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Pratica 1 — Termoquimica.
Introducéo a calorimetria. Determinacéo de calor de neutralizacdo (reacdo acido-base) e calor
de dissolucéo de sélidos. Verificacédo experimental da lei de Hess.

Objetivos: Nesta pratica iremos fazer uma revisdo dos conceitos de calorimetria e introduziremos o
conceito de variagdo entalpia. Durante as etapas experimentais sera determinada a capacidade térmica
de um dado calorimetro, o calor de neutralizacao (reacao acido-base) e calor de dissolugao de solidos.
Por fim, faremos uma verificagdo experimental da lei de Hess que mostra que a quantidade de calor
associada a uma transformacao quimica dependa apenas dos estados inicial e final dos reagentes nao
importando a trajetdria ou as etapas empregadas na transformacao.

1) Introducéo a calorimetria

Calorimetria ¢ a parte da fisica que estuda as trocas de energia entre corpos ou sistemas quando
essas trocas se ddo na forma de calor. Calor significa uma transferéncia de energia térmica de um
sistema para outro, ou seja: podemos dizer que um corpo recebe calor, mas nao que ele possui calor. A
Calorimetria ¢ uma ramificacao da termologia.

Defini¢Ges importantes:

Calor - Energia térmica que flui de um corpo para outro em virtude da diferenga de temperatura
entre eles. Pode ser adicionado ou removido de uma substancia. E medido em calorias ou joules (1
Cal=4,18 J).

Capacidade térmica (C) - E a capacidade de um corpo de mudar sua temperatura ao receber ou
liberar calor. Ela ¢ dada como a razdo entre a quantidade de calor e a variagdo de temperatura:

Q

TAT
onde C ¢ capacidade térmica do corpo (cal/ °C). Q ¢ quantidade de calor trocada pelo corpo e AT ¢ a
variag¢ao de temperatura do corpo.

Calor especifico (¢): E a capacidade especifica de uma substancia de mudar sua temperatura ao
receber ou liberar calor para cada massa unitdria que esta vier a se incluir. Isto quer dizer que a
Capacidade Térmica de um corpo ¢ dada pelo Calor Especifico da substancia que o compde e sua
massa. A calor especifico ¢ definido como

c_Q

m mAT
onde C ¢ a capacidade térmica do material, m ¢ a massa do material, Q ¢ o calor trocado AT ¢ a
variacdo de temperatura do corpo.

A unidade usual para determinar o calor especifico ¢ cal / g "C. No sistema internacional usa-
se J/K.kg

Obs. Uma caloria (1 cal): é a quantidade de calor necessaria para aquecer, sob pressdo normal, 1,0 g
de agua de 14,5°C a 15,5°C.
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Equac6es Fundamentais na Calorimetria
Quantidade de Calor Sensivel: Ocorre mudanga de temperatura nas substancias. Q =M.C.AT

Se Q > 0 (o corpo recebe calor) — AT >0 (o corpo se aquece).

Se Q < 0 (o corpo cede calor) - AT <0 (o corpo se esfria).

Quantidade de Calor Latente: Ocorre mudanga de fase (ou estado) nas substancias. Q =m.L

Onde L em kJ/kg ou cal/g € o calor latente da transi¢ao de fase (L;= calor latente de fusdo; L, = calor
latente de vaporizagdo.; L = calor latente de solidificacdo e L. = calor latente de condensac¢ao).

Obs. Durante uma mudanca de fase (ou estado) ndo hé variacdo na temperatura.
Principios da Calorimetria

1. Principios de transformacgdes inversas: a quantidade de calor que um corpo recebe ¢ igual, em
modulo, a quantidade de calor que um corpo cede ao voltar, pelo mesmo processo, a situagao
inicial.

2. Principio do Equilibrio Térmico: quando varios corpos inicialmente a temperaturas diferentes
trocam calor entre si, € s6 entre si, observamos que alguns perdem enquanto outros recebem
calor, de tal maneira que decorrido um certo tempo, todos estacionam numa mesma
temperatura, chamada temperatura de equilibrio térmico.

3. Principio da Igualdade das Trocas de Calor: quando véarios corpos trocam calor apenas entre si,
a soma das quantidades de calor que alguns cedem ¢ igual, em médulo, a soma das quantidades
de calor que os restantes recebem.

Qi+ Q+..+Qn=0
Exemplos

1. Ao receber 6000 cal, um corpo de 250 g aumenta sua temperatura em 40°C, sem mudar de fase.
Qual o calor especifico do material desse corpo?

