdV +" #W  (2.41) 

 
P= !

"U
"V

#

$
%

&

'
(

S,nk,A
 

(3.5) 

a press‹o Ž definida como a derivada parcial da energia interna em rela•‹o ao volume, 

mantendo a entropia, nœmero de mols dos componentes e ‡reas interfaciais constantes. 

Substituindo a equa•‹o (3.5) na equa•‹o (3.4): 

 H(S,P) = U(S,V)+PV ! H = U +PV  (3.6) 

 A fun•‹o de estado entalpia Ž definida em termos de outras fun•›es de estado U, P e V. 

Supondo uma varia•‹o infinitesimal no estado do sistema, a varia•‹o infinitesimal da entalpia 

se obtŽm diferenciando a equa•‹o (3.6): 

 dH = dU +PdV + V dP (3.7) 

Substituindo dU (equa•‹o 2.41) na equa•‹o (3.7): 

 dH = TdS+ V dP+! "W  (3.8) 

Esta equa•‹o Ž uma forma alternativa da combina•‹o da 1a e 2a leis da termodin‰mica e tem o 

mesmo n’vel de generalidade da equa•‹o (2.41) e mostra que H=H(S,P,nk,A). 

 A defini•‹o de entalpia foi introduzida por ser mais conveniente para descrever as 

m‡quinas tŽrmicas. Considerando que apenas trabalho mec‰nico Ž realizado (" W'=0) e os 

ciclos ocorrendo ˆ press‹o constante (P=1atm), dP=0, a entalpia vale: 

 dHP = TdSP = ! QP
R  (3.9) 

Para sistemas simples e processo isob‡ricos, a entalpia Ž uma medida direta das trocas de 

calor revers’vel da m‡quina tŽrmica com sua vizinhan•a. 

 Como a entalpia absoluta n‹o pode ser medida, Ž conveniente escolher um estado de 

refer•ncia arbitr‡rio no qual as varia•›es de entalpia podem ser medidas. Esse estado Ž 

denominado estado padr‹o e Ž escolhido como sendo o estado da subst‰ncia pura em seu 

estado alotr—pico mais est‡vel ˆ press‹o de 1atm e na temperatura de interesse. A temperatura 

n‹o faz parte da defini•‹o do estado padr‹o, mas Ž comum tabular os dados termoqu’micos a 

298,15K (25¼C). O estado padr‹o Ž indicado pelo s’mbolo (0). Se todos os reagentes e 

produtos em uma rea•‹o estiverem no estado padr‹o, a varia•‹o da entalpia Ž dada por: 
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!H 0=#H0(produtos)Ð#H0(reagentes). Se $H0<0, a rea•‹o Ž exotŽrmica e o sistema libera 

calor no processo; se $H0>0, a rea•‹o Ž endotŽrmica e o sistema absorve calor no processo. 

 A entalpia padr‹o de forma•‹o  de um composto Ž a varia•‹o de entalpia verificada na 

forma•‹o de 1mol do composto a partir das subst‰ncias elementares correspondentes, estando 

todas no estado padr‹o. Por conven•‹o, adotou-se que para todas as subst‰ncias elementares 

em seu estado padr‹o o valor da entalpia de forma•‹o Ž igual a zero. Por exemplo, para o g‡s 

hidrog•nio (H2), a 25¼C, 1atm e no estado gasoso, tem-se H0=0. Se ele estiver em qualquer 

outra condi•‹o, a sua entalpia ser‡ H0" 0. 

 Algumas regras s‹o importantes no c‡lculo da entalpia de forma•‹o: 

¥ quando uma equa•‹o qu’mica associada a forma•‹o do composto Ž multiplicada por 

um fator, o valor da !H da equa•‹o deve ser multiplicada pelo mesmo valor; 

¥ quando uma equa•‹o qu’mica Ž invertida o valor de !H muda de sinal; 

¥ lei de Hess Ð o valor de !H de uma rea•‹o Ž o mesmo se a rea•‹o ocorre diretamente 

ou por meio de uma sŽrie de passos intermedi‡rios. 

 Exemplos: 

¥ A entalpia de forma•‹o de CO pode ser calculada por meio das entalpias das equa•›es 

qu’micas: 

2CO(g)+O2(g)=2CO2(g), !H 2=-566kJ ou 

2CO2(g)=2CO(g)+O2(g), !H 1=566kJ e 

2C(grafita)+2O2(g)=2CO2(g), !H 1=-787kJ 

o que resulta para a entalpia de forma•‹o do CO(g): 2C(grafita)+O2(g)=2CO(g) - 

!H 0=-221kJ; (g) significa estado gasoso. 

¥ Entalpia de transforma•‹o ou calor latente se refere- ao calor absorvido ou liberado 

durante uma transforma•‹o de fase a temperatura e press‹o constantes, como Ž o caso 

das subst‰ncias puras (sistemas com um componente); nos casos da fus‹o, 

solidifica•‹o e ebuli•‹o a entalpia de transforma•‹o Ž denominada de calor latente. 

Ex.: fus‹o do zinco a 420¼C, Zn(s)%Zn(! ), $HF=7,1kJ/mol. 

 

3.2.2  Energia livre de Gibbs 

 A fun•‹o energia livre de Gibbs (G) Ž definida trocando as vari‡veis extensivas entropia 

(S) e volume (V) pelas vari‡veis intensivas temperatura (T) e press‹o (P), respectivamente, na 

equa•‹o (2.41). Assim, energia livre de Gibbs ser‡ fun•‹o de T e P, ou seja, G=G(T,P). Da 

equa•‹o (3.3): 
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! (T,P) = G(T,P) = U(S,V) "
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 Da equa•‹o (2.41), supondo que W' Ž fun•‹o do nœmero de mols dos componentes (nk) 

no sistema e da ‡rea, tem-se U=U(S,V,nk,A): 

 dU = TdS! PdV +" #W  (2.41) 
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 (3.11) 

 A temperatura Ž definida como a derivada parcial da energia interna em rela•‹o ao 

entropia, mantendo o volume, nœmero de mols dos componentes e ‡reas interfaciais 

constantes. Substituindo T e P, equa•‹o (3.11), na equa•‹o (3.10): 

 G(T,P) = U(S,V) ! TS+PV " G = U ! TS+PV = H ! TS (3.12) 

A fun•‹o de estado energia livre de Gibbs Ž definida em termos de outras fun•›es de estado 

U, T, S, P e V ou H, T e S. Supondo uma varia•‹o infinitesimal no estado do sistema, a 

varia•‹o infinitesimal da energia livre de Gibbs se obtŽm diferenciando a equa•‹o (3.12): 

 dG = dU ! TdS! SdT +PdV + V dP (3.13) 

Substituindo dU (equa•‹o 2.41) na equa•‹o (3.13): 

 dG = ! SdT + V dP+" #W  (3.14) 

Esta equa•‹o Ž uma forma alternativa da combina•‹o da 1a e 2a leis da termodin‰mica e tem o 

mesmo n’vel de generalidade da equa•‹o (2.41) e mostra que G=G(T,P,nk,A). Para sistemas 

simples, " W'=0, a energia livre de Gibbs Ž uma fun•‹o da T e P: G=G(T,P). 

 A energia livre de Gibbs simplifica a descri•‹o de sistemas que s‹o controlados em 

laborat—rio, em que a temperatura e press‹o mantenham-se constantes (transforma•›es de 

fases e as rea•›es qu’micas). Para processos que ocorram nas condi•›es, dT=0 e dP=0, tem-

se: 

 dGT,P = ! "WT,P  (3.15) 

 

3.2.3  Energia livre de Helmholtz 

 A fun•‹o de energia livre de Helmholtz (F) Ž definida trocando a vari‡vel extensiva 

entropia (S) pela vari‡vel intensiva temperatura (T) na equa•‹o (2.41). A energia livre de 

Helmholtz ser‡ fun•‹o de T e V, ou seja, F=F(T,V). Da equa•‹o (3.3): 

 
! (T,V) = F(T,V) = U(S,V) "
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 Substituindo T, equa•‹o (3.11), na equa•‹o (3.16): 
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 F(T,V) = U(S,V) ! TS " F = U ! TS (3.17) 

A energia livre de Helmholtz Ž fun•‹o de U, T e S. Supondo uma varia•‹o infinitesimal no 

estado do sistema, a varia•‹o infinitesimal da energia livre de Helmholtz se obtŽm 

diferenciando a equa•‹o (3.17) e considerando a express‹o de dU (equa•‹o 2.41): 

 dF = dU ! TdS! SdT  (3.18) 

 dF = ! SdT ! PdV +" #W  (3.19) 

 Esta equa•‹o Ž uma forma alternativa da combina•‹o da 1a e 2a leis da termodin‰mica e 

tem o mesmo n’vel de generalidade da equa•‹o (2.41) e mostra que F=F(T,V,nk,A). Se o 

sistema sofre um processo isotŽrmico, a varia•‹o de energia livre de Helmholtz Ž igual ao 

trabalho isotŽrmico realizado sobre o sistema:  

 dFT = ! PdVT +" #WT  (3.20) 

 Assim, t•m-se quatro equa•›es que combinam a 1a e 2a leis da termodin‰mica. Supondo 

que o œnico tipo de trabalho realizado pelo sistema seja o mec‰nico, " W'=0, tem-se: 

 dU = TdS! PdV  (3.21) 

 dH = TdS+ V dP (3.22) 

 dG = ! SdT + V dP (3.23) 

 dF = ! SdT ! PdV  (3.24) 

 

3.3  VARIçVEIS EXPERIMENTAIS  

 As vari‡veis experimentais, coeficiente de dilata•‹o tŽrmica, coeficiente de 

compressibilidade e capacidade tŽrmica, s‹o propriedades intr’nsecas sobre um material 

espec’fico e s‹o comumente medidas em laborat—rio e publicadas em tabelas ou base de dados 

em livros ou online. 

 

3.3.1  Coeficiente de dilata•‹o tŽrmica (&) 

 O coeficiente de dilata•‹o tŽrmica Ž obtido experimentalmente por meio da medi•‹o da 

varia•‹o do volume ou comprimento do material (sistema) quando a temperatura Ž 

aumentada, mantendo-se a press‹o constante. Dentre as tŽcnicas experimentais as mais usadas 

na medi•‹o do coeficiente de dilata•‹o tŽrmica Ž a dilatometria e a difra•‹o de raios-X. Do 

ponto de vista at™mico, a expans‹o tŽrmica ocorre devido ao aumento da dist‰ncia 

interat™mica com o aumento da temperatura (aumento da amplitude de vibra•‹o de ‡tomos, 

’ons ou molŽculas). 

 Por defini•‹o & mede a varia•‹o relativa de volume do material quando a temperatura 
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varia: 
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A unidade do coeficiente de dilata•‹o tŽrmica Ž U(&)=oC-1 ou K-1 (SI). Normalmente o 

coeficiente de dilata•‹o tŽrmica varia com a temperatura, press‹o e tem valor diferente para 

cada material: &=&(T, P, composi•‹o qu’mica). O valor de & geralmente Ž positivo, mas 

existem subst‰ncias que apresentam o valor de & negativo, como Ž o caso da ‡gua. 

O valor de & dos materiais Ž pequeno, da ordem de 10-5K-1 (Tabela 3.1). Supondo que & 

n‹o varie com a temperatura e dado que volume do material Ž V1 ˆ temperatura T1, pode-se 

calcular o volume V2 do material ˆ temperatura T2: 

 dV
V

= ! dT "
dV
V

= !
V1

V2

# dT
T1

T2

# " ln
V2

V1

= ! (T2 $ T1) = ! %T   

Para varia•›es pequenas de temperatura e sendo & pequeno:  

 V2

V1

= exp(! " T) #1+! " T $ V2 = V1(1+! " T)  (3.26) 

 O coeficiente de dilata•‹o tŽrmico linear, &L, Ž definido como: 
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Supondo &L independente da temperatura e para pequenas varia•›es de temperatura, tem-se, 

de modo an‡logo: 

 L 2 = L1(1+! " T)  (3.28) 

 Para materiais isotr—picos (valores das propriedades medidas independem da dire•‹o de 

medi•‹o) &L independe da dire•‹o. Supondo tr•s dire•›es ortogonais (1, 2, 3) tem-se: 

&L=&L1=&L2=&L3    e   &=3&L. 

 Para materiais anisotr—picos o coeficiente de dilata•‹o varia com a dire•‹o em que Ž 

medido. Assim, para tr•s dire•›es ortogonais (1, 2, 3), tem-se: 

&L1' &L2' &L3    e   &=&L1+&L2+&L3 

 O coeficiente de dilata•‹o tŽrmica da ‡gua Ž negativo no intervalo de 0 a 4¼C, ou seja, se 

a temperatura da ‡gua aumenta de 0 para 4¼C seu volume diminui. Essa anomalia se deve ˆs 

quatro liga•›es de hidrog•nio que uma molŽcula pode formar, resultando em um arranjo 

tetraŽdrico das molŽculas de ‡gua. No estado s—lido, as liga•›es de hidrog•nio ficam mais 

espa•adas e organizadas, fazendo com que as molŽculas ocupem um espa•o maior que 

ocupariam no estado l’quido, quando essas liga•›es se rompem. Ë medida que a temperatura 
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aumenta as liga•›es v‹o se rompendo gradativamente e com isso cresce o nœmero de 

molŽculas livres que passam a ocupar os espa•os livres da estrutura tetraŽdrica, que resulta 

em uma diminui•‹o do volume no intervalo de 0 para 4¼C. 

 

  Tabela 3.1- Valores t’picos do coeficiente de dilata•‹o tŽrmica (&) e do coeficiente de 

compressibilidade (( ) de alguns materiais. 

Material &L (x10-6K-1) (  (x10-12Pa-1) 
Al  23,5 12 
Cu 17 6,6 

Al 2O3 7,6 8,3 
SiC 4,6 6,5 

 

3.3.2  Coeficiente de compressibilidade isotŽrmica (( ) 

O coeficiente de compressibilidade Ž uma vari‡vel experimental medida em laborat—rio e 

mede o efeito da varia•‹o de press‹o sobre a varia•‹o no volume de um material (sistema) ˆ  

temperatura constante. 

 Por defini•‹o, (  representa a varia•‹o relativa de volume de um material quando a 

press‹o que sobre ele atua varia: 
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No Sistema Internacional a unidade do coeficiente de compressibilidade isotŽrmica Ž: Pa-1 

ou atm-1 (1atm#105Pa). Se a press‹o aumenta o volume do sistema diminui, ou seja, ( >0 e
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Normalmente, o coeficiente compressibilidade varia com a temperatura e press‹o: 

( =( (T,P) e tem valor diferente para cada material (Tabela 3.1). Os materiais s—lidos s‹o 

poucos compress’veis, sendo que os l’quidos apresentam uma maior compressibilidade. Os 

valores de & e (  s‹o propriedades caracter’sticas dos materiais. 

 

3.3.3  Capacidade tŽrmica 

 A capacidade tŽrmica Ž uma informa•‹o experimental sobre o comportamento tŽrmico 

dos materiais e Ž determinada experimentalmente pela medida precisa da eleva•‹o de 

temperatura causada pela quantidade de calor absorvido pelo sistema. Como o calor Ž uma 

vari‡vel de processo, deve-se especificar se o processo Ž a press‹o constante ou volume 

constante, que s‹o dois importantes tipos de processos de transforma•‹o. 
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 Experimentalmente Ž mais f‡cil conduzir e controlar processos a press‹o constante do que 

a volume constante e s‹o mais comuns valores experimentais da capacidade tŽrmica a press‹o 

constante (CP
T ). Contudo, do ponto de vista te—rico Ž mais f‡cil predizer os valores da 

capacidade tŽrmica a volume constante ( CV
T ) do que press‹o constante. Em termos 

matem‡ticos a capacidade tŽrmica Ž definida como: 

 
CT =

! Q
dT

 (3.30) 

onde " Q refere-se ˆ quantidade de calor absorvido pelo material e dT Ž o corresponde 

aumento de temperatura. No Sistema Internacional a unidade CT Ž J/K. 

Os valores limites da capacidade tŽrmica est‹o associados aos processos: - isotŽrmico, 

como uma transforma•‹o de fase de uma subst‰ncia pura (sistema un‡rio), quando a 

capacidade tŽrmica da subst‰ncia Ž infinita; - adiab‡tico (o sistema n‹o absorve calor), quando 

a capacidade tŽrmica Ž zero.  

Em muitos s—lidos o principal modo de absor•‹o de energia tŽrmica Ž pelo aumento da 

energia de vibra•‹o dos ‡tomos, ’ons ou molŽculas que est‹o constantemente vibrando a altas 

frequ•ncias e com amplitudes relativamente pequenas. Em l’quidos e gases considera-se ainda 

os modos de absor•‹o de energia tŽrmica rotacional e translacional de ‡tomos e molŽculas. 

 

Capacidade tŽrmica molar a press‹o constante - CP 

 A capacidade tŽrmica a press‹o constante Ž uma fun•‹o da temperatura e varia de 

material para material e, normalmente, os valores s‹o tabelados: - por mol de material, 

capacidade tŽrmica molar a press‹o constante (CP), cuja unidade Ž J/Kmol; - por kg do 

material, calor espec’fico (c), cuja unidade Ž J/Kkg; CP e c s‹o independentes da massa do 

material. 

 Se n Ž o nœmero de mols do material (n=m/M=N/No, onde m Ž a massa de material, M Ž 

sua massa at™mica ou molar, N Ž o nœmero de ‡tomos ou molŽculas no material e 

No=6,022x1023mol-1 Ž o nœmero de Avogadro), a capacidade tŽrmica molar a press‹o 

constante vale: 

 CP = CP
T / n  (3.31) 

 Se m Ž massa do material, o calor espec’fico: 

 c = CP
T / m  (3.32) 

 O valor de CP em fun•‹o da temperatura determinado experimentalmente para os s—lidos, 

supondo que T>300K (onde muitas aplica•›es pr‡ticas da termodin‰mica s‹o importantes) e 
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que n‹o h‡ transi•›es de fases, Ž dado por: 

 CP = a+b.T +cT! 2  (3.33) 

onde a, b e c s‹o constantes experimentais, tabeladas para uma grande variedade de elementos 

e compostos qu’micos. Na tabela 3.2 s‹o listados valores de a, b e c para alguns elementos e 

compostos qu’micos. 

 

Tabela 3.2- Valores de a, b e c para alguns elementos e compostos. 

Material a (J/Kmol) b (x10-3J/K2mol) c (x10-5JK/mol) 
Al  20,6 12,4 --- 
C 17,2 4,3 --- 
Fe 14,1 30 --- 

CaO 57,75 -107,8 0,53 

SiO2 46,8 34,2 -11,3 
 

 Se um sistema absorve uma quantidade de calor infinitesimal " QP (J/mol), a press‹o 

constante e em um processo revers’vel, sua temperatura aumenta de dT, sendo linear a 

rela•‹o: 

 
! QP = CPdT " QP = CP dT

T1

T2

#  (3.34) 

Capacidade tŽrmica molar a volume constante - CV 

 Se um sistema absorve uma quantidade de calor infinitesimal " QV (J/mol), a volume 

constante e em um processo revers’vel, sua temperatura aumenta de dT: 

 
! QV = CVdT " QV = CV dT

T1

T2

#  (3.35) 

 A capacidade tŽrmica molar a volume constante Ž uma fun•‹o da temperatura e da 

composi•‹o qu’mica: CV= CV(T, composi•‹o qu’mica). A equa•‹o (3.31) tambŽm se aplica ˆ 

capacidade tŽrmica a volume constante: CV
T = nCV . 

Supondo sistemas simples (" W'=0) e que as grandezas U, Q, V e H s‹o grandezas 

molares, da primeira lei da termodin‰mica: " Q=dU-" W=dU+P dV e a capacidade tŽrmica: 

 
CT =

! Q
dT

=
dU +PdV

dT
 (3.36) 

A capacidade tŽrmica molar a press‹o constante: 

 
CP =

! Q
dT
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dU +PdV
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Da defini•‹o de entalpia, H=U+PV (equa•‹o 3.6): 
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onde CP Ž a capacidade tŽrmica molar a press‹o constante e H Ž a entalpia molar. 

 A capacidade tŽrmica molar a volume constante: 

 
CV =

! Q
dT

=
dU +PdV

dT
" dV = 0  (3.39) 

 
CV =

! U
! T

"

#
$

%

&
'

V  
(3.40) 

onde CV Ž a capacidade tŽrmica molar a volume constante e U Ž a energia interna molar. 

 A press‹o constante, o calor absorvido pelo sistema resulta em um aumento de 

temperatura e em uma expans‹o de volume do sistema. A volume constante, o calor absorvido 

resulta apenas em um aumento de temperatura. Assim, mais calor deve ser absorvido a 

press‹o constante para aumentar de 1K a temperatura do sistema do que a volume constante, 

ou seja, a capacidade tŽrmica a press‹o constante Ž maior que a volume constante: 

 ! QP > ! QV " CP > CV  (3.41) 

 Para uma temperatura de 300K e considerando s—lidos e l’quidos, tem-se: 

CP) CV) 25J/Kmol e para os gases: CP>CV. 

 Se conhecermos os valores de &, (  e CP, medidos experimentalmente para um sistema 

simples (" W'=0), as varia•›es em todas as fun•›es de estado podem ser determinadas para 

qualquer processo termodin‰mico, por meio do qual o sistema pode ser mudado. Essas 

vari‡veis experimentais s‹o essenciais para resolver problemas pr‡ticos de termodin‰mica. 

 

3.4  RELA‚ÍES DE MAXWELL  

 As rela•›es de Maxwell ser‹o obtidas considerando sistemas termodin‰micos simples, ou 

seja, considerando " W'=0. 

 A diferencial total de uma fun•‹o de duas vari‡veis Z(X,Y) Ž escrita na forma: 

 
dZ =

! Z
! X

"

#
$

%

&
'

Y

dX +
! Z
! Y

"

#
$

%

&
'

X

dY  (3.42) 

Desde que os coeficientes ($Z/$X)Y e ($Z/$Y)X s‹o fun•›es de X e Y, pode-se escrever: 

 
M(X,Y) = M =

! Z
! X

"

#
$

%

&
'

Y

e N(X,Y) = N =
! Z
! Y

"

#
$

%

&
'

X

 (3.43) 

e a equa•‹o (3.42) torna-se: 

 dZ = M dX +NdY  (3.44) 
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 Assim, das equa•›es (3.21) a (3.24) tem-se oito novas rela•›es que s‹o denominadas de 

rela•›es de coeficientes: 

dU = TdS! PdV " T =
#U
#S

$

%
&

'

(
)

V

e P= !
#U
#V

$

%
&

'

(
)

S

 

dH = TdS+ V dP! T =
"H
"S

#

$
%

&

'
(

P

e V =
"H
"P

#

$
%

&

'
(

S

 

dG = ! SdT + V dP" S= !
#G
#T

$

%
&

'

(
)

P

e V =
#G
#P

$

%
&

'

(
)

T

 

dF = ! SdT ! PdV " S= !
#F
#T

$

%
&

'

(
)

V

e P= !
#F
#V

$

%
&

'

(
)

T

 

 As rela•›es de Maxwell formam um conjunto de rela•›es termodin‰micas deduzidas das 

propriedades matem‡ticas das fun•›es de estado. Se X, Y e Z s‹o fun•›es de estado, sendo Z 

a vari‡vel dependente, tem-se: 

dZ =
! Z
! X

"

#
$

%

&
'

Y

dX +
! Z
! Y

"

#
$

%

&
'

X

dY = M dX +NdY  

Pode-se formar derivadas segundas da fun•‹o Z(X,Y) e existem v‡rias possibilidades: 

($Z/$X)Y pode ser derivada em rela•‹o a X ou Y e ($Z/$Y)X tambŽm pode ser derivada em 

rela•‹o a X ou Y: 

! 2Z
! X2

"

#
$

%

&
' ,

! 2Z
! Y2

"

#
$

%

&
' ,

! 2Z
! X! Y

"

#
$

%

&
' ,

! 2Z
! Y! X

"

#
$

%

&
'  

Destas quatro derivadas, somente tr•s s‹o distintas e pode ser mostrado que para uma fun•‹o 

de v‡rias vari‡veis a ordem da derivada com rela•‹o ˆs duas vari‡veis X e Y n‹o importa. 

Desse resultado, tem-se: 

 ! 2Z
! X! Y

"

#
$

%

&
' =

! 2Z
! Y! X

"

#
$

%

&
'  (3.45) 

! 2Z
! X! Y

"

#
$

%

&
' =

!
! Y

! Z
! X

"

#
$

%

&
'

Y

(

)
*

+

,
-

X

=
! M
! Y

"

#
$

%

&
'

X

e
! 2Z

! X! Y

"

#
$

%

&
' =

!
! X

! Z
! Y

"

#
$

%

&
'

X

(

)
*

+

,
-

Y

=
! N
! X

"

#
$

%

&
'

Y  

Logo: 

 

YX X
N

Y
M

!
"
#

$
%
&
'
'

=!
"
#

$
%
&

'
'

 (3.46) 

 Das equa•›es (3.21) a (3.24) tem-se novas rela•›es que s‹o denominadas de rela•›es de 

Maxwell: 
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dU = TdS! PdV "

#T
#V

$

%
&

'

(
)

S

= !
#P
#S

$

%
&

'

(
)

V

 (3.47) 

 
dH = TdS+ V dP!

"T
"P

#

$
%

&

'
(

S

=
"V
"S

#

$
%

&

'
(

P  
(3.48) 

 
dG = ! SdT + V dP" !

#S
#P

$

%
&

'

(
)

T

=
#V
#T

$

%
&

'

(
)

P  
(3.49) 

 
dF = ! SdT ! PdV "

#S
#V

$

%
&

'

(
)

T

=
#P
#T

$

%
&

'

(
)

V  
(3.50) 

Regra mnem™nica 

 As equa•›es listadas acima, ou seja, as 1a e 2a leis combinadas e as rela•›es de Maxwell, 

podem ser obtidas por meio de uma regra mnem™nica, usando um diagrama circular (Fig.3.2). 

 Por exemplo, na Fig.3.2 observa-se que U=U(S,V), sendo S e V as vari‡veis 

independentes: dU=MdS+NdV. Observa-se que a seta vertical tem origem em S (vari‡vel 

independente) e extremidade em T; logo, M=T. J‡ a seta horizontal tem origem em P e 

extremidade em V (vari‡vel independente). Logo, N= -P. Assim: 

dU=T dS-P dV 

Com rela•‹o ˆ energia livre de Gibbs, observa-se no diagrama (Fig.3.2) que G=G(T,P), 

sendo T e P as vari‡veis independentes: dG=MdT+NdP; a seta vertical tem origem em S e 

extremidade em T (vari‡vel independente) e M=-S; a seta horizontal tem origem em P 

(vari‡vel independente) e extremidade em V e N=V. Logo: 

dG=-S dT+V dP 

 

 

Fig.3.2- Diagrama circular esquem‡tico para obten•‹o de rela•›es termodin‰micas. 

