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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


Trabalho sobre um sistema (compressão de um gás): 

 

 

 

 

 

 

 
 

5) Trabalho 



Trabalho sobre um sistema (compressão de um gás): 

 

 

 

 

 

 

 

 
variação de volume:  

 

5) Trabalho 

∆𝑉 = −𝐴∆𝑥 



Trabalho sobre um sistema (compressão de um gás): 

 

 

 

 

 

 

 

 
variação de volume:  

 

 

trabalho:                        

5) Trabalho 

𝑊 = 𝐹∆𝑥 

∆𝑉 = −𝐴∆𝑥 



5) Trabalho 

Trabalho sobre um sistema (compressão de um gás): 

 

 

 

 

 

 

 

 
variação de volume:  

 

 

trabalho:                        ou 𝑊 = 𝐹∆𝑥 

∆𝑉 = −𝐴∆𝑥 

𝑊 = 𝐹 ∙ 𝑑𝑟  



Agora: 

 

 

                                                              

 

 

 

5) Trabalho 

F=P∙ 𝐴 



Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio 

 

 

                                                              

 

 

 

5) Trabalho 

F=P∙ 𝐴 



Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio,  

ou seja, um processo quase-estático (idealização). 

 

 

                                                              

 

 

 

5) Trabalho 

F=P∙ 𝐴 



Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio,  

ou seja, um processo quase-estático (idealização). 

 

Assim: 

 

                                                              

 

 

 

5) Trabalho 

𝑊 = 𝐹∆𝑥 

F=P∙ 𝐴 



Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio,  

ou seja, um processo quase-estático (idealização). 

 

Assim: 

 

                                                              

 

 

 

5) Trabalho 

𝑊 = 𝐹∆𝑥 = 𝑃𝐴∆𝑥 

F=P∙ 𝐴 



Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio,  

ou seja, um processo quase-estático (idealização). 

 

Assim: 

 

                                                              

 

 

 

5) Trabalho 

𝑊 = 𝐹∆𝑥 = 𝑃𝐴∆𝑥 = −𝑃∆𝑉 

F=P∙ 𝐴 



5) Trabalho 

Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio,  

ou seja, um processo quase-estático (idealização). 

 

Assim: 

 

                                                             (quase-estático) 

 

 

 

𝑊 = 𝐹∆𝑥 = 𝑃𝐴∆𝑥 = −𝑃∆𝑉 

F=P∙ 𝐴 



5) Trabalho 

Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio,  

ou seja, um processo quase-estático (idealização). 

 

Assim: 

 

                                                             (quase-estático) 

 

p.ex.:  se P = 105 N/m2 e ΔV = - 1 ℓ =  -10-3 m3  W = +100 J (compressão) 

 

 

 

𝑊 = 𝐹∆𝑥 = 𝑃𝐴∆𝑥 = −𝑃∆𝑉 

F=P∙ 𝐴 



5) Trabalho 

Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio,  

ou seja, um processo quase-estático (idealização). 

 

Assim: 

 

                                                             (quase-estático) 

 

p.ex.:  se P = 105 N/m2 e ΔV = - 1 ℓ =  -10-3 m3  W = +100 J (compressão) 

           se P = 105 N/m2 e ΔV = +1 ℓ = +10-3 m3  W = - 100 J (expansão) 

 

 

 

𝑊 = 𝐹∆𝑥 = 𝑃𝐴∆𝑥 = −𝑃∆𝑉 

F=P∙ 𝐴 



5) Trabalho 

Agora                , mas queremos que a pressão 

seja a mesma em todo o gás, ou seja, o processo 

tem que ser lento de forma a haver equilíbrio,  

ou seja, um processo quase-estático (idealização). 

 

Assim: 

 

                                                             (quase-estático) 

 

p.ex.:  se P = 105 N/m2 e ΔV = - 1 ℓ =  -10-3 m3  W = +100 J (compressão) 

           se P = 105 N/m2 e ΔV = +1 ℓ = +10-3 m3  W = - 100 J (expansão) 

 

 

 

𝑊 = 𝐹∆𝑥 = 𝑃𝐴∆𝑥 = −𝑃∆𝑉 

F=P∙ 𝐴 



5) Trabalho 

𝑊= −𝑃∆𝑉 𝑊=− 𝑃 𝑉 𝑑𝑉
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

(quase-estático) 

 



Compressão de um gás ideal 



Compressão de um gás ideal 

Vamos considerar 2 processos ideais: 

 

1.  compressão isotérmica: tão lenta que a temperatura não aumenta; 

 

 

 

 

 

 

 



Compressão de um gás ideal 

Vamos considerar 2 processos ideais: 

 

1.  compressão isotérmica: tão lenta que a temperatura não aumenta; 

 

 

 

 

 

 

 

2.  compressão adiabática: tão rápida que nenhum calor escapa do gás. 

