
QUI016 (T01) - Qúımica Geral: P2 (Módulos 6, 7 e 9) Pontuação ↓

Data: 14/07/2025 Questões: 3 Pontos totais: 8

Matŕıcula: Nome:

Questão Pontos Nota

1 3

2 2

3 3

Total: 8

Instruções:

1. Justifique todas as suas respostas e entregue as repostas com essa folha anexa.

2. Equações relevantes (R = 8,314 JK−1 mol−1):

(a) Energia de Gibbs: ∆G = ∆H − T∆S e ∆G = ∆G◦ +RT lnQ.

(b) Equação de Arrhenius: k = A exp

(
− Ea

RT

)
.

(c) Lei de Van’t Hoff: ln
K2

K1

=

(
1

T1

− 1

T2

)
∆H◦

R
.

1. (3 pontos) O iodeto de hidrogênio (HI(g)) pode ser obtido pela reação entre o hidrogênio (H2(g))

e iodo (I2(g)) moleculares. Essa reação estabelece um equiĺıbrio qúımico (Equação 1). Os valores

de entalpia molar padrão de formação e entropia molar padrão – ∆fH
◦
m e S◦

m, respectivamente –

dos compostos envolvidos estão dispostos na Tabela 1.

H2(g) + I2(g) −−⇀↽−− HI(g) (1)

Tabela 1: Valores de entalpia molar padrão de formação (∆fH
◦
m/kJmol−1) e

entropia molar padrão (S◦
m/JK

−1mol−1) do H2(g), I2(g) e HI(g). Todos os valores
foram determinados à 298,15 K.

Composto ∆fH
◦
m (kJmol−1) S◦

m (JK−1mol−1)

H2(g) 0 130,7

I2(g) 62,4 260,7

HI(g) 26,5 206,6

(a) Considerando uma temperatura de 298,15 K e condições-padrão, qual dos dois sentidos da

reação é favorecido no equiĺıbrio qúımico?
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(b) Visando aumentar o rendimento da reação, um funcionário leigo sugeriu aumentar a tempe-

ratura para 500 K, para que a concentração de HI(g) no equiĺıbrio aumentasse. A afirmação

desse funcionário é válida? Qual o valor da nova constante de equiĺıbrio após o aquecimento?

Resposta:

Na letra (a), deve-se calcular a constante de equiĺıbrio, K, a partir dos dados termodinâmicos.

O valor de K é obtido por uma adaptação da equação a, ∆G = ∆G◦ +RT lnQ.

∆G = ∆G◦ +RT lnQ. No equiĺıbrio, ∆G = 0 e Q = K, logo, ∆G◦ = −RT lnK

O ∆G◦ é calculado utilizando ∆G◦ = ∆H◦ − T∆S◦. Os valores de ∆H◦ e ∆S◦ são obtidos

pela lei de Hess a partir dos valores na Tabela 1. Para tal, é imporatante balancear a

equação qúımica:

H2(g) + I2(g) −−⇀↽−− 2HI(g)

∆rH
◦ =

∑
n×∆fH

◦ (produtos)−
∑

n×∆fH
◦ (reagentes)

∆rH
◦ = [2× (26,5× 103)]− [(1× 0) + (1× 62,4× 103)] = −9,4× 103 Jmol−1

∆rS
◦ =

∑
n× S◦ (produtos)−

∑
n× S◦ (reagentes)

∆rS
◦ = [2× (206,6)]− [(1× 260,7) + (1× 130,7)] = 21,8 JK−1mol−1

Então, a equação ∆G◦ = ∆H◦ − T∆S◦, à 298,15 K, se torna

∆G◦ = (−9,4× 103)− (298,15)(21,8) = −15,90× 103 Jmol−1 = −15,90 kJmol−1

Sendo assim, é posśıvel calcular a constante de equiĺıbrio à 298,15 K:

∆G◦ = −RT lnK ∴ K = exp

(
−∆G

RT

)
= exp

(
− (−15,90× 103)

(8,314)(298,15)

)
= exp (6,41) = 610,5

Como K > 1 à 298,15, o equiĺıbrio tende à formação dos produtos nessa temperatura.

Na letra (b), é necessário usar a Lei de Van’t Hoff para verificar se a constante de equiĺıbrio

irá aumentar ou diminuir após o aumento da temperatura. Para tal, é necessário calcular o

∆rH
◦, que foi obtido no item anterior (−9,4 kJmol−1). Então, tem-se que

ln
K2

K1

=

(
1

T1

− 1

T2

)
∆rH

◦

R

ln
K2

(610,5)
=

(
1

(298,15)
− 1

(500)

)
(−9,4× 103)

(8,314)
= −1,53 ∴ K2 = 610,5×exp (−1,53) = 132,1
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Como K2 = 132,1 < K1, o novo equiĺıbrio tende menos à formação de produtos. Então, a

afirmação do funcionário não é válida. Isso poderia ser previsto, qualitativamente, pelo fato

da reação ser exotérmica (∆rH
◦ < 0).

2. (2 pontos) A cinética da reação de decomposição do iodeto de hidrogênio (HI(g)) em hidrogênio

(H2(g)) e iodo (I2(g)) moleculares (Equação 2) foi analisada à 580 K, visando entender melhor

como o processo funciona. Os dados obtidos estão dispostos na Tabela 2.