 

 O diagrama tambŽm pode ser usado para se obter as rela•›es de Maxwell. Como 

S 

U 

F 

V 

G 

T 

P 

H 
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exemplo, seja a rela•‹o de Maxwell que deriva da equa•‹o (3.49). No diagrama, a partir de S 

percorre-se o c’rculo no sentido anti-hor‡rio passando por P atŽ a T, ou seja, escreve-se 

TP
S

!
"
#

$
%
&
'
'

. Essa derivada Ž positiva, pois a seta vertical vai de S para T. O pr—ximo passo Ž 

escrever a outra derivada parcial. A vari‡vel ap—s T, percorrendo o c’rculo ainda no sentido 

anti-hor‡rio, Ž V. Assim, a partir de V percorre-se o c’rculo no sentido hor‡rio passando por T 

atŽ P, ou seja, escreve-se 
PT

V
!
"
#

$
%
&

'
'

. Essa derivada Ž negativa, pois a seta horizontal vai de P 

para V, contr‡ria ao sentido de V para P. Assim: 

! S
! P

"

#
$

%

&
'

T

= (
! V
! T

"

#
$

%

&
'

P

 

 

3.5  RELA‚ÍES TERMODINåMICAS  

 Ser‡ analisado os sistemas termodin‰micos simples, em que " W'=0. No caso em que os 

sistemas s‹o complexos, basta considerar o termo " W' nas rela•›es termodin‰micas que ser‹o 

estabelecidas. 

 As rela•›es termodin‰micas s‹o equa•›es que inter-relacionam as fun•›es de estado de 

um sistema. Uma das fun•›es Ž a vari‡vel dependente e as demais fun•›es s‹o as vari‡veis 

independentes. Essas rela•›es permitem resolver os problemas pr‡ticos que requerem an‡lise 

termodin‰mica. O procedimento para obter as rela•›es termodin‰micas Ž simples e 

matematicamente rigoroso. 

 Como j‡ citado anteriormente, as fun•›es de estado compreendem: - vari‡veis de estado: 

P, T, V; - fun•›es de energia: U, F, H, G; - entropia: S. 

 O procedimento geral (Adaptado da Ref. 3.1) Ž escolher a temperatura e press‹o como 

vari‡veis independentes (de controle experimental) e deduzir rela•›es para todas as outras 

fun•›es de estado como fun•‹o de T e P. Assim, o 1o passo Ž escrever S, V, U, G, H e F como 

fun•›es T e P. A partir desse conjunto de equa•›es e usando a ‡lgebra, pode-se fazer a 

convers‹o para outros pares de vari‡veis independentes, como: S=S(V,U) ou G=G(T,V). 

 

3.5.1  Fun•›es de estado em fun•‹o de T e P 

V=V(T,P) 

dV = M dT +NdP=
! V
! T

"

#
$

%

&
'

P

dT +
! V
! P

"

#
$

%

&
'

T

dP 
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Os valores de M e N v•m das defini•›es do coeficiente de dilata•‹o tŽrmica & (equa•‹o 3.25) 

e do coeficiente de compressibilidade isotŽrmica (  (equa•‹o 3.29): 

M =
! V
! T

"

#
$

%

&
'

P

= ( V e N =
! V
! P

"

#
$

%

&
'

T

= ) * V  

Substituindo os valore de M e N em dV: 

 dV = V! dT " V#dP (3.51) 

Se & e (  s‹o conhecidos para o sistema como fun•›es de T e P, pode-se calcular a 

correspondente varia•‹o de volume. 

 

S=S(T,P) 

dS= M dT +NdP=
! S
! T

"

#
$

%

&
'

P

dT +
! S
! P

"

#
$

%

&
'

T

dP 

Usando a rela•‹o de Maxwell (equa•‹o 3.49) e a defini•‹o &: 

N =
! S
! P

"

#
$

%

&
'

T

= (
! V
! T

"

#
$

%

&
'

P

= ( ) V  

Em um processo revers’vel e ˆ press‹o constante: 

! QR = CPdT = TdS ou M =
"S
"T

#

$
%

&

'
(

P

=
CP

T
 

Substituindo os valores de M e N em dS: 

 
dS=

CP

T
dT ! V" dP (3.52) 

Se CP e & s‹o conhecidos como fun•‹o de T e P para o sistema em estudo, a varia•‹o de 

entropia do sistema pode ser calculada pela integra•‹o da equa•‹o (3.52). 

 Supondo um processo revers’vel isob‡rico (press‹o constante), da equa•‹o (3.52) pode-se 

escrever: 

 
dSP =

CP

T
dT ! "QP = CPdT  (3.53) 

 

U=U(T,P) 

 Da equa•‹o (3.21): 

dU = TdS! PdV  

Substituindo dV (equa•‹o 3.51) e dS (equa•‹o 3.52) em dU: 

dU = T(
CP

T
dT ! V" dP) ! P(V" dT ! V#dP)  
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 dU = (CP ! PV" )dT + V(P# ! T" )dP (3.54) 

 

H=H(T,P) 

 Da equa•‹o (3.22): 

dH = TdS+ V dP 

Substituindo dS (equa•‹o 3.52) em dH: 

dH = T
CP

T
dT ! V" dP

#

$
%

&

'
( + V dP 

 dH = CPdT + V(1! T" )dP (3.55) 

 

F=F(T,P) 

 Da equa•‹o (3.24): 

dF = ! SdT ! PdV  

Substituindo a equa•‹o (3.51) em dF: 

dF = ! SdT ! P(V" dT ! V#dP)  

 dF = ! (S+PV" )dT +(P#V)dP (3.56) 

 

G=G(T,P) 

 A fun•‹o de estado energia livre de Gibbs Ž fun•‹o de T e P, ou seja, da equa•‹o (3.23): 

 dG = ! SdT + V dP (3.23) 

 

 Tem-se seis equa•›es (3.51, 3.52, 3.54, 3.55, 3.56, 3.23) que relacionam as fun•›es de 

estado V, S, U, H, F e G como fun•›es da T e P. Esse conjunto de rela•›es termodin‰micas 

ser‡ a base para o procedimento geral que visa correlacionar qualquer par de fun•›es de 

estado, tal como: G=G(V,S). 

 dV = V! dT " V#dP (3.51) 

 
dS=

CP

T
dT ! V" dP (3.52) 

 dU = (CP ! PV" )dT + V(P# ! T" )dP
 

(3.54) 

 dH = CPdT + V(1! T" )dP (3.55) 

 dF = ! (S+PV" )dT +(P#V)dP (3.56) 

 dG = ! SdT + V dP (3.23) 
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3.5.2  Procedimento geral (Adaptado da Ref. 3.1) 

1. O primeiro passo Ž identificar as vari‡veis de interesse. O sistema tem tr•s vari‡veis, uma 

dependente (Z) e duas independentes (X e Y). Deseja-se encontrar: 

Z=Z(X,Y) 

2. O segundo passo Ž escrever a diferencial total de Z:  

dZ=M dX+N dY 

3. O terceiro passo Ž escrever a diferencial total das vari‡veis independentes X e Y em fun•‹o 

de T e P, usando as equa•›es (3.23, 3.51 a 3.56) para expressar dX e dY em termos de dT e 

dP: 

dX=XTdT+XPdP  e  dY=YTdT+YPdP 

4. O quarto passo Ž agrupar os termos: 

dZ=M(XTdT+XPdP)+N(YTdT+YPdP) 

dZ=(MXT+NYT)dT+(MXP+NYP)dP 

5. O quinto passo envolve escrever Z=Z(T,P) do conjunto de equa•›es (3.23, 3.51 a 3.56): 

dZ=ZTdT+ZPdP 

6. O sexto passo Ž comparar as duas equa•›es de dZ(T,P) e determinar M e N: 

ZT= MXT+NYT  e  ZP= MXP+NYP 

7. No sŽtimo passo substitui-se M e N em dZ. 

 

Exemplo 3.1 - Entropia como uma fun•‹o da temperatura e do volume: S=S(T,V) 

 Seguindo o procedimento descrito acima: 

1. S=S(T,V) 

2. dS=
! S
! T

"

#
$

%

&
'

V

dT +
! S
! V

"

#
$

%

&
'

T

dV = M dT + N dV  

3. Da equa•‹o (3.51): dV =V! dT ! V" dP 

4. Substituindo dV em dS: 

dS= M dT + N(V! dT ! V" dP) = (M + NV! )dT ! NV" dP  

5. Da equa•‹o (3.52): dS=
CP

T
dT ! V! dP 

6. Comparando os coeficientes em dT e dP nas express›es de dS: 

M + NV! =
CP

T
e NV" =V! !

"S
"T

#

$
%

&

'
(

V

= M =
CP

T
)

V! 2

"
e N =

!
"

 

7. Substituindo M e N na equa•‹o de dS: 
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dS=

CP

T
!

V! 2

"

"

#
$

%

&
' dT +

!
"

dV  (3.57) 

 Desenvolvendo a an‡lise dimensional da equa•‹o (3.57) verifica-se que a equa•‹o est‡ 

dimensionalmente correta: 

 U[CP/T(dT)]=J/Kmol   U[V! 2/" (dT)]=m3mol-1K-1/Pa-1= m3Pa/Kmol= J/Kmol 

 U[ ! /" (dV)=(Pa)m3mol-1/K=J/Kmol  U(S)= J/Kmol 

 

Rela•‹o entre CP e CV 

 Da 2a lei da termodin‰mica e para um processo revers’vel: 

! Q = TdS 

Da equa•‹o (3.52) o calor absorvido a press‹o constante (dP=0) Ž dado por: 

! QP = TdSP = CPdT

CP =
! Q
dT

"

#
$

%

&
'

P

= T
( S
( T

"

#
$

%

&
'

P

 

Da equa•‹o (3.57) o calor absorvido a volume constante vale: 

! QV = TdSV = CVdT

CV = T
"S
"T

#

$
%

&

'
(

V

= T
CP

T
)

V* 2

+

#

$
%

&

'
(  

Logo: 

 
CP = CV +

V! 2T
"

 (3.58) 

Como o volume molar Ž sempre positivo (V>0), o coeficiente de compressibilidade Ž tambŽm 

positivo (( >0) e o quadrado do coeficiente de dilata•‹o tŽrmica Ž positivo, tem-se: CP>CV. 

 

Exemplo 3.2 - Energia livre de Gibbs em fun•‹o da entropia e do volume: G=G(S,V) 

1. G=G(S,V) 

2. dG =
! G
! S

"

#
$

%

&
'

V

dS+
! G
! V

"

#
$

%

&
'

S

dV = M dS+ N dV  

3. Das equa•›es (3.51) e (3.52): dV =V! dT ! V" dP  e  dS=
CP

T
dT ! V! dP  

4. Substituindo dV e dS em dG: 

dG = M
CP

T
dT ! V! dP

"

#
$

%

&
' + N(V! dT ! V" dP) = (M

CP

T
+ NV! )dT ! (MV! + NV" )dP  
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5. Da equa•‹o (3.23): dG = ! SdT +V dP  

6. Comparando os coeficientes em dT e dP nas express›es de dG: 

! S= M
CP

T
+ NV!

"

#
$

%

&
' e V = ! (MV! + NV" ) ( 1= ! (M! + N" ) ( M = !

1+ N"
!

! S= !
1+ N"

!
"

#
$

%

&
'
CP

T

)

*
+

,

-
. + NV! ( ! S= !

CP

T!
!

N" CP

T!
+ NV! ( ! S+

CP

T!
= N !

" CP

T!
+V!

"

#
$

%

&
'

! ST! +CP = N ! " CP +VT! 2( ) ( N =
CP ! ST!

VT! 2 ! " CP

M = !
1+ N"

!
= !

1+
CP ! ST!

VT! 2 ! " CP

"

!
=

ST" ! VT!
VT! 2 ! " CP

 

7. Substituindo M e N na equa•‹o de dG: 

dG =
ST! ! VT"
VT" 2 ! ! CP

dS+
CP ! ST"

VT" 2 ! ! CP

dV  

 

Exemplo 3.3 - Energia interna como uma fun•‹o da press‹o e do volume: U=U(P,V) 

1. U=U(P,V) 

2. dU = M dP+ N dV  

3. Da equa•‹o (3.51): dV =V! dT ! V" dP 

4. Substituindo dV em dU: 

dU = M dP+ N(V! dT ! V" dP) = NV! dT +(M ! NV" )dP  

5. Da equa•‹o (3.54): dU = (CP ! PV! )dT +V(P" ! T! )dP  

6. Comparando os coeficientes em dT e dP nas express›es de dU: 

(CP ! PV! )= NV! e V(P" ! T! )= M ! NV"

N =
CP

V!
! P e V(P" ! T! )= M !

CP

V!
! P

"

#
$

%

&
' V" = M !

CP"
!

+ PV" ( M =
CP"
!

! TV!
 

7. Substituindo M e N na equa•‹o de dU: 

dU =
CP!
"

! TV"
"

#
$

%

&
' dP+

CP

V"
! P

"

#
$

%

&
' dV  

 

Exemplo 3.4 - Calculo da varia•‹o de press‹o em um processo revers’vel e adiab‡tico no 

qual o volume do sistema varia 

 Nesse processo a press‹o Ž uma vari‡vel dependente, mas no procedimento geral para 

obter as rela•›es termodin‰micas T e P foram escolhidas como vari‡veis independentes. 
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Como o processo Ž revers’vel e adiab‡tico, a entropia mantŽm-se constante. Assim, inicia-se 

correlacionando a entropia com a press‹o e o volume, e depois determina-se P=P(S,V). 

 S=S(P,V) 

dS= M dP+ N dV  

Da equa•‹o (3.51): 

dV =V! dT ! V" dP 

Substituindo em dV em dS: 

dS= M dP+ N(V! dT ! V" dP) = NV! dT +(M ! NV" )dP  

Da equa•‹o (3.52): 

dS=
CP

T
dT ! V! dP  

Comparando os coeficientes em dT e dP nas express›es de dS: 

NV! =
CP

T
M ! NV" = ! V! " N =

CP

TV!
e M =

CP"
T!

! V!  

Substituindo M e N na equa•‹o de dS: 

dS=
CP!
T"

! V"
"

#
$

%

&
' dP+

CP

VT"
dV  

Da equa•‹o pode-se determinar a varia•‹o da press‹o como uma fun•‹o da varia•‹o da 

entropia e volume: 

dP =
dS

CP!
T"

! V"
!

CP

VT"
CP!
T"

! V"
dV =

T"
CP! ! TV" 2

dS+
CP

TV2" 2 ! CP! V
dV  

Como o processo Ž isentr—pico, dS=0: 

dP =
CP

TV2! 2 ! CP" V
dV  

Conhecendo ! , " , e CP para o sistema em estudo, pode-se determinar a varia•‹o de press‹o 

para um processo isentr—pico em fun•‹o da correspondente varia•‹o de volume. 

 

Exemplo 3.5 - Determina•‹o da varia•‹o da press‹o com a temperatura mantendo o volume 

constante 

 Da equa•‹o (3.51): 

dV =V! dT ! V" dP 

Impondo a  condi•‹o de que o volume Ž constante (dV=0): 
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dV =V! dT ! V" dP = 0 " ! dT = " dP

#P
#T

$

%
&

'

(
)

V

=
!
"  

 

3.6  GASES 

3.6.1  Gases ideais 

 O estado gasoso da matŽria Ž frequentemente encontrado em sistemas de import‰ncia 

pr‡tica em engenharia e ci•ncia dos materiais. Por exemplo, a intera•‹o da matŽria com gases 

pode levar ˆ degrada•‹o por meio da oxida•‹o ou corros‹o a quente. AlŽm disso, o estado 

gasoso pode ser um meio para a adi•‹o de matŽria ao sistema, como na nitreta•‹o ou 

carboneta•‹o em tratamentos tŽrmicos ou deposi•‹o de filmes finos no processamento de 

componentes microeletr™nicos. 

 Observa•›es experimentais tem mostrado que para gases reais: 

 

P! 0
lim

PV
RT

! 1 (3.59) 

onde P Ž a press‹o do g‡s, V Ž o volume molar do g‡s, T Ž temperatura absoluta do g‡s e 

R=8,314J/Kmol=1,987cal/Kmol Ž a constante universal dos gases. 

 Assim, quando a press‹o do g‡s aproxima-se de zero, a equa•‹o de estado que descreve o 

comportamento do g‡s, denominado de g‡s ideal, Ž: 

 PV = RT  (3.60) 

 O comportamento do g‡s ideal Ž um modelo conveniente para comparar o comportamento 

dos gases reais. Os gases reais n‹o obedecem a equa•‹o de estado ou lei do g‡s ideal, mas a 

equa•‹o Ž uma boa aproxima•‹o e o maior desvio do comportamento do g‡s ideal Ž 

observado a altas press›es e baixas temperaturas. Nesse modelo de g‡s ideal sup›e-se que n‹o 

h‡ nenhuma intera•‹o entre suas molŽculas. Para os gases reais, quando a press‹o diminui a 

separa•‹o mŽdia entre as molŽculas aumenta ao ponto onde suas intera•›es tornam-se 

negligenci‡veis. Assim, todos os gases a densidades suficientemente baixas se comportam de 

maneira semelhante, independente do tipo de molŽculas de que s‹o constitu’dos.  

 Se o g‡s tem n mols de ‡tomos (g‡s monoat™mico) ou molŽculas, o volume ocupado pelo 

g‡s Ž V'=nV, onde V Ž o volume molar. A equa•‹o (3.60) pode ser reescrita: 

 P !V = nRT  (3.61) 

 A partir da defini•‹o do nœmero de mols, n=N/No, onde N Ž o nœmero de ‡tomos ou 

molŽculas e No=6,022x1023mol-1 Ž o nœmero de Avogadro, e da rela•‹o de R com a constante 

de Boltzmann, kB=1,38x10-23J/K, R=NokB, tem-se: 
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 P !V = NkBT  (3.62) 

onde V' Ž volume ocupado pelo g‡s e N Ž o nœmero de part’culas (‡tomos ou molŽculas).  

 Supondo que o g‡s ideal Ž um sistema simples, " W'=0, e que as grandezas extensivas 

sejam molares, tem-se PV=RT, onde V Ž o volume molar. Assim, o coeficiente de expans‹o 

tŽrmica do g‡s ideal vale: 

 
! =

1
V

"V
"T

#

$
%

&

'
(

P

=
1
V

"(RT / P)
"T

#

$
%

&

'
(

P

=
R

PV
=

1
T

 (3.63) 

 Para o de g‡s ideal o coeficiente de compressibilidade vale: 

 
! = "

1
V

#V
#P

$

%
&

'

(
)

T

= "
1
V

#(RT/P)
#P

$

%
&

'

(
)

T

=
1
V

R.T
P2

=
1
P

 (3.64) 

 Para um g‡s ideal a rela•‹o entre a capacidade tŽrmica medida a press‹o constante e a 

volume constante pode ser determinada da equa•‹o (3.58): 

 
CP = CV +

V! 2T
"

= CV +
VT#2T

P#1
= CV +

P.V
T

CP = CV +R

 
 

(3.65) 

O resultado Ž conhecido como rela•‹o de Mayer. A 300K e para um g‡s monoat™mico: 

CP=5R/2 e CV=3R/2 e para um g‡s diat™mico: CP=7R/2 e CV=5R/2. 

 A energia interna do g‡s ideal pode ser avaliada usando a equa•‹o (3.54): 

dU = (CP ! PV" )dT + V(P# ! T" )dP 

Substituindo os valores de & e (  para o de g‡s ideal: 

dU = (CP !
PV
T

)dT + V(
P
P

!
T
T

)dP= (CP ! R)dT
 

 dU = CVdT  (3.66) 

Verifica-se que a energia interna molar de um g‡s ideal depende apenas da temperatura. Esse 

resultado n‹o ser aplica a outros materiais, subst‰ncias ou sistemas. Supondo uma varia•‹o de 

temperatura de T1 a T2 e que CV independe da temperatura: 

 
! U = U2 " U1 = CV dT

T1

T2

# = CV (T2 " T1)  (3.67) 

Se o g‡s tem n mols de ‡tomos ou molŽculas a energia interna do sistema Ž U'=nU; U' Ž 

uma vari‡vel extensiva e U uma vari‡vel intensiva: 

 d !U = ndU = nCVdT

" !U = !U2 # !U1 = nCV dT
T1

T2

$ = nCV (T2 # T1)
 (3.68) 
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 A entalpia do g‡s ideal pode ser avaliada usando a equa•‹o (3.55): 

dH = CPdT + V(1! T" )dP 

Substituindo os valores de & e (  para um mol de g‡s ideal: 

 
dH = CPdT + V(1!

T
T

)dP  

 dH = CPdT
 

(3.69) 

Verifica-se que a entalpia molar de um g‡s ideal depende apenas da temperatura. Esse 

resultado n‹o pode ser aplicado a outras subst‰ncias. Supondo uma varia•‹o de temperatura 

de T1 a T2 e que CP independe da temperatura, tem-se: 

 
! H = H2 " H1 = CP dT

T1

T2

# = Cp(T2 " T1)  (3.70) 

Se o g‡s tem n mols a entalpia do sistema, H'=nH: 

 d !H = ndH = nCPdT

" !H = nCP dT
T1

T2

# = nCP(T2 $ T1)
 (3.71) 

 

3.6.2  Gases reais 

 Um g‡s ideal, que obedece ˆ equa•‹o PV=RT, tem uma energia interna que Ž fun•‹o 

somente da temperatura e ele Ž um arranjo de part’culas (‡tomos ou molŽculas) sem volume e 

que n‹o interagem. Para tentar deduzir equa•›es de estado para os gases reais, modificando a 

equa•‹o dos gases ideais, deve-se considerar que as part’culas de um g‡s real ocupam um 

volume finito e que as part’culas s‹o cercadas por campos de for•as que causam intera•›es 

entre elas. 

 A magnitude da import‰ncia dessas considera•›es depende do estado termodin‰mico do 

g‡s. Por exemplo, se o volume molar do g‡s Ž grande, a fra•‹o do volume ocupado pelas 

part’culas Ž pequena e a magnitude desse efeito sobre o comportamento do g‡s ser‡ pequeno. 

AlŽm disso, quando o volume molar aumenta, a dist‰ncia mŽdia entre as part’culas aumenta e 

o efeito das intera•›es entre as part’culas sobre o comportamento do g‡s diminui. 

 Uma conhecida equa•‹o de estado para gases reais, que leva em conta as considera•›es 

acima, Ž a equa•‹o de van der Waals: 

 
P+

a
V2

!

"
#

$

%
&(V ' b) = RT  (3.72) 

onde a e b s‹o constantes, V Ž o volume molar, a/V2 Ž o termo de corre•‹o para as intera•›es 
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entre as part’culas do g‡s, b Ž o termo de corre•‹o para o volume finito das part’culas.  

 

3.6.3  Gases ideais - Expans‹o adiab‡tica 

 Considerando que um mol de g‡s ideal, inicialmente ˆ temperatura T1 e ocupando um 

volume V1, Ž comprimido reversivelmente e adiabaticamente para um volume V2, pretende-se 

determinar a temperatura T2 do g‡s. 

 Em um processo revers’vel n‹o h‡ produ•‹o de entropia: ! Sp=0. Se o processo Ž 

adiab‡tico, " QR=T.dSt=0, ou seja, n‹o h‡ transfer•ncia de entropia atravŽs da fronteira do 

sistema e, portando, o processo Ž isentr—pico. 

 A entropia como uma fun•‹o da temperatura e volume, S=S(T,V), Ž dada pela equa•‹o 

(3.57): 

dS=
CP

T
!

V" 2

#

$

%
&

'

(
)dT +

"
#

dV  

 Sendo o processo Ž isentr—pico e substituindo os valores de & e (  para o g‡s ideal: 

dS= (
CP

T
!

V" 2

#
)dT +

"
#

dV = 0

(
CP

T
!

VT! 2

P! 1
)dT +

P
T

dV = (
CP

T
!

R
T

)dT +
P
T

dV = 0

 

Da equa•‹o (3.65) tem-se que CP=CV+R, o que resulta: 

(
CV

T
)dT +

P
T

dV = 0 !
dT
T

= "
R

CVV
dV  

Integrando a equa•‹o anterior, supondo CV constante: 

dT
TT1

T2

! = "
R
CV

dV
VV1

V2

!

ln
T2

T1

= "
R
CV

ln
V2

V1

# ln
T2

T1

= ln
V2

V1

$

%
&

'

(
)

" R CV
 

T2

T1

=
V2

V1

!

"
#

$

%
&

' R CV

 

 Definindo *=CP/CV (*>1): 

T2

T1

=
V2

V1

!

"
#

$

%
&

' R CV

=
V2

V1

!

"
#

$

%
&

' (CP' CV ) CV

=
V2

V1

!

"
#

$

%
&

1' (

 

Se o g‡s expande adiabaticamente: V2>V1, o que implica que T2<T1, ou seja, a temperatura do 

sistema diminui. Se o g‡s Ž comprimido adiabaticamente: V2<V1, o que implica em T2>T1, ou 
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seja, a temperatura do sistema aumenta.  

 Assim, para um g‡s ideal e um processo revers’vel adiab‡tico, tem-se: 

 T2

T1

=
V1

V2

!

"
#

$

%
&

' (1

ou TV' (1 = cte (3.73) 

Como PV=RT: 

 PV
R

V!"1 = cte# PV! = cte (3.74) 

 

Exemplo 3.6 - Expans‹o irrevers’vel de um g‡s ideal 

 Calculo da varia•‹o de entropia durante a expans‹o irrevers’vel de 1mol de g‡s ideal, 

supondo que inicialmente o g‡s est‡ contido em um recipiente de volume V1=V, ˆ 

temperatura T1. Este recipiente Ž conectado atravŽs de uma v‡lvula a um segundo recipiente 

de igual volume, ambos isolados da vizinhan•a e onde tem-se Òv‡cuoÓ. Em um dado 

momento abre-se a v‡lvula e o g‡s expande e ocupa os dois recipientes (Fig.3.3). O estado 

final do g‡s ideal Ž descrito pela temperatura T2 e volume V2, soma dos volumes dos 

recipientes. 

 

 

Fig.3.3- Processo de expans‹o livre de um g‡s ideal. 

  

 Durante o processo o sistema est‡ isolado da vizinhan•a. Como #Q=0, n‹o ocorre 

transfer•ncia de entropia do sistema para a vizinhan•a: dSt=0. A varia•‹o de entropia que 

ocorre no g‡s se deve a produ•‹o de entropia, pois o processo Ž naturalmente irrevers’vel 

(durante o processo tem-se gradientes de temperatura e press‹o dentro do g‡s): dSt=0 e 

dS=dSP>0. 

 Como a entropia Ž uma fun•‹o de estado, a varia•‹o de entropia do sistema em um 

processo irrevers’vel Ž igual a de um processo simples revers’vel que conecte o estado inicial 

ao estado final do sistema: $SR=$SI. 

sistema 

isolamento 

v‡lvula 
fechada 
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 Como as paredes s‹o r’gidas e adiab‡ticas, pois o g‡s est‡ isolado de sua vizinhan•a, 

tem-se que: #Q=0 e #W=0 (o g‡s expande no v‡cuo). Da 1a lei da termodin‰mica: 

dU=#Q+#W=0, ou seja, a energia interna do sistema Ž constante durante o processo de 

expans‹o livre, o que significa que a temperatura do g‡s n‹o varia durante o processo: 

T1=T2. 

