
TERMODINÂMICA QUÍMICA



C id d l ífi l  ã t t (C )Capacidades caloríficas molares a pressão constante (Cp)
de alguns gases, a 298 K

Substância Cp /J K-1 mol-1

He 20.786

Ne 20.786

Ar 20.786

O2 29 142O2 29.142

CO2 37.110

CH4 35.304
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Critério de Espontaneidade de uma Reacção
(P e T constantes)  
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Evolução da reacção, ξ

ΔGr 0

Reacção Exotérmica (ΔH<0)   e   ΔS>0                  ΔG<0  (sempre espontânea) 

Reacção Exotérmica (ΔH<0)   e   ΔS<0                  ΔG<0  se  TΔS  <  ΔH

Reacção Endotérmica (ΔH>0)   e   ΔS>0                ΔG<0  se  TΔS > ΔH

Reacção Endotérmica (ΔH>0)   e   ΔS<0                ΔG>0  (reacção  inversa espontânea)



Constantes de Equilíbrio em função das Concentrações e das Fracções Molares

a A(g) + b B(g)              c C(g) + d D(g) (g) (g) (g) (g)

Kp =                                  =  
(pC, eq/p0)c × (pD, eq/p0)d

(pA, eq/p0)a × (pB, eq/p0)b

(pC, eq)c × (pD, eq)d

(pA, eq)a × (pB, eq)b (adimensional)

Sendo válida a eq. dos gases perfeitos: PV = nRT,

Para cada componente i pode escrever-se: pi = niRT/V = [i] RTp p pi i / [ ]

Donde:

[C] c (RT)c × [D] d (RT)d [C] c × [D] d (RT)c (RT)d

Kp =                                        =                      × = Kc ×(RT)Δn
[C]eq (RT) × [D]eq (RT)

[A]eq
a (RT)a × [B]eq

b (RT)b 

[C]eq × [D]eq

[A]eq
a × [B]eq

b

(RT)c (RT)d

(RT)a (RT)b 

Kc
Δn =(c+d)-(a+b)

Kp =                           × = Kx × pΔn
(xC, eq)c × (xD, eq)d

(x )a × (x )b

pc × pd

pa × pb

Definindo  xi = pi/p

(xA, eq)a × (xB, eq)b pa × pb

Kx



ÁCIDO Exemplos BASE Exemplos

Arrhenius
Substância 

que se 
dissocia em 
sol  aquosa 

HCl
H2SO4

Substância que 
se dissocia em 

sol. aquosa 
fornecendo iões 

NaOH
Ca(OH)2

sol. aquosa 
fornecendo 

iões H+

fornecendo iões 
OH-

Brønsted Todo o 
HCl, HBr, HI, 
HNO  HClO  Todo o 

Os de 
Arrhreniusd

a
d

e

Brønsted Todo o 
doador de 
protões

HNO3, HClO3. 
HClO4, H2SO4

HF, HOCl, HNO2, 
CH3COOH, 

H2SO3, H2CO3, 

Todo o 
aceitador de 

protões

Arrhrenius
+

CN-, NH3, 
N2H4, outras 

aminasG
e
n

e
ra

li
d

H3PO4

Lewis
Aceitante de 

pares de 
CO2, SiO2,SO3,

N2O3, P4O6

Doador de 
pares de 

Na2O, CaO, 
SrO, BaO

electrões 
(elevada χ)