Quantidade de calor sensivel:
Q=m.c. AT — 6000 =250.c.40
¢ =6000/(250.40) = 0,6 cal/g.°C

2. Um bloco de vidro de massa m = 300g esta inicialmente a temperatura Ti=25°C. Sabendo que o
calor especifico do vidro € ¢ = 0,20cal/g°C, calcule a quantidade de calor necessaria para elevar a
temperatura do bloco até Tf=40°C.

Q=m.c.AT =300.0,20.15= 900 cal

3. Uma fonte térmica fornece, em cada minuto, 20 cal. Para produzir um aquecimento de 30°C em 50g
de um liquido, sdo necessarios 15 min. Determine a capacidade térmica dessa quantidade de liquido e
o calor especifico do liquido.

Q
AT

Fis.-Qui. Exp. 1 — Pratica 1: Termoquimica 2

Célculo da capacidade térmica: C=



20/1=Q/15 —» Q=300 Cal, C=Q/AT =300/30 —» C=10cal/°C
Calculo do calor especifico:

Q=300cal, AT=30°C, m=50g

Q=m.c.AT 300 =50.¢.30300=1500.c — c¢=0,2cal/g°C

Através da experiéncia didria, o conceito de calor como sendo uma forma de energia que
flui do mais quente para o mais frio, surge de maneira quase que intuitiva. Enquanto outras
formas de energia podem ser convertidas integralmente em calor, o inverso nao é possivel. Nas
reacoes quimicas, grande parte das energias envolvidas nas interagoes de natureza elétrica ou
magnética, aparecem sob a forma de calor ou de trabalho. Muitas reacoes ocorrem com liberacao
de calor para o ambiente, sendo denominadas exotérmicas. Qutras, endotérmicas, retiram calor
do ambiente com consequente abaixamento de temperatura.

Pode ser demonstrado que o calor transferido em uma mudanca de estado & pressao constante
é igual a variacao de entalpia do sistema

Qp=AH.

A entalpia, H, de um sistema é a soma da energia interna, U, e da energia de expansao, ou
energia elédstica, PV:

H=U+PV.

Quando as reacbes quimicas se processam em condi¢des de pressdo constante, os calores
envolvidos sao iguais as variagoes das entalpias dessas reagoes. Para uma dada reagao quimica,
a variacao de entalpia, AH, é a diferenca entre as entalpias dos produtos e dos reagentes:

AH = Z Hp'r’odutos - Z Hreagentes-

Independentemente dos caminhos percorridos pelos reagentes até a formagao dos produtos,
a variacao de entalpia deverd ser sempre a mesma. KEssa afirmacao, que constitui a Lei de
Hess, provém do fato de que a entalpia é uma funcao de estado, ou seja, cada estado apresenta
o seu valor correspondente de entalpia. Por isso a diferenca de entalpia entre dois estados é
independente de quantos estados possam existir intermediariamente.

As medidas de entalpia das reacgoes sao geralmente executadas através do emprego de calo-
rimetros, e fornecem informacoes sobre a natureza quimica, especialmente sobre as energias das
ligacoes quimicas. A utilizacao inversa das informacoes sobre as energias das ligacoes permite,
por outro lado, a previsao dos calores das reacgoes.

2) Calores de reacao

Na termodindmica e fisico-quimica, a termoquimica, também chamada de termodinidmica
quimica, ¢ o ramo da quimica que estuda o calor (energia) envolvido, seja absorvido, seja produzido,
nas reacdes quimicas e quaisquer transformacoes fisicas, tais como a fusdo e a ebuli¢dao, baseando-se
em principios da termodindmica. A termoquimica, genericamente, ¢ relacionada com a troca de
energia acompanhando transformagdes, tais como misturas, transigoes de fases, reacdes quimicas, ¢
incluindo calculos de grandezas tais como a capacidade térmica, o calor de combustdo, o calor de
formacgao, a entalpia e a energia livre.