 



Compressão de um gás ideal 

Vamos considerar 2 processos ideais: 

 

1.  compressão isotérmica: tão lenta que a temperatura não aumenta; 

 

 

 

 

 

 

 

2.  compressão adiabática: tão rápida que nenhum calor escapa do gás. 

 



1- compressão isotérmica 



1- compressão isotérmica 

processo quase-estático: 

 

 

 

 

 

 

 

 

𝑊=− 𝑃 𝑑𝑉 



1- compressão isotérmica 

processo quase-estático: 

 

 

gás ideal: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
, com T = const., no diagrama P x V é uma hipérbole: 

 

 

 

 

 

 

 

𝑊=− 𝑃 𝑑𝑉 



1- compressão isotérmica 

processo quase-estático: 

 

 

gás ideal: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
, com T = const., no diagrama P x V é uma hipérbole: 

 

 

 

 

 

 

 

𝑊=− 𝑃 𝑑𝑉 

𝑊=− 𝑃𝑑𝑉
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 



1- compressão isotérmica 

processo quase-estático: 

 

 

gás ideal: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
, com T = const., no diagrama P x V é uma hipérbole: 

 

 

 

 

 

 

 

𝑊=− 𝑃 𝑑𝑉 

𝑊=− 𝑃𝑑𝑉
𝑉𝑓
𝑉𝑖

= −𝑁𝑘𝑇  
𝑑𝑉

𝑉

𝑉𝑓
𝑉𝑖

 



1- compressão isotérmica 

processo quase-estático: 

 

 

gás ideal: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
, com T = const., no diagrama P x V é uma hipérbole: 

 

 

 

 

 

 

 

𝑊=− 𝑃 𝑑𝑉 

𝑊=− 𝑃𝑑𝑉
𝑉𝑓
𝑉𝑖

= −𝑁𝑘𝑇  
𝑑𝑉

𝑉
= −𝑁𝑘𝑇 ln𝑉𝑓 − ln𝑉𝑖

𝑉𝑓
𝑉𝑖

 



1- compressão isotérmica 

processo quase-estático: 

 

 

gás ideal: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
, com T = const., no diagrama P x V é uma hipérbole: 

 

 

 

 

 

 

 

𝑊=− 𝑃 𝑑𝑉 

𝑊=− 𝑃𝑑𝑉
𝑉𝑓
𝑉𝑖

= −𝑁𝑘𝑇  
𝑑𝑉

𝑉
= −𝑁𝑘𝑇 ln𝑉𝑓 − ln𝑉𝑖 =

𝑉𝑓
𝑉𝑖

𝑁𝑘𝑇 ln
𝑉𝑖

𝑉𝑓
 



1- compressão isotérmica 



1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

 



1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

(ou  𝑊 < 0 pelo gás) 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

(ou  𝑊 > 0  pelo gás) 



da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

 

𝑄 = ∆𝑈 −𝑊 

1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

(ou  𝑊 < 0 pelo gás) 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

(ou  𝑊 > 0  pelo gás) 



da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

 
𝑄 = ∆𝑈 −𝑊 = ∆ 1

2 𝑁𝑓𝑘𝑇 −𝑊 

1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

(ou  𝑊 < 0 pelo gás) 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

(ou  𝑊 > 0  pelo gás) 



𝑄 = ∆𝑈 −𝑊 = ∆ 1
2 𝑁𝑓𝑘𝑇 −𝑊 = 1

2 𝑁𝑓𝑘∆𝑇 −𝑊 

1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

(ou  𝑊 < 0 pelo gás) 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

(ou  𝑊 > 0  pelo gás) 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

 



1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

(ou  𝑊 < 0 pelo gás) 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

(ou  𝑊 > 0  pelo gás) 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

 