electrões



CARÁCTER ÁCIDO (de Lewis) DOS ELEMENTOS
AO LONGO DA TABELA PERIÓDICA

1s2
Hidrogénio
Metais alcalinos

Metalóides
Não metais

1s1 1s2

Metais alcalinos
Metais alcalino‐terrosos
Metais de transição

Gases raros
Terras raras

Não metais

[Ne]3s1

1s22s1 1s22s2

[Ne]3s2

1s22s22p1

[Ne]3s23p1

1s22s22p6

[Ne]3s23p6

[Ar]4s1

[Kr]5s1

[Ar]4s2

[Kr]5s2

[Ar]4s24p1 [Ar]4s24p6

[Kr]5s25p1 [Kr]5s25p6

[Ar] 3d14s2 [Ar] 3d104s2

[Kr] 4d15s2 [Kr] 4d105s2

[Xe]6s1

[Rn]7s1

[Xe]6s2

[Rn]7s2

[Xe]6s26p1 [Xe]6s26p6[Xe] 5d16s2

[Rn] 6d17s2

[Xe] 5d106s2

116
Uuh

113
Uut

114
Uuq

115
Uup

112
Uub

111
Rg

110
Ds

109
Mt

108
Hs

107
Bh

106
Sg

105
Db

104
Rf

6

7

[Xe]4f145d16s2[Xe]4f15d16s2

7
[Rn]6d27s2 [Rn]5f146d17s2



Força dos Ácidos em água

Fortes Ka > 1 HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4

Moderadamente Fortes 1 > Ka > 10‐2

Fracos 10‐2 > Ka > 10‐7 HF, HOCl,HNO2, CH3COOH, H2CO3Fracos 10  Ka   10 HF, HOCl,HNO2, CH3COOH, H2CO3

Muito Fracos Ka < 10‐7

Força das Bases Conjugadas

Ka =
[A-] [H3O+]

[AH]
AH   +  H2O                  A- + H3O+

A- +  H2O                  AH + OH- Kb =
[AH] [OH-]

[A-]

2 H2O H3O+ + OH- Kw = [H3O+] [OH-]2 H2O                          H3O + OH Kw  [H3O ] [OH ]

Kw = Ka × Kb

Quanto mais forte é um ácido mais fraca é a correspondente base conjugada
Bases conjugadas de ácidos moderadamente fracos são moderadamente fracas



Reacções com H2O de alguns Óxidos

Óxido Reacção Nome

CO2 CO2 + H2O          H2CO3 Ácido carbónico

SO2 SO2 + H2O          H2SO3 Ácido sulfurosodo
s

s) 2 2  2 2 3

SO3 SO3 + H2O          H2SO4 Ácido sulfúrico

N2O3 N2O3+ H2O         2 HNO2 Ácido nitroso

N O N O H O 2 HNO Á id ít ido
s 
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N2O5 N2O5+ H2O         2 HNO3 Ácido nítrico

P4O6 P4O6+ H2O         4 H3PO3 Ácido fosforosoÓ
xi

d
(d

e
os er

r)

Na2O Na2O+ H2O         2 NaOH Hidróxido de sódio

K2O K2O+ H2O            2 KOH Hidróxido de potássio

CaO CaO + H2O Ca(OH)2 Hidróxido de cálcios 
  B

ás
ic

o
s 

al
c.

 e
 a

lc
-t

CaO CaO + H2O          Ca(OH)2 Hidróxido de cálcio

SrO SrO + H2O          Sr(OH)2 Hidróxido de estrôncio

BaO SrO + H2O          Ba(OH)2 Hidróxido de bárioÓ
xi

do
s

(d
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m
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ai
s



• Termodinâmica Química

Sumário 15
• Termodinâmica Química

• Sistema, vizinhança, universo. Tipos de sistemas

• Variáveis de estado e funções de estadoVariáveis de estado e funções de estado

• Calor e trabalho

• Energia internag

- 1ª lei da Termodinâmica

• Entalpia

• Estado padrão

• Entalpia de formação. Entalpia de reacção. Lei de Hess.

• Entropia

- 2ª lei da Termodinâmica

- 3ª lei da Termodinâmica



• Termodinâmica Química
Sumário 16

Termodinâmica Química

• Energia de Gibbs

• Critério de espontaneidade das transformaçõesp ç

• Variação de Energia de Gibbs numa transformação química

- Quociente reaccional

• Equilíbrio termodinâmico

- Constante de equilíbrio em função das pressões parciais

• Resolução de exercícios



• Termodinâmica Química

Sumário 17
• Termodinâmica Química

- Constante de equilíbrio em função das concentrações

e das fracções molarese das fracções molares

- Sistemas heterogéneos

- Constante de equilíbrio e escrita das equações químicasq q ç q

• Reacções em Solução Aquosa e em Meios Heterogéneos

• Reacções Ácido-Base 

- Arrhenius. Brønsted. Lewis

- Força dos Ácidos e das Bases

- Constantes de  acidez e de basicidade

- Noção de pH

• Reacções de dissolução e precipitação

- Produto de solubilidade e solubilidade