 Deve-se, ent‹o, imaginar um processo revers’vel de expans‹o isotŽrmica conectando o 

estado inicial (volume V1=V) ao volume final V2=2V (soma dos volumes dos recipientes) do 

g‡s.  

 Usando a express‹o (3.57) que correlaciona a entropia como uma fun•‹o da temperatura 

e do volume, S=S(T,V): 

dS=
CP

T
!

V! 2

"

"

#
$

%

&
' dT +

!
"

dV dT = 0 ( dS=
!
"

dV  

Para um g‡s ideal, ! =1/T e " =1/P. Substituindo esses valores na equa•‹o anterior e 

lembrando que para um g‡s ideal PV=RT, tem-se: 

dS=
!
"

dV =
P
T

dV = R
dV
V

dS
S1

S2

! = R
dV
VV1

V2

!

#S= Rln
V2

V1

= Rln
2V
V

= Rln2= 5,76J / molK

 

 A varia•‹o de entropia na expans‹o livre de um g‡s ideal Ž positiva, o que est‡ de acordo 

com a 2a lei da termodin‰mica. 

 

Exemplo 3.7- M‡quina tŽrmica ideal (ciclo de Carnot) 

  No ciclo de Carnot sup›e-se um conjunto de processos revers’veis e h‡ duas fontes de 

calor: fonte quente (temperatura Tq) e fonte fria (temperatura Tf). O sistema Ž um g‡s ideal 

que est‡ em contato com as fontes de calor e o ciclo Ž constitu’do dos seguintes processos 

(Fig.3.4): expans‹o isotŽrmica, expans‹o adiab‡tica, compress‹o isotŽrmica e compress‹o 

adiab‡tica. 

 Processo de expans‹o isotŽrmica 1%2 (T1=T2=Tq): o g‡s absorve calor, Qq =Q1! 2   

! U =Q+W e ! U1! 2 = CV! T = 0 " Q1! 2 = #W1! 2

W1! 2 = (#PdV)
V1

V2

$ = #
RTq

V
dV

V1

V2

$ = #RTq ln
V2

V1

" V2 >V1 " W1! 2 < 0 e Qq =Q1! 2 > 0
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Fig.3.4- Ciclo de Carnot; g‡s ideal. 

 

 Processo expans‹o adiab‡tica 2%3: Q2! 3 = 0  e  P2V2
! = P3V3

! = PV! = cte 

! U2" 3 =W2" 3 = CV (T3 #T2) = CV (Tf #Tq) < 0

W2" 3 < 0
 

 Processo de compress‹o isotŽrmica 3%4 (T3=T4=Tf): o g‡s libera calor, Qf 

! U3" 4 = CV! T = 0 # Q3" 4 = $W3" 4  

W3! 4 = " PdV
V3

V4

# = "
RTf

V
dV

V3

V4

# = " RTf ln
V4

V3

V3 >V4 $ W3! 4 > 0 $ Qf =Q3! 4 < 0

 

 Processo compress‹o adiab‡tica 4%1: Q4! 1 = 0   e  P4V4
! = P1V1

! = PV! = cte 

! U4" 1 =W4" 1 = CV (T1 #T4) = CV (Tq #Tf ) > 0

W4" 1 > 0
 

 Em um ciclo: 

! U = ! U1! 2 + ! U2! 3 + ! U3! 4 + ! U4! 1 = 0

Q =Q1! 2 +Q2! 3 +Q3! 4 +Q4! 1 = RTq ln
V2

V1

+ RTf ln
V4

V3

=Qq +Qf

W =W1! 2 +W2! 3 +W3! 4 +W4! 1 = " RTq ln
V2

V1

+CV (Tf " Tq) " RTf ln
V4

V3

+CV (Tq " Tf )

 

W = ! RTq ln
V2

V1

! RTf ln
V4

V3

" W =Qq ! Qf " Qf = RTf ln
V3

V4

> 0  

Rendimento da m‡quina tŽrmica ideal: 

! =
W

Qq

=
Qq ! Qf

Qq

= 1!
Qf

Qq

= 1!
RTf ln(V3 / V4)

RTq ln(V2 / V1)
 

Tf   

P  

V  

Tq  

1 

2 

3 4 

Calor absorvido 

Calor liberado 
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TV! ! 1 = cte" TqV2
! ! 1 =TfV3

! ! 1 TfV4
! ! 1 =TqV1

! ! 1 "
V2

V1

=
V3

V4

" = 1!
Tf

Tq

 

C‡lculo da varia•‹o de entropia nos quatro processos revers’veis: 

 Processo de expans‹o isotŽrmica  1%2 (T1=T2=Tq): S=S(T,V), dT=0 

dS=
CP

T
!

V! 2

"

"

#
$

%

&
' dT +

!
"

dV dT = 0 ( dS=
!
"

dV =
R
V

dV ( #S1) 2 = Rln
V2

V1

 

Processo expans‹o adiab‡tica 2%3: Q2! 3 = 0  e  ! S2! 3 = 0  

 Processo de compress‹o isotŽrmica  3%4 (T3=T4=Tf): S=S(T,V), dT=0 

dS=
R
V

dV ! " S3# 4 = Rln
V4

V3

 

 Processo compress‹o adiab‡tica 4%1: Q4! 1 = 0   e  ! S4! 1 = 0  

 Varia•‹o de entropia: 

! S= ! S1! 2 + ! S2! 3 + ! S3! 4 + ! S4! 1 = 0+ Rln
V2

V1

+0+ Rln
V4

V3

Como:
V2

V1

=
V3

V4

" ! S= 0
 

 

Exemplo 3.8 

Um mol de g‡s ideal est‡ no estado termodin‰mico definido por T1=300K e P1=2x105Pa. 

Esse g‡s sofre um processo revers’vel atŽ o estado final ˆ press‹o P2=4x105Pa, sendo que a 

press‹o e volume seguem a rela•‹o P/V=k, onde k Ž uma constante. Dado: CV=1,5R. 

Determine: 

a) o volume inicial V1 e o valor de k 

PV = RT ! V1 =
RT1

P1

=
8,314x300

2x105
= 0,0125m3 ! k =

P1

V1

= 1,604x107 Pa / m3  

b) o volume final (V2) e a temperatura final (T2) 

k =
P2

V2

= 1,604x107 Pa / m3 ! V2 =
4x105

1,604x107
= 0,025m3 ! T2 =

P2V2

R
= 1200K  

c) a varia•‹o da energia interna do g‡s 

! U = CV! T = 1,5x8,314x(1200! 300) = 11218,5J / mol  
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d) o trabalho mec‰nico realizado pelo sistema no processo 

W = PdV
V1

V2

! = k V dV
0,0125

0,025

! = 1,604x107 0,0252

2
"

0,01252

2

#

$
%

&

'
( = 3739,5J / mol

 

 

3.7  EFEITO JOULE -THOMSON 

 No processo Joule-Thomson (ou processo de estrangulamento) gases passam atravŽs de 

uma membrana porosa de uma regi‹o de alta press‹o para uma regi‹o de baixa press‹o. O 

processo pode ser cont’nuo usando uma bomba mec‰nica que retorna o g‡s da regi‹o de baixa 

press‹o para a regi‹o de alta press‹o. Dependendo do g‡s utilizado e das press›es inicial e 

final pode ocorrer o resfriamento do g‡s ao passar pela membrana porosa (v‡lvula de 

estrangulamento). Supondo que 1mol de g‡s sofre o processo de estrangulamento, o pist‹o 

empurra uma quantidade de g‡s atravŽs da membrana e realiza uma quantidade de trabalho 

P1dV1, onde P1 Ž a press‹o do g‡s na regi‹o de alta press‹o e dV1 Ž a varia•‹o de volume do 

g‡s na c‰mara 1. Como o g‡s emerge do outro lado da membrana, ele realiza sobre o pist‹o 

que mantŽm a baixa press‹o uma quantidade de trabalho P2dV2, onde P2 Ž a press‹o do g‡s na 

regi‹o de baixa press‹o e dV2 Ž a varia•‹o de volume do g‡s na c‰mara 2 (Fig.3.5). 

 

 

Fig.3.5- Efeito Joule-Thomson. 

 

 Como o g‡s est‡ confinado por paredes adiab‡ticas (" Q=0), da 1a lei da termodin‰mica 

tem-se: 

 dU = ! W " d(U2 # U1) = P1dV1 # P2dV2

d(U1 +P1dV1) = d(U2 +P2dV2)

dH1 = dH2 " H1 = H2

 
 
 

(3.75) 

O processo ocorre a entalpia constante, ou seja, a entalpia inicial Ž igual ˆ entalpia final. 

 A varia•‹o de temperatura est‡ relacionada com a varia•‹o de press‹o: 

 
dT =

! T
! P

"

#
$

%

&
'

H

dP (3.76) 

Escrevendo a entalpia como uma fun•‹o de T e P e impondo que o processo ocorre a entalpia 

P1 
V1, T1 

P2<P1 
V2, T2 

pist‹o mantido  
a alta press‹o 

pist‹o mantido  
a baixa press‹o 

paredes  
adiab‡ticas 
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constante, dH=0: 

 
dH =

! H
! T

"

#
$

%

&
'

P

dT +
! H
! P

"

#
$

%

&
'

T

dP= 0

dT =
! T
! P

"

#
$

%

&
'

H

dP= (
! H ! P( )T

! H ! T( )P

dP
 

 

(3.77) 

 

 Da equa•‹o (3.55): 

 ! H
! T

"

#
$

%

&
'

P

= CP e
! H
! P

"

#
$

%

&
'

T

= V(1( T) )   

Substituindo na equa•‹o (3.77): 

 
dT =

V(T! " 1)
CP

dP (3.78) 

Como dP<0 o g‡s em empurrado de uma regi‹o de alta press‹o para uma regi‹o de baixa 

press‹o, o sinal de dT depende do sinal de (T&-1). Se T&>1, dT Ž negativo, ou seja, a redu•‹o 

da press‹o do g‡s ao passar por uma v‡lvula de estrangulamento resfria o g‡s. Para o g‡s 

ideal T&=1 e n‹o h‡ mudan•a de temperatura na expans‹o associada ao efeito Joule-

Thomson. 

Define-se o coeficiente Joule-Thomson, %JT, como: 

 
µJT =

! T
! P

"

#
$

%

&
'

H

 (3.79) 

Assim, a equa•‹o (3.79) pode ser reescrita: 

 
µJT = !

1
CP

"H
"P

#

$
%

&

'
(

T

 (3.80) 

Se para um dado g‡s o coeficiente de Joule-Thomson Ž %JT>0, o valor de dT Ž negativo e 

ocorrer‡ uma redu•‹o da temperatura do g‡s quando ele passar por uma v‡lvula de 

estrangulamento. 

 

3.8  MATƒRIA CONDENSADA - SîLIDOS E LêQUIDOS  

 Existem tabelas que fornecem os valores de &, (  e CP para v‡rios materiais. Essas 

vari‡veis experimentais s‹o normalmente fun•›es da temperatura, press‹o e composi•‹o 

qu’mica do material. Contudo, n‹o existem equa•›es que descrevem o comportamento 

termodin‰mico da matŽria condensada, como ocorre com os gases ideais. 
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Exemplo 3.9 

 Um mol de Al s—lido est‡ no estado inicial T1=300K e P1=105Pa. Seu coeficiente de 

expans‹o tŽrmica Ž 70,5x10-6K-1, seu coeficiente de compressibilidade Ž 12,0x10-12Pa-1 e sua 

capacidade tŽrmica molar a press‹o constante Ž 20,6J/Kmol. Suponha que esses valores 

sejam constantes. O Al Ž aquecido reversivelmente atŽ a temperatura de 600K (estado final). 

a) Estime a press‹o a ser aplicada ao s—lido para que a varia•‹o de volume do Al seja nula. 

Primeiro passo Ž correlacionar o volume com a temperatura e press‹o, impondo a seguir 

a condi•‹o de que o volume molar do Al n‹o varia: dV=0: 

V =V(T,P) ! dV =V! dT " V" dP = 0

dP =
!
"

dT ! dP
105

P

# =
70,5x10" 6

12,0x10" 12
dT

300

600

# ! P = 1,76x109atm
 

b) Determine o calor absorvido no processo, sendo o volume molar do Al: 1x10-5m3/mol. 

A vari‡vel dependente Ž a quantidade de calor absorvido pelo sistema, que est‡ 

relacionada ˆ varia•‹o de entropia (processo Ž revers’vel, tem-se apenas a transfer•ncia de 

entropia: #Q=TdS) e as vari‡veis independentes s‹o a temperatura e o volume (sendo o 

volume constante, dV=0). A entropia e, por consequ•ncia, a quantidade de calor absorvido, Ž 

fun•‹o apenas da temperatura. Assim, usando a equa•‹o (3.57): 

dS=
CP

T
!

V! 2

"

"

#
$

%

&
' dT +

!
"

dV dV = 0 ( dS=
CP

T
!

V! 2

"

"

#
$

%

&
' dT

#Q =TdS= CP !
TV! 2

"

"

#
$

%

&
' dT ( Q = CP !

TV! 2

"

"

#
$

%

&
' dT

300

600

) * 5621J / mol

 

 

Exemplo 3.10 

1 mol de um —xido est‡ ˆ temperatura T1=300K e Ž aquecido em um processo isob‡rico e 

revers’vel (P=1atm) atŽ a temperatura T. Supondo que: CP=50J/Kmol e S0(300K)=10J/Kmol, 

determine: 

a) a entropia do sistema como uma fun•‹o da temperatura: S=S(T) 

P = cte! dS=
CP

T
dT ! S" S0(300) =

50
T300

T

# dT ! S= 10+50ln
T

300

S= 10+50lnT " 50ln300 = " 275,2+50lnT

 

b) a varia•‹o de energia livre de Gibbs do sistema supondo que T=500K. 

Da equa•‹o (3.23): 

dG = ! SdT +V dP Como: P = cte" dP = 0  
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dG = ! SdT " #G = ! (! 275,2+50lnT)dT
300

500

$ = ! 275,2x200+50 T lnT ! T( )300

500

#G = ! 4768,5J / mol

 

Exemplo 3.11 

Determinar a varia•‹o de entropia quando 1mol de ‡gua l’quida (! ) a -10oC e 1atm se 

transforma em ‡gua s—lida (gelo=gl) a -10oC e 1atm. 

Dados: CP(! )=75,2J/Kmol; CP(gl)=40J/Kmol; !H F=6000J/mol (entalpia de fus‹o da ‡gua) 

 

(‡gua l’quida, -10¼C, 1atm) %  (‡gua s—lida, -10¼C, 1atm): processo irrevers’vel 

 

Processos revers’veis interligando os mesmos estados inicial e final: 

¥ Processo I Ð (‡gua l’quida, -10¼C, 1atm) !  (‡gua l’quida, 0¼C, 1atm) 

¥ Processo II - (‡gua l’quida, 0¼C, 1atm) !  (‡gua s—lida, 0¼C, 1atm) 

¥ Processo III - (‡gua s—lida, 0¼C, 1atm) !  (‡gua s—lida, -10¼C, 1atm) 

Processo I: aquecimento da ‡gua a press‹o constante 

S= S(T,P) ! dP = 0 ! dSI =
CP

T
dT ! " SI =

CP(! )
T263

273

# dT = 2,81J / Kmol  

Processo II: no processo de solidifica•‹o da ‡gua (transforma•‹o de fases: T e P ficam 

constantes) o sistema libera calor ($H<0). Da equa•‹o (3.22): 

! SII =
! ! HF

273
= ! 21,98J / Kmol  

Processo III: resfriamento da ‡gua s—lida (gelo) a press‹o constante 

S= S(T,P) ! dP = 0 ! dSIII =
CP

T
dT ! ! SIII =

CP(gl )
T273

263

" dT = #1,50J / Kmol  

A varia•‹o de entropia da ‡gua no processo Ž: ! S= ! SI + ! SII + ! SIII = " 20,66K / molK  

A varia•‹o de entropia da vizinhan•a (T=263K) vale:
 
! Sviz =

! Hviz

Tviz

=
" ! Hsist

263
 

Da equa•‹o (3.55) e considerando dP=0 (P=1atm), dH=CPdT. 

! Hsist = CP(! )
263

273

" dT +! HF + CP(gl )
273

263

" dT = 75,2x10# 6000+40x(#10)

! Hsist = #5648J / mol " ! Hviz = 5648J / mol

! Sviz = 21,48J / Kmol  

A varia•‹o de entropia do universo Ž positiva, pois o processo Ž irrevers’vel: 

Suniv = ! Ssist + ! Sviz = " 20,66+21,48= 0,82J / Kmol  
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Exemplo 3.12 

Cinco mols de um g‡s ideal monoat™mico (Cv=12,47J/Kmol) est‹o contidos 

adiabaticamente em um recipiente a 5x106Pa e 300K. A press‹o Ž repentinamente liberada 

para 1x106Pa e o g‡s sofre uma expans‹o irrevers’vel, durante o qual ele realiza um trabalho 

de 4000J. 

a) Mostre que a temperatura final do g‡s ap—s a expans‹o irrevers’vel Ž maior que a 

temperatura que o g‡s atingiria se a expans‹o de 5x106 para 1x106Pa fosse conduzida 

reversivelmente. 

O volume do g‡s no estado inicial I vale: 

!V1 =
nRT1

P1

=
5" 8,314" 300

5x106
= 2,49" 10#3m3 

Supondo um processo revers’vel e adiab‡tico: 

P !V( )!
= P !V( ) CV+R( )/CV = P !V( )5/3

= cte

P1 !V1( )5/3
= P2 !V2( )5/3

" !V2 =
P1 !V1( )5/3

P2

#

$
%
%

&

'
(
(

3/5

= 6,55) 10* 3m3
 

A temperatura no estado final II Ž: 

T2 =
P2 !V2

nR
=157,6K  

Para o processo irrevers’vel a temperatura Ž calculada a partir do valor da varia•‹o de 

energia interna do g‡s e o sistema expande do estado I para o estado III (no processo 

irrevers’vel o estado final do g‡s Ž diferente): 

! !U =Q+W = nCV! T

Q = 0 (processo adiab‡tico) W = " 4000J (g‡srealiza trabalho sobrea vizinhan•a)

" 4000 = 5#12,47 #(T3 " 300)

T3 = 235,9K

 

No processo irrevers’vel a temperatura final do g‡s Ž maior que no processo revers’vel. O 

volume do g‡s ap—s a expans‹o irrevers’vel (estado III), vale: 

!V3 =
nRT3

P2

=
5" 8,314" 235,9

1x106
= 9,81" 10#3m3  

b) Calcule a entropia produzida como um resultado da expans‹o irrevers’vel. 

Como a expans‹o irrevers’vel do estado I para o estado III ocorreu adiabaticamente n‹o 

h‡ transfer•ncia de calor do sistema para a vizinhan•a, ou seja, n‹o h‡ transfer•ncia de 

entropia do sistema para a vizinha•a. Sendo o processo irrevers’vel existe produ•‹o de 
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entropia, que corresponde ˆ varia•‹o de entropia entre os estados I e II I. Essa diferen•a de 

entropia pode ser calculada imaginando um processo revers’vel interligando os mesmos 

estados inicial e final: um processo revers’vel isovolumŽtrico ( !V1 = !VA = 2,49" 10#3m3 ) em 

que a temperatura diminui de 300 para 235,9K (processo I-A) e um processo revers’vel 

isotŽrmico (T3 = 235,9K ) em que o volume aumenta de !VA  para !V3 = 9,81" 10#3m3  (processo 

A-III).  

Da equa•‹o (3.57), S=S(T,V): 

dS=
CP

T
!

V! 2

"

"

#
$

%

&
' dT +

!
"

dV =
CV

T

"

#
$

%

&
' dT +

!
"

dV ou d (S =
nCV

T

"

#
$

%

&
' dT +

!
"

d (V  

Processo I-A (isovolumŽtrico): 

d !S =
nCV

T
dT " ! !S(I # A) = 5$12,47 $

dT
T300

235,9

% = &15J / K  

Processo A-III  (isotŽrmico): 

d !S =
!
"

d !V =
P
T

d !V =
nR

!V
d !V " # !S(A# III ) = 5$8,314$

d !V
!V

= 57J / K
2,49x10%3

9,81x10%3

&  

A varia•‹o de entropia quando o g‡s expande irreversivelmente do estado I para III, que 

corresponde ˆ produ•‹o de entropia, vale: 

! !S(I " III ) = ! !S(I " A)+ ! !S(A " III ) = #15+57 = 42J / K  

 

 

REFERæNCIAS 
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EXERCêCIOS 

1) Expresse, por meio da determina•‹o dos coeficientes e utilizando as vari‡veis 

experimentais que forem necess‡rias, G=G(T,S), G=G(P,V) e U=U(T,V). 

 

2) Calcule a varia•‹o da energia interna molar quando 0,012m3 de g‡s arg™nio (considere o 

g‡s como ideal e CV=1,5R) a 273K e 1atm Ž comprimido para 0,006m3 com press‹o final de 

10atm. Para fazer esse c‡lculo expresse U=U(P,V), pela determina•‹o dos coeficientes, e 

integre a express‹o do estado inicial ao final. 
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3) Deduza express›es que permitam calcular o calor absorvido por um mol de g‡s ideal nos 

seguintes processos revers’veis: 

a) compress‹o isotŽrmica (temperatura T) de P1 a P2; 

b) expans‹o isob‡rica (press‹o P) de V1 a V2; 

c) aquecimento isoc—rico (volume V e capacidade tŽrmica a volume constante CV) de T1 a T2. 

 

4) Um mol de um g‡s ideal est‡ contido em um sistema fechado e inicialmente est‡ no estado 

termodin‰mico descrito por T1=300K e P1=105Pa. Esse g‡s Ž aquecido em um processo 

revers’vel e isob‡rico (105Pa) para T2=600K. Considere o g‡s monoat™mico e CV=1,5R. 

Determine: 

a) os volumes inicial e final do g‡s; 

b) a varia•‹o de energia interna do g‡s; 

c) a varia•‹o da entalpia do g‡s; 

d) quantidade de calor que o g‡s absorver‡; 

e) a varia•‹o da entropia do g‡s. 

 
5) Um mol de Ni Ž colocado em um cadinho e est‡ ˆ temperatura de 300K. A amostra Ž 

aquecida isobaricamente (P=1atm) atŽ a temperatura de 1000K. Determine: 

a) a quantidade de calor absorvido pelo sistema; 

b) a varia•‹o de energia livre de Gibbs molar. 

Dados: CP=(16,99+2,95x10-2T)J/Kmol e So(300K)=29,9 J/Kmol 

 

6) Um mol de um g‡s ideal est‡ contido em um sistema fechado e inicialmente est‡ no estado 

termodin‰mico 1, em que V1=0,04m3 e P1=105Pa. Esse g‡s sofre um processo de expans‹o 

adiab‡tica revers’vel (1%2), seguido de um processo isovolumŽtrico revers’vel (2%3) 

(Fig.3.6). O volume do g‡s no estado termodin‰mico 2 Ž V2=0,06m3 e a temperatura do g‡s 

no estado termodin‰mico 3 Ž T3=T1 (processo 1%3 Ž isotŽrmico revers’vel). Considere o g‡s 

monoat™mico: CV=1,5R. Determine: 

a) a temperatura do g‡s e a press‹o no estado termodin‰mico 2; 

b) quantidade de calor que o g‡s absorve ou libera nos processos 1%2, 2%3 e 1%3; 

c) o trabalho realizado pelo g‡s sobre a vizinhan•a nos processos 1%2, 2%3 e 1%3. 

 

7) a) Mostre por meio da determina•‹o dos coeficientes que: dG=(-S+V&/( )dT-dV/( . 

b) Calcule a varia•‹o de energia livre de Gibbs quando um mol de oxig•nio (g‡s ideal e 
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Cp=3,5R) sofre uma expans‹o isotŽrmica a 500K de 0,1 a 0,2m3. 

 
Fig.3.6- Processo termodin‰mico de 1mol de g‡s ideal. Exerc’cio 6. 

 

8) Um mol de Cu no estado 1 (T1=700K e P1=105Pa) est‡ em um cadinho isolado 

termicamente. O sistema Ž comprimido reversivelmente para o estado 2 (P2=109Pa).  

a) Determine a temperatura final do sistema, T2, para que o volume do Cu n‹o varie.  

b) Calcule a quantidade de calor que o sistema absorve no processo. 

Dados: &= 49,3x10-6K-1; ( =6,6x10-12Pa-1; CP=22,6J/Kmol; V=7,11x10-6m3/mol 

 

9) Um estudante analisando problemas de eletromigra•‹o em alum’nio interconecta processos 

com um mol de Al, pelo aumento da temperatura de 300K e press‹o de 1atm para 500K e 

1000atm, respectivamente, em um forno pressurizado. 

a) Estime a varia•‹o relativa de volume do Al (! V/V1). 

b) Supondo que o volume molar do Al mantenha-se constante e igual a 10x10-6m3/mol, 

determine a varia•‹o de energia interna por mol de Al nesse processo. 

Dados: &=70,5x10-6K-1, ( =1,2x10-11Pa-1, CP=20,6+12,4x10-3T (J/Kmol) 

 
10) Um sistema permite um controle programado cont’nuo da press‹o e do volume do g‡s que 

ele contŽm. O sistema Ž preenchido com um ‡tomo-grama de He (g‡s ideal e CV=1,5R) e Ž 

levado ao estado inicial (Vi=18x10-3m3 e Pi=105Pa). Ele Ž ent‹o comprimido reversivelmente 

para 12x10-3m3 por um caminho (processo) dado pela rela•‹o: 

V=-2x10-13xP2+0,02 (unidades no SI). 

Determine: 

a) a temperatura inicial e final do sistema; 

b) o calor absorvido e o trabalho realizado pelo sistema; 

c) a varia•‹o de energia interna molar e de entropia molar do sistema. 

 

P 

V 

P1 

P2 

V1 V2 

1 

2 

3 
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11) Estime o aumento de press‹o requerido para realizar um trabalho mec‰nico de 1J, em um 

processo de compress‹o revers’vel, sobre um mol de Ti ˆ temperatura constante de 300K.  

Dados: ( = 1x10-12Pa-1; V(300K, 1atm)=10,64x10-6m3/mol. 

 

12) Um mol de Au sofre um processo do estado 1 (T1=293K e P1=105Pa) para o estado 2 

(T2=273K e P2=105Pa). 

a) Que press‹o precisa ser aplicada ao Au a 273K de modo que sua entalpia seja igual a do 

estado 1? (Chame este novo estado de 3). Suponha que V n‹o varie com a press‹o.  

b) Calcule a diferen•a de entropia entre os estados 1 e 3. 

Dados: densidade do Au a 20oC Ž 19,3g/cm3; &=4,32x10-5K-1 (independente da press‹o); 

massa at™mica do Au Ž 197; CP=23,7+5,19x10-3T (J/Kmol). 

