
Termoquímica: A Energia 
Oculta nas Reações Químicas
Toda reação química envolve muito mais do que a transformação de substâncias — ela 
carrega consigo trocas de energia que moldam desde o funcionamento de motores 
industriais até os processos vitais dentro de cada célula do nosso corpo. Bem-vindo ao 
fascinante universo da Termoquímica.



O Que é Termoquímica?
A Termoquímica é o ramo da química que investiga as trocas de calor que ocorrem durante as reações químicas e as transformações de estado da 
matéria. Ao compreender como a energia é absorvida ou liberada, cientistas e engenheiros conseguem projetar processos mais eficientes, seguros e 
sustentáveis.

Processos Naturais
Explica fenômenos como a fotossíntese, a 
respiração celular e a dissolução de 
substâncias — eventos que governam a vida 
e o clima no planeta.

Processos Industriais
Fundamental para o desenvolvimento de 
combustíveis, explosivos, fertilizantes e 
materiais de alto desempenho utilizados na 
indústria moderna.

Cotidiano e Tecnologia
Desde o fogo no fogão até as baterias de 
smartphones, a termoquímica está por trás 
de praticamente toda tecnologia que 
utilizamos diariamente.

Em essência, a termoquímica responde a uma pergunta simples, mas poderosa: quanto calor uma reação química libera ou absorve? Essa 
resposta orienta decisões em escala laboratorial e industrial ao redor do mundo.



Entalpia (H): A Medida da Energia Interna
A entalpia (H) é uma grandeza termodinâmica que representa o conteúdo total de 
energia armazenada em um sistema químico — especialmente a energia contida nas 
ligações químicas entre átomos e moléculas. Ela leva em conta tanto a energia 
interna do sistema quanto o trabalho realizado pela pressão exercida sobre ele.

Na prática, calcular o valor absoluto de H para qualquer substância é extremamente 
difícil, pois isso exigiria conhecer a energia de todas as interações subatômicas do 
sistema. Por esse motivo, os químicos trabalham com a variação de entalpia 
(ΔH), que mede apenas a diferença de energia entre o estado inicial e o estado final 
de uma reação.

Essa abordagem torna os cálculos muito mais acessíveis e práticos, sem perder a 
precisão necessária para aplicações científicas e industriais. O conceito de entalpia 
foi desenvolvido no século XIX e é hoje um dos pilares da termodinâmica química.

A entalpia é uma função de estado: seu valor depende apenas do estado 
atual do sistema, não do caminho percorrido para chegar até ele.

Componentes da Entalpia

Energia interna (U): soma de todas as energias cinéticas e 
potenciais das partículas do sistema

Trabalho de pressão-volume (PV): energia associada à 
expansão ou compressão do sistema

Fórmula: H = U + PV

Unidade: Joules (J) ou Quilojoules (kJ)

Por que ΔH é mais útil?

Mensurável experimentalmente com calorímetros

Permite comparar reações diferentes

Essencial para cálculos de engenharia e processos industriais



Variação de Entalpia (ΔH): O Coração da Termoquímica
A variação de entalpia (ΔH) é a grandeza mais utilizada em termoquímica. Ela quantifica a diferença de energia entre os produtos e os reagentes de uma 
reação química, indicando se o sistema libera ou absorve calor durante o processo.

ΔH = Hprodutos − Hreagentes

Significado do Sinal
O sinal de ΔH é a chave para interpretar uma reação: se for negativo, 
a reação libera energia para o ambiente (exotérmica); se for positivo, 
a reação absorve energia do ambiente (endotérmica).

Unidades de Medida
O ΔH é expresso em Joules (J) para pequenas quantidades de energia 
ou em Quilojoules por mol (kJ/mol) para valores referentes a 
quantidades molares de substâncias — o padrão mais comum em 
tabelas e livros didáticos.

Condições Padrão
Os valores de ΔH são frequentemente medidos em condições 
padrão: temperatura de 25 °C (298 K) e pressão de 1 atm. Nessas 
condições, o ΔH é denominado entalpia padrão de reação (ΔH°).

Extensividade
O ΔH é uma propriedade extensiva: seu valor depende da quantidade 
de matéria envolvida. Se você dobrar os mols de reagentes, o ΔH 
também dobra proporcionalmente.



