
Aula de Exercícios I
Gases e Termoquímica



Vamos reescrever as equações e pensar em uma hipótese:

(1): C12H26 (l) + 37/2 O2 (g) → 12CO2 (g) + 13H2O (l)    ΔH1 = - 7513 kJ/mol

(2): C6H14 (g) + 19/2 O2 (g) → 6CO2 (g) + 7H2O (l)         ΔH2 = - 4163 kJ/mol

(3): C3H6 (g) + 9/2 O2 (g) → 3CO2 (g) + 3H2O(l)             ΔH3 = - 2220 kJ

(4): C12H26 (l) → C6H14 (l) + 2C3H6                              ΔH4 = ?

Pelas posições dos hidrocarbonetos, podemos pensar assim:

(4) = (1) - (2) - 2.(3)

Testando a hipótese:

+ (1): C12H26 (l) + 37/2 O2 (g) → 12CO2 (g) + 13H2O (l)

- (2): 6CO2 (g) + 7H2O (l) → C6H14 (g) + 19/2 O2 (g)  

- 2.(3): 6CO2 (g) + 6H2O(l) → 2C3H6 (g) + 18/2 O2 (g)

C12H26 (l) + 37/2 O2 (g) + 12CO2 (g) + 13H2O (l) → 12CO2 

(g) + 13H2O (l) + 37/2 O2 (g) +  C6H14 (g) + 2C3H6 (g)

=
(4): C12H26 (l) → C6H14 (l) + 2C3H6

Portanto, a hipótese estava correta e podemos utilizá-la!

ΔH4 = ΔH1 - ΔH2 - 2.ΔH3 

ΔH4 = - 7513 - (- 4163) - 2.(- 2220)

ΔH4 = - 7513 + 4163 + 4440 = - 7513 + 8603

ΔH4 = 1090 kJ (Letra C)



Como a questão forneceu pressão (unidade diferente, mas ok), volume e temperatura, nós podemos utilizar a Equação de 
Clapeyron para descobrir o número de mols (n) e, com ele, a massa de hidrogênio! Note que, apesar da unidade de pressão 
não ser atm, como de costume, a constante universal dos gases é diferente. Ela está, agora, com a unidade de mmHg também, 
por isso tem um valor diferente do 0,082, porque este valor é para quando a pressão está em atm!

T = - 253 ºC = (- 253 + 273) K = 20 K
PV = nRT

3115.120 = n.62,3.20
n = (3115.120)/(62,3.20) = 3115.6/62,3

n = 18690/62,3 = 186900/623
n = 300 mols

A massa molar do Hidrogênio (H2) é: 2.1 = 2 g/mol. Assim, a sua massa vale: m = n.MM = 300.2 = 600g = 0,6 kg (Letra A)



Essa questão de entalpia é interessante, porque traz uma forma diferente 

de mostrar as reações e as suas entalpias. Analisando os diagramas, 

temos:

(1): 2C(s) + H2 (g) → C2H2 (g)     ΔH1 = + 227 kJ

(2): C(s) + O2 (g) → CO2 (g)     ΔH2 = - 393 kJ

(3): H2 (g) + 1/2 O2 (g) → H2O(l)     ΔH3 = - 286 kJ

Olhando as reações, é possível perceber que são reações de formação!! 

Então, as entalpias também são de formação.

Com isso em mente, fica mais fácil de calcular a entalpia 

de combustão, porque é só fazer:

Total = Produtos - Reagentes

Reação de combustão:

C2H2 (g) + 5/2 O2 (g) → 2CO2 (g) + H2O(l)     ΔH = ?

     ΔH = 2.ΔH2 + ΔH3 - ΔH1 - (5/2).ΔHoxigênio

ΔH = 2.(- 393) + (- 286) - (227) - (5/2).0

ΔH = - 786 - 286 - 227 - 0

ΔH = - 1299 kJ (Letra C)



O enunciado afirma que temos 4,5mg de água no milho. No entanto, 
antes de virar pipoca, somente 9% está na forma de vapor, ocupando 
0,1mL. Assim, é possível calcular a pressão por meio da Equação de 
Clapeyron (gases ideais):

mágua total = 4,5mg = 4,5.10-3g
mágua vapor = mágua total.9% = 4,5.10-3 . (9/100) = 40,5.10-3/100

mágua vapor = 40,5.10-3.10-2 = 40,5.10-5 g
MMágua = 2.MMhidrogênio + MMoxigênio = 2.1 + 16 = 18 g/mol

n = m/MM = 40,5.10-5/18 = 2,25.10-5 mols
T = 177ºC = (177 + 273) K = 450K

V = 0,1 mL = 0,1.10-3 L = 10-1.10-3 = 10-4 L
PV = nRT

P.10-4 = 2,25.10-5.0,082.450
P.10-4 = 2,25.10-5.36,9
P.10-4 = 83,025.10-5

P = 83,025.10-5/10-4

P = 83,025.10-5.104

P = 83,025.10-1

P = 8,3025 atm
P ≅ 8,3 atm (Letra A)


