ESTEQUIOMETRIA

META
Estabelecer a relagdo quantitativa
das reagbes quimicas.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno
devera:

distinguir as relagdes em
quantidade de matéria e

resolver problemas que envolvam
os calculos estequiométricos.