Reações Exotérmicas: Liberando Calor para o 
Ambiente

Características Fundamentais

Nas reações exotérmicas, a energia total dos reagentes é maior do 
que a energia dos produtos. Essa diferença de energia é liberada para o 
ambiente na forma de calor — e às vezes também como luz, som ou 
trabalho mecânico.

ΔH < 0 (valor negativo)

O sistema perde energia para a vizinhança

A temperatura do ambiente ao redor aumenta

O calor aparece como produto na equação termoquímica

Reações exotérmicas são espontâneas com mais frequência, 
pois a liberação de energia favorece a estabilidade 
termodinâmica do sistema.

Exemplos Clássicos

Combustão do gás natural: CH₄(g) + 2O₂(g) → CO₂(g) + 
2H₂O(l) 
ΔH = −890 kJ/mol

Respiração celular: glicose + oxigênio → CO₂ + H₂O + energia 
(ATP)

Neutralização ácido-base: reação entre ácido e base libera calor

Ferrugem do ferro: oxidação lenta do ferro metálico ao ar

Explosões: reações rápidas e altamente exotérmicas com liberação 
súbita de energia

Em todas essas situações, o resultado prático é o mesmo: o ambiente 
fica mais quente após a reação, pois parte da energia química foi 
convertida em calor.



Reações Endotérmicas: Absorvendo Calor do 
Ambiente

Características Fundamentais

Nas reações endotérmicas, a energia total dos produtos é maior do 
que a dos reagentes. Para que essa diferença seja suprida, o sistema 
precisa absorver calor do ambiente ao seu redor. O resultado 
percebível é uma queda de temperatura no entorno imediato da reação.

ΔH > 0 (valor positivo)

O sistema absorve energia da vizinhança

A temperatura do ambiente ao redor diminui

O calor aparece como reagente na equação termoquímica

Bolsas de gelo instantâneo utilizadas em primeiros socorros 
exploram uma reação endotérmica: a dissolução de nitrato de 
amônio em água absorve calor e resfria rapidamente.

Exemplos Clássicos

Fusão do gelo: H₂O(s) → H₂O(l) — absorve calor do ambiente 
para fundir
ΔH = +6,01 kJ/mol

Fotossíntese: CO₂ + H₂O + energia solar → C₆H₁₂O₆ + O₂

Decomposição térmica: carbonatos se decompõem ao absorver 
calor

Dissolução de sais: cloreto de amônio em água resfria a solução

Produção de amônia reversa: decomposição da amônia em N₂ 
e H₂

Nessas reações, o calor não é um produto gerado — ele é uma matéria-
prima consumida para que a transformação química ocorra com 
sucesso.



Identificando Reações: Sinais, Símbolos e Equações
Reconhecer se uma reação é exotérmica ou endotérmica é fundamental para aplicar a termoquímica corretamente. Há duas formas principais de representar 
essa informação nas equações químicas.

Reação Exotérmica
ΔH negativo — o calor aparece como produto no lado direito da equação 
ou é indicado com sinal negativo após a seta.

Exemplo:
2H₂(g) + O₂(g) → 2H₂O(l) + Calor
ΔH = −572 kJ/mol

Interpretação: a queima de 2 mols de hidrogênio libera 572 kJ de energia 
para o ambiente na forma de calor.

Reação Endotérmica
ΔH positivo — o calor aparece como reagente no lado esquerdo da 
equação ou é indicado com sinal positivo após a seta.

Exemplo:
N₂(g) + O₂(g) + Calor → 2NO(g)
ΔH = +181 kJ/mol

Interpretação: a formação de 2 mols de óxido nítrico exige a absorção de 
181 kJ de energia do ambiente.

Dica de Identificação Rápida
Se a temperatura do ambiente aumentar 
após a reação → exotérmica (ΔH < 0). Se a 
temperatura do ambiente diminuir → 
endotérmica (ΔH > 0).

Equação Termoquímica
Sempre indique os estados físicos dos 
reagentes e produtos (s, l, g, aq), pois o ΔH 
varia conforme o estado de agregação das 
substâncias envolvidas.

Reversibilidade do ΔH
Se uma reação é invertida, o sinal de ΔH 
também se inverte. Essa propriedade é a base 
da Lei de Hess e permite calcular entalpias 
de reações difíceis de medir diretamente.