Como vimos, a termoquimica, diz respeito as mudangas de energia manifestadas como “calor de
reacdo” ou variacdo de entalpia, A H. Uma reagdo na qual o calor é perdido pelos reagentes para o
meio ambiente, € dita exotérmica, onde A H € negativo; aquela onde o calor ¢ absorvido, ¢ chamada
de endotérmica e o A H ¢ positivo. Mudangas da energia podem também se manifestar como energia
elétrica medidas em termos de voltagem requerida ou produzida e a quantidade de mudanca quimica
(energia elétrica = volts x coulombs). O trabalho executado contra uma for¢a externa, como pressao
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atmosférica, também deve ser considerado. A maxima quantidade de energia avalidvel que um
sistema quimico pode produzir ¢ medida pelas mudancas de energia livre, A F(ou energia livre de
Gibbs, AG).

Em linhas gerais, calor de reacdo pode ser classificado em categorias mais especificas:

1°) Calor de formacdo: quantidade de calor envolvida na formagdao de um mol de substancia
diretamente de seus elementos quimicos, nos seus estados normais:

C(grafite) + Oy(g) — COs(g) AH (25°C, 1atm) =-94,059 Kcal

2°) Calor de combustio: quantidade de calor envolvido na combustao de um mol de substancia
combustivel, tais como carbono ou metano, em presenga de excesso de oxigénio.

3°) Calores de vaporizacgao: fusdo, sublimagao e solugdo: referem -se as mudancas de estado ou
hidratagdo (solvatacao) de moléculas ou ions;

4°) Calor de neutralizacdo: ¢ o calor envolvido quando um mol de agua ¢ produzido pela reacao
de um 4cido com uma base.

5°) Calor de reacgdo: € o calor envolvido quando um mol de reagente (substrato) ¢ consumido ou
quando um mol de produto ¢ formado (como exemplo de calor de reagdo temos o calor de dissolugdo
de um so6lido em um solvente).

6) Calor de solucdo: Calor de solugdo ¢ a variacao de entalpia associada com a adi¢ao de uma
dada quantidade de um soluto a uma certa quantidade de solvente. Em geral os valores de AH em
experimetos de dilui¢do mostram que o calor de solugao depende da quantidade de solvente.

7) Calor de dilui¢do: O calor de dilui¢do ¢ obtido a partir da adi¢do de uma quantidade de
solvente numa solug¢do. O calor de diluicdo de uma solucdo depende da concentragdo original da
solugdo e da quantidade do solvente adicionado.

3) Lei de Hess

A pressao constante, a variagao de calor associada a uma transforma¢dao quimica e
conhecida como entalpia de rea¢ao (AHg) e que por definicao, ¢ dada como a diferenca
entre a quantidade de calor do sistema apos a transformacao (AHg) e a quantidade de
calor 1nicial (AHy).

ﬁHR=AH|- &HF (1)

AH, e AHg sdo, as vezes, referenciados como entalpia dos produtos e dos reagentes
respectivamente. Uma transformagao espontanea ocorra necessariamente e sempre com
liberagdo de energia. que pode se manifestar sob as mais variadas formas. Quando esta
transformacdo absorve energia ela ¢ chamada de transformac¢do endotérmica (AHz>0):
quando ela libera energia, ela ¢ chamada transformagdo exotérmica (AHz<0).
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A quantidade de calor associada a uma transformagao quimica (AHg) depende apenas dos
estados 1nicial (AHp) e final (AHg), ndo importando a trajetéria seguida ou as etapas
intermediarias empregadas na transformacao (Lei de Hess). A lei de Hess pode ser
aplicada mesmo se as reacoes mntermediarias, ou a reacao total, ndao possam, de fato ser
realizadas (Figuras 3 e 4).
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Figura 3: Diagrama geral de uma reagéo. Figura 4: Lei de Hess
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Assim, de acordo com a Figura 3, numa transformagdo de A para B, podemos escrever:
AHr = AH+ AH, + AH,. Cabe lembrar que qualquer um dos termos da equa¢do anterior
pode ter valor maior ou menor que zero

No experimento a ser realizado tentaremos verificar a Le1 de Hess tendo o NaOH como
reagente de referéncia, pelo seguinte esquema de reacgdes:

NaOH(s) + HCI (aq)
AH

2

— NCl(aq) + H,0

AH,
AH,

NaOH(aq) + HCI (aq)

4) Procedimento experimental
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As medidas de calor sdo executadas num calorimetro, no qual o calor de reagdo ¢ medido pela
mudanca de temperatura da solu¢ao (A T) em °C; multiplicado pela massa da solugdo e pelo calor
especifico (cal/g°C). Deve ser feita uma correcdo para o calor absorvido ou envolvido pelo
calorimetro. Também, nos casos de aprecidveis diferencas de temperatura entre o calorimetro e o
ambiente, e caso a vedacdo ¢ insuficiente, ¢ necessario realizar uma série de leituras de temperaturas e
num grafico utilizar estes valores em funcdo do tempo de agitacdo, obtendo-se por extrapolagcdo a
correta variagdo de temperatura da reagao.