0 

𝑄 = ∆𝑈 −𝑊 = ∆ 1
2 𝑁𝑓𝑘𝑇 −𝑊 = 1

2 𝑁𝑓𝑘∆𝑇 −𝑊 



1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

(ou  𝑊 < 0 pelo gás) 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

(ou  𝑊 > 0  pelo gás) 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

 

0 

𝑄 = ∆𝑈 −𝑊 = ∆ 1
2 𝑁𝑓𝑘𝑇 −𝑊 = 1

2 𝑁𝑓𝑘∆𝑇 −𝑊 = 𝑁𝑘𝑇 ln
𝑉𝑓

𝑉𝑖
 



1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

(ou  𝑊 < 0 pelo gás) 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

(ou  𝑊 > 0  pelo gás) 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

 

0 

𝑄 = ∆𝑈 −𝑊 = ∆ 1
2 𝑁𝑓𝑘𝑇 −𝑊 = 1

2 𝑁𝑓𝑘∆𝑇 −𝑊 = 𝑁𝑘𝑇 ln
𝑉𝑓

𝑉𝑖
= −𝑊 



1- compressão isotérmica 

• compressão (𝑉𝑖 > 𝑉𝑓): 

𝑊 > 0        sobre o gás 

(ou  𝑊 < 0 pelo gás) 

 

• expansão     (𝑉𝑖 < 𝑉𝑓): 

𝑊 < 0         sobre o gás 

(ou  𝑊 > 0  pelo gás) 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

 

ou seja, na compressão Q < 0 (calor sai) e na expansão Q > 0 (calor entra). 

 

0 

𝑄 = ∆𝑈 −𝑊 = ∆ 1
2 𝑁𝑓𝑘𝑇 −𝑊 = 1

2 𝑁𝑓𝑘∆𝑇 −𝑊 = 𝑁𝑘𝑇 ln
𝑉𝑓

𝑉𝑖
= −𝑊 



2- compressão adiabática 

aproximação quase-estática 

 



2- compressão adiabática 

aproximação quase-estática 

 
? 



2- compressão adiabática 

∆𝑈 = 𝑄 +𝑊 

aproximação quase-estática 

 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 



2- compressão adiabática 

∆𝑈 = 𝑄 +𝑊 = 𝑊 

aproximação quase-estática 

 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

0 



2- compressão adiabática 

∆𝑈 = 𝑄 +𝑊 = 𝑊 

aproximação quase-estática 

 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

gás ideal:  

0 

𝑈 ∝ 𝑇 



2- compressão adiabática 

∆𝑈 = 𝑄 +𝑊 = 𝑊 

aproximação quase-estática 

 

da 1ª lei da termodinâmica, vem: 

 

gás ideal:  

0 

𝑈 ∝ 𝑇 

se W > 0 : 

↑ΔU e ↑T (Tf > Ti ) 



como para o gás ideal: 

  

 