 

13) a) Considere uma camada de ar de espessura (altura) dz. Estando a camada em repouso 

encontre uma express‹o que relacione a taxa de varia•‹o da press‹o com a altitude (z), dP/dz, 

em fun•‹o da densidade do ar. 

b) Supondo que o ar se comporte como um g‡s ideal e que a temperatura seja independente da 

altitude, encontre a equa•‹o baromŽtrica P=P(z). 

 

14) Calcule a varia•‹o de entropia do sistema e do universo quando 1 ‡tomo grama de Cu 

super-resfriado a 1340K solidifica irreversivelmente a 1340K e 1atm. Dados: 

CP(s—lido)=CP(&)=22,61J/Kmol; CP(! )=31,55J/Kmol; TF(Cu)=1356K; $H(&%! )=12958J/mol 

 

15) O carbono apresenta dois estados alotr—picos: grafite (gr) e diamante (d). A 25oC e 1atm a 

grafite Ž a forma est‡vel. Estime a press‹o que precisa ser aplicada ˆ grafite a 25oC de modo a 

transform‡-la em diamante. Dados: H298(gr)-H298(d)=-1900J/mol; S298(gr)=5,73J/Kmol; 

S298(d)=2,43J/Kmol; +298(gr)=2,22x103kg/m3; +298(d)=3,515x103kg/m3 

 

16) Efeito termoel‡stico. Considere um sistema separado da vizinhan•a por uma fronteira 

adiab‡tica (" Q=0). Uma press‹o externa hidrost‡tica P Ž aplicada ao sistema, deformando-o 

elasticamente. Mostre que a varia•‹o de temperatura do sistema com a press‹o externa Ž dada 

por: 

! T
! P

"

#
$

%

&
'

adiab

=
VT(
CP  
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Estime a varia•‹o de temperatura de 1mol de Al2O3 submetido a uma carga de 500MPa (!P). 

Dados: temperatura inicial = 298K, &=2,2x10-5K-1, CP=80J/molK, V=2,56x10-5m3/mol. 

 

17) Para se determinar o coeficiente de Joule-Thomson do Freon-12 foram feitos v‡rias 

expans›es isent‡lpicas partindo de 10atm e 322K. Nesses ensaios obtiveram-se os seguintes 

valores mŽdios de press‹o e temperatura listados na Tabela 3.3. Determine o coeficiente de 

Joule-Thomson para a Freon-12 a 10atm e 322K. 

 

Tabela 3.3. Valores experimentais da press‹o e temperatura do Freon-12 

T (K) 316,5 313,7 310,9 307,8 

P (atm) 7,27 5,89 4,55 3,19 

 

18) A Fig.3.7 ilustra um l’quido em equil’brio com o seu vapor confinados em um cilindro 

por um pist‹o. O estado inicial do sistema Ž descrito por V1=0,22m3, T1=300K e 

P1=2,5x105Pa. Uma corrente elŽtrica constante de 0,5A passa pelo resistor (R=50,0&), que 

est‡ imerso no l’quido, por 1600s. O pist‹o move-se lentamente para a direita contra a press‹o 

externa constante igual a press‹o de vapor (P1=2,5x105Pa) e uma quantidade pequena de 

l’quido vaporiza. O processo Ž adiab‡tico, isotŽrmico e isob‡rico. O volume final Ž 

V2=0,24m3. 

a) Calcule Q, W, !U e !H. 

b) O processo Ž revers’vel? Explique. 

c) Crie um processo revers’vel interligando os estados inicial e final do sistema e calcule !S. 

d) Compare o valor de Q e !H para o processo revers’vel. 

 

 

Fig.3.7- Sistema composto de l’quido, vapor e resistor confinado em um recipiente adiab‡tico. 
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Cap’tulo 4. Espontaneidade e equil’brio  termodin‰mico 

 

4.1  INTRODU‚ÌO  

 A no•‹o de equil’brio vem da mec‰nica e define que se uma part’cula submetida a um 

sistema de for•as iF
!

 (i=1, 2, 3 ....) est‡ em equil’brio a resultante dessas for•as Ž nula: 

 
!
=

=
N

0i
i 0F

!
  

 O estado de equil’brio pode ser est‡vel, inst‡vel ou metaest‡vel. Na Fig.4.1 Ž representada 

uma bola em v‡rias posi•›es sobre uma pista n‹o nivelada. O equil’brio metaest‡vel 

corresponde a um estado de equil’brio da bola em que a energia potencial Ž m’nima. A bola 

pode assim permanecer por longos tempos no estado metaest‡vel sem mover-se para o estado 

mais est‡vel, que representa a menor energia potencial entre todos os estados que s‹o 

acess’veis. Contudo, presente uma influ•ncia externa ou interna adequada a bola ir‡ mover-se 

para o estado de equil’brio est‡vel, minimizando sua energia potencial. 

 

 

Fig.4.1- Ilustra•‹o das posi•›es de equil’brio est‡vel, metaest‡vel ou inst‡vel de uma bola. 

 

 A experi•ncia mostra que todos os sistemas f’sicos isolados evoluem rumo a um estado, 

chamado de estado termodin‰mico de equil’brio est‡vel, no qual deixa-se de observar 

mudan•as macrosc—picas no sistema, isto Ž, as vari‡veis de estado n‹o mudam com o tempo. 

 No caso de sistemas n‹o-isolados atinge-se, com a evolu•‹o do sistema, um estado de 

equil’brio est‡vel que est‡ univocamente determinado pelo tipo de fronteira entre o sistema e 

a vizinhan•a. No caso de fronteiras diatŽrmicas o estado final de equil’brio do sistema Ž 

chamado de estado de equil’brio tŽrmico e Ž caracterizado pela igualdade entre a temperatura 

do sistema e da vizinhan•a. Se a fronteira n‹o for restritiva quanto ˆ troca de energia em 

en
er

gi
a 

estado 

metaest‡vel 

inst‡vel 

est‡vel 
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qualquer de suas formas, calor ou trabalho, mas o for ainda em rela•‹o ˆ troca de matŽria, 

atinge-se o equil’brio tŽrmico e mec‰nico. Nesse caso, n‹o apenas as temperaturas mas 

tambŽm as press›es ser‹o iguais. Se a fronteira for diatŽrmica, m—vel e perme‡vel, sendo 

poss’vel a troca de energia e matŽria, o sistema atingir‡ o equil’brio tŽrmico, mec‰nico e 

qu’mico. Esses equil’brios s‹o caracterizados por meio das propriedades intensivas 

temperatura, press‹o e potencial qu’mico de todas as espŽcies qu’micas presentes. 

 Nesse contexto, deve-se ressaltar a diferen•a entre estado de equil’brio est‡vel e estado 

estacion‡rio. Tanto no estado de equil’brio est‡vel quanto no estado estacion‡rio os valores 

das propriedades intensivas do sistema s‹o invariantes no tempo. Mas, no equil’brio est‡vel Ž 

necess‡ria a homogeneidade das propriedades intensivas (n‹o h‡ gradientes de temperatura, 

press‹o ou potencial qu’mico) no sistema como um todo ou, pelo menos, em cada uma das 

fases (regi›es homog•neas) que o constituem, enquanto que para o estado estacion‡rio n‹o h‡ 

necessidade da homogeneidade da propriedades intensivas. 

 Num estado estacion‡rio as propriedades intensivas ser‹o temporalmente constantes, mas 

n‹o ser‹o homog•neas. Como exemplo, o estado que envolve um fluxo estacion‡rio de calor 

atravŽs de um sistema Ž independente do tempo, mas sistemas em que esses processos est‹o 

ocorrendo n‹o est‹o em equil’brio est‡vel; existem gradientes de temperatura no sistema. 

 

4.2  SISTEMAS ABERTOS 

 Um sistema homog•neo aberto consiste de uma œnica fase e permite a transfer•ncia de 

matŽria atravŽs de sua fronteira. A energia interna do sistema depende n‹o s— da entropia e 

volume, mas tambŽm de vari‡veis necess‡rias para descrever seu tamanho e composi•‹o 

qu’mica, ou seja, do nœmero de mols nk de seus componentes (k=A,B,C,...,c): 

 !U = !U ( !S, !V ,nk )   

 As grandezas extensivas, que dependem do tamanho do sistema medido pelo nœmero de 

mols que ele contŽm, ser‹o escritas com um ('). Denominando de c o nœmero de componentes 

no sistema, a diferencial de U Ž: 

 
d !U =

" !U
" !S

#

$
%

&

'
(

!V ,nk

d !S +
" !U
" !V

#

$
%

&

'
(

!S,nk

d !V +
" !U
"nk

#

$
%

&

'
(

!S, !V ,ni) k

dnk
k=1

c

*  (4.1) 

As duas primeiras derivadas parciais no segundo membro podem ser identificadas: 

T=(! U'/!S ')V',nk e P=-(!U '/!V ')S',nk, e a equa•‹o (4.1) pode ser reescrita: 

 
d !U = Td !S " Pd !V +

# !U
#nk

$

%
&

'

(
)

!S, !V ,ni* k

dnk
k=1

c

+  (4.2) 
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 A œltima derivada parcial Ž denominada de potencial qu’mico do componente k e Ž 

representado por "k (Ž uma fun•‹o de estado e um propriedade intensiva): 

 
d !U = Td !S " Pd !V + µkdnk

k=1

c

#  (4.3) 

onde "k mede a varia•‹o da energia interna do sistema quando um mol do componente k Ž 

adicionado ao sistema, mantidos constantes o volume, a entropia e o nœmero de mols dos 

demais componentes: 

 
µk =

! "U
! nk

#

$
%

&

'
(

"S, "V ,ni) k

 (4.4) 

Da equa•‹o (2.41): dU = TdS! PdV +" #W , pode-se identificar o termo ! W' como o trabalho 

qu’mico: 

 
! "W = µkdnk

k=1

c

#  (4.5) 

 As express›es para a entalpia (equa•‹o 3.8), energia livre de Gibbs (equa•‹o 3.14) e 

energia livre de Helmholtz (equa•‹o 3.19) podem ser reescritas: 

 
d !H = Td !S + !V dP+ µkdnk

k=1

c

"  (4.6) 

 
d !G = " !SdT + !V dP+ µkdnk

k=1

c

#  (4.7) 

 
d !F = " !SdT " Pd !V + µkdnk

k=1

c

#  (4.8) 

O potencial qu’mico do componente k, "k, vale: 

 
µk =

! "U
! nk

#

$
%

&

'
(

"S, "V ,ni) k

=
! "H
! nk

#

$
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&

'
(

"S,P,ni) k

=
! "G
! nk

#
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'
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=
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#
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&

'
(

T, "V ,ni) k

 (4.9) 

 Em um sistema un‡rio (um componente ou subst‰ncia pura) o potencial qu’mico do 

componente em qualquer estado Ž igual a energia livre de Gibbs molar para aquele estado: 

 
µ =

! "G
! n

#

$
%

&

'
(

T,P

=
! (G.n)

! n

#

$
%

&

'
(

T,P

= G
! (n)
! n

#

$
%

&

'
(

T,P

= G  (4.9a) 

 

4.3  SISTEMA ISOLADO. EQUILêBRIO. ESPONTANEIDADE   

 Sabe-se da 2a lei da termodin‰mica que durante a mudan•a de estado do sistema a 

entropia do universo aumenta. Portanto, se o sistema est‡ isolado de sua vizinhan•a, ou seja, 

n‹o h‡ intera•‹o entre sistema e vizinhan•a, a entropia do sistema em um processo espec’fico 
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aumenta. Como o sistema est‡ isolado da vizinhan•a, n‹o h‡ fluxo de calor, trabalho ou 

matŽria atravŽs da fronteira do sistema, isto Ž, n‹o h‡ transfer•ncia de entropia atravŽs da 

fronteira do sistema. A varia•‹o de entropia do sistema est‡ associada ˆ produ•‹o de entropia 

durante o processo: 

 d !S(univ) > 0

d !S(sistema)isolado = d !S = d !St (= 0)+d !Sp d !S = d !Sp > 0
 (4.10) 

 Em um processo espont‰neo a entropia do sistema aumenta, ou seja, o processo Ž 

irrevers’vel e progride sob uma for•a motriz finita (gradiente de temperatura ou de potencial 

qu’mico ou de press‹o). Eventualmente, as for•as motrizes para a mudan•a espont‰nea no 

sistema se exaurem e nesse ponto o sistema alcan•a o equil’brio est‡vel. Na condi•‹o de 

equil’brio as propriedades macrosc—picas do sistema tornam-se invariantes no tempo e o 

estado do sistema n‹o muda. Durante todo o processo uma for•a motriz finita significa que a 

entropia est‡ sendo produzida. Ë medida que a for•a motriz diminui atŽ torna-se infinitesimal 

a taxa de produ•‹o de entropia diminui atŽ zero e o equil’brio est‡vel Ž alcan•ado. 

 A for•a motriz Ž o potencial para o aumento da entropia e quando a entropia n‹o pode 

mais aumentar, sem mudan•as adicionais nas condi•›es externas do sistema, tem-se um valor 

m‡ximo de entropia do sistema, as propriedades do sistema n‹o mudam e o sistema est‡ em 

equil’brio est‡vel. 

 Um sistema isolado de sua vizinhan•a apresenta uma fronteira adiab‡tica (n‹o h‡ fluxo 

de calor atravŽs da fronteira do sistema, ou seja, ! Q=0 e dSt=0), r’gida (nenhum trabalho Ž 

realizado pelo sistema sobre a vizinhan•a, ou seja, volume Ž constante e ! W=0) e 

imperme‡vel (n‹o h‡ fluxo de matŽria atravŽs da fronteira do sistema: o nœmero de mols Ž 

constante e ! W'=0). Aplicando a 1a lei da termodin‰mica (dU'=! Q+! W+! W') a um sistema 

isolado tem-se dU'=0, ou seja, a energia interna Ž constante. 

Assim, pode-se definir o critŽrio termodin‰mico de equil’brio est‡vel: em um sistema 

isolado o estado de equil’brio est‡vel Ž aquele que tem o m‡ximo valor de entropia que o 

sistema pode produzir, mantendo-se constantes a energia interna, o volume e o nœmero de 

mols do sistema. 

 Para se encontrar o estado de equil’brio est‡vel de um sistema tem-se que maximizar a 

entropia de um sistema isolado. No caso de um sistema aberto trocando calor, trabalho e 

matŽria com sua vizinhan•a enquanto ele evolui atŽ o estado de equil’brio est‡vel, nada se 

pode afirmar sobre o sentido das mudan•as do sistema, pois alŽm da produ•‹o de entropia, 

tem-se a transfer•ncia de entropia atravŽs da fronteira do sistema (a entropia n‹o Ž 
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necessariamente m‡xima no equil’brio). Se agora isolarmos este sistema aberto que atingiu o 

equil’brio est‡vel, nenhuma mudan•a ocorrer‡ na sua condi•‹o interna, ou seja, ele continua 

em equil’brio. 

 A condi•‹o interna do sistema em equil’brio est‡vel Ž caracterizada por equa•›es que 

devem existir entre suas propriedades intensivas, chamadas condi•›es de equil’brio. As 

condi•›es de equil’brio que s‹o deduzidas para um sistema isolado s‹o as mesmas que 

descrevem a condi•‹o interna de um sistema qualquer que atinge o estado de equil’brio 

est‡vel, independente da hist—ria de evolu•‹o do sistema. 

 

Condi•›es de equil’brio est‡vel  

As equa•›es de equil’brio de um sistema isolado s‹o deduzidas do princ’pio extremo, que 

assegura que a entropia Ž m‡xima no equil’brio, sendo o valor da entropia vinculado ˆs 

restri•›es matem‡ticas relativas a um sistema isolado: energia interna, volume e nœmero de 

mols constantes. 

 O sistema isolado passar‡ por processos que aumentam a sua entropia atŽ que a 

capacidade de modifica•›es espont‰neas seja exaurida. Em processos espont‰neos dS' > 0, ou 

seja, entropia do sistema sempre aumenta durante o processo. No equil’brio a entropia Ž 

m‡xima: dS' = 0 e d2S' < 0 (Fig.4.2) e a taxa de varia•‹o da entropia Ž zero: 

 ! "S
! t

#

$
%

&

'
(

U,V,n

= 0 (4.11) 

 

 

Fig.4.2- Varia•‹o da entropia de um sistema isolado e sua rela•‹o com o estado do sistema. 

 

 Para se obter as condi•›es de equil’brio est‡vel de um sistema isolado ser‡ considerado 

um sistema n‹o reativo, un‡rio (com um œnico componente com n mols) e heterog•neo (2 

fases "  e #). O sistema contŽm, portanto, duas fases "  e # separadas por uma interface natural 

(a interface Ž plana, para se desprezar os efeitos superficiais, m—vel e pode existir fluxo de 

S' 

S'max 
dS'=0 

Estado do sistema 
Equil’brio 

d2S'<0 
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matŽria e de calor atravŽs da interface). Cada fase Ž caracterizada pela sua energia interna, 

volume, temperatura, press‹o, nœmero de mols, entropia e potencial qu’mico (Fig.4.3). 

 

 

Fig.4.3- Sistema un‡rio constitu’do de duas fases separadas por um interface natural. 

 

 As restri•›es matem‡ticas ou v’nculos relativos ao sistema isolado s‹o: 

¥ a energia interna Ž constante, ou seja, U'=cte e dU'=0; 

¥ o volume Ž constante, ou seja, V'=cte e dV'=0; 

¥ o nœmero de mols Ž constante, ou seja, n=cte e dn=0. 

Aplicando a equa•‹o (4.3) ˆs fases "  e # para o sistema un‡rio: 

  Fase " : 

 d !U " = T" d !S" # P" d !V " +µ" dn"   

 
d !S" =

d !U "

T"
+

P"

T"
d !V " #

µ"

T"
dn"   

  Fase #: 

d !U " = T" d !S" # P" d !V " +µ" dn"  

  
d !S" =

d !U "

T"
+

P"

T"
d !V " #

µ"

T"
dn"   

 Como a entropia Ž uma propriedade extensiva aditiva, a entropia do sistema Ž a soma das 

entropias das duas fases: 

  d !S = d !S" +d !S#   

  
d !S =

d !U "

T"
+

P"

T"
d !V " #

µ"

T"
dn" +

d !U $

T$
+

P$

T$
d !V $ #

µ$

T$
dn$  (4.12) 

 Se o sistema est‡ em equil’brio, a sua entropia Ž m‡xima: dS'=0. As restri•›es ou v’nculos 

do sistema isolado s‹o: 

U'! , S'! , V'! , P! , T! , n! , µ!  

U'" , S'" , V'" , P" , T" , n" , µ"  

Fase !  

Fase "  dn!  

dn"  Q 
m—vel 

Sistema isolado 
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!U = !U " + !U # = cte ou d !U = d !U " +d !U # = 0 ou d !U # = $d !U "

!V = !V " + !V # = cte ou d !V = d !V " +d !V # = 0 ou d !V # = $d !V "

n = n" +n# = cte ou dn = dn" +dn# = 0 ou dn# = $dn"

 

 Substituindo estas restri•›es na equa•‹o (4.12) e impondo a maximiza•‹o da entropia: 

  
d !S =

1
T"

#
1
T$

%

&
'

(

)
*d !U " +

P"

T"
#

P$

T$

%

&
'

(

)
*d !V " +

µ$

T$
#

µ"

T"

%

&
'

(

)
*dn" = 0  (4.13) 

Analisando a equa•‹o (4.13) e supondo que as varia•›es na energia interna, volume e nœmero 

de mols na fase "  sejam diferente de zero, verifica-se que dS'=0 se os coeficientes de 

d !U " , d !V " edn"  forem iguais a zero. Logo: 

1
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1
T#
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%
&
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P#

T#
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&

'

(
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"

µ!

T!

$

%
&

'

(
) = 0  

Ou seja, o sistema estar‡ em equil’brio est‡vel se: 

  T! = T" P! = P" µ! =µ"  (4.14) 

 As equa•›es correspondem ˆs condi•›es para que um sistema isolado esteja em equil’brio 

est‡vel. A equa•‹o, T! = T" , descreve que um sistema estar‡ em equil’brio tŽrmico se as 

temperaturas das duas fases forem iguais; P! = P" , descreve que um sistema estar‡ em 

equil’brio mec‰nico se as press›es nas duas fases forem iguais; a equa•‹o, 

µ! =µ" ou G! = G" , descreve que um sistema estar‡ em equil’brio qu’mico  se os potenciais 

qu’micos do componente ou a energia livre de Gibbs molar das duas fases forem iguais. 

 

4.4  SISTEMA NÌO ISOL ADO. EQUILêBRIO. ESPONTANEIDADE  

 Quando o sistema n‹o est‡ isolado de sua vizinhan•a, deve-se considerar como critŽrio 

termodin‰mico de equil’brio est‡vel a maximiza•‹o da entropia do universo. A entropia do 

universo Ž a soma das entropias do sistema e da vizinhan•a: 

  d !S(univ) = d !S(sist)+d !S(viz)   

 Assim, um processo espont‰neo ou irrevers’vel em um sistema que n‹o est‡ isolado de 

sua vizinhan•a, a entropia do universo sempre aumenta: dS'(univ)>0. Se o sistema evolui atŽ 

atingir o equil’brio est‡vel, a entropia do universo ser‡ m‡xima, ou seja, dS'(univ)=0. 

 Em um processo irrevers’vel (I) a entropia de um sistema n‹o isolado de sua vizinhan•a Ž 

a soma da entropia transferida atravŽs da fronteira do sistema e da entropia produzida durante 

o processo: 

  d !SI (sist) = d !SI = d !SI
t +d !Sp

I   
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Da 2a lei da termodin‰mica sabe-se que a produ•‹o de entropia Ž sempre positiva e a varia•‹o 

infinitesimal de entropia do sistema Ž maior que a entropia transferida atravŽs da fronteira do 

sistema:  

  
d !Sp

I > 0 " d !SI > d !SI
t Mas: d !SI

t =
#QI

T

d !SI >
#QI

T
ou #QI < Td !SI

  

 Se o sistema n‹o isolado de sua vizinhan•a sofre um processo revers’vel, n‹o h‡ produ•‹o 

de entropia no sistema durante o processo e a varia•‹o infinitesimal de entropia do sistema Ž 

igual ˆ entropia transferida atravŽs da fronteira do sistema: 

  
d !Sp

R = 0 " d !SR = d !SR
t =

#QR

T
#QR = Td !SR

  

 Assim, para processos revers’veis e irrevers’veis a quantidade de calor transferido atravŽs 

da fronteira do sistema ser‡ igual (processo revers’vel) ou menor (processo irrevers’vel) que a 

correspondente varia•‹o de entropia do sistema: 

  ! Q " Td #S  (4.15) 

 Da 1a lei da termodin‰mica e supondo um sistema un‡rio (subst‰ncia pura): 

 d !U = "Q# Pd !V +" !W $ "Q = d !U +Pd !V #µ dn   

Da equa•‹o (4.15): 

 ! Q = d "U +Pd "V #µ dn $ Td "S   

Assim, a varia•‹o infinitesimal da energia do sistema Ž dada por: 

 d !U " Td !S # Pd !V +µ dn  

 Esta equa•‹o ser‡ aplicada em sistemas un‡rios, fechados (n‹o h‡ transfer•ncia de 

matŽria atravŽs da fronteira do sistema; dn=0) e em contato com a sua vizinhan•a: 

 d !U " Td !S # Pd !V  (4.16) 

 

4.4.1  Sistema fechado com volume e entropia constantes 

 Se o volume e a entropia do sistema fechado n‹o variam, dV'=0 e dS'=0, respectivamente. 

Substituindo os valores dV'=0 e dS'=0 na equa•‹o (4.16): 

 d !U " 0  (4.17) 

 Quando o sistema evolui espontaneamente, mantendo-se constantes o volume, a entropia 

e o nœmero de mols do sistema, sua energia interna diminui, pois dU'<0, e ao atingir o 

equil’brio est‡vel dU'=0, ou seja, a energia interna Ž m’nima. 
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4.4.2  Sistema fechado com entropia e press‹o constantes 

 A entropia do sistema n‹o varia, dS'=0, e a press‹o Ž mantida constante, P=cte. 

Substituindo dS'=0 na equa•‹o (4.16): 

 d !U " #Pd !V $ d( !U +P !V ) " 0 $ d !H " 0  (4.18) 

 Quando o sistema evolui espontaneamente, mantendo-se constantes a press‹o, a entropia 

e o nœmero de mols do sistema, sua entalpia diminui: dH'<0. Ao atingir o equil’brio est‡vel 

dH'=0, ou seja, a entalpia Ž m’nima. 

 

4.4.3  Sistema fechado com temperatura e volume constantes 

 O volume do sistema n‹o varia, dV'=0, e a temperatura Ž mantida constante, T=cte. 

Substituindo dV'=0 na equa•‹o (4.16): 

 d !U " Td !S # d( !U $ T !S) " 0 # d !F " 0  (4.19) 

 Quando o sistema evolui espontaneamente, mantendo-se constantes a temperatura, o 

volume e o nœmero de mols do sistema, sua energia livre de Helmholtz diminui: dF'<0. Ao 

atingir o equil’brio est‡vel dF'=0, ou seja, a energia livre de Helmholtz Ž m’nima. 

 

4.4.4  Sistema fechado com temperatura e press‹o constantes 

 Da equa•‹o (4.16), lembrando que T e P s‹o constantes: 

 d !U " Td !S # Pd !V $ d( !U # T !S +P !V ) = d( !H # T !S) " 0 $ d !G " 0 (4.20) 

 Quando o sistema evolui espontaneamente, mantendo-se constantes a temperatura, a 

press‹o e o nœmero de mols do sistema, sua energia livre de Gibbs diminui: dG'<0; exemplo 

de processo espont‰neo: rea•‹o qu’mica. Ao atingir o equil’brio est‡vel dG'=0 e a energia 

livre de Gibbs Ž m’nima. 

 Nessa formula•‹o n‹o Ž poss’vel deduzir, do princ’pio extremo de minimiza•‹o da 

energia livre de Gibbs, as condi•›es de equil’brio tŽrmico e mec‰nico, pois a temperatura e 

press‹o s‹o grandezas consideradas constantes. 

 A energia livre de Gibbs Ž normalmente usada em sistemas isotŽrmicos e isob‡ricos no 

c‡lculo do equil’brio qu’mico e de fases. As condi•›es necess‡ria e suficiente para encontrar o 

equil’brio de fases em sistemas multif‡sicos e multicomponentes, considerando a temperatura 

e press‹o constantes, Ž a minimiza•‹o da energia livre de Gibbs. 