Material utilizado

- 1 proveta

- 1 funil de vidro

- 1 pisseta para dgua destilada

- 2 beckers (250 mL)

- 1 calorimetro (250mL) + 1 termdmetro

- Fonte de aquecimento (1 bico de Bunsen, resisténcia ou aquecedor)
- Balanga analitica

Reagentes

- 600 mL de agua destilada

- 16 g de NaOH solido

- 400 mL de uma solu¢dao de HCI 1M

EXPERIMENTO 1 - Determinacgéo da capacidade térmica ou calorifica do calorimetro (C.y)

Esta determinacdo € necessaria porque o calorimetro troca calor com o sistema que estd sendo
investigado no seu interior. Este processo ¢ denominado de calibragdo. A calibragdao ¢ feita pela
mistura, no interior do calorimetro, de quantidades conhecidas de agua fria e quente. A capacidade
calorifica (C) ¢ definida (de modo simplificado) como sendo a quantidade de energia absorvida por
um corpo para que sua temperatura aumente em 1°C. Geralmente, a capacidade calorifica de um
calorimetro ¢ determinada colocando-se uma certa quantidade de 4gua fria (ex. 100 mL a £ 25°C ) a
uma determinada temperatura (Ty) em seu interior e mistura-se uma mesma quantidade de agua (ex.
100 mL a £ 70°C ) uma outra temperatura mais quente (Ty). Mede-se a temperatura final (T), e
calcula-se C,, a partir da relacao entre calor recebido (Q.psorvido) € calor cedido (Qcedido)-

Q cedida + Q absorbida =0

A\ N
( : )
Q ced H,O quente + Q abs H,O fria + Q abs calorimetro =0

Mg.0 Cg20 (T —Tq) + Mg,6 a0 (T - Tr‘ +C cal (T - Trl =0

A partir dessa expressao determinamos a capacidade calorifica do calorimetro Ceg = Megy .Ceqy
Adotamos o calor da calor especifico da agua cy,o= 1cal/g °C e densidade da agua pyy0 = 1,0 g/ml.

Assim ficamos para determinar experimentalmente a capacidade térmica do calorimetro basta
resolver a equagao abaixo:

g _[mégu.a quente+Cigua quente: (teqmlibr:o_tigua qumte) 3 Meya fria-Cieua fz'fa'(tequilfbrto_téguafria)]

cal (teth’brlo'téguafrta)
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Na figura abaixo ¢ mostrado um calorimetro e os acessorios utilizados no experimento. Para
essa pratica o bico de Bunsen pode ser substituido pela chapa aquecedora.

Tampa do calorimetro

| | i— Termdmetro

R Termometro
=1 Becker
- - i -

Vazo o R
Calonmeétnco : e .__.-,!i__;.,__: A ;e}la de
{lata de aluminio g '-.| 2 anuanto
ou vidro} Izopor A b

u

Bico de Bun=en

A partir da massa do calorimetro e do calor especifico do cobre (¢c=0.094 cal/g °C) estime a
capacidade térmica do calorimetro. Compare esse valor com o obtido experimentalmente. Discuta
sobre o resultado encontrado.

Obs. O valor da capacidade térmica do calorimetro € sera utilizado nos experimentos a seguir,
logo sua determinacao deve ser feita com bastante empenho.

EXPERIMENTO 2 - Determinacéo do calor de reacéo de neutralizacéo (reagdes acido-base)

Vimos que a variacao de calor que ocorre em uma reagdo quimica entre produtos e reagentes, a
pressdo constante, ¢ chamada de entalpia de reacdo (AH). A entalpia de uma reagdo entre um acido
forte (AH) e uma base (BOH) ¢ denominada calor de neutralizagdo. Em solu¢do aquosa os acidos ¢
bases fortes encontram-se completamente dissociados e o calor de neutralizacdo ¢ igual ao calor de
dissociagdo da agua (com sinal contrario), visto que:

HCl+ NaOH — NaCl+ H,0

oY+ Ko+ B+ OH . Bot A+ HO

Acido Base

ou resumidamente:

H _+ OH_— H,0 AH)_ _=-134kcal/mol

1[‘._,
Nesse item cada grupo deve escolher uma das reagdes abaixo para determinar o calor de
neutralizagdo. Deve-se utilizar o mesmo calorimetro ja caracterizado no item anterior.