2- compressão adiabática 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘𝑇

𝑉
𝑑𝑉 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘  𝑇

𝑉
𝑑𝑉 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘  𝑇

𝑉
𝑑𝑉 ⟹

𝑓

2

𝑑𝑇

𝑇
= −

𝑑𝑉

𝑉
 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘  𝑇

𝑉
𝑑𝑉 ⟹

𝑓

2

𝑑𝑇

𝑇
= −

𝑑𝑉

𝑉
 ⟹

𝑓

2
 
𝑑𝑇

𝑇
= − 

𝑑𝑉

𝑉
 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘  𝑇

𝑉
𝑑𝑉 ⟹

𝑓

2

𝑑𝑇

𝑇
= −

𝑑𝑉

𝑉
 ⟹

𝑓

2
 
𝑑𝑇

𝑇
= − 

𝑑𝑉

𝑉
⟹ 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 

𝑓

2
ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖
= −ln

𝑉𝑓

𝑉𝑖
 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘  𝑇

𝑉
𝑑𝑉 ⟹

𝑓

2

𝑑𝑇

𝑇
= −

𝑑𝑉

𝑉
 ⟹

𝑓

2
 
𝑑𝑇

𝑇
= − 

𝑑𝑉

𝑉
⟹ 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 

𝑓

2
ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖
= −ln

𝑉𝑓

𝑉𝑖
 ⟹ ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖

𝑓

2
= ln

𝑉𝑖

 𝑉𝑓
 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘  𝑇

𝑉
𝑑𝑉 ⟹

𝑓

2

𝑑𝑇

𝑇
= −

𝑑𝑉

𝑉
 ⟹

𝑓

2
 
𝑑𝑇

𝑇
= − 

𝑑𝑉

𝑉
⟹ 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 

𝑓

2
ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖
= −ln

𝑉𝑓

𝑉𝑖
 ⟹ ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖

𝑓

2
= ln

𝑉𝑖

 𝑉𝑓
 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘  𝑇

𝑉
𝑑𝑉 ⟹

𝑓

2

𝑑𝑇

𝑇
= −

𝑑𝑉

𝑉
 ⟹

𝑓

2
 
𝑑𝑇

𝑇
= − 

𝑑𝑉

𝑉
⟹ 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 

𝑓

2
ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖
= −ln

𝑉𝑓

𝑉𝑖
 ⟹ ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖

𝑓

2
= ln

𝑉𝑖

 𝑉𝑓
 ⟹

𝑇𝑓

𝑇𝑖

𝑓

2
=

𝑉𝑖

 𝑉𝑓
 



2- compressão adiabática 

d𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 

como para o gás ideal: 

 

para um processo quase-estático:  

 

e vimos da 1ª lei da termodinâmica: 

 

como: 𝑃 =
𝑁𝑘𝑇

𝑉
⟹

𝑓

2
𝑁𝑘𝑑𝑇 = −

𝑁𝑘  𝑇

𝑉
𝑑𝑉 ⟹

𝑓

2

𝑑𝑇

𝑇
= −

𝑑𝑉

𝑉
 ⟹

𝑓

2
 
𝑑𝑇

𝑇
= − 

𝑑𝑉

𝑉
⟹ 

 

𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑇/2 ⟹ 𝑑𝑈 = 𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 

d𝑈 = 𝑑𝑊 

𝑓𝑁𝑘𝑑𝑇/2 = −𝑃𝑑𝑉 

𝑓

2
ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖
= −ln

𝑉𝑓

𝑉𝑖
 ⟹ ln

𝑇𝑓

𝑇𝑖

𝑓

2
= ln

𝑉𝑖

 𝑉𝑓
 ⟹

𝑇𝑓

𝑇𝑖

𝑓

2
=

𝑉𝑖

 𝑉𝑓
 ⟹ 𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 



2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓
2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖

𝑓
2 



2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



da lei dos gases: 𝑉𝑇𝑓/2 = V
𝑃𝑉

𝑁𝑘

𝑓/2
 

 

2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



da lei dos gases: 𝑉𝑇𝑓/2 = V
𝑃𝑉

𝑁𝑘

𝑓/2
=

𝑃
(
𝑓
2)𝑉(1+𝑓/2)

(𝑁𝑘)𝑓/2
 

 

2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



da lei dos gases: 𝑉𝑇𝑓/2 = V
𝑃𝑉

𝑁𝑘

𝑓/2
=

𝑃
(
𝑓
2)𝑉(1+𝑓/2)

(𝑁𝑘)𝑓/2
= 𝑐0 

 

2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



da lei dos gases: 𝑉𝑇𝑓/2 = V
𝑃𝑉

𝑁𝑘

𝑓/2
=

𝑃
(
𝑓
2)𝑉(1+𝑓/2)

(𝑁𝑘)𝑓/2
= 𝑐0 ⟹ 

 

⟹ 𝑃(
𝑓

2
)𝑉(

𝑓+2

2
) = 𝑐1 

 

 

2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



da lei dos gases: 𝑉𝑇𝑓/2 = V
𝑃𝑉

𝑁𝑘

𝑓/2
=

𝑃
(
𝑓
2)𝑉(1+𝑓/2)

(𝑁𝑘)𝑓/2
= 𝑐0 ⟹ 

 

⟹ 𝑃(
𝑓

2
)𝑉(

𝑓+2

2
) = 𝑐1 ⟹ 𝑃

𝑓

2 𝑉
𝑓+2

2 = 𝑐1

2

𝑓

 

 

 

2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



da lei dos gases: 𝑉𝑇𝑓/2 = V
𝑃𝑉

𝑁𝑘

𝑓/2
=

𝑃
(
𝑓
2)𝑉(1+𝑓/2)

(𝑁𝑘)𝑓/2
= 𝑐0 ⟹ 

 