 Considerando que o nœmero de mols do componente (subst‰ncia pura) mantem-se 

constante, pode-se resumir o critŽrio de espontaneidade e de equil’brio est‡vel para as fun•›es 

de energia e entropia, como mostrado na Tabela 4.1. 
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Tabela 4.1- Resumo dos critŽrios de espontaneidade e de equil’brio (nœmero de mols fixo) 

Fun•‹o termodin‰mica 
CritŽrio de 

espontaneidade 
CritŽrio de equil’brio 

est‡vel 

!G= !H -T !S d !G=- !S dT+ !V dP d !GP,T <0 d !GP,T =0

!F= !U -T !S d !F=- !S dT-Pd !V d !FT,V <0 d !FT,V =0

!H = !U +P !V d !H =Td !S+ !V dP d !HP,S<0 d !HP,S=0

!U =Q+W d !U =Td !S-Pd !V d !UV,S<0 d !UV,S=0

d !S="QR /T d !S # "Q/T d !SU,V >0 d !SU,V =0

 

 

 

4.5  EQUIL êBRIO EM UM SISTEMA HETEROGæNEO MULTICOMPONENTE  

 Seja um sistema termodin‰mico constitu’do de p fases (sistema heterog•neo ou 

multif‡sico) e c componentes qu’micos (sistema multicomponente), sendo as interfaces que 

separam as fases normalmente naturais, ou seja, permitem o fluxo de calor, energia (trabalho 

mec‰nico) e matŽria entre as fases vizinhas. Considere um sistema simples, n‹o reativo e 

isolado de sua vizinhan•a. Considera-se tambŽm que os efeitos interfaciais s‹o 

negligenci‡veis. 

 O sistema tem p fases, sendo j a j-Žsima fase (j=" , #, $, j, ..., p) e c componentes, sendo k 

o k-Žsimo componente (k=A, B, k, ..., c). Para estabelecer as condi•›es de equil’brio est‡vel 

desse sistema usando a maximiza•‹o da entropia, inicia-se considerando o sistema 

multicomponente e bif‡sico, ou seja, constitu’do de duas fases "  e #. 

 Aplicando a equa•‹o (4.3) ˆs fases "  e #: 

 
d !U " = T" d !S" # P" d !V " + µk

" dnk
"

k=1

c

$ % d !S" =
d !U "

T"
+

P"

T"
d !V " #

µk
"

T"
dnk

"

k=1

c

$

d !U & = T" d !S& # P&d !V & + µk
&dnk

&

k=1

c

$ % d !S& =
d !U &

T&
+

P&

T&
d !V & #

µk
&

T&
dnk

&

k=1

c

$
  

 A entropia do sistema Ž soma das entropias das duas fases e impondo que no equil’brio a 

entropia do sistema Ž m‡xima (dS'=0): 

 
d !S =

d !U "

T"
+

P"

T"
d !V " #

µk
"

T"
dnk

"

k=1

c

$ +
d !U %

T%
+

P%

T%
d !V %#

µk
%

T%
dnk

%

k=1

c

$ = 0 (4.21) 

 Como o sistema est‡ isolado de sua vizinhan•a, tem-se as restri•›es ou v’nculos 

referentes a energia interna, o volume e o nœmero de mols do sistema que mant•m-se 

constantes: 
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 !U = !U " + !U # = cte $ d !U = 0 e d !U # = %d !U "

!V = !V " + !V # = cte $ d !V = 0 e d !V # = %d !V "

nk = nk
" +nk

# = cte $ dnk = 0 e dnk
# = %dnk

" onde: k = A, B, C,..., c

  

 Substituindo as restri•›es na equa•‹o (4.21): 

 
d !S =

1
T"

#
1
T$

%

&
'

(

)
*d !U " +

P"

T"
#

P$

T$

%

&
'

(

)
*d !V " #

µk
"

T"
#

µk
$

T$

%

&
'

(

)
*dnk

"

k=1

c

+ = 0 (4.22) 

Como dU'! , dV '! ednk
!  s‹o valores arbitr‡rios n‹o nulos, os correspondes coeficientes dessas 

vari‡veis devem ser nulos para dS'=0. Logo: 

 T! = T" P! = P" µk
! =µk

" k = A, B, ..., c   

No equil’brio tŽrmico as temperaturas das duas fases s‹o iguais, no equil’brio mec‰nico as 

press›es das duas fases s‹o iguais e no equil’brio qu’mico o potencial qu’mico de cada 

componente nas duas fases Ž igual, ou seja, o potencial qu’mico de cada componente Ž 

constante atravŽs de todo o sistema. 

 Se o sistema tem p fases, as rela•›es anteriores continuam v‡lidas e devem apenas ser 

estendidas ao sistema com mais de duas fases. Assim, as condi•›es de equil’brio de um 

sistema com c componentes e p fases s‹o: 

 T! = T" = T# =! T j =! = Tp

P! = P" = P# =! Pj =! = Pp

µA
! =µA

" =µA
# =! µA

j =! =µA
p

µB
! =µB

" =µB
# =! µB

j =! =µB
p

! ! ! ! ! ! ! ! ! ! ! !

µk
! =µk

" =µk
# =! µk

j =! =µk
p

! ! ! ! ! ! ! ! ! ! ! !

µc
! =µc

" =µc
# =! µc

j =! =µc
p

 (4.23) 

As equa•›es acima estabelecem que as temperaturas de todas as fases s‹o iguais, que a 

press‹o de todas as fases s‹o iguais e que o potencial qu’mico de cada componente deve ser o 

mesmo em todas as fases no equil’brio est‡vel. Estas equa•›es mostram que em um sistema 

em equil’brio est‡vel n‹o h‡ gradiente de temperatura entre as fases (n‹o h‡ condu•‹o de 

calor entre as fases), n‹o h‡ gradiente de press‹o (as interfaces n‹o se movem) e n‹o h‡ 

gradiente de potencial qu’mico (n‹o h‡ fluxo de matŽria entre as fases; nos s—lidos o gradiente 

de potencial qu’mico Ž a for•a motriz para que ocorra a difus‹o de componentes entre as 

fases). 
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4.6  DEMONSTRA‚ÌO FORMAL DA MêNIMA ENERGIA  

 Do ponto de vista formal, considerando o princ’pio da m‡xima entropia para o equil’brio 

est‡vel de sistemas termodin‰micos, tem-se que a derivada (!S/!V)U=0, que representa a 

varia•‹o da entropia com rela•‹o ˆ vari‡vel extensiva volume que se encontra livre para 

variar, mantendo-se fixa a energia interna. Como a entropia Ž m‡xima: 

 ! S
! V

"

#
$

%

&
'

U

= 0 e
! 2S
! V2

"

#
$

%

&
'

U

< 0 (4.24) 

A derivada da energia interna em rela•‹o a V mantida a entropia constante, sendo a 

entropia m‡xima (dS=0), Ž: 

 
dS=

! S
! V

"

#
$

%

&
'

U

dV +
! S
! U

"

#
$

%

&
'

V

dU = 0

! U
! V

"

#
$

%

&
'

S

= (

! S
! V

"
#
$

%
&
'

U

! S
! U

"
#
$

%
&
'

V

 
 

(4.25) 

Como 1/T=(!S/!U )V: 

 ! U
! V

"

#
$

%

&
'

S

= (
! S/ ! V( )U

1/ T
= ( T

! S
! V

"

#
$

%

&
'

U

 (4.26) 

Sendo a entropia m‡xima, da equa•‹o (4.24) tem-se que (!S/!V) U=0, e: 

 ! U
! V

"

#
$

%

&
'

S

= 0   

A equa•‹o mostra que a energia interna tem um extremo no ponto onde a entropia Ž 

m‡xima. Para mostrar que este ponto corresponde ao ponto de m’nimo da energia interna, 

calcula-se a derivada segunda de U em rela•‹o a V:  

 ! 2U
! V2

"

#
$

%

&
'

S

= ( T
! 2S
! V2

"

#
$

%

&
'

U

(
! S
! V

"

#
$

%

&
'

U

! T
! V

"

#
$

%

&
'

S

Como:
! S
! V

"

#
$

%

&
'

U

= 0 e
! 2S
! V2

"

#
$

%

&
'

U

< 0

! 2U
! V2

"

#
$

%

&
'

S

= ( T
! 2S
! V2

"

#
$

%

&
'

U

> 0

 

 

 

(4.27) 

Ou seja, o ponto onde a entropia Ž m‡xima corresponde a uma energia interna m’nima. 

 

4.7  ESTABILIDADE TƒRMI CA 

 A estabilidade tŽrmica est‡ relacionada a condi•‹o de que no equil’brio est‡vel a derivada 

segunda da entropia em rela•‹o a energia interna, volume ou nœmero de mols Ž negativa. Seja 

um sistema isolado de sua vizinhan•a (energia interna n‹o varia) composto de dois 
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subsistemas. A entropia do sistema Ž a soma das entropias dos subsistemas e a derivada 

segunda da entropia em rela•‹o a energia interna U1 vale: 

 !S = !S1 + !S2 = !S1( !U1, !V1,n1)+ !S2( !U2, !V2,n2)

" !S
" !U1

#

$
%

&

'
(

!V ,n

=
" !S1

" !U1

#

$
%

&

'
(

!V ,n

+
" !S2

" !U1

#

$
%

&

'
(
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Como a temperatura Ž 1/T=(!S'/!U ')V',n, tem-se: 

 ! 2 "S
! "U1

2

#

$
%

&

'
(

"V ,n
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! "U1

1
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 (4.28) 

Para que a derivada segunda da entropia em rela•‹o ˆ energia interna seja negativa, Ž 

necess‡rio que: 

 ! T1

! "U1

#

$
%

&

'
(

"V ,n

> 0 e
! T2

! "U2

#

$
%

&

'
(

"V ,n

> 0 )
! T
! "U

#

$
%

&

'
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"V ,n
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Invertendo a fun•‹o impl’cita: 

 ! "U
! T

#

$
%

&

'
(

"V ,n

> 0 )
! "U
! T

#

$
%

&

'
(

"V ,n

= CV
T > 0 (4.29) 

 A maximiza•‹o da entropia est‡, portanto, ligada a uma propriedade fundamental da 

estabilidade da matŽria: em um sistema em equil’brio est‡vel, a capacidade tŽrmica medida a 

volume constante n‹o pode ser negativa: CV>0. 

 

EXERCêCIOS 

1) Dois subsistemas particulares t•m as seguintes equa•›es de estado: 

!U1 =
3
2

n1RT1 e !U2 =
5
2

n2RT2  

onde n1=2mol, n2=3mol. As temperaturas dos sistemas s‹o T1=250K e T2=350K. Os dois 

subsistemas s‹o colocados em contato atravŽs de uma parede diatŽrmica, constituindo um 

sistema composto isolado de sua vizinhan•a. Quando o sistema atingir o equil’brio est‡vel, 

determine os valores das energias internas dos subsistemas e a temperatura final de equil’brio. 
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2) Considere um sistema composto formado por dois gases ideais separados por uma parede 

inicialmente r’gida, imperme‡vel e adiab‡tica, estando o sistema isolado do exterior. Num 

certo momento, a parede se torna m—vel e diatŽrmica, e o sistema posteriormente atinge o 

equil’brio est‡vel. As equa•›es de estado que descrevem os gases ideais s‹o: 

G‡s 1! "U1 = 3RT1, P1 "V1 = 2RT1

G‡s 2 ! "U2 =
3
2

RT2, P2 "V2 = RT2

 

As temperaturas iniciais dos dois gases ideais (subsistemas) s‹o T1 = 200K e T2 = 300K e o 

volume total do reservat—rio Ž !V1 + !V2 = 20x10" 3m3 . 

a) Determine a press‹o e a temperatura de cada g‡s na condi•‹o de equil’brio est‡vel. 

b) Determine o volume e a energia interna de cada g‡s na condi•‹o de equil’brio est‡vel. 

 

3) Para um sistema un‡rio particular contendo 2mol verifica-se que a depend•ncia da energia 

interna (U') com a press‹o (P) e o volume (V') Ž dada por: U'=10P(V')2. Escreva a completa 

depend•ncia de U' com P, V' e n para um nœmero arbitr‡rio de mols. 

 

4) Uma barra contendo 1mol de ferro est‡ inicialmente a uma temperatura uniforme de 0oC. 

Uma segunda barra contendo 1mol de ferro est‡ inicialmente a uma temperatura uniforme de 

100oC. As duas barras s‹o colocadas em contato tŽrmico e todo o sistema contendo 2mol de 

ferro Ž isolado da vizinhan•a, enquanto o sistema evolui atŽ alcan•ar o equil’brio est‡vel ˆ 

press‹o de 1atm. 

a) A temperatura de equil’brio Ž igual ˆ mŽdia aritmŽtica das temperaturas iniciais das barras? 

Explique. 

b) Sendo a capacidade tŽrmica molar a press‹o constante do ferro: Cp=37,12+6,17x10-3T 

J/(Kmol), calcule a temperatura do sistema quando ele atingir o equil’brio est‡vel. 

c) Calcule a quantidade de entropia que Ž produzida nesse processo (sugest‹o: calcule a 

varia•‹o de entropia nas duas pe•as de Fe). 

 

5) Considere um sistema isolado consistindo de um bloco de 1kg de Pb e 1kg de ‡gua. A 

capacidade tŽrmica de 1kg de Pb Ž CPb e de 1kg de ‡gua Ž CA. As demais capacidades 

tŽrmicas no sistema isolado podem ser negligenciadas. Suponha que CPb e CA s‹o 

independentes de qualquer v’nculo (volume ou press‹o constante) e da temperatura.  

a) Deduza uma express‹o que permita calcular a temperatura final (de equil’brio) ap—s o 

processo em que o bloco de Pb cai, como mostrado na Fig.4.4. 
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b) Se o bloco de Pb cair na ‡gua, a temperatura final ser‡ maior, menor ou igual a calculada 

no item a? Justifique sua resposta. 

 

Fig.4.4- Sistema isolado contendo um bloco de Pb e ‡gua. 

 

6) Considere n mols de um g‡s ideal monoat™mico colocado em um recipiente cilindro 

vertical (Fig.4.5). O topo do cilindro Ž fechado com um pist‹o de massa M e ‡rea transversal 

A. Inicialmente o pist‹o est‡ fixo e o g‡s tem um volume V0 e temperatura T0. A seguir o 

pist‹o Ž liberado e ap—s v‡rias oscila•›es ele para, a uma dist‰ncia x de sua posi•‹o original 

(tracejada). Desprezando o atrito e a capacidade tŽrmica do pist‹o e do cilindro, determine a 

temperatura e volume do g‡s no equil’brio. Suponha que o sistema est‡ termicamente isolado 

e que a press‹o externa ao pist‹o Ž Pa. A capacidade tŽrmica a volume constante do g‡s vale 

3R/2. 

 

Fig.4.5- Recipiente cil’ndrico contendo 1mol de g‡s ideal monoat™mico. 

 

7) Um g‡s ideal com a capacidade tŽrmica a volume constante CV, inicialmente ˆ temperatura 

T1, Ž colocado em contato tŽrmico com um reservat—rio de ÒcalorÓ ˆ temperatura T0<T1. O 

sistema composto pelo g‡s e pelo reservat—rio Ž isolado. 

a) Determine a varia•‹o da entropia do g‡s, %S. 

b) Determine a varia•‹o da entropia do reservat—rio, %Sr.  

c) Calcule a varia•‹o da entropia do sistema composto isolado e estabele•a se Ž positiva ou 

negativa a varia•‹o de entropia. 

çgua  
Pb 

T=20oC 

çgua  Pb 

T=? 

M x 
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Cap’tulo 5. Equil’brio de  fases em sistemas un‡rios 

 

5.1  INTRODU‚ÌO  

 Os sistemas termodin‰micos un‡rios (subst‰ncias puras) e heterog•neos se caracterizam 

por terem apenas um œnico componente qu’mico e duas ou mais fases. Os compostos 

moleculares, como a H2O ou CO2, podem ser tratados como un‡rios, deste que n‹o se 

dissociem. Nesses sistemas termodin‰micos a matŽria se apresenta nas fases ou estados de 

agrega•‹o: s—lido (s), l’quido (! ) e vapor (v) (ou fase gasosa). 

 Muitos materiais exibem mais de uma fase no estado s—lido. Para materiais elementares 

essas fases s‹o denominadas fases alotr—picas e as correspondentes transforma•›es de fase 

alotr—picas envolvem apenas mudan•a de estrutura cristalina, mas n‹o de composi•‹o 

qu’mica. Como exemplo, pode-se citar: Fe, Ti, Sn e Zr. Para materiais n‹o elementares, como 

SiO2 e Al2O3, as fases s‹o denominadas de fases polim—rficas. 

 No caso do Fe puro ̂  press‹o de 1atm, cuja temperatura de fus‹o Ž TF=1538¼C, existe tr•s 

fases alotr—picas: Fe(! ), Fe(") e Fe(#). Entre 1538 e 1394¼C o ferro est‡ no estado de 

agrega•‹o s—lido e a fase est‡vel Ž delta (#) que tem uma estrutura cristalina cœbica de corpo 

centrado (ccc), caracterizada por apresentar ‡tomos nos vŽrtices do cubo e um em seu centro 

(Fig.5.1a). Entre 1394 e 912¼C a fase est‡vel Ž gama (") com estrutura cristalina cœbica de 

face centrada (cfc), que tem ‡tomos nos vŽrtices do cubo e nos centros de suas faces 

(Fig.5.1b). Para temperatura menor que 912¼C a fase est‡vel Ž alfa (! ) com estrutura cœbica de 

corpo centrado (ccc). Assim, no resfriamento a primeira transforma•‹o de fase alotr—pica 

ocorre a 1394oC (#$ ") e a segunda transforma•‹o de fase alotr—pica ocorre a 912oC ("$ ! ). 

 

 

Fig.5.1- Estrutura cristalina do Fe: a) cœbico de corpo centrado; b) cœbico de face centrada. 

 

5.2  DIAGRAMAS DE FASES UNçRIOS  

 Para indicar as faixas de press‹o, temperatura e composi•‹o qu’mica em que as fases e 

misturas de fases espec’ficas s‹o est‡veis, usa-se mŽtodos gr‡ficos denominados de 

(a) (b) 
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diagramas de fases. Os diagramas de fases representam os estados de equil’brio das fases e 

podem ser obtidos experimentalmente ou por meio do conceito de energia livre de Gibbs de 

solu•›es s—lidas e misturas dessas. O diagrama de fases Ž uma forma gr‡fica que mostra as 

transforma•›es de fases que uma subst‰ncia pode ter, quando a temperatura, a press‹o e a 

composi•‹o qu’mica variam. 

 Quando se descreve os sistemas simples, n‹o reativos, fechados, un‡rios e heterog•neos Ž 

comum representar o diagrama de fases em duas dimens›es: press‹o em fun•‹o da 

temperatura (P-T), pois em sistemas un‡rios a composi•‹o qu’mica n‹o varia. O diagrama de 

fases de uma subst‰ncia pura mostra as regi›es ou dom’nios em que uma ou mais fases s‹o 

termodinamicamente est‡veis. Na Fig.5.2 o diagrama de fases hipotŽtico mostra as faixas de 

press‹o e temperatura onde uma fase (s—lida, l’quida ou vapor) Ž est‡vel. 
 

 

Fig.5.2- Diagrama P-T hipotŽtico de sistema un‡rio indicando os dom’nios das fases s—lida, 

l’quida e vapor (fase gasosa). 

 

 Observa-se na Fig.5.2 que o dom’nio de estabilidade de uma œnica fase Ž representado por 

uma ‡rea. A baixas temperaturas e altas press›es a fase s—lida Ž a mais est‡vel; a altas 

temperaturas e baixas press›es tem-se a fase vapor est‡vel. O dom’nio de estabilidade de duas 

fases Ž representado por uma linha ou curva de contorno de fase, que Ž o lugar geomŽtrico dos 

valores de P e T para os quais duas fases coexistem em equil’brio. O ponto triplo, Ptr, 

representa o dom’nio de estabilidade das tr•s fases: s—lida, l’quida e vapor. 

 Para a press‹o P0 fixa (Fig.5.2), a baixas temperaturas (T<Ta) a fase est‡vel Ž a s—lida e 

quando o sistema absorve calor a temperatura aumenta atŽ atingir o valor de Ta. Ë 

temperatura Ta inicia-se a transforma•‹o da fase s—lida na fase l’quida (fus‹o) e o sistema 

(subst‰ncia pura) absorve calor ˆ temperatura e press‹o constantes, denominado calor latente 
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de fus‹o. No ponto a coexistem em equil’brio est‡vel as fases s—lida e l’quida. Se o sistema 

na fase l’quida continua a absorver calor, a temperatura aumenta atŽ atingir o valor Tb e a essa 

temperatura inicia-se a transforma•‹o da fase l’quida na fase vapor (vaporiza•‹o). Ë 

temperatura Tb o sistema absorve calor ˆ temperatura e press‹o constantes, denominado calor 

latente de vaporiza•‹o. No ponto b coexistem em equil’brio est‡vel as fases l’quida e vapor. 

A press‹o exercida pelo vapor de uma subst‰ncia quando o vapor e sua fase condensada 

(l’quida ou s—lida) est‹o em equil’brio Ž denominada de press‹o de vapor. 

 A quantidade de calor ou entalpia que o sistema absorve a press‹o constante em fun•‹o da 

temperatura Ž determinada a partir do conhecimento da capacidade tŽrmica a press‹o 

constante das fases s—lida, l’quida e vapor como uma fun•‹o da temperatura, CP
! , CP

! eCP
" , 

respectivamente. Da equa•‹o (3.55), impondo a condi•‹o de press‹o constante (dP=0), pode-

se calcular a entalpia do sistema em fun•‹o da temperatura para cada fase: 

 
dH = CPdT ! dH

T0

T

" = CP dT
T0

T

" ! #H = CP dT
T0

T

"  (5.1) 

 Para a fase s—lida (T! TF; TF Ž a temperatura de fus‹o a uma press‹o espec’fica): 

 
! H(" ) = C"

P dT
T0

T

# $ H(" ,T) = H(" ,T0)+ C"
P dT

T0

T

#
 

(5.2) 

 Para a fase l’quida (TF! T! TV; TV Ž temperatura de vaporiza•‹o a press‹o espec’fica): 

 
! H(! ) = C!

P dT
TF

T

" # H(!,T) = H(!,TF)+ C!
P dT

T0

T

"
 

(5.3) 

O valor da H(! ,TF) Ž calculado usando a equa•‹o (5.2), considerando T=TF e que %HF Ž a 

entalpia de fus‹o ou calor latente de fus‹o da subst‰ncia: 

 
H(! ,TF) = H(! ,TF)+" HF = H(! ,T0)+ C!

P dT
T0

TF

# +" HF

 
 

O mesmo racioc’nio Ž aplicado no c‡lculo da entalpia da fase vapor, v, (T"T V) em fun•‹o da 

temperatura: 

 
! H(" ) = C"

P dT
TV

T

# $ H(",T) = H(",TV )+ C"
P dT

TV

T

#
 

(5.4) 

O valor da H(v,TV) Ž calculado usando a equa•‹o (5.3), considerando T=TV e que %HV Ž a 

entalpia de vaporiza•‹o ou calor latente de vaporiza•‹o da subst‰ncia: 

 
H(! ,TV ) = H(!,TV )+" HV = H(#,T0)+ C#

P dT
T0

TF

$ +" HF + C!
P dT

TF

TV

$ +" HV
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 Na Fig.5.3 representa-se de forma ilustrativa a varia•‹o de entalpia das fases em fun•‹o da 

temperatura. Ao usar a defini•‹o de entalpia (H=U+PV) na matŽria condensada (s—lidos e 

l’quidos), o termo PV Ž usualmente muito menor em compara•‹o com a energia interna, ou 

seja, H#U. Nos s—lidos tem-se uma mais forte energia de liga•‹o at™mica e, portanto, uma 

menor energia interna, o que implica em uma menor entalpia. Portanto, a fase s—lida tem uma 

entalpia menor que a da fase l’quida em todas as temperaturas. 

 

Fig.5.3- Varia•‹o da entalpia em fun•‹o da temperatura das fases. 

 

 Uma subst‰ncia na fase s—lida apresenta uma atra•‹o interat™mica (ou intermolecular) 

muito mais forte que na fase l’quida ou vapor. Na fase s—lida os ‡tomos (ou molŽculas) est‹o 

muito pr—ximos, enquanto na fase l’quida os ‡tomos (ou molŽculas) est‹o um pouco mais 

espa•ados e as liga•›es interat™micas (ou intermoleculares) s‹o mais fracas que no s—lido. Na 

fase vapor, os ‡tomos (ou molŽculas) se movem aleatoriamente, pois h‡ uma quebra da 

liga•›es interat™micas (ou intermoleculares). Assim, a energia necess‡ria para separar 

completamente os ‡tomos ou molŽculas do l’quido para o vapor Ž maior que a energia 

necess‡ria para reduzir as liga•›es interat™micas ou intermoleculares do s—lido para o l’quido. 

Isto implica que calor latente de vaporiza•‹o da subst‰ncia Ž muito maior que o calor latente 

de fus‹o ($Hv>>$HF). 

 Existe um ponto na curva de equil’brio l’quido-vapor denominado ponto cr’tico, C, 

caracterizado pela press‹o cr’tica, PC, e temperatura cr’tica, TC (Fig.5.2). Para temperatura e 

press‹o maiores que os valores cr’ticos as fases l’quida e vapor n‹o podem mais coexistir em 

equil’brio est‡vel, ou seja, a transi•‹o entre a fase l’quida e vapor n‹o Ž mais percept’vel por 

meio da descontinuidade das propriedades macrosc—picas. 

 Para T<TC ocorre mudan•a de fase mantida a temperatura constante: o vapor transforma-

se em l’quido se a press‹o aumenta e o l’quido se vaporiza quando a press‹o diminui. A fase 
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vapor Ž denominada de g‡s para T>TC e P<PC; o g‡s n‹o pode ser liquefeito isotermicamente 

por maior que seja a press‹o. Para T>TC e P>PC tem-se o fluido supercr’tico. 

 Na Fig.5.4 Ž representado o diagrama press‹o em fun•‹o do volume correspondente ao 

diagrama hipotŽtico da Fig.5.2. Acima da temperatura cr’tica (T>TC) h‡ somente uma fase 

(g‡s) e o volume varia continuamente com a mudan•a da press‹o. Analisando uma isoterma 

em que T<TC, com o aumento da press‹o o volume da fase vapor diminui, e no processo de 

condensa•‹o (vapor se transformando em l’quido) a press‹o se mantŽm constante e o volume 

continua a diminuir atŽ que todo o vapor se transforme em l’quido; tem-se uma varia•‹o 

descont’nua do volume. 

 

 

Fig.5.4- Digrama P-V de um sistema un‡rio hipotŽtico. 

 

 O g‡s CO2 pode ser liquefeito somente a temperaturas menores que 304,2K (temperatura 

cr’tica), sendo a sua press‹o cr’tica de 73,8x105Pa (#73,8atm). Para a ‡gua ˆ press‹o de 1atm 

as temperaturas de fus‹o e vaporiza•‹o valem, respectivamente, TF=273,15K e TV=373,15K; 

as coordenadas do ponto triplo, onde coexistem as fases s—lida, l’quida e vapor, s‹o 

Ttr=273,16K, Ptr=0,006atm; as coordenadas do ponto cr’tico s‹o TC=647,14K, PC=220,6atm. 

Quando se analisa as subst‰ncias Ar, Ne, O2, H2, N2 e outras, elas s‹o gases ˆ temperatura 

ambiente, pois suas temperaturas cr’ticas s‹o menores que 300K. 

 O fluido supercr’tico Ž qualquer subst‰ncia cujo estado termodin‰mico de press‹o e 

temperatura esteja acima do ponto cr’tico e esse fluido tem algumas propriedades que o 

tornam atrativo para o uso como um meio para manipular rea•›es em processos industriais. 

As propriedades f’sicas de um fluido supercr’tico s‹o intermedi‡rias entre as de um g‡s e um 

l’quido t’picos, como, por exemplo, a de dissolver uma variedade de materiais, exatamente 
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como fazem os l’quidos convencionais, mas com o poder de penetra•‹o dos gases. No fluido 

supercr’tico: - a densidade (vari‡vel na regi‹o supercr’tica) Ž considerada elevada e a boa 

solubilidade s‹o semelhantes a do estado l’quido; - propriedades como viscosidade baixa, 

difusividade e compressibilidade altas se assemelham com as do estado gasoso. A 

difusividade no estado supercr’tico Ž duas vezes maior que do estado l’quido em magnitude. 

 Os fluidos supercr’ticos s‹o utilizados nas indœstrias farmac•uticas, cosmŽticas e 

perfumaria (extra•‹o de —leos essenciais de plantas, extra•‹o de aromas e constituintes 

cosmŽticos), indœstrias de alimentos (extra•‹o de lœpulo, extra•‹o e refino de —leos 

comest’veis), indœstrias de processamentos qu’micos (purifica•‹o de pol’meros, remo•‹o de 

metais e res’duos do petr—leo). AlŽm disso, a ‡gua supercr’tica pode ser utilizada na gera•‹o 

de energia elŽtrica, metanol supercr’tico para produ•‹o de biodiesel, di—xido de carbono 

supercr’tico como flu’do refrigerante para sistemas de refrigera•‹o. 

 

5.3  CLASSIFICA‚ÌO DAS TRANSI‚ÍES DE FASES  

 Transi•›es de fases s‹o mudan•as na fase de um sistema termodin‰mico causadas por 

varia•‹o de par‰metros macrosc—picos que descrevem o sistema. As transi•›es de fases 

podem ser classificadas em transi•›es de 1a ordem e de 2a ordem. 

 

5.3.1  Transi•›es de 1a ordem 

 Ehrenfest sugeriu que a transi•‹o de 1a ordem Ž aquela em que a energia livre de Gibbs 

molar, como uma fun•‹o de P e T, Ž cont’nua e as suas derivadas em rela•‹o a uma dada 

vari‡vel de estado Ž descont’nua. As transi•›es de 1a ordem ou transforma•›es de fases 

englobam: fus‹o, vaporiza•‹o, transforma•›es alotr—picas, etc. Na temperatura de transi•‹o as 

grandezas V, H e S s‹o descont’nuas. Da equa•‹o (3.23), dG=-S dT+V dP: 
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A entalpia est‡ relacionada a derivada de G/T em rela•‹o a 1/T: 
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(5.6) 

 Como a capacidade tŽrmica a press‹o constante Ž uma grandeza positiva e de sua 
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defini•‹o resulta que a entropia molar aumenta quando a temperatura aumenta, ou seja, 

entropia Ž uma grandeza positiva. Assim, da equa•‹o (5.5) a energia livre de Gibbs diminui 

com o aumento da temperatura,! G ! T( )P
= " S< 0 . 

 Se duas fases est‹o em equil’brio est‡vel na temperatura de transi•‹o, elas t•m a mesma 

energia livre de Gibbs molar, G! =G&. Como as fases t•m capacidade tŽrmica molar a press‹o 

constante diferentes, as entropias das fases na temperatura de transi•‹o s‹o diferentes, ou seja, 

existe uma descontinuidade nos valores das entropias (Fig.5.5): 
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 Da defini•‹o da energia livre de Gibbs e impondo que na temperatura de transi•‹o 

G! = G" : 

 G! = G" # H! $ TtS
! = H" $ TtS

" # H" $ H! = Tt S" $S!( )
%H! & " = H" $ H! e %S! & " = S" $S!( ) # %H! & " = Tt%S! & "

 

 

(5.7) 

onde ! H" # $  Ž entalpia molar de transforma•‹o de fase (calor absorvido ou liberado na 

transforma•‹o da fase !  em &); ! S" # $  Ž entropia molar da transforma•‹o da fase !  em &; Tt Ž 

temperatura de transi•‹o. Na Fig.5.5 Ž mostrada a descontinuidade na entalpia e entropia de 

transforma•‹o da fase !  em &, ou seja, que ! H" # $ %0 na temperatura de transi•‹o. 

 

Fig.5.5- Descontinuidade na entropia molar, entalpia molar e volume molar em uma transi•‹o 

de fases de 1a ordem. 
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 AlŽm disso, como as fases t•m coeficientes de dilata•‹o tŽrmica diferentes, tem-se 

tambŽm uma descontinuidade nos volumes molares das fases na temperatura de transi•‹o 

(Fig.5.5): 

 
! V" # $ =

%G$

%P

&

'
(

)

*
+

T

,
%G"

%P

&

'
(

)

*
+

T

-

.
/

0

1
23 0

 
 

 

5.3.2  Transi•›es de 2a ordem 

 Ehrenfest sugeriu que a transi•‹o de 2a ordem Ž aquela em que a energia livre de Gibbs 

molar e suas derivadas primeiras s‹o cont’nuas, mas as derivadas segundas de G s‹o 

descont’nuas: 

 ! 2G
! T2

"

#
$

%

&
'

P

= (
CP

T
! 2G
! P2

"

#
$

%

&
'

T

= ( ) V
!

! T
! (G / T)
! (1/ T)

"

#
$

%

&
'

P

=
! H
! T

"

#
$

%

&
'

P

= CP   

 Na Fig.5.6 Ž mostrada esquematicamente a varia•‹o da energia livre de Gibbs molar, 

entropia molar e da capacidade tŽrmica molar a press‹o constante com a temperatura, em um 

sistema que apresenta uma transi•‹o de fase de 2a ordem. Observa-se a descontinuidade na 

capacidade tŽrmica a press‹o constante. 

 Como exemplo de transi•›es de 2a ordem pode-se citar a transi•‹o no He da fase l’quida 

normal (I) para fase l’quida superfluida (II) e a transi•‹o paramagnŽtica-ferromagnŽtica. 

 

Fig.5.6- Curvas esquem‡ticas da varia•‹o da energia livre de Gibbs molar, da entropia molar e 

de CP com a temperatura. 

 

5.4  ESTABILIDADE RELATIVA  

 Em um sistema un‡rio, contendo n mols de um dado componente, o potencial qu’mico do 

componente em qualquer estado Ž igual ˆ energia livre de Gibbs molar para aquele estado 

(equa•‹o 4.9a) e essas grandezas s‹o uma fun•‹o da temperatura e press‹o: %=G=f(T, P). Se a 

equa•‹o for representada no espa•o %, T e P tem-se uma superf’cie. 

 Considerando duas fases !  e & os potenciais qu’micos do componente nessas fases s‹o: 

G S CP 

T T T 

Temperatura de transi•‹o 
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µ! =µ! (T,P) e µ" =µ" (T,P) . A interse•‹o dessas duas superf’cies, curva AB (Fig.5.7), 

indica que as duas fases t•m o mesmo potencial qu’mico ou energia livre de Gibbs molar, a 

mesma temperatura e a mesma press‹o, ou seja, as duas fases est‹o em equil’brio est‡vel. A 

curva AB Ž lugar geomŽtrico dos pontos para os quais as fases !  e & est‹o em equil’brio: 

 µ! =µ" T! = T" P! = P"   

 A proje•‹o da curva AB no plano P-T representa a curva de contorno das duas fases !  e & 

e corresponde ˆ curva de estabilidade dessas fases. A fase est‡vel a uma dada temperatura e 

press‹o Ž aquela que tem menor energia livre de Gibbs molar. 

 

 

Fig.5.7- Superf’cies de µ& e µ'  mostrando os campos de estabilidade das duas fases. 

 

 A defini•‹o de equil’brio, dGT,P=0, Ž ilustrada graficamente (Fig.5.8) supondo que a 

press‹o e temperatura do sistema s‹o constantes. Se Ž poss’vel avaliar a energia livre de Gibbs 

de uma dado sistema para todas as configura•›es imagin‡veis de arranjos de ‡tomos (fases), a 

fase ou configura•‹o de equil’brio est‡vel Ž aquela que apresenta a mais baixa energia livre de 

Gibbs. Na Fig.5.8 as configura•›es at™micas ou fases imaginadas podem ser representadas 

por pontos ao longo do eixo de abscissas. A fase & corresponde ao estado de equil’b rio est‡vel 

do sistema, pois pequenas mudan•as no arranjo de ‡tomos n‹o produz varia•›es em G. 

Contudo, existe outra configura•‹o de ‡tomos, fase !,  que tem um m’nimo local de energia 

livre de Gibbs e portanto tambŽm satisfaz a equa•‹o dGT,P=0, mas n‹o tem o menor valor 

poss’vel de G. Essa fase !  Ž denominada de fase metaest‡vel e corresponde a um estado 

metaest‡vel de equil’brio. A fase & Ž a fase est‡vel e a fase !  Ž a metaest‡vel: G& >G' . 
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Fig.5.8- Esquema da energia livre de Gibbs em fun•‹o da configura•›es de ‡tomos. 

 

 Se, como resultado de flutua•›es tŽrmicas, os ‡tomos est‹o em um estado intermedi‡rio 

eles rapidamente se rearranjam em um estado de menor energia livre de Gibbs. Se o sistema 

est‡ no estado de equil’brio metaest‡vel, ele tende a evoluir para o estado de equil’brio 

est‡vel, pois toda transforma•‹o que reduz a energia livre de Gibbs Ž termodinamicamente 

poss’vel: %G= G'  - G& <0. 

 O tempo necess‡rio para que ocorra a transforma•‹o da fase !  na fase & depende da 

barreira de potencial %G* e n‹o Ž fornecido pela termodin‰mica cl‡ssica e sim pelo estudo da 

cinŽtica das transforma•›es de fases. Alguns estados de equil’brio metaest‡veis podem ter 

uma vida muito curta; outros podem existir quase que indefinidamente. 

 Grafita e diamante ̂ temperatura e press‹o ambiente s‹o exemplos de estados de 

equil’brio est‡vel e metaest‡vel, respectivamente, e exemplificam o caso de um estado de 

equil’brio metaest‡vel (diamante) que podem existir quase que indefinidamente ˆ temperatura 

e press‹o ambiente. A cinŽtica de transforma•‹o de fase do diamante em grafita Ž muito lenta 

e demanda um tempo muito grande. 

 

5.5  ENERGIA LIVRE DE GIBBS EM FUN‚ÌO DA TEMPERATURA  (P=cte) 

 Para um sistema contendo um œnico componente, seja elementar ou n‹o, a estabilidade 

das fases ou misturas de fases pode ser avaliada determinando-se a energia livre de Gibbs 

molar como uma fun•‹o da temperatura e press‹o. Supondo a press‹o constante, a energia 

livre de Gibbs molar pode ser determinada pelo conhecimento da capacidade tŽrmica a 

press‹o constante da subst‰ncia. 

 Sejam as fases s—lida (! ), l’quida (! ) e vapor (v), cujos valores de CP s‹o conhecidos 

como uma fun•‹o da temperatura. 
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Fase s—lida (! ) 

 Conhecido o valor de CP para a fase s—lida em fun•‹o da temperatura, pode-se determinar 

a entropia com uma fun•‹o da temperatura a press‹o constante (P=1atm), supondo que S0& 

seja o valor padr‹o da entropia a 298K: 

 CP
! (T) = a+bT +cT" 2   

 
dS! =

CP
! (T)
T

dT " dS!
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# =
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! (T)
T298

T

# dT

 

(5.8) 

Como a capacidade tŽrmica da fase s—lida Ž positiva e aumenta com o aumento da 

temperatura, a entropia Ž positiva e monot™nica crescente com a temperatura (Fig.5.9). 

 Supondo que em P=1atm e T=298K a energia livre de Gibbs molar Ž G0& e usando a 

equa•‹o (5.8) pode-se calcular a G(T), considerando que dP=0: 
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(5.9) 

Resolvendo as integrais da equa•‹o (5.9) pode-se determinar para a fase s—lida a energia livre 

de Gibbs molar em fun•‹o da temperatura. 

 

 

Fig.5.9- Capacidade tŽrmica a press‹o constante e entropia como uma fun•‹o da temperatura. 

 

Fase l’quida (! ) 

 Conhecendo o valor da capacidade tŽrmica a press‹o constante do l’quido e adotando o 

mesmo estado de refer•ncia da fase s—lida (! ), lembrando que a fase s—lida Ž est‡vel entre 

298K e TF (temperatura de fus‹o) e que a fase l’quida Ž est‡vel acima de TF, tem-se que 
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 G! (T) ! G0" =?

 

(5.10) 

 Na temperatura de fus‹o as fases !  e !  podem coexistir em equil’brio e sendo a press‹o 

constante, tem-se: 

 G! (TF) = G! (TF)

 

 

e a equa•‹o (5.10) pode ser reescrita: 

 G! (T) ! G0" = G! (T) ! G! (TF)#$ %&+ G" (TF) ! G0"#$ %&

 

(5.11) 

Da equa•‹o (5.9) pode-se determinar o segundo termo do lado direito da equa•‹o (5.11): 

 
G! (TF) " G0! = " S0! +

CP
! (T)
T298

T

# dT
$

%
&

'

(
)

298

TF

# dT

 

(5.12) 

O primeiro termo do lado direito da equa•‹o (5.11) pode ser calculado a partir da entropia da 

fase l’quida com uma fun•‹o da temperatura, cuja equa•‹o Ž similar a equa•‹o (5.8): 

 
dG! = ! S! (T)dT " G! (T) ! G! (TF) = ! S! (T)

TF

T

# dT

G! (T) ! G! (TF) = ! S! (TF)+
CP

! (T)
TTF

T

# dT
$

%
&&

'

(
))

TF

T

# dT  

 

 

(5.13) 

 O valor de S!(TF), entropia da fase l’quida na temperatura de fus‹o, Ž avaliado usando a 

equa•‹o (5.8) e considerando que a entropia de fus‹o ( ! S" # ! ) Ž conhecida (Fig.5.10): 

 
S! (TF) = S! (TF)+" S! # ! $ S! (TF) = S0! +

CP
! (T)
T298

TF

% dT +" S! # !

 

(5.14) 

onde S&(TF) Ž a entropia da fase s—lida na temperatura de fus‹o. 

 

 

Fig.5.10- Representa•‹o da entropia em fun•‹o da temperatura para as fases !  e ! . 

 

 Substituindo a equa•‹o (5.14) em (5.13): 

 
!  

!"

T 

S 

TF 298K 

S!(TF) 

S! (TF) 

" S! # !  
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G! (T) ! G! (TF) = ! S0" +

CP
" (T)
T298

TF

# dT +$S" %! +
CP

! (T)
TTF

T

# dT
&

'
((

)

*
++

TF

T

# dT

 

(5.15) 

Substituindo as equa•›es (5.15) e (5.12) na equa•‹o (5.11): 

 
G! (T) ! G0" = ! S0" +

CP
"

T298

TF

# dT +$S" %! +
CP

!

TTF

T

# dT
&

'
((

)

*
++

TF

T

# dT ! S0" +
CP

"

T298

T

# dT
&

'
(

)

*
+

298

TF

# dT

 

(5.16) 

 Na Fig.5.11 Ž mostrada a energia livre de Gibbs molar das fases s—lida e l’quida de uma 

subst‰ncia pura em fun•‹o da temperatura. A express‹o ! G ! T( )P
= " S mostra que a energia 

livre de Gibbs molar diminui com o aumento da temperatura a uma taxa dada por ÐS e a 

express‹o ! H ! T( )P
= CP mostra que a entalpia molar aumenta com o aumento da 

temperatura a uma taxa dada por CP (Fig.5.12). Como G=H-TS, tem-se que a baixas 

temperaturas a energia livre de Gibbs da fase l’quida Ž maior que da fase s—lida, pois a 

entalpia da fase l’quida Ž maior que a entalpia da fase s—lida em todas as temperaturas. 

  

 

Fig.5.11- Energia livre de Gibbs molar em fun•‹o da temperatura para as fases s—lida (! ) e 

l’quida (! ). 

  

 A entropia da fase l’quida Ž maior que a da s—lida, o que faz com que a energia livre de 

Gibbs da fase l’quida diminua mais rapidamente com o aumento da temperatura que a da fase 

s—lida. Para temperaturas atŽ a temperatura de fus‹o a fase s—lida tem menor energia livre de 

Gibbs e, portanto, Ž a fase est‡vel. Na temperatura de fus‹o ambas as fases t•m o mesmo 

valor da energia e podem coexistir em equil’brio est‡vel. Para temperaturas acima da 
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temperatura de fus‹o a fase l’quida tem menor energia livre de Gibbs e, portanto, Ž a fase 

est‡vel. 

 

Fig.5.12- Varia•‹o da entalpia e da energia livre de Gibbs com a temperatura. 

 

Fase vapor (v) 

 O c‡lculo da energia livre de Gibbs molar da fase vapor Ž feito de forma similar a das 

demais fases, a partir do conhecimento da capacidade tŽrmica a press‹o constante do vapor e 

adotando o mesmo estado de refer•ncia da fase s—lida (! ), lembrando que a fase l’quida Ž 

est‡vel entre TF e TV (temperatura de vaporiza•‹o) e que a fase vapor Ž est‡vel acima de TV. 

 Na temperatura de vaporiza•‹o as fases !  e v podem coexistir em equil’brio e sendo a 

press‹o constante, tem-se: 

 G! (TV ) = G! (TV ) " G! (T)#G0$ = G! (T)#G! (TV )%& '(+ G! (TV )#G0$%& '(

 

(5.17) 

Da equa•‹o (5.16) pode-se determinar o segundo termo do lado direito da equa•‹o (5.17): 

 
G! (TV ) ! G0" = ! S0" +

CP
"

T298

TF

# dT +$S" %! +
CP

!

TTF

T

# dT
&

'
((

)

*
++

TF

TV

# dT ! S0" +
CP

"

T298

T

# dT
&

'
(

)

*
+

298

TF

# dT

 

(5.18) 

O primeiro termo do lado direito da equa•‹o (5.17) pode ser calculado a partir da entropia da 

fase vapor com uma fun•‹o da temperatura, cuja equa•‹o Ž similar a equa•‹o (5.8): 

 
G! (T) " G! (TV ) = " S! (TV )+

CP
! (T)
TTV

T

# dT
$

%
&&

'

(
))

TV

T

# dT

 

(5.19) 

 O valor de Sv(TV), entropia da fase vapor na temperatura de vaporiza•‹o, Ž avaliado 

usando a equa•‹o (5.14) e considerando que a entropia de vaporiza•‹o ( ! S! " # ) Ž conhecida: 

Inclina•‹o=C P 

Inclina•‹o=- S 
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S! (TV ) = S! (TV )+" S! # ! = S0$ +

CP
$ (T)
T298

TF

% dT +" S$# ! +
CP

! (T)
TTF

TV

% dT +" S! # !

 

(5.20) 

onde S! (TV) Ž a entropia da fase l’quida na temperatura de vaporiza•‹o. 

 Substituindo a equa•‹o (5.20) em (5.19): 

 
G! (T) " G! (TV ) = " S0# +

CP
#

T298

TF

$ dT +%S#& ! +
CP

!

TTF

TV

$ dT +%S! & v +
CP

!

TTV

T

$ dT
'

(
))

*

+
,,

TV

T

$ dT

 

(5.21) 

Substituindo as equa•›es (5.18) e (5.21) na equa•‹o (5.17): 

 
G! (T) " G0# = " S0# +

CP
#

T298

TF

$ dT +%S#& ! +
CP

!

TTF

T

$ dT
'

(
))

*

+
,,

TF

TV

$ dT " S0# +
CP

#

T298

T

$ dT
'

(
)

*

+
,

298

TF

$ dT "

" S0# +
CP

#

T298

TF

$ dT +%S#& ! +
CP

!

TTV

TV

$ dT +%S! & ! +
CP

!

TTV

T

$ dT
'

(
))

*

+
,,

TV

T

$ dT  

(5.22) 

 Na Fig.5.13 Ž mostrada a energia livre de Gibbs molar das fases s—lida, l’quida e vapor de 

uma subst‰ncia (sistema un‡rio) em fun•‹o da temperatura, para P=1atm. Como a energia 

livre de Gibbs molar diminui com o aumento da temperatura a uma taxa dada por ÐS e a 

entropia da fase vapor Ž maior que a entropia da fase l’quida, a energia livre de Gibbs da fase 

vapor diminui mais rapidamente com o aumento da temperatura que a da fase l’quida. 

 

 

Fig.5.13- Energia livre de Gibbs molar das fase s—lida, l’quida e vapor de uma subst‰ncia em 

fun•‹o da temperatura ˆ  press‹o de 1atm. Todos os valores foram calculados tendo como 

refer•ncia a energia livre de Gibbs molar da fase s—lida a 298K. 
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 A estabilidade das fases pode ser analisada a partir de suas energias livres de Gibbs. Na 

temperatura de fus‹o, TF, coexistem as fases s—lida e l’quida em equil’brio, pois 

µ! (TF) =µ! (TF) ou G! (TF) = G! (TF) . Na temperatura de vaporiza•‹o, TV, coexistem as fases 

vapor e l’quida em equil’brio, pois µ! (TV ) =µ! (TV ) ou G! (TV ) = G! (TV ) . Para T<TF a fase 

est‡vel Ž a s—lida, pois tem menor energia livre de Gibbs molar: G! (T) < G! (T) < G" (T) . Para 

TF<T<TV a fase est‡vel Ž a l’quida, pois G! (T) < G! (T) eG! (T) < G" (T) . Para T>TV a fase 

est‡vel Ž vapor, pois G! (T) < G! (T) < G" (T) . 

 

5.6  ENERGIA LIVRE DE GIBBS EM FUN‚ÌO DA PRESSÌO (T =cte) 

 Considere a aplica•‹o do princ’pio de Le Chatelier ˆs fases s—lida e l’quida coexistindo 

em equil’brio ˆ temperatura TF e P=1atm, quando a press‹o exercida sobre o sistema Ž 

aumentada para um valor maior que 1atm. O princ’pio de Le Chatelier estabelece que: 

Òquando submetido a uma influ•ncia externa o estado do sistema em equil’brio muda no 

sentido que tende a anular o efeito da influ•ncia externa.Ó 

 Assim, quando a press‹o exercida sobre o sistema Ž aumentada o estado do sistema muda 

no sentido que produz uma diminui•‹o em seu volume. O efeito da press‹o, ˆ temperatura 

constante, sobre a energia livre de Gibbs molar das fases s—lida (! ) e l’quida (! ) Ž dada por: 

 ! G"

! P

#

$
%

&

'
(

T

= V" e
! G!

! P

#

$
%

&

'
(

T

= V! )
! * G" + !

! P

#

$
%

&

'
(

T

= * V" + !

 

(5.23) 

 ƒ ilustrado na Fig.5.14 que na temperatura de fus‹o e press‹o de 1atm as energias livres 

de Gibbs das fases l’quida e s—lida s‹o iguais e que ! G!

! P

"

#
$

%

&
'

T

= V! >
! G(

! P

"

#
$

%

&
'

T

= V( . Se a press‹o 

aumenta, mantida a temperatura constante, observa-se que a fase l’quida torna-se inst‡vel em 

rela•‹o a fase s—lida. Pelo princ’pio de Le Chatelier se a press‹o aumenta, o estado do sistema 

muda no sentido que causa uma diminui•‹o de seu volume. Se as fases s—lida e l’quida est‹o 

em equil’brio nesse sistema a 1atm e a press‹o Ž aumentada o sistema muda da fase l’quida de 

maior volume para a fase s—lida de menor volume, ou seja, o sistema torna-se completamente 

s—lido. 

 

5.7  EQUA‚ÌO DE CLAUSIUS -CLAPEYRON  

 Ao avaliar as Fig.5.11 e 5.14 observa-se que Ž poss’vel manter o equil’brio entre as fases 

s—lida e l’quida variando simultaneamente a temperatura e press‹o, de modo que as energias 
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livre de Gibbs molar das duas fases mantenham seus valores sempre iguais. 

 No diagrama P-T de um sistema un‡rio as curvas que representam o dom’nio de 

equil’brio de duas fases podem ser descritas matematicamente por uma fun•‹o P=P(T), cuja 

forma diferencial Ž dada pela equa•‹o de Clausius-Clapeyron. Se estas fun•›es forem 

determinadas para os pares de fases em equil’brio que podem existir no sistema, tem-se todos 

os dom’nios de equil’brio de duas fases, ou seja, todas as curvas de contornos de duas fases 

que limitam os campos de estabilidade das fases œnicas. 

 

 

Fig.5.14- Representa•‹o esquem‡tica da varia•‹o da energia livre de Gibbs com a press‹o, 

supondo a temperatura constante e igual a TF (temperatura de fus‹o). 

 

 Seja um sistema constitu’do de duas fases !  e & (Fig.5.15), sendo a fase ! est‡vel a baixas 

temperaturas e altas press›es. Na curva de contorno as fases !  e & est‹o em equil’brio e os 

potenciais qu’micos ou as energias livres de Gibbs molares do componente nas fases !  e & s‹o 

iguais: 

 µ! =µ" T! = T" P! = P"   

 

 

Fig.5.15- Diagrama P-T e a curva de contorno que separa as fases !  e &. 

 

G 

P 1atm 

l’quido 

s—lido 

Temperatura constante, TF 

T 

P 

!  "  

dT 

dP 



Termodin‰mica dos Materiais  Ð AndrŽ Cota 

 98 

 Se a temperatura do sistema aumenta de dT, a press‹o do sistema deve aumentar de dP, 

para que o equil’brio entre as fases !  e & continue. Essas varia•›es infinitesimais em T e P 

acarretam uma varia•‹o infinitesimal nos potenciais qu’micos (energia livres de Gibbs 

molares) do componente nas duas fases: 

 dG! = dµ! = " S! dT! + V! dP! e dG# = dµ# = " S#dT# + V#dP#

 

(5.24) 

Como as fases !  e & est‹o em equil’brio: 

 T! = T" = T # dT! = dT" = dT

P! = P" = P # dP! = dP" = dP

µ! =µ" # dµ! = dµ"
 

 

Da equa•‹o (5.24): 

 dµ! = dµ" # $S! dT + V! dP= $S" dT + V" dP

S" $S!( )dT = V" $ V!( )dP

dP
dT

=
%S! & "

%V! & "

 

 

 

(5.25) 

onde ! S" # $ = S$ %S"  Ž a varia•‹o de entropia molar associada ˆ transforma•‹o da fase !  na 

fase & e ! V" # $ = V$ %V"  Ž a varia•‹o de volume molar associada ˆ transforma•‹o da fase !  

na fase &. 

 A equa•‹o (5.25) Ž a equa•‹o de Clausius-Clapeyron. Conhecendo a varia•‹o de 

entropia e volume quando a fase !  se transforma na fase & pode-se determinar a fun•‹o 

P=P(T), que representa a curva de contorno de fases no diagrama de fases P-T. 