50 mL de HCI 1Mol/l com 50 mL de KOH 1 Mol/1;

50 mL de CH;COOH 1 Mol/l com 50 mL de NaOH 1 Mol/I:
50 mL de HNO: 1 Mol/l com 50 mL de NaOH 1Mol/I;

50 mL de HNO; 1 Mol/l com 50 mL de KOH 1 Mol/I;

50 mL de CH;COOH 1 Mol/l com 50 mL de KOH 1 Mol/I;
50 mL de H>SO4 1,0 Mol/l com 50 mL de NaOH 1 Mol/l.

VVYYYYVY
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Para determinar os calor de neutralizacdo nesse caso sugerimos o seguinte procedimento
experimental:

1) Colocar 50 mL da primeira solu¢ao dentro do calorimetro e anotar sua temperatura apos o
equilibrio do sistema.

2) Colocar 50 mL da segunda solucdo em um Becker, medir sua temperatura e em seguida
verter o liquido dentro do calorimetro. OBS. LAVAR O TERMOMETRO ANTES DE TRANSFERIR
DE UMA SOLUCAO PARA OUTRA;

3) Esperar a temperatura no interior do calorimetro estabilizar (+ 2 a 3 min) e depois registrar
esse valor.

4) Lavar bem os Becker e o calorimetro com dgua (ndo precisa secd-lo) e passe para a reacao
seguinte.

5) A partir das diferengas de temperatura determinar o calor de cada reagdo (variacdo de
entalpia, AH).

Como vimos anteriormente a variacao de entalpia da reacdo ¢ dada por AHg = AH; - AHg onde
AH; representa o calor trocado entre os reagentes (AH; = Qgr; + Qca + Qr2) € AHf representa o calor
envolvido apos a mistura dos reagentes (AHr = Quist = Mgt - Cmist - (T-T1) ). Uma vez que o reagente 1
encontra-se dentro do calorimetro temos ainda que Qg = mg; . Cr; . (T-T;) € Qca = Cca . (T-T). Para
o reagente 2 temos Qr, = Mg, . Cry . (T-T3) ;

Adote a densidade ¢ o calor especifico de cada solug¢io como sendo aproximadamente 1 g/cm’ e
1 cal./g°C, respectivamente.

PERGUNTA: Como vocé faria para determinar experimentalmente o calor especifico de um
dos reagentes dessa etapa?

EXPERIMENTO 3 - Verificacdo experimental da lei de Hess.
A) DISSOLUCAO: Determinagao do calor de dissolucio do NaOH (s) em agua.
Q cedido + Q absorbido =0

( A\ 4 % "

Q) cedido pola reaccion + m AT AT

dis dis dis C cal cal =4

T, cal. e anga . T:cal e dis AT Q cedido AH, exper.
kKI/mol

1" EXP |

1) Medir com a proveta 96 mL de 4gua destilada a temperatura ambiente e despejar no calorimetro
vazio. Apds o sistema entrar em equilibrio medir a temperatura da agua no calorimetro.

2) Medir 4g de NaOH utilizando um Becker pequeno e balanga analitica. Fazer esse procedimento
rapido pois NaOH ¢ altamente higroscopico. Nao deixar o frasco original de NaOH aberto por
muito tempo para nao contaminar o restante do produto.

3) Introduzir os 4g de NaOH dentro do calorimetro com agua e agitar levemente para dissolver
todo o NaOH e apds alguns minutos (+ 2ou 3) medir a temperatura do sistema.

4) Fazer os célculos para determinar AT. Note que vocé€ possui aproximadamente 100g de solugdo.
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5) Calcular o calor cedido pela reacdo e em seguida calcular o AH (vamos chama-lo de AH,).
Lembre-seque o AH representa o calor liberado/recebido por mol. Nesse caso € preciso calcular
o numero de moles de NaOH na solucao.

DADOS: Considere o calor especifico da solucdo de NaOH igual a 0,94 cal/g°C. Considere
AT 4is =AT¢,. Massa molar do NaOH = 40 g/Mol.

OBS. Nunca utilize o termOmetro para misturar as substancias, vocé possui um bastao de vidro
para isto.

