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1662 Robert Boyle formula a  

Lei de Boyle:  

1787 Jacques Alexandre Cesar 

Charles descobre a 

Lei de Charles:  
(publicada por Gay-Lussac em 1802) 

1802 Lei de Gay-Lussac:  

Leis dos gases 

.constPV 

TconstV  .

TconstP  .



1811 Princípio de Avogadro: “Sob as mesmas condições de temperatura e 

pressão, um determinado número de moléculas de um gás ocupa o mesmo 

volume, independente de sua identidade química”. 

1834 Benoît Paul-Émile Clapeyron formula sua equação 

para os gases ideais: 

Gases ideais 

nV 

nRTPV 
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Conservação de energia: “a quantidade total de energia do universo não muda”. 
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4) Calor e trabalho 

1 cal = 4,186 J 

 

O equivalente mecânico do calor (1845) J. P. Joule 

James Prescott Joule 

(1818-1889), físico 

britânico. 

Trabalho mecânico gerado pelo atrito necessário para 

elevar a temperatura de 1 kg de água em 1 oF e 

encontrou um valor de 778,24 libras de força . pés.  

https://pt.wikipedia.org/wiki/Equivalente_mecânico_do_calor
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Na “queima” de 1 mol de 𝐻2 , 286 kJ de calor é liberado, sendo a maior parte das ligações 

químicas e da energia térmica, mas uma parcela do trabalho é feito pela atmosfera no colapso 

dos gases. 