 No equil’brio as energias livres de Gibbs molares s‹o iguais e usando a rela•‹o que define 

G em termos de H e S, tem-se: 

 G! = G" # H! $ T! S! = H" $ T" S"

T! = T" = T # H" $ H! = T(S" $S! )

%H! & " = H" $ H! e %S! & " = S" $S! # %H! & " = T%S! & "
 

 

 

(5.26) 

onde T Ž a temperatura de equil’brio ou de transi•‹o de fases. Substituindo a equa•‹o (5.26) 

na equa•‹o (5.25): 

 dP
dT

=
! H" # $

T! V" # $

 

(5.27) 

onde ! H" # $  Ž a entalpia molar associada ˆ transforma•‹o da fase !  na fase &, que pode ser o 

calor latente de fus‹o (s—lido$ l’quido) ou calor latente de vaporiza•‹o (l’quido$ vapor) ou 

calor latente de sublima•‹o (s—lido$ vapor) ou calor absorvido ou liberado em uma 

transforma•‹o alotr—pica. 
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 No sistema internacional de unidades: 

¥ U(P)=Pa 

¥ U(T)=K 

¥ se U(%H)=J/mol $  U(%V)=m3/mol 

¥ se U(%H)=J $  U(%V)=m3 

¥ se U(%H)=J/kg $  U(%V)=m3/kg 

 Para fazer a integra•‹o da equa•‹o (5.25) ou (5.27) Ž necess‡rio conhecer %H e %V como 

fun•›es de T e P.  

 Para se determinar ! H" # $ = f (T,P)  usa-se a equa•‹o (3.55):  

 dH = CPdT + V(1! T" )dP

 

 

A varia•‹o do termo V(1-T! ) em uma transforma•‹o de fases pode ser negligenci‡vel para 

varia•›es de press‹o de atŽ milhares de atm e, para prop—sitos pr‡ticos, pode-se considerar a 

entalpia como uma fun•‹o apenas da temperatura H=H(T), ou seja, dH=CPdT. Logo:  

 dH! " # = d(H# $ H! ) = dH# $ dH! = CP
# $CP

!( )dT

%H! " #(T) = %H! " #(T0)+ CP
# $CP

!( )dT
T0

T

&
 

 

Conhecendo a capacidade tŽrmica a press‹o constante das duas fases e a varia•‹o de entalpia 

ˆ temperatura T0 pode-se determinar ! H" # $ = f (T) . 

 Para se determinar ! V" # $ = f (T,P) , usa-se a equa•‹o (3.51), dV=V!  dT- V& dP, para 

calcular V! = f (T,P) eV" = f (T,P) , e: 

 ! V" # $(T,P) = ! V$(T,P)%! V" (T,P)

 

 

 

5.7.1  Curva de fus‹o/solidifica•‹o  

 No caso de fases condensadas, s—lida ou l’quida, as varia•›es de volume, entropia e 

entalpia com a temperatura e press‹o est‹o relacionadas com as diferen•as nas capacidades 

tŽrmicas e coeficientes de dilata•‹o e compressibilidade das duas fases envolvidas. Em um 

c‡lculo aproximado, pode-se negligenciar a influ•ncia da temperatura e press‹o nessas 

quantidades. 

 Aplicando a equa•‹o (5.27) no caso da fus‹o: ! $ !  (&=! ): 

 dP
dT

=
! H" # !

T! V" # !
=

! S" # !

! V" # !

 

 

Considerando o caso em que a subst‰ncia tem o coeficiente de dilata•‹o tŽrmica positivo, o 
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volume da fase l’quida Ž maior que da fase s—lida ( V! > V! ) e a entropia da fase l’quida Ž 

maior que a entropia da fase s—lida (S! > S! ). Portanto: 

 dP
dT

=
! S" # !

! V" # !
> 0

 

 

Ordinariamente, essas grandezas apresentam os seguintes valores: ! S" # ! =8a25J/ Kmol  e 

! V" # ! =10$6 a10$5m3 / mol . Considerando: ! S" # ! =16J/ Kmol  e ! V" # ! = 4x10$6m3 / mol , 

tem-se: 

 dP
dT

=
16

4x10! 6
= 4x106Pa/ K

 

 

Este valor mostra que um aumento na press‹o de 1atm (1x105Pa) resulta em um aumento de 

alguns centŽsimos de Kelvin na temperatura de fus‹o. 

 Supondo pequenas varia•›es de T e P, pode-se considerar que a entalpia de fus‹o e a 

varia•‹o de volume n‹o dependem da temperatura: 

 dP
dT

=
! H" # !

T! V" # !
$ dP=

! H" # !

! V" # !

dT
T

dP
P0

P

% =
! H" # !

! V" # !

dT
TT0

T

% $ P= P0 +
! H" # !

! V" # !
ln

T
T0

&

'
(

)

*
+

P , P0 +
! H" # !

! V" # !
(T - T0)

 

 

 

 

(5.28) 

No caso de fases condensadas, para fins pr‡ticos, a press‹o varia linearmente com a 

temperatura com um grande coeficiente angular (Fig.5.16). 

 No caso de subst‰ncias que t•m o coeficiente de dilata•‹o tŽrmico negativo, como a 

‡gua, o volume da fase l’quida Ž menor que o da fase s—lida ( V! < V! ) e dP/dT<0, ou seja, o 

coeficiente angular da reta Ž negativo (inclina•‹o negativa) e um aumento da press‹o implica 

em uma diminui•‹o da temperatura de fus‹o. 

 

 

Fig.5.16- Diagrama P-T de uma subst‰ncia hipotŽtica. 
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5.7.2  Curva de vaporiza•‹o/condensa•‹o 

 No caso das fases l’quida e vapor coexistindo em equil’brio, o volume da fase vapor Ž 

muito maior que o volume da fase l’quida. Supondo a press‹o de 1atm e temperatura de 298K 

o volume molar da fase vapor (gasosa) Ž de 22,4L/mol (22,4x10-3m3/mol) e o volume molar 

da fase condensada Ž tipicamente da ordem de 10-2L/mol (10-5m3/mol). 

 Aplicando a equa•‹o (5.27) no caso da vaporiza•‹o : ! $ v: 

 dP
dT

=
! H! " #

T! V! " #
=

! S! " #

! V! " #

 

 

Como o volume da fase vapor Ž muito maior que o volume da fase l’quida ( V! >> V! ) e a 

entropia da fase vapor Ž maior que a entropia da fase l’quida (S! >> S! ), tem-se que dP/dT Ž 

positivo para todas as subst‰ncias: 

 dP
dT

=
! S! " #

! V! " #
> 0

 

 

Ordinariamente, essas grandezas apresentam os seguintes valores: ! S! " # = 90J/ Kmol  e 

! V! " # = 0,02m3 / mol , e o valor de dP/dT Ž da ordem de: 

 dP
dT

=
90

0,02
= 4500Pa/ K

 

 

A tangente ˆ curva que representa o equil’brio l’quido-vapor Ž sempre positiva. Considerando 

que a fase vapor se comporte como um g‡s ideal, PV=RT (V Ž volume molar), tem-se: 
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(5.29) 

A curva de contorno onde tem-se l’quido e vapor em equil’brio Ž mostrada na Fig.5.16.  

 

5.7.3  Curva de sublima•‹o /ressublima•‹o 

 No caso das fases s—lida e vapor coexistindo em equil’brio, o volume da fase vapor Ž 

muito maior que o volume da fase s—lida. AlŽm disso, a entropia da fase vapor Ž sempre maior 

que da fase s—lida, o que resulta em dP/dT positivo para todas as subst‰ncias. Similar ao 

processo de vaporiza•‹o, pode-se determinar a press‹o de vapor em equil’brio com a fase 

s—lida em fun•‹o da temperatura: 
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(5.30) 
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 As express›es (5.29) e (5.30) preveem que, se a press‹o de vapor em equil’brio com a 

fase condensada Ž medida para uma sŽrie de temperaturas, o gr‡fico do logaritmo da press‹o 

em fun•‹o do rec’proco da temperatura Ž uma linha reta com inclina•‹o Ð%H/T. A Fig.5.17 Ž 

uma compila•‹o de curvas de press‹o de vapor para v‡rias elementos e verifica-se que a 

rela•‹o (5.29) e (5.30) Ž obedecida para P<1atm. 

 A inclina•‹o da tangente ˆ curva de sublima•‹o no ponto triplo Ž maior que a inclina•‹o 

da tangente ˆ curva de vaporiza•‹o, pois no ponto triplo ! H" # $ = ! H" # ! + ! H! # $  e sendo 

! H" # ! > 0 , tem-se ! H" # $ > ! H! # $ . Como ! V! " # $ ! V%" #  : 

 dP
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&

vap

=
' H! ( v

T' V! ( v
e

dP
dT

!

"
#

$

%
&

sub

=
' H) ( v
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Fig.5.17- Press‹o de vapor em fun•‹o da temperatura para v‡rias elementos. O pequeno 

c’rculo cheio em muitas curvas representa o ponto triplo. Ref. 5.1. 

 

5.7.4  Ponto triplo 

 No ponto triplo coexistem as tr•s fases: s—lida, l’quida e vapor. Normalmente a 

temperatura de fus‹o (TF) das subst‰ncias Ž aproximadamente igual a temperatura do ponto 

triplo (Ttr): Ttr ' TF. A press‹o Ptr, correspondente ao ponto triplo, Ž determinada pela 

intersec•‹o das curvas de vaporiza•‹o e sublima•‹o, dadas pela equa•‹o (5.29) e (5.30): 
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onde Csub e Cvap s‹o constantes associadas ˆ sublima•‹o e vaporiza•‹o, respectivamente. 

 

5.8  EXEMPLOS DE DIAGRAMAS UNçRIOS  

 Na Fig.5.18 Ž mostrado o diagrama de fases da ‡gua. Para press›es elevadas e T<0oC 

(273,15K) aparecem formas estruturais diferentes para o gelo (fase s—lida da ‡gua), devido ˆs 

modifica•›es das liga•›es entre as molŽculas causadas por tens›es mec‰nicas. A temperatura 

de fus‹o da ‡gua a 1atm Ž 273,15K e a de vaporiza•‹o Ž 373,15K. O ponto triplo tem press‹o 

de 0,006atm e temperatura de 273,16K; o ponto cr’tico tem press‹o de 218,3atm e 

temperatura de 647,30K. 

 

 

Fig.5.18- Diagrama de fases da ‡gua. 

 

 No diagrama de fases do ferro puro observa-se que esse elemento apresenta alotropia, 

ou seja, mais de uma forma cristalina pode existir no estado s—lido. A varia•‹o da press‹o 

com a temperatura requerida para manter o equil’brio entre duas fases s—lidas Ž dada pela 
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equa•‹o (5.27), em que %H e %V s‹o as varia•›es de entalpia e volume molar, 

respectivamente, para a mudan•a de estado s—lido I para II. 

 A press›es relativamente baixas o Fe tem tr•s fases alotr—picas: as fases !  e # com 

estrutura cristalina cœbica de corpo centrado e a fase "  com estrutura cœbica de fase centrada. 

A press›es relativamente altas o Fe apresenta quadro fases alotr—picas: as fases ! , "  e # com 

estrutura cristalina cœbica e a fase (  estrutura hexagonal compacta, hc (Fig.5.19). 

 

 

Fig.5.19- Diagrama de fases do ferro a press›es relativamente altas. Ref. 5.2. 

 

 No diagrama de fases de SiO2, tratado como um sistema un‡rio, observa-se que este 

composto apresenta polimorfismo, ou seja, mais de uma forma cristalina pode existir no 

estado s—lido. Tem-se as fases: quartzo ! , quartzo &, tridimita e cristobalita (Fig.5.20). 

 

 

Fig.5.20- Diagrama de fases da s’lica (SiO2) tratada como um sistema un‡rio. Ref. 5.3. 
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Exemplo 5.1. Diagrama de fases do ferro puro a baixas press›es 

 Considere as fases do ferro: l’quida (! ), vapor (v), !, !  e " , ignorando a transi•‹o 

ferromagnŽtica-paramagnŽtica. Utilizando os dados na Tabela 5.1, estime os valores de T e P 

para cada ponto triplo e esquematize o diagrama de fases para o Fe usando log(P) como eixo 

de ordenadas. Ignore a expans‹o tŽrmica das fases condensadas e diferen•as nas suas 

capacidades tŽrmicas. Dado: massa at™mica do Fe: 56g/mol. 

 

Tabela 5.1- Dados para o Fe puro 

Fase 
Densidade 

(g/cm3) 
Estrutura 
cristalina 

Transi•‹o 
Temperatura (oC) 

P=1atm 
#H 

(J/mol) 
! (912¼C) 7,57 ccc ! $ !  912 919,6 

!  (912¼C) 
!  (1394¼C) 

7,63 
7,41 

cfc ! $ "  1394 877,8 

"  (1394¼C) 7,39 ccc " $ !  1538 13794 

!  7,015 ---- ! $ v 3070 339834 

Transi•›es de fases (P=1atm) 

! ! " : #V! ! " =V" " V! = M 1/ $" " 1/ $!( ) = " 5,82x10" 8m3 / mol

dP
dT

=
! H

T! V" ! #
= " 1,34x107 Pa / K

 

 

! ! " : #V! ! " =V" " V! = M 1/ $" " 1/ $!( ) = 2,05x10" 8m3 / mol

dP
dT

=
! H

T! V" ! #
= 2,57x107 Pa / K

 

 

! ! ! : ! V" ! ! =V! " V! = M 1/ " ! " 1/ ! "( ) = 4,05x10" 7 m3 / mol

dP
dT

=
! H

T! V! ! !
= 1,88x107 Pa / K

 
 

Ponto triplo ! v" ; curva de vaporiza•‹o. A temperatura do ponto triplo ! v"  Ž igual a 

temperatura de transi•‹o da fase " $ !  (temperatura de fus‹o): 

! ! v : P = 1atm= 105 Pa " T(! ! v) = 3343K e ! H ! ! v = 339834J / mol

P = Aexp #
! H ! ! v

RT

$

%
&

'

(
) " 105 = Aexp #

339834
8,314x3343

$

%
&

'

(
) " A = 2,04x1010

P = 2,04x1010 exp #
339834
8,314xT

$

%
&

'

(
) " Ttr

! v! = 1811K = 1538oC " Ptr
! v! = 3,2Pa = 3,2x10#5atm
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Ponto triplo " v! ; curva de sublima•‹o. A temperatura do ponto triplo " v!  Ž igual a 

temperatura de transi•‹o da fase !$ ":  

! ! v : Ptr
! v! = 3,20Pa " Ttr

! v! = 1811K e " H ! ! v = " H ! ! ! + ! H ! ! v = 353628J / mol

P = Bexp #
! H " ! v

RT

$

%
&

'

(
) " 3,2= Bexp #

353628
8,314x1811

$

%
&

'

(
) " B = 5,07x1010

P = 5,07x1010 exp #
353628
8,314xT

$

%
&

'

(
) " Ttr

" v# = 1667K = 1394oC " Ptr
" v# = 0,42Pa = 4,2x10#6 atm

 

Ponto triplo %v! ; curva de sublima•‹o. A temperatura do ponto triplo %v!  Ž igual a 

temperatura de transi•‹o da fase %$ ! : 

! ! v : Ptr
" v! = 0,42Pa " Ttr

" v! = 1667K

#H! ! v = #H! ! " +#H " ! ! + ! H ! ! v = 354505,8J / mol

P = Cexp #
! H" ! v

RT

$

%
&

'

(
) " 0,42= Cexp #

354505,8
8,314x1667

$

%
&

'

(
) " C = 5,4x1010

P = 5,4x1010 exp #
354505,8
8,314xT

$

%
&

'

(
) " Ttr

#v" = 1185K = 912oC " Ptr
#v" = 1,3x10#5 Pa = 1,3x10#10 atm

 

Curva de sublima•‹o: %$ v: 

! ! v : Ptr
! v" = 1,3x10" 5 Pa # Ttr

! v" = 1185K

#H! ! v = #H! ! " +#H" ! $ +#H $! ! + ! H ! ! v = 355425,4J / mol

P = Dexp "
! H" ! v

RT

$

%
&

'

(
) # 1,3x10" 5 = Dexp "

355425,4
8,314x1185

$

%
&

'

(
) # D = 6,05x1010

P = 6,05x1010 exp "
355425,4
8,314xT

$

%
&

'

(
)

 

 

Fig.5.21- Diagrama de fases do ferro a press›es relativamente baixas. 
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Exemplo 5.2. 

 O ponto de ebuli•‹o da ‡gua Ž 99,61¼C. A entalpia molar de vaporiza•‹o a essa 

temperatura Ž "Hv=40,67kJ/mol. A capacidade tŽrmica molar do l’quido a temperaturas 

pr—ximas ˆ de ebuli•‹o Ž dada por: CP=a+b(T-c), onde a=75,94J/Kmol, b=0,022J/K2mol e 

c=372,76K (99,61¼C). Suponha que n=100mol de ‡gua l’quida Ž colocada em um recipiente 

ˆ press‹o constante de 1bar (105Pa) e Ž aquecida a 5¼C acima da temperatura de ebuli•‹o, 

resultando em uma fase inst‡vel de ‡gua superaquecida. Se o recipiente Ž fechado com uma 

fronteira adiab‡tica e o sistema subsequentemente muda espontaneamente para o estado de 

equil’brio, que quantidade de ‡gua vaporiza? 

 A temperatura cair‡ para o ponto de ebuli•‹o padr‹o ˆ  press‹o constante e como o 

recipiente Ž fechado por uma fronteira adiab‡tica n‹o a fluxo de calor para a vizinhan•a, ou 

seja, a varia•‹o de entalpia da ‡gua Ž zero. Assim, a soma da varia•‹o de entalpia associada 

com a redu•‹o da temperatura da ‡gua para 99,61¼C e da entalpia associada ˆ vaporiza•‹o 

de nv mols de ‡gua deve ser igual a zero 

n CP dT
T1

T2

! +nv! Hv = 0 " #100 a+b(T # c)[ ] dT = 40670nv
377,76

372,76

!

nv =
#100 a(#5)+

b
2

(372,762 # 377,762)# bc(#5)
$
%&

'
()

40670
= 0,81mol

 

 

5.9  CRITICALIDADE  

 Quando se observa o deslocamento de um ponto sobre a curva de coexist•ncia l’quido-

vapor de uma subst‰ncia pura a alta temperatura e press‹o no sentido do ponto C, a densidade 

do vapor aumenta e a densidade do l’quido diminui. No ponto C as fases l’quida e vapor t•m a 

mesma densidade. O ponto C Ž o ponto cr’tico, de coordenadas PC e TC (Fig.5.2 e Fig.5.4). 

 Pr—ximo ao ponto cr’tico (T<TC) a curva de coexist•ncia l’quido-vapor pode ser 

representada por uma linha semirreta no diagrama P-T: 

 P! PC = " (T ! TC)

 

(5.31) 

onde ( se identifica com ()P/)T)V calculado no ponto cr’tico. 

 Da equa•‹o de Clausius-Clapeyron (5.25): 

 S! " S! = #(V! " V! )

 

(5.32) 

Assim, se no ponto cr’tico o volume molar da fase vapor Ž igual ao volume molar da fase 

l’quida (Fig.5.4), as entropias molares das fases vapor e l’quido ficam iguais. Por 

consequ•ncia, o calor latente se anula. 
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 As subst‰ncias puras que est‹o na fase vapor ˆ temperatura ambiente podem ser 

liquefeitas por meio de uma compress‹o isotŽrmica, tais como di—xido de carbono (CO2), 

am™nia (NH3), butano (C4H10) e propano (C3H8). Outras subst‰ncias, tais como Ne, Ar, H2 e 

O2 t•m a temperatura cr’tica menor que a temperatura ambiente e n‹o podem ser liquefeitas ˆ 

temperatura ambiente. 

 Na Tabela 5.2 est‡ listada a temperatura cr’tica, press‹o cr’tica, densidade () C) e o 

par‰metro ZC=PCVC/(RTC) para algumas subst‰ncias puras. 

 

Tabela 5.2- Temperatura cr’tica, press‹o cr’tica, densidade e ZC (Ref. 5.4) 

Subst‰ncia TC(K) PC(MPa) ) C(g/cm3) ZC 

Ne 44,40 2,760 0,484 0,312 

Ar 150,663 4,860 0,531 0,292 

O2 154,581 5,043 0,436 0,288 

H2 32,98 1,293 0,0310 0,306 

CO2 304,14 7,375 0,468 0,274 

NH3 405,5 11,35 0,237 0,242 

H2O 647,14 22,06 0,322 0,230 

Metano Ð CH4 190,56 4,592 0,1627 0,286 

Propano Ð C3H8 369,83 4,248 0,220 0,276 

Butano Ð C4H10 425,12 3,796 0,228 0,274 
 

 O ponto cr’tico pode ser determinado a partir das equa•›es que descrevem que o ponto 

cr’tico Ž um ponto extremante e um ponto de inflex‹o (Fig.5.4): 

 ! P
! V

"

#
$

%

&
'

T

= 0 e
! 2P
! V2

"

#
$

%

&
'

T

= 0

 

(5.33) 

 Usando a equa•‹o de van der Waals para descrever quantitativamente a transi•‹o l’quido-

vapor e o ponto cr’tico, lembrando que essa descri•‹o n‹o Ž precisa, pode-se determinar as 

coordenadas do ponto cr’tico, bem como o par‰metro ZC: 

 
P=

RT
V ! b

!
a

V2

"P
"V

#

$
%

&

'
(

T

= 0 = !
RTC

(VC ! b)2
+

2a
VC

3
e

" 2P
"V2

#

$
%

&

'
(

T

= 0 =
2RTC

(VC ! b)3
!

6a
VC

4  

 

(5.34) 

 Resolvendo as duas equa•›es: 

 
VC = 3b TC =

8a
27bR

PC =
a

27b2
ZC =

PCVC

RTC

= 0,375

 

(5.35) 
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 Embora os valores experimentais para ZC n‹o sejam iguais a 0,375, eles est‹o pr—ximos 

entre si, principalmente para os gases nobres. 

 Definindo as grandezas reduzidas e escrevendo a equa•‹o de van der Waals em termos 

dessas grandezas, obtŽm-se uma equa•‹o que Ž a mesma para todas as subst‰ncias, j‡ que as 

constantes a e b desaparecem na equa•‹o: 

 
Vr =

V
VC

! V = 3bVr Pr =
P
PC

! P=
a

27b2
Pr Tr =

T
TC

! T =
8a

27bR
Tr

Pr +
3

Vr
2

"

#
$

%

&
' 3Vr ( 1( ) =8Tr  

 

 

(5.36) 

onde Vr, Tr e Pr s‹o o volume reduzido, a temperatura reduzida e a press‹o reduzida. A 

Fig.5.22 mostra o gr‡fico da curva de coexist•ncia, temperatura reduzida em fun•‹o da 

densidade reduzida () /) C) para v‡rias subst‰ncias. 

 

Expoentes cr’ticos 

 Em torno do ponto cr’tico v‡rias grandezas termodin‰micas t•m a forma de uma lei de 

pot•ncia: 

 y ! TC " T( )x

 

 

onde y pode ser a compressibilidade isotŽrmica, capacidade tŽrmica molar, etc., e x Ž o 

expoente cr’tico. 

 

Fig.5.22- Curva de coexist•ncia para diferentes gases. Adaptado da Ref. 5.5. 
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 Quando se aproxima do ponto cr’tico ao longo da curva de coexist•ncia l’quido-vapor a 

diferen•a de volume molar do vapor e do l’quido para T<TC vale: 

 Vv ! V! " TC ! T( )#
# " 0,326

ou : $v ! $! " TC ! T( )#

 

(5.37) 

 Outra grandeza importante na caracteriza•‹o da criticalidade em fluidos Ž a 

compressibilidade isotŽrmica (&T), que diverge no ponto cr’tico. Ao longo da isoc—rica 

(V=VC) e para T>TC: 

 ! T " T # TC( )#$
$" 1,239

 

(5.38) 

Quando T=TC a compressibilidade isotŽrmica tende a +*. Abaixo da temperatura cr’tica 

observa-se que a compressibilidade isotŽrmica ao longo da curva de coexist•ncia l’quido-

vapor pode ser determinada para o l’quido e para o vapor. 

 Quanto se aproxima do ponto cr’tico ao longo de uma isotŽrmica (T=TC): 

 P! PC " V ! VC( )#
# " 4,8

 

(5.39) 

 A capacidade tŽrmica a volume constante no entorno do ponto cr’tico tem um expoente 

cr’tico ! : 

 CV ! T " TC

" #
# ! 0,1

 

(5.40) 

! , &, " e # s‹o exemplos de expoentes cr’ticos de v‡rias subst‰ncias puras no ponto cr’tico e 

os valores citados s‹o valores mŽdios experimentais. 

 Na Fig.5.23 Ž mostrada a diverg•ncia da capacidade tŽrmica molar a volume constante do 

arg™nio ao longo da linha isoc—rica cr’tica como fun•‹o da temperatura. 

 

 

Fig.5.23- Capacidade tŽrmica molar a volume constante (linha isoc—rica cr’tica) do Ar 

(TC=150,66K) em fun•‹o da temperatura. Ref. 5.6. 
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EXERCêCIOS 

1) Tem sido sugerido que a fus‹o superficial do gelo tem um efeito sobre a velocidade e 

desempenho de um patinador. Considere que ˆ press‹o de 1atm (1x105Pa) o gelo se funde a 

273,15K, o calor latente de fus‹o Ž de 334kJ/kg, a densidade do gelo Ž de 920kg/m3 e a 

densidade da ‡gua l’quida Ž 997kg/m3. Dado: g=10m/s2. 

a) Qual Ž a press‹o requerida para abaixar a temperatura de fus‹o de 5,0oC? 

b) Suponha que a largura e o comprimento dos patins em contato com o gelo seja de 0,025cm 

e 15cm, respectivamente. Se o patinador tem um massa de 85kg, equilibrada em apenas um 

dos patins, qual Ž a press‹o exercida na interface do patim/gelo?  

c) Qual Ž o ponto de fus‹o do gelo sob a press‹o calculada no item (b)? 

d) Se a temperatura do gelo Ž -5,0¼C, voc• acredita que a fus‹o do gelo na interface 

patim/gelo ocorra devido apenas ˆ press‹o exercida pelo patinador na interface patim/gelo? 

 

2) a) Um radiador em um carro tem uma v‡lvula de seguran•a que abre quanto a press‹o 

atinge 3x105Pa. Supondo que o radiador est‡ cheio de ‡gua, qual Ž a m‡xima temperatura que 

‡gua pode alcan•ar antes da v‡lvula abrir? 