2HI(g) −−→ H2(g) + I2(g) (2)

Tabela 2: Dados de pressão parcial de HI(g) (p (HI(g))/bar) adquirida em dife-
rentes instantes da reação (t/s) de decomposição em H2(g) e I2(g).

t/s 0 1,0× 103 2,0× 103 3,0× 103 4,0× 103

p (HI(g))/bar 1,0 0,11 0,061 0,041 0,031

Em posse desses dados, você decidiu verificar o comportamento de (p (HI(g)) em função do tempo

de três modos diferentes, gerando os gráficos dispostos na Figura 1.

Sendo assim, mostre a (i) lei de velocidade de reação, (ii) a ordem global da reação e (iii) a

constante de velocidade, k.

Resposta:

Os gráficos fornecidos mostram a variação da pressão parcial do HI (p(HI)) e valores relaci-

onados ao longo do tempo. Percebe-se que o único gráfico cujos pontos obtidos geram uma

reta é o C. Isso é percept́ıvel pelo R2 ser o mais próximo de 1. Logo, como esse gráfico gerou

uma reta e ele relaciona 1/p (HI) com t, percebe-se que a reação é de segunda ordem.

Isso se deve pela lei de velocidade integrada, que pode ser deduzida por

v = k [A]2 = −d [A]

dt
∴

1

[A]2
d [A] = −k dt

Para se obter a concentração de A em qualquer tempo t, integra-se em ambos os lados da

igualdade: ∫ [A]t

[A]0

1

[A]2
d [A] = −k

∫ t

0

dt

− 1

[A]

∣∣∣[A]t

[A]0

= −k t
∣∣∣t
0(

1

[A]0
− 1

[A]t

)
= −kt ∴

1

[A]t
= kt+

1

[A]0
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Figura 1: Gráficos de cinética de reação para a decomposição do HI(g). A
mostra o comportamento de p (HI), B, de ln (p (HI))), e C, de 1/p (HI) em função
do tempo (t/s). Cada gráfico é acompanhado de sua regressão linear, mostrando
a equação da reta correspondente e o coeficiente R2.

Então, tem-se que, para uma reação com cinética global de ordem 2, o gráfico 1/ [A]t × t

dará uma reta crescente com coeficiente angular k. Além disso, pode-se dizer que a lei de

velocidade de reação, cuja forma geral é v = k [A]2, assume a forma

v = k [HI]2

Por fim, como o k é o coeficiente angular da reta, ele é igual a 0,0078. A unidade para o k

de uma reação de segunda ordem pode ser obtido pela relação v = k [A]2. Como v é sempre

dada em mol L−1 s−1 e a concentração, em mol L−1, tem-se que

mol

L s
= k

(
mol

L

)2

∴ k =
L

mol s

Ou seja, k = 0,0078 Lmol−1 s−1.

3. (3 pontos) Em uma determinada reação qúımica, que ocorre em uma única etapa, verificou-se

que a energia de ativação é igual a 125 kJmol−1 à 298,15 K. Após algumas reuniões com o setor
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de P&D, um catalisador foi proposto para a reação e uma fonte confiável apontou uma redução

da energia de ativação dessa reação na presença desse catalisador para 75 kJmol−1 à 298,15 K.

Antes de propor a compra desse catalisador para instâncias superiores na empresa, você decidiu

verificar se aquecer a reação até 350 K é mais eficiente do que usar o catalisador. De um ponto

de vista puramente cinético, é mais eficiente usar o catalisador ou esquentar a reação até 350 K?

Resposta:

O catalisador, como esperado, diminui a energia de ativação, Ea em uma dada temperatura.

Para verificar o impacto dessa diminuição na velocidade da reação, pode-se usar a equação

de Arrhenius, k = exp (−Ea/RT ), para descobrir a relação k2/k1:

ln k1 = −Ea (1)

RT
e ln k2 = −Ea (2)

RT

ln k2 − ln k1 = ln
k2
k1

=

(
−Ea (2)

RT

)
−
(
−Ea (1)

RT

)
=

1

RT
(Ea (1)− Ea (2))

ln
k2
k1

=
1

(8,314)(298,15)

(
125× 103 − 75× 103

)
= 20,17

k2
k1

= exp (20,17) = 5,76× 108

Logo, percebe-se que o uso do catalisador acelera a reação em, aproximadamente, 5,76 ×108

vezes. Para saber se é mais eficiente usar o catalisador ou esquentar a reação, basta calcular

a mesma reação k2/k1 para o aquecimento:

ln k1 = − Ea

RT1

e ln k2 = − Ea

RT2

ln k2 − ln k1 = ln
k2
k1

=

(
− Ea

RT2

)
−
(
− Ea

RT1

)
=

Ea

R

(
1

T1

− 1

T2

)
ln

k2
k1

=
(125× 103))

8,314

(
1

(298,15)
− 1

(350)

)
= 7,47

k2
k1

= exp (7,47) = 1,76× 103

Como a fração k2/k1 para o catalisador é, aproximadamente, 3,28 ×105 vezes maior que para

o aquecimento, é mais vantajoso promover a reação catalisada, nesse caso.
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ôn

io

8
3

20
8.
98

B
i

B
is
m
u
to

1
1
5

28
8

M
c

M
os
có
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râ
n
io

9
3

23
7

N
p

N
et
ú
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eŕ
ıc
io

9
6

24
7

C
m

C
ú
ri
o

9
7

24
7

B
k

B
er
q
u
él
io

9
8

25
1

C
f

C
al
if
ór
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