⟹ 𝑃(
𝑓

2
)𝑉(

𝑓+2

2
) = 𝑐1 ⟹ 𝑃

𝑓

2 𝑉
𝑓+2

2 = 𝑐1

2

𝑓

⟹ 𝑃𝑉
𝑓+2

𝑓 = 𝑐2 

 

 

2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



da lei dos gases: 𝑉𝑇𝑓/2 = V
𝑃𝑉

𝑁𝑘

𝑓/2
=

𝑃
(
𝑓
2)𝑉(1+𝑓/2)

(𝑁𝑘)𝑓/2
= 𝑐0 ⟹ 

 

⟹ 𝑃(
𝑓

2
)𝑉(

𝑓+2

2
) = 𝑐1 ⟹ 𝑃

𝑓

2 𝑉
𝑓+2

2 = 𝑐1

2

𝑓

⟹ 𝑃𝑉
𝑓+2

𝑓 = 𝑐2 

 

definindo o expoente adiabático: 𝛾 ≡ 
𝑓+2

𝑓
, vem: 𝑃𝑉𝛾 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 

 

2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



da lei dos gases: 𝑉𝑇𝑓/2 = V
𝑃𝑉

𝑁𝑘

𝑓/2
=

𝑃
(
𝑓
2)𝑉(1+𝑓/2)

(𝑁𝑘)𝑓/2
= 𝑐0 ⟹ 

 

⟹ 𝑃(
𝑓

2
)𝑉(

𝑓+2

2
) = 𝑐1 ⟹ 𝑃

𝑓

2 𝑉
𝑓+2

2 = 𝑐1

2

𝑓

⟹ 𝑃𝑉
𝑓+2

𝑓 = 𝑐2 

 

definindo o expoente adiabático: 𝛾 ≡ 
𝑓+2

𝑓
, vem: 𝑃𝑉𝛾 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 

 

2- compressão adiabática 

𝑉𝑓 𝑇𝑓

𝑓

2 = 𝑉𝑖 𝑇𝑖
𝑓

2 ⟹ 𝑉𝑇𝑓/2 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 



6) Capacidade térmica 



6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 



6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias 

 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias: 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
 

 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 ⟹ Δ𝑉 = 0 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 ⟹ Δ𝑉 = 0 ou 𝑉 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡.  

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 ⟹ Δ𝑉 = 0 ou 𝑉 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , assim: 

 

𝐶𝑉 =
∆𝑈

∆𝑇
𝑉

 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 ⟹ Δ𝑉 = 0 ou 𝑉 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , assim: 

 

𝐶𝑉 =
∆𝑈

∆𝑇
𝑉

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 ⟹ Δ𝑉 = 0 ou 𝑉 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , assim: 

 

𝐶𝑉 =
∆𝑈

∆𝑇
𝑉

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

 

é a capacidade térmica a volume constante 

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 ⟹ Δ𝑉 = 0 ou 𝑉 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , assim: 

 

𝐶𝑉 =
∆𝑈

∆𝑇
𝑉

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

 

é a capacidade térmica a volume constante ou “capacidade energética”      

6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      



6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      

Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 ⟹ Δ𝑉 = 0 ou 𝑉 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , assim: 

 

𝐶𝑉 =
∆𝑈

∆𝑇
𝑉

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

 

é a capacidade térmica a volume constante ou “capacidade energética”      



6) Capacidade térmica 

A capacidade térmica de um objeto é quantidade de 

calor necessária para aumentar a temperatura de uma 

substância por grau: 

𝐶 ≡
𝑄

∆𝑇
 

e por unidade de massa é o calor específico: 𝑐 = 𝐶/𝑚. 