B) NEUTRALIZACAO: Determinacéo do calor de reacio do NaOH (aq) e HCI (aq).

Q cedido + Q aw =0

R

Q cedido pola reaccion +my, v op €4 AT voom + My g Cais AT g mar ¥ Cea ATy = 0

Tical. e |T.dis. HCl| Tical.e | ATcal.e | ATdis. | Qcedido | AH: exper
dis. NaOH dis. final | dis. NaOH HCl KI/'mol

1) Medir a temperatura da solugdo de 100 mL de NaOH 1M que estava no calorimetro (obtida no

item anterior).
2) Em uma proveta medir 100 mL de uma solugdo de HCI 1M e apds coloca-la em um becker,

medir sua temperatura.
3) Adicionar a solu¢do de HCI 1M a solucao de 200ml de NaOH 1M do calorimetro e medir a

temperatura apos o sistema entrar em equilibrio.
4) Calcular o calor cedido pela reagao e em seguida calcular o AH (vamos chama-lo de AH, )

DADOS: Considere o calor especifico da solucdo de NaOH e da solugdo de HCI igual a 0,94
cal/g°C e 1.001 cal/g °C, respectivamente. Considere as densidades das solu¢des aproximadamente

iguais a 1 g/em’.
C) DISSOLUCAO E NEUTRALIZACAO: Determinacdo do calor de reacdo entre
NaOH(s) e HCI(aq).

Q cedido + Q absorbido =0

Q cedido pola reaccion +m. c . AT, +C_ AT =0

T, cal. e dis. T;cal. e dis. AT Q cedido AH; exper
HCl final kl'mol.

P EXP
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1) Em uma proveta, medir 100 mL de uma solu¢do de HCI IM em seguida coloca-la em um
calorimetro. Apds aguardar alguns minutos (2 ou 3) medir a temperatura dentro do calorimetro.

2) Medir 4g de NaOH utilizando um Becker pequeno e uma balanga analitica. Fazer esse
procedimento rapido pois NaOH ¢ altamente higroscopico. Nao deixar o pote de NaOH original
aberto por muito tempo para nao contaminar o restante do produto.

3) Introduzir os 4g de NaOH dentro do calorimetro com a solu¢cdo de HCI 1M e agitar levemente
para dissolver todo o NaOH e apos alguns minutos (£ 2 ou 3) medir a temperatura de equilibrio
do sistema. Observe que nesse caso a concentrardo de NaOH na solugdo serd de
aproximadamente 1 molar.

4) Calcular o calor cedido pela reacdo e em seguida calcular o AH (vamos chama-lo de AH3).

Para interpretar os resultados deste experimento consideramos o seguinte sistema de reagdes:

NaOH (s) 4+ HO (I) = Na* (aq) + OH™ (aq) AH,
Nat (aq) + OH (aq) + H' (aq) + Cl~ (aq) & H>0 (1) + Nat (aq) + Cl~ (aq) AH,
NaOH (s) + HY (aq) + Cl~ (aq) & H20 (1) + Na* (aq) + Cl~ (aq) AH;

OBSERVACAO:

O calor da reacao de dissolugao da base, gqissoi, € calculado por meio da expressao:
Qdissol = {sol + Gealor: ‘

Desse modo, o calor de dissolu¢ao do NaOH sera:

AH = ﬁ, com ny.om 0 numero de mols de hidréxido de sodio.
a

5) Utilizes os valores das variacdes de entalpia obtidos anteriormente (AH;, AH, e AH;) e
comprove experimentalmente a lei de Hess para esse caso.

AH, = AH, + AH,

5) Avaliacado do erro

A validade das equagdes descritas nos itens anteriores pode ser afetada por varios fatores tais
como: a) Falta de homogeneidade da temperatura no meio constituido por agua e material, devida a
lentidao da troca de calor da 4gua para o material, etc.; b) Mau isolamento e perda de calor para o
exterior.

A homogeneidade pode ser melhorada de diversas formas: (i) decréscimo do tamanho do
material, sobretudo para materiais com baixa condutividade térmica, (ii) agitagdo, (iii) aumento do
intervalo de tempo até a leitura da temperatura. O tempo de homogeneizagao nao devera exceder 1 a 2
minutos quando os materiais sdo metais, ceramicas, rochas ou vidros granulados.

A agitacdo e o tempo também agravam a perda de calor para o exterior, provocando decréscimo
da temperatura e dando origem a valores de calor especifico.
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