Dados: a temperatura de vaporiza•‹o da ‡gua Ž de 100oC ˆ press‹o de 105Pa; a entalpia de 

vaporiza•‹o da ‡gua Ž de 40,6kJ/mol; suponha que a fase vapor da ‡gua se comporte como 

um g‡s ideal. 

b) Considere o ponto triplo da ‡gua. Conhecendo os valores das entalpias de fus‹o e 

vaporiza•‹o da ‡gua, 6,0kJ/mol e 40,6kJ/mol, respectivamente, determine a entalpia de 

sublima•‹o da ‡gua. 
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3) Seja o diagrama un‡rio de uma subst‰ncia hipotŽtica. A inclina•‹o da reta do contorno 

s—lido/l’quido Ž igual a 130x105Pa/K. Qual Ž a quantidade de calor que o sistema dever‡ 

absorver para fundir 1kg da subst‰ncia a T=300K e a P=1x105Pa? Dados: densidade da 

subst‰ncia no estado l’quido=1500kg/m3; estado s—lido=1600kg/m3. 

 

4) Nas vizinhan•as do ponto triplo a press‹o de vapor da am™nia l’quida, em Pa, Ž dada por:

lnP= 24,38!
3063

T
, onde T Ž dado em K. Do mesmo modo, a press‹o de vapor da am™nia 

s—lida Ž dada por: lnP= 27,92!
3754

T
. Considere que o volume molar do vapor seja muito 

maior do que os volumes molares do l’quido e do s—lido e que o vapor se comporte como um 

g‡s ideal. 

a) Determine a temperatura e a press‹o do ponto triplo. 

b) Determine os calores latentes de sublima•‹o, de vaporiza•‹o e de fus‹o no ponto triplo. 

 

5) O ’ndio tem, ˆ press‹o de 1atm, uma temperatura de fus‹o de 430K. Sua entalpia de fus‹o Ž 

de 3300kJ/mol. AlŽm disso, o ’ndio s—lido tem um volume molar de 15,8x10-6m3/mol e o 

’ndio l’quido tem um volume molar de 16,4x10-6m3/mol. Determine a varia•‹o na temperatura 

de fus‹o do ’ndio quando a press‹o Ž aumentada para 10000atm. Suponha que a entalpia de 

fus‹o e os volumes molares n‹o dependem da temperatura e nem da press‹o. 

 

6) Duas fases do gelo t•m pontos de fus‹o pr—ximos de 0¡C: o gelo I que Ž est‡vel ˆ press‹o 

atmosfŽrica e o gelo VI que Ž est‡vel somente a altas press›es. A Tabela 5.3 lista os valores 

das press›es de fus‹o a tr•s temperaturas dessas fases. a) Para cada fase polim—rfica calcule o 

valor mŽdio de dP/dT entre 0 e -0,5oC. b) O gelo I tem uma densidade de 917kg/m3 a 0oC e 

press‹o de 1atm. A densidade do l’quido se eleva de 19% quando a press‹o Ž aumentada de 

0,1MPa para 629,1MPa. A varia•‹o de entropia devido a fus‹o do gelo I Ž 16% maior que a 

varia•‹o de entropia devido a fus‹o do gelo VI. Estime a densidade do gelo VI a 0oC e 

629,1MPa. Suponha que a densidade da ‡gua no estado l’quido a 0oC e 1atm Ž de 1000kg/m3. 
 

Tabela 5.3- Press‹o de fus‹o do gelo a diferentes temperaturas 

T (oC) P (MPa), gelo VI P (MPa), gelo I 
0 629,1 0,1 

-0,25 623 3,6 
-0,5 618 7,0 
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7) As densidades do ferro !  e do ferro " s‹o 7,57 e 7,63g/cm3, respectivamente, a 1184K e 

1atm, quando as fases coexistem em equil’brio est‡vel. As entalpias de transforma•‹o do Fe-!  

para o Fe-" s‹o 900J/mol ˆ temperatura de transi•‹o de 1184K e 1660J/mol a 1100K. Calcule 

a press‹o em que ambas as formas alotr—picas do Fe coexistem em equil’brio a 950K. Massa 

at™mica do Fe = 56g/mol. 

 

8) Uma longa coluna vertical de um l’quido Ž mantida a uma temperatura de -5oC. O material 

abaixo de certo ponto na coluna encontra-se no estado s—lido (acima desse ponto o material Ž 

l’quido). A temperatura muda para -5,2oC e a interface s—lido-l’quido sobe de 40cm. O calor 

latente Ž de 8,38x103J/kg e a densidade da fase l’quida Ž 1000kg/m3. Determine a densidade 

da fase s—lida. g=9,81m2/s. 

 

9) Determine a press‹o do ponto triplo no diagrama da fase do Si puro. Considere a 

temperatura do ponto triplo como sendo igual ˆ temperatura de fus‹o a 1atm: TF=1683K. 

Dados: TV(P=1atm)=2750K; ! H! " v = 297kJ/ mol . 

 

10) Estime a temperatura de fus‹o da fase !  do Ti ˆ press‹o de 1atm. A fase !  Ž metaest‡vel 

acima de 1155K a 1atm. A temperatura de fus‹o da fase & do Ti Ž de 2000K e essa fase Ž 

est‡vel acima de 1155K. Dados: ! S" # $ = 3,43J/ Kmol ; ! S" # ! = 9,6J/ Kmol ! 

 

11) Um sistema un‡rio consiste de duas fases s—lidas (!  e &), uma fase l’quida (! ) e uma fase 

vapor (v). Ambas as fases s—lidas podem sofrer tanto fus‹o quanto sublima•‹o. A fase !  tem 

uma densidade mais elevada que a fase &, que Ž mais densa que a fase l’quida. A 

transforma•‹o ! $ & Ž endotŽrmica. Fa•a um esbo•o esquem‡tico do diagrama de fases 

press‹o como uma fun•‹o da temperatura que descreve o sistema e identifique os equil’brios 

referentes a cada um aos pontos tr’plices. Explique de forma clara e concisa os c‡lculos. 
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Cap’tulo 6. Introdu•‹o a termodin‰mica estat’stica 

 

6.1  INTRODU‚ÌO  

 Nos cap’tulos anteriores desenvolveu-se conceitos e mŽtodos para analisar a 

termodin‰mica de um sistema macrosc—pico, bem como uma estratŽgia para se determinar 

rela•›es entre as propriedades termodin‰micas. Na descri•‹o do comportamento de um 

sistema era necess‡rio medir v‡rias de suas propriedades; por exemplo, no c‡lculo da varia•‹o 

de entalpia de um sistema, quando sua temperatura varia ˆ press‹o constante, Ž necess‡rio 

medir a capacidade tŽrmica do sistema em fun•‹o da temperatura. Contudo, a partir da 

termodin‰mica cl‡ssica n‹o Ž poss’vel explicar o porque da diferen•a entre as capacidades 

tŽrmicas de duas subst‰ncias diferentes. AlŽm disso, a termodin‰mica cl‡ssica n‹o fornece um 

sentido f’sico para alguns conceitos fenomenol—gicos, como o da entropia. 

 Nesse t—pico pretende-se desenvolver alguns conceitos e mŽtodos matem‡ticos da f’sica 

estat’stica para conectar o comportamento microsc—pico dos materiais com suas propriedades 

macrosc—picas. O objetivo da termodin‰mica estat’stica Ž entender e interpretar as 

propriedades macrosc—picas mensur‡veis da matŽria em termos das propriedades de suas 

part’culas constituintes. Em um sistema macrosc—pico em equil’brio termodin‰mico com 

! 6x1023 part’culas (‡tomos, ’ons ou molŽculas) por mol Ž imposs’vel descrever o que acontece 

com as part’culas que se movem, vibram em seus po•os de potencial, difundem com o tempo, 

etc. A termodin‰mica estat’stica estuda o comportamento mŽdio dessas part’culas que 

comp›em o sistema e o relaciona com comportamento macrosc—pico, estabelecendo uma 

ponte entre os mundos microsc—pico e macrosc—pico. 

 

6.2  CONCEITOS BçSICOS 

6.2.1  N’veis de energia 

 Na descri•‹o microsc—pica da matŽria usa-se normalmente o termo part’cula designando 

elŽtrons, ‡tomos, ’ons, molŽculas, etc. AlŽm disso, para descrever a matŽria do ponto de vista 

at™mico ou microsc—pico, Ž necess‡rio rever alguns conceitos da mec‰nica qu‰ntica, sendo 

que o mais importante Ž a quantiza•‹o da energia, ou seja, a energia do sistema pode ter 

somente certos valores discretos. 

 No desenvolvimento da termodin‰mica estat’stica n‹o ser‡ necess‡rio determinar os 

valores dos n’veis de energias, mas ser‡ usado os n’veis de energias permitidos de um sistema 

de part’culas que s‹o dados pela mec‰nica qu‰ntica. Os n’veis de energias permitidos para o 



Termodin‰mica dos Materiais  Ð AndrŽ Cota 

 115 

sistema, designados por ! i, s‹o escritos em ordem crescente (! 1<! 2<! 3...) e formando uma 

sequ•ncia de energias: 

 ! 1,! 2,! 3,...,! r[ ]  
(6.1) 

onde r  Ž o nœmero de n’veis de energia. Cada part’cula estar‡ em um dado instante em um dos 

n’veis de energia dispon’veis do sistema. A energia de uma part’cula individual variar‡ com o 

tempo (por exemplo, ocorrem colis›es entre molŽculas de g‡s), quando ela pode saltar para 

n’veis de energia mais altos ou relaxar para n’veis de energia menores pela transfer•ncia de 

parte de sua energia para a vizinhan•a. 

 Em um conjunto de N part’culas id•nticas de energia total U, cada part’cula pode se 

encontrar em um dos n’veis de energia permitidos: ! 1, ! 2,..., ! r. Se Ni Ž o nœmero de part’culas 

com energia ! i, a distribui•‹o de part’culas em todos os n’veis de energia do sistema em um 

dado instante Ž conhecida. Embora o n’vel de energia de uma part’cula individual pode variar 

com o tempo, o nœmero de part’culas com uma dada energia variar‡ muito pouco; esse 

resultado est‡ relacionado ao nœmero muito grande de part’culas no sistema. Se o sistema est‡ 

isolado, o nœmero de part’culas e a energia do sistema se conservam: 

 
N = Ni

i=1

r

! e U = Ni
i=1

r

! " i

 
(6.2) 

onde N Ž o nœmero de part’culas e r  Ž o nœmero de n’veis de energia. As duas equa•›es 

resultam do fato de que o nœmero total de part’culas no sistema Ž igual ˆ soma do nœmero de 

part’culas em cada n’vel. AlŽm disso, a energia interna total do sistema Ž igual ˆ soma das 

energias de cada part’cula, que Ž a soma do produto do nœmero de part’culas Ni e pelo 

respectivo n’vel de energia ! i. 

 

6.2.2  Macroestado 

 Em um dado instante o sistema ter‡ uma dada distribui•‹o de part’culas nos n’veis de 

energia e essa distribui•‹o Ž chamada de macroestado do sistema. O macroestado do sistema 

Ž definido pelo conhecimento do nœmero Ni de part’culas que t•m energia ! i, sem se 

preocupar de qual part’cula se trata. 

 No estado fundamental tem-se todas as N part’culas no n’vel de energia ! 1: N,0,0,...,0[ ] , 

onde o primeiro elemento Ž o nœmero de part’culas do n’vel mais baixo de energia, o segundo 

elemento Ž o nœmero de part’culas do segundo n’vel mais baixo de energia e assim por diante. 

Se N-1 part’culas est‹o no n’vel de energia ! 1 e 1 part’cula est‡ no n’vel de energia ! 2, tem-se 
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um outro macroestado do sistema: N ! 1,1,0,...,0[ ] . 

 Para especificar um macroestado completamente deve-se fazer uma lista do nœmero de 

part’culas em cada n’vel de energia, normalmente escrita da seguinte forma: 

 N1,N2,N3,...,Nr[ ]  (6.3) 

 

6.2.3  Microestado e multiplicidade 

 Em um dado macroestado do sistema existe um grande nœmero de configura•›es na qual 

a energia total (U) do sistema pode ser distribu’da entre as N part’culas que o constitui. Cada 

uma dessas configura•›es especifica um microestado do sistema. 

 Por exemplo, se os sistema Ž um g‡s, Ž poss’vel medir o volume, a press‹o e a 

temperatura do g‡s; cada combina•‹o de medi•›es de V, T e P do sistema caracteriza o 

macroestado do sistema. Cada poss’vel combina•‹o de posi•›es e velocidades de todas as 

molŽculas Ž chamada de  microestado do sistema. Para cada combina•‹o de medi•›es de V, 

T e P existem diferentes combina•›es poss’veis de posi•›es e velocidades das molŽculas, ou 

seja, para cada macroestado existem muitos diferentes microestados poss’veis. 

 No macroestado em que todas as part’culas est‹o no n’vel mais baixo de energia existe 

apenas um microestado poss’vel. 

 No macroestado N ! 1,1,0,...,0[ ]  tem-se N microestados associados, porque podemos 

escolher N diferentes part’culas para colocar no estado com uma part’cula. 

 Analisando o macroestado: 

 N ! 2,2,0,...,0[ ]   

quantos microestados est‹o associados a este macroestado? Tem-se N escolhas para a 

primeira part’cula que ser‡ selecionada para ocupar o n’vel de energia com duas part’culas. 

Resulta dessa a•‹o N-1 escolhas para se selecionar a segunda part’cula que ir‡ ocupar esse 

n’vel de energia. Sendo as part’culas id•nticas, n‹o importa a ordem em que as part’culas 

s‹o escolhidas para ocupar o n’vel de energia de duas part’culas. Isto Ž, se para o segundo 

n’vel de energia for escolhida a part’cula a e depois a part’cula b tem-se o mesmo microestado 

se for escolhida a part’cula b primeiro e depois a part’cula a. S‹o id•nticos os microestados 

[N-2,ab,0,...,0]= [N-2,ba,0,...,0]. Assim, o nœmero de microestados associados ao macroestado 

[N-2,2,0,...,0] Ž 0,5N(N-1).  

 Analisando o macroestado com N-4 part’culas no primeiro n’vel de energia, 2 part’culas 

no segundo e 2 part’culas no terceiro: 
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 N ! 4,2,2,...,0[ ]   

tem-se N escolhas para selecionar a primeira part’cula, N-1 escolhas para selecionar a 

segunda part’cula para o segundo n’vel de energia, N-2 escolhas para selecionar a terceira 

part’cula e N-3 escolhas para selecionar a quarta part’cula para terceiro n’vel de energia. Isso 

resulta em N(N-1)(N-2)(N-3) possibilidades de escolhas. Como as part’culas s‹o id•nticas, ou 

seja, as configura•›es ab e ba s‹o as mesmas para o segundo e terceiro n’veis de energia, o 

nœmero configura•›es ou microestados associados ao macroestado Ž: 

 
! N" 4,2,2 =

1
4

N(N " 1)(N " 2)(N " 3) =
N!

(N " 4)!2!2!
  

 Assim, define-se a multiplicidade (") do macroestado como sendo o nœmero de 

microestados associados ao macroestado. Usando a an‡lise combinat—ria pode-se generalizar 

o resultado acima. O macroestado [N1,N2,N3,...,Nr] tem associado "  microestados, ou seja, a 

multiplicidade (" ) Ž: 

 
! =

N!
N1!N2!N3!...

=
N!

Ni !
i=1

r

"
 

(6.4) 

onde r  Ž o nœmero de n’veis de energia e N Ž o nœmero de part’culas. 

 

Exemplo 6.1. Seja um sistema com N=10 part’culas, r=5 n’veis de energia e que tem o 

seguinte macroestado: [4,2,1,2,1]. A multiplicidade ou nœmero de microestados associados a 

esse macroestado Ž: 

 
! =

10!
4! 2!1! 2!1!

= 37800
 

 

A energia deste macroestado vale: 

 
U = Ni

i=1

5

! ! i = 4! 1 +2! 2 +! 3 +2! 4 +! 5   

Todos os 37800 microestados associados ao macroestado [4,2,1,2,1] t•m a mesma energia. 

 

Exemplo 6.2. Seja um sistema com quatro part’culas id•nticas, mas que podem ser rotuladas 

de a, b, c, d. Especifique os microestados correspondentes ao macroestado [3,1]. 

 O macroestado tem os seguintes microestados: [abc,d], [abd,c], [acd,b], [bcd,a], ou 

seja, esse macroestado tem 4 microestados. Esse mesmo resultado pode ser obtido aplicando-

se a equa•‹o (6.4): 
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! =

4!
3!1!

= 4   

Todos os quatro microestados t•m a mesma energia: 

 U = 3! 1 +! 2   

 

Exemplo 6.3. Seja um sistema com quatro part’culas id•nticas, mas que podem ser rotuladas 

de a, b, c, d. Especifique os microestados correspondentes ao macroestado [2,1,1]. 

O macroestado tem os seguintes microestados: [ab,c,d], [ab,d,c], [ac,b,d], [ac,d,b], [ad,b,d], 

[ad,d,b], [cb,a,d], [cb,d,a], [cd,a,b], [cd,b,a], [bd,a,c], [bd,c,a], ou seja, o macroestado tem 

12 microestados. Da equa•‹o (6.4): 

 
! =

4!
2!1!1!

= 12  

Todos os doze microestados t•m a mesma energia: 

 
U = Ni

i=1

3

! ! i = 2! 1 +! 2 +! 3   

 

Exemplo 6.4. Seja o mesmo sistema do exemplo 3, com quatro part’culas id•nticas. O 

sistema est‡ no macroestado [1,2,1]. O macroestado tem 12 microestados associados, o 

mesmo nœmero de microestados do macroestado [2,1,1]. A energia do macroestado [1,2,1] Ž 

diferente da energia do macroestado [2,1,1] : 

 U =! 1 +2! 2 +! 3   

 

Exemplo 6.5. Seja um sistema com N=4 part’culas e r=2 n’veis de energia. Quais s‹o os 

poss’veis macroestados desse sistema e os correspondentes microestados associados a cada 

macroestado? 

 A Tabela 6.1 mostra os poss’veis macroestados, o nœmero de microestados associados a 

cada macroestado calculado usando a equa•‹o (6.4) e a probabilidade de encontrar o 

sistema em um dado macroestado, que Ž a raz‹o entre a multiplicidade do macroestado 

(nœmero de microestados associados ao macroestado) e o nœmero total de microestados do 

sistema. 

 O nœmero total de microestados Ž 16, ou seja, ! T=r N=24=16: 

 ! T = r N  (6.5) 

onde r Ž nœmero de n’veis de energia e N Ž o nœmero de part’culas. 
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Tabela 6.1. Macroestados, nœmero de microestados e probabilidade de encontrar o sistema 

em um dado macroestado, para um sistema de 4 part’culas e dois n’veis de energia. 

Macroestados Nœmero de microestados Probabilidade  

[4,0] 1 1/16 

[3,1] 4 4/16 

[2,2] 6 6/16 

[1,3] 4 4/16 

[0,4] 1 1/16 

 Total=16  

 

 Um princ’pio que pode ser observado Ž que o nœmero de microestados associados com 

um dado macroestado aumenta quando as part’culas se distribuem mais igualmente nos n’veis 

de energia. Esse resultado est‡ relacionado com o fato de que a fun•‹o "  tem um m‡ximo 

quando os Ni s‹o todos iguais. 

 O conhecimento do nœmero de microestados em um dado macroestado Ž uma quantidade 

central no desenvolvimento da termodin‰mica estat’stica. Em um dado instante, o sistema 

pode ter um conjunto de macroestados que Ž compat’vel com a energia do sistema e os 

microestados associados aos macroestados s‹o estados acess’veis. 

 O postulado fundamental da termodin‰mica estat’stica estabelece que: Òpara um 

sistema macrosc—pico isolado, caracterizado pelos valores fixos de U, V e N, todos os 

microestados compat’veis com esses valores de U, V e N s‹o igualmente prov‡veisÓ. 

 O postulado Ž um pressuposto fundamental na termodin‰mica estat’stica: afirma que um 

sistema em equil’brio n‹o tem qualquer prefer•ncia por qualquer um de seus microestados 

dispon’veis. Desse postulado conclui-se que, para um sistema em equil’brio, o estado 

termodin‰mico (macroestado) que pode resultar do maior nœmero de microestados Ž tambŽm 

o macroestado mais prov‡vel do sistema. Se um sistema isolado em equil’brio tem dois 

diferentes macroestados com N part’culas, ambos com uma energia U igual a do sistema, o 

macroestado que tiver um nœmero maior de microestados associados ser‡ o macroestado mais 

prov‡vel. 

 Como consequ•ncia desse postulado, a probabilidade do sistema se encontrar em um dado 

macroestado (ou estado termodin‰mico) especificado por (U,V,N) Ž proporcional ao nœmero 

de microestados associados ao macroestado "(U,V,N). 

 Como todos os microestados associados a um dado macroestado s‹o igualmente 

prov‡veis, a probabilidade (Pj) do sistema estar em um dado macroestado j  Ž dada pela raz‹o 
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entre o nœmero de microestados associados ao macroestado e o nœmero total de microestados 

do sistema: 

 
Pj =

!
! T

=
N!

rN " Ni !
i=1

r

#
 

(6.6) 

 A Tabela 6.1 mostra o c‡lculo da probabilidade para o caso de N=4 e r=2. Quando N Ž 

muito grande a distribui•‹o de probabilidade (proporcional ao nœmero de microestados em 

um dado macroestado: Pj# " ) ter‡ um m‡ximo extremamente concentrado em torno do 

macroestado mais prov‡vel, com flutua•›es muito pequenas, como mostra a Fig.6.1. 

 Do ponto de vista at™mico, um processo termodin‰mico ou uma mudan•a no estado 

macrosc—pico do sistema corresponde a uma redistribui•‹o dos ‡tomos em seus estados 

permitidos, ou seja, a uma cole•‹o de mudan•as no nœmero de part’culas em cada n’vel de 

energia at™mico. 

 

Fig.6.1- Distribui•‹o de probabilidades para macroestados: nœmero grande de part’culas. 

 

6.3  ENTROPIA. DISTRIBUI‚ÌO DE BOLTZMANN  

6.3.1  Entropia 

 O macroestado mais prov‡vel Ž interpretado como o macroestado que corresponde ao 

estado de equil’brio do sistema e o nœmero de microestados (" ) associado a esse macroestado 

Ž m‡ximo. Essa hip—tese forma a base para a conex‹o entre a termodin‰mica estat’stica, 

descri•‹o at™mica do sistema, e a termodin‰mica cl‡ssica. Na termodin‰mica cl‡ssica o estado 

de equil’brio Ž caracterizado pela maximiza•‹o da entropia em um sistema isolado. Assim, 

deve haver uma rela•‹o entre a entropia (S) e o nœmero de microestados correspondendo a um 

dado macroestado (" ) tal que a entropia seja uma fun•‹o crescente de " , de modo que 

quando uma grandeza Ž maximizada a outra tambŽm o ser‡. A rela•‹o poss’vel entre essas 

grandezas, S=f(" ), Ž dada pela equa•‹o de Boltzmann: 

macroestado 
macroestado 
mais prov‡vel 

Log(! ) 
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 S= kB ln(! )  (6.7) 

onde kB=1,38x10-23J/K Ž a constante de Boltzmann, S Ž a entropia e "  Ž o nœmero de 

microestados associados ao macroestado do sistema. A equa•‹o estabelece que a entropia do 

sistema est‡ relacionada ao nœmero de microestados de um dado macroestado do sistema em 

qualquer momento. 

 A varia•‹o de entropia em um dado sistema termodin‰mico ser‡ dada por: 

 
S2 ! S1 = kB ln

" 2

" 1  
(6.8) 

 Deve-se lembrar que macroestados que t•m mais microestados associados com eles s‹o 

mais prov‡veis que outros macroestados de mesma energia mas com poucos microestados. 

Pode-se interpretar este resultado supondo que a desordem do sistema est‡ relacionada ao 

nœmero de microestados. Se o sistema tem muitos microestados associados com o seu estado, 

ent‹o h‡ uma grande incerteza em dizer em qual dos microestados ele realmente se encontra e 

sua entropia Ž grande. 

 Se o sistema tem apenas um microestado associado ao macroestado mais prov‡vel, " =1 e 

S=0. O sistema Ž perfeitamente ordenado (S=0) e o estado de cada part’cula Ž univocamente 

determinado. 

 Se o sistema tem mais de um microestado associado ao macroestado mais prov‡vel, " >1 

e S>0. O estado de cada part’cula n‹o Ž mais univocamente especificado, uma vez que o 

estado de uma part’cula pode ser diferente quando o sistema est‡ em microestados diferentes. 

Assim, o estado do sistema torna-se desordenado e a desordem ser‡ tanto maior quanto maior 

o valor de "  e, consequentemente, quanto maior o valor de S. 

 Portanto, a entropia Ž uma medida da desordem do sistema. Um sistema desordenado 

apresenta um grande nœmero de microestados associados a um dado macroestado. 

 

Exemplo 6.6 

 Seja um sistema com cinco part’culas (N=5) e 3 n’veis de energia: "1= ", "2= 2" e "3=3". 

Determine os poss’veis macroestados e o nœmero de microestados associados, a entropia e a 

energia interna associadas de cada macroestado desse sistema. 

 Na Tabela 6.2 s‹o listados os macroestados, o nœmero de microestados associados a 

cada macroestado (equa•‹o 6.4), a entropia do sistema em cada macroestado (equa•‹o 6.7) 

e a energia associada a cada macroestado (equa•‹o 6.2). 
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Tabela 6.2. Macroestados, nœmero de microestados, a entropia e a energia de cada 

macroestado. 

Macroestados 
Nœmero de microestados 

!  
Entropia 
S=kBln!  

Energia Interna 
U 

[5, 0, 0] 1 0 5" 

[0, 5, 0] 1 0 10" 

[0, 0, 5] 1 0 15" 

[4, 1, 0] 5 1,61kB 6" 

[4, 0, 1] 5 1,61kB 7" 

[1, 4, 0] 5 1,61kB 9" 

[0, 4, 1] 5 1,61kB 11" 

[1, 0, 4] 5 1,61kB 13" 

[0, 1, 4] 5 1,61kB 14" 

[3, 2, 0] 10 2,3kB 7" 

[2, 3, 0] 10 2,3kB 8" 

[3, 0, 2] 10 2,3kB 9" 

[2, 0, 3] 10 2,3kB 11" 

[0, 3, 2] 10 2,3kB 12" 

[0, 2, 3] 10 2,3kB 13" 

[3, 1, 1] 20 3,0kB 8" 

[1, 3, 1] 20 3,0kB 10" 

[1, 1, 3] 20 3,0kB 12" 

[2, 2, 1] 30 3,4kB 9" 

[2, 1, 2] 30 3,4kB 10" 

[1, 2, 2] 30 3,4kB 11" 

 

 Observa-se que o macroestado [5, 0, 0] com cinco part’culas no n’vel mais baixo de 

energia tem entropia zero, pois h‡ apenas um microestado acess’vel a este sistema e todas as 

part’culas est‹o no mesmo n’vel de energia. Os macroestados com 30 microestados 

associados t•m diferentes maneiras de configurar as part’culas para chegar ao mesmo 

macroestado e assim o sistema est‡ mais desordenado. Consequentemente, os macroestados 

com 30 microestados tem maior entropia associada a eles e qual dos macroestados com 




































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































