 

 

      

Esta definição é ambígua, pois não está especificado se há trabalho e 

em quais circunstâncias (1ª lei da termodinâmica): 

 

𝐶 =
𝑄

∆𝑇
=
∆𝑈 −𝑊

∆𝑇
 

 

se 𝑊 = 0 ⟹ 𝑊 = −𝑃Δ𝑉 = 0 ⟹ Δ𝑉 = 0 ou 𝑉 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , assim: 

 

𝐶𝑉 =
∆𝑈

∆𝑇
𝑉

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

 

é a capacidade térmica a volume constante ou “capacidade energética”      

Para 1 g de água: 

 

CV = 1 cal/°C = 4,186 J/°C 



Se P = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , a capacidade térmica a pressão constante é: 

 

𝐶𝑃 =
∆𝑈 − (−𝑃∆𝑉)

∆𝑇
𝑃

 

 

 

6) Capacidade térmica 



Se P = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , a capacidade térmica a pressão constante é: 

 

𝐶𝑃 =
∆𝑈 − (−𝑃∆𝑉)

∆𝑇
𝑃

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑃

+ 𝑃
𝜕𝑉

𝜕𝑇
𝑃

 

 

 

6) Capacidade térmica 



6) Capacidade térmica 

Se P = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , a capacidade térmica a pressão constante é: 

 

𝐶𝑃 =
∆𝑈 − (−𝑃∆𝑉)

∆𝑇
𝑃

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑃

+ 𝑃
𝜕𝑉

𝜕𝑇
𝑃

 

 

calor adicional para compensar a energia 

perdida como trabalho 

 



6) Capacidade térmica 

Se P = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , a capacidade térmica a pressão constante é: 

 

𝐶𝑃 =
∆𝑈 − (−𝑃∆𝑉)

∆𝑇
𝑃

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑃

+ 𝑃
𝜕𝑉

𝜕𝑇
𝑃

 

 

calor adicional para compensar a energia 

perdida como trabalho 

 



6) Capacidade térmica 

Se P = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , a capacidade térmica a pressão constante é: 

 

𝐶𝑃 =
∆𝑈 − (−𝑃∆𝑉)

∆𝑇
𝑃

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑃

+ 𝑃
𝜕𝑉

𝜕𝑇
𝑃

 

 

calor adicional para compensar a energia 

perdida como trabalho 

 



6) Capacidade térmica 

Se P = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. , a capacidade térmica a pressão constante é: 

 

𝐶𝑃 =
∆𝑈 − (−𝑃∆𝑉)

∆𝑇
𝑃

=
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑃

+ 𝑃
𝜕𝑉

𝜕𝑇
𝑃

 

 

calor adicional para compensar a energia 

perdida como trabalho 

 

para sólidos e líquidos 
𝜕𝑉

𝜕𝑇
→ 0, mas para gases é significativo. 



6) Capacidades térmicas (CP , CV): 



6) Capacidades térmicas (CP , CV): 

1. medir experimentalmente: 

 

 

 

 

 



6) Capacidades térmicas (CP , CV): 

1. medir experimentalmente: 

 

 

 

 

2. consultar tabelas: 

 

 

 



6) Capacidades térmicas (CP , CV): 

1. medir experimentalmente: 

 

 

 

 

2. consultar tabelas: 

 

 

 

 

3. calcular teoricamente: 



6) Capacidade térmica 

Seja um sistema cujas energias térmicas são provenientes exclusivamente de 

graus de liberdade quadráticos.  

 



6) Capacidade térmica 

Seja um sistema cujas energias térmicas são provenientes exclusivamente de 

graus de liberdade quadráticos.  

Do teorema da equipartição de energia, sabemos que: 𝑈 = 1

2
 𝑁𝑓𝑘𝑇. 

 



6) Capacidade térmica 

Seja um sistema cujas energias térmicas são provenientes exclusivamente de 

graus de liberdade quadráticos.  

Do teorema da equipartição de energia, sabemos que: 𝑈 = 1

2
 𝑁𝑓𝑘𝑇. 

 

⟹ 𝐶𝑉 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

 



6) Capacidade térmica 

Seja um sistema cujas energias térmicas são provenientes exclusivamente de 

graus de liberdade quadráticos.  

Do teorema da equipartição de energia, sabemos que: 𝑈 = 1

2
 𝑁𝑓𝑘𝑇. 

 

⟹ 𝐶𝑉 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

=
𝜕

𝜕𝑇
1
2
 𝑁𝑓𝑘𝑇  



6) Capacidade térmica 

Seja um sistema cujas energias térmicas são provenientes exclusivamente de 

graus de liberdade quadráticos.  

Do teorema da equipartição de energia, sabemos que: 𝑈 = 1

2
 𝑁𝑓𝑘𝑇. 

