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EXERCÍCIOS – SÉRIE 1 

Reposição para o período de suspensão de aulas devido à pandemia de COVID 19 

 

PRIMEIRA LEI DA TERMODINÂMICA 

(exercícios referentes às duas primeira aulas) 

 

1- A interação das moléculas de um gás com o recipiente que o contém determina as 
transformações que o sistema pode sofrer. Levando em conta as variáveis de um gás perfeito 
num sistema termodinâmico – pressão, volume, temperatura (ou energia interna) e calor – 
podem-se considerar quatro transformações: isobárica, isotérmica, isométrica e adiabática. O 
gráfico abaixo representa a transformação de um sistema termodinâmico constituído por uma 
amostra de 2,0 mols de um gás monoatômico ideal. 

 

De acordo com as leis da termodinâmica, calcule o trabalho realizado sobre o gás. 
 
 
2- 20 litros de gás hidrogênio contido num recipiente de aço a 27 ºC e à pressão de 50 atm é 
expandido reversivelmente sem variação de temperatura até um volume final de 100 litros. 
Calcular: 
a) Qual a quantidade de calor envolvida nesta expansão? 
b) Qual a pressão do gás no final da expansão? 
c) Qual o trabalho realizado durante a expansão? 
  
 
3- Uma amostra de 4,5 g de metano ocupa o volume de 12,7 L a 310 K. 
a) Calcule o trabalho realizado quando este gás se expande isotermicamente contra uma pressão 
externa constante de 200 Torr até o seu volume aumentar 3,3 L. 
b) Calcule o trabalho se a expansão fosse realizada reversivelmente à temperatura constante. 



4- A capacidade calorífica molar, à pressão constante, de um gás perfeito varia com a 
temperatura de acordo com a seguinte expressão: 

 

Calcular a quantidade de calor, o trabalho, a energia interna e a variação de entalpia quando um 
mol do gás é aquecido de 0 ºC (273 K) até 100 ºC (373 K): 
a) à pressão constante. 
b) à volume constante. 

 

5- Um gás ideal, Cv,m = 5R/2, é expandido adiabaticamente contra uma pressão constante de 1 
atm até que seu volume seja o dobro. Se a temperatura inicial é 25 ºC e a pressão inicial 5 atm, 
calcule a temperatura final, a quantidade de calor, o trabalho, a variação da energia interna e a 
variação de entalpia por mol de gás para a transformação.  

 

 

 

 

EFEITOS TÉRMICOS 

(exercícios referentes às aulas 3 e 4) 

 

1- Com os dados da Tabela dada (final do arquivo), calcule os valores de ∆𝐻ଶଽ଼
଴  para as reações: 

 

 

2- A 25oC e 1 atm de pressão tem-se os dados: 

Substância H2 (g) C (grafita) C6H6 (l) C2H2 (g) 

∆𝐻௖௢௠௕௨௦௧ã௢
଴    (kJ/mol) -285,83 -393,51 -3267,62 -1299,58 

 

a) Calcule o ∆𝐻଴ de formação do benzeno líquido. 
b) Calcule o ∆𝐻଴ da reação:  3𝐶ଶ𝐻ଶ (௚) → 𝐶଺𝐻଺ (௟) 

 



3- Para a seguintes reações a 25oC: 
  ∆𝐻଴ kJ/mol  

 𝐶𝑎𝐶ଶ (௦) + 2𝐻ଶ𝑂(௟) → 𝐶𝑎(𝑂𝐻)ଶ (௦) + 𝐶ଶ𝐻ଶ (௚) -127,9 

 𝐶𝑎 (௦) +
ଵ

ଶ
𝑂ଶ (௚) → 𝐶𝑎𝑂(௦) -635,1 

 𝐶𝑎𝑂(௦) +  𝐻ଶ𝑂(௟)  → 𝐶𝑎(𝑂𝐻)ଶ (௦)   -65,2 

O calor de combustão da grafita é -393,51 kJ/mol e o do C2H2 (g) é -1299,58 kJ/mol. Calcule o 
calor de formação CaC2 (s) a 25oC. 

 

4- Uma amostra de sacarose, C12H22O11 pesando 0,1265 g é queimada em uma bomba 
calorimétrica. Após a reação ter sido completada, determinou-se que, para produzir 
eletricamente o mesmo incremento de temperatura, foram gastos 2082,3 Joules. 

a) Calcule o calor de combustão da sacarose. 
b) A partir do calor de combustão e dos dados da Tabela dada (final do arquivo), calcule o calor 

de formação da sacarose. 

 

5- Queimando-se completamente 3,0539 g de álcool etílico líquido, C2H5OH, a 25oC numa bomba 
calorimétrica, o calor liberado é igual a 90,447 kJ. 

a) Calcule o ∆𝐻଴ molar da combustão do álcool etílico a 25oC. 
b) Se o ∆𝐻଴ de formação do CO2 (g) e do H2O (l) são iguais a -393,51 kJ/mol e -285,83 kJ/mol, 

respectivamente, calcule o ∆𝐻଴ de formação do álcool etílico.  

  



 

 

Tabela - Propriedades Termodinâmicas a 298,15 K 

(Fonte: Castellan, Gilbert William; Fundamentos de Físico-Química (Sistema SI); 1ª Ed., 2008.)  

 

  



 



 