Aplicações Práticas: Do Fogo ao Gelo
A termoquímica não é apenas teoria — ela está presente em praticamente todas as tecnologias e processos biológicos que nos cercam. Compreender 
as trocas de entalpia permite desenvolver soluções mais eficientes e seguras.

Combustão e Motores
A queima de combustíveis fósseis 
como gasolina, diesel e gás natural 
é altamente exotérmica. Os 
motores de combustão interna 
aproveitam o calor gerado para 
realizar trabalho mecânico — 
movendo carros, aviões e 
geradores industriais.

Fotossíntese
Processo endotérmico por 
excelência: as plantas absorvem 
energia luminosa do sol e a 
convertem em energia química 
armazenada na glicose. Sem esse 
processo, não haveria alimento 
nem oxigênio na Terra.

Bolsas de Gelo 
Instantâneo
Utilizam a dissolução endotérmica 
de nitrato de amônio em água para 
gerar frio imediato sem 
refrigeração. São amplamente 
usadas em primeiros socorros e 
esportes de alto desempenho.

Indústria Química
O processo Haber-Bosch para 
produção de amônia (NH₃) — base 
de fertilizantes — é exotérmico. O 
controle preciso do ΔH é crítico 
para otimizar o rendimento e a 
segurança das reações em escala 
industrial.



Calculando o ΔH: Métodos Essenciais
Existem diferentes abordagens para determinar a variação de entalpia de uma reação química. Cada método tem suas vantagens e é mais indicado para situações específicas.

1

Entalpia de Formação (ΔHf°)
Define-se como a energia liberada ou absorvida na formação de 1 mol de um composto a partir de seus elementos no estado padrão. A entalpia de formação 
dos elementos puros em seus estados mais estáveis é, por convenção, zero. O ΔH da reação é calculado como:
ΔH°reação = Σ ΔHf°(produtos) − Σ ΔHf°(reagentes)
Tabelas de valores padronizados estão disponíveis para centenas de compostos.

2

Energia de Ligação (EL)
Toda ligação química armazena uma quantidade definida de energia. Para quebrar ligações, é necessário fornecer energia (processo endotérmico); ao formar 
novas ligações, energia é liberada (exotérmico). O ΔH é calculado como:
ΔH = Σ EL(ligações quebradas) − Σ EL(ligações formadas)
Esse método é especialmente útil para reações em fase gasosa.

3

Lei de Hess
Formulada por Germain Hess em 1840, essa lei afirma que a variação total de entalpia de uma reação é a mesma independentemente do caminho percorrido 
— seja em uma etapa direta ou em múltiplas etapas intermediárias. Isso permite calcular ΔH de reações difíceis de medir combinando equações conhecidas 
algebricamente, somando e subtraindo suas entalpias correspondentes.

Os três métodos são complementares. Na prática, escolhe-se o mais adequado conforme os dados disponíveis e o tipo de reação sendo estudada.



Termoquímica: Entendendo a Energia que Move o Mundo
Ao longo desta apresentação, exploramos os conceitos fundamentais da termoquímica — uma ciência que conecta o mundo microscópico das ligações químicas ao 
impacto macroscópico das transformações de energia na natureza e na indústria.

Entalpia (H)
Representa o conteúdo energético total de um sistema. Embora seu valor 
absoluto seja impraticável de calcular, a variação ΔH é mensurável e decisiva.

Exotérmicas
ΔH < 0. Liberam calor para o ambiente. Exemplos: combustão, respiração 
celular, explosões e reações de neutralização.

Endotérmicas
ΔH > 0. Absorvem calor do ambiente. Exemplos: fotossíntese, fusão do gelo, 
dissolução de certos sais.

Cálculo do ΔH
Três métodos principais: Entalpia de Formação, Energia de Ligação e Lei de 
Hess — cada um adequado a diferentes situações e dados disponíveis.

Da cozinha à indústria petroquímica, dos oceanos às mitocôndrias celulares — a termoquímica está em toda parte onde a matéria se transforma e a energia muda 
de forma. Dominar seus princípios é essencial para qualquer cientista, engenheiro ou cidadão curioso sobre o funcionamento do mundo.