 

⟹ 𝐶𝑉 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

=
𝜕

𝜕𝑇
1
2
 𝑁𝑓𝑘𝑇 =

𝑁𝑓𝑘

2
 



6) Capacidade térmica 

Seja um sistema cujas energias térmicas são provenientes exclusivamente de 

graus de liberdade quadráticos.  

Do teorema da equipartição de energia, sabemos que: 𝑈 = 1

2
 𝑁𝑓𝑘𝑇. 

 

⟹ 𝐶𝑉 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

=
𝜕

𝜕𝑇
1
2
 𝑁𝑓𝑘𝑇 =

𝑁𝑓𝑘

2
, 

 

assumindo f independente da temperatura.  

 



6) Capacidade térmica 

Seja um sistema cujas energias térmicas são provenientes exclusivamente de 

graus de liberdade quadráticos.  

Do teorema da equipartição de energia, sabemos que: 𝑈 = 1

2
 𝑁𝑓𝑘𝑇. 

 

⟹ 𝐶𝑉 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇
𝑉

=
𝜕

𝜕𝑇
1
2
 𝑁𝑓𝑘𝑇 =

𝑁𝑓𝑘

2
, 

 

assumindo f independente da temperatura.  

 

Podemos 

medir f !!! 



6) Capacidade térmica 

 

𝐶𝑉 =
𝑁𝑓𝑘

2
, com f independente da temperatura.  

 

Podemos 

medir f !!! 



6) Capacidade térmica 

 

𝐶𝑉 =
𝑁𝑓𝑘

2
, com f independente da temperatura.  

 

Para um gás monoatômico (p. ex., He): 𝐶𝑉/𝑛 = 3
2 𝑅 

Podemos 

medir f !!! 



6) Capacidade térmica 

 

𝐶𝑉 =
𝑁𝑓𝑘

2
, com f independente da temperatura.  

 

Para um gás monoatômico (p. ex., He): 𝐶𝑉/𝑛 = 3
2 𝑅 = 12,5 J/K 

Podemos 

medir f !!! 



6) Capacidade térmica 

 

𝐶𝑉 =
𝑁𝑓𝑘

2
, com f independente da temperatura.  

 

Para um gás monoatômico (p. ex., He): 𝐶𝑉/𝑛 = 3
2 𝑅 = 12,5 J/K. 

Para gases diatômicos ou poliatômicos: 𝐶𝑉/𝑛 = 1
2 𝑓𝑅 

Podemos 

medir f !!! 



6) Capacidade térmica 

 

𝐶𝑉 =
𝑁𝑓𝑘

2
, com f independente da temperatura.  

 

Para um gás monoatômico (p. ex., He): 𝐶𝑉/𝑛 = 3
2 𝑅 = 12,5 J/K 

Para gases diatômicos ou poliatômicos: 𝐶𝑉/𝑛 = 1
2 𝑓𝑅 

Podemos 

medir f !!! 



 

Para sólidos: 𝑓 = 6 

6) Capacidade térmica 



 

Para sólidos: 𝑓 = 6 ⟹ 𝐶/𝑛 = 6
2 𝑅 

6) Capacidade térmica 



 

Para sólidos: 𝑓 = 6 ⟹ 𝐶/𝑛 = 6
2 𝑅 = 3𝑅 

6) Capacidade térmica 



 

Para sólidos: 𝑓 = 6 ⟹ 𝐶/𝑛 = 6
2 𝑅 = 3𝑅 = 24,9 J/K. 

6) Capacidade térmica 



6) Capacidade térmica 

 

Para sólidos: 𝑓 = 6 ⟹ 𝐶/𝑛 = 6
2 𝑅 = 3𝑅 = 24,9 J/K. 

                                  regra de Dulong e Petit 



6) Capacidade térmica 

 

Para sólidos: 𝑓 = 6 ⟹ 𝐶/𝑛 = 6
2 𝑅 = 3𝑅 = 24,9 J/K. 

                                  regra de Dulong e Petit 



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

6) Capacidade térmica 



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
  

6) Capacidade térmica 



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
 



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
 



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
 



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑓𝑘𝑇

2
 



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑓𝑘𝑇

2
=

𝑁𝑓𝑘

2
 



Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑓𝑘𝑇

2
=

𝑁𝑓𝑘

2
= 𝐶𝑉  



então: 

𝐶𝑃 = 𝐶𝑉 + 𝑁𝑘 

Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑓𝑘𝑇

2
=

𝑁𝑓𝑘

2
= 𝐶𝑉 , 



então: 

𝐶𝑃 = 𝐶𝑉 + 𝑁𝑘 = 𝐶𝑉 + 𝑛𝑅 

Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑓𝑘𝑇

2
=

𝑁𝑓𝑘

2
= 𝐶𝑉 , 



então: 

𝐶𝑃 = 𝐶𝑉 + 𝑁𝑘 = 𝐶𝑉 + 𝑛𝑅 ⟹   𝑅 =
𝐶𝑃 − 𝐶𝑉

𝑛
 

Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑓𝑘𝑇

2
=

𝑁𝑓𝑘

2
= 𝐶𝑉 , 



então: 

𝐶𝑃 = 𝐶𝑉 + 𝑁𝑘 = 𝐶𝑉 + 𝑛𝑅 ⟹   𝑅 =
𝐶𝑃 − 𝐶𝑉

𝑛
= 𝐶𝑃/𝑛 − 𝐶𝑉/𝑛 

Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑓𝑘𝑇

2
=

𝑁𝑓𝑘

2
= 𝐶𝑉 , 



então: 

𝐶𝑃 = 𝐶𝑉 + 𝑁𝑘 = 𝐶𝑉 + 𝑛𝑅 ⟹   𝑅 =
𝐶𝑃 − 𝐶𝑉

𝑛
= 𝐶𝑃/𝑛 − 𝐶𝑉/𝑛 

Voltando aos gases ideais (𝑃𝑉 = 𝑁𝑘𝑇): 

 

𝐶𝑃 =
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
+ 𝑃

𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
, 

6) Capacidade térmica 

mas   
𝜕𝑉

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑘𝑇

𝑃 𝑃
=

𝑁𝑘

𝑃
  

e        
𝜕𝑈

𝜕𝑇 𝑃
=

𝜕

𝜕𝑇

𝑁𝑓𝑘𝑇

2
=

𝑁𝑓𝑘

2
= 𝐶𝑉 , 



Calor latente 



Durante as mudanças de fase, a adição de calor não aumenta a temperatura, ou 

seja, a capacidade térmica é infinita: 

𝐶 = lim
∆𝑇→0

𝑄

∆𝑇
= ∞          (na mudança de fase) 

 

 

 

 

Calor latente 



Durante as mudanças de fase, a adição de calor não aumenta a temperatura, ou 

seja, a capacidade térmica é infinita: 

𝐶 = lim
∆𝑇→0

𝑄

∆𝑇
= ∞          (na mudança de fase) 

 

Define-se, então, a quantidade de calor necessária, por unidade de massa, para 

fundir ou ebulir uma quantidade de substância como o calor latente: 

 

𝐿 ≡
𝑄

𝑚
 

 

 

 

Calor latente 



Durante as mudanças de fase, a adição de calor não aumenta a temperatura, ou 

seja, a capacidade térmica é infinita: 

𝐶 = lim
∆𝑇→0

𝑄

∆𝑇
= ∞          (na mudança de fase) 

 

Define-se, então, a quantidade de calor necessária, por unidade de massa, para 

fundir ou ebulir uma quantidade de substância como o calor latente: 

𝐿 ≡
𝑄

𝑚
 

 

exs.:  fusão do gelo:   L = 333 J/g = 80 cal/g 

 

 

Calor latente 



Durante as mudanças de fase, a adição de calor não aumenta a temperatura, ou 

seja, a capacidade térmica é infinita: 

𝐶 = lim
∆𝑇→0

𝑄

∆𝑇
= ∞          (na mudança de fase) 

 

Define-se, então, a quantidade de calor necessária, por unidade de massa, para 

fundir ou ebulir uma quantidade de substância como o calor latente: 

𝐿 ≡
𝑄

𝑚
 

 

exs.:  fusão do gelo:   L = 333 J/g = 80 cal/g 
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Então, se 𝑊𝑜𝑢𝑡𝑟𝑜 = 0:  ∆𝐻 = 𝑄   ,  a  𝑃 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡. 

Daí, a  𝑃 = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡.:  
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Assim, da mesma forma que  𝐶𝑉 =
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𝜕𝑇 𝑉
 é a capacidade energética 
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 𝑂2→ 𝐻2O ,  ∆𝐻 = −286 kJ é a entalpia de formação da água. 

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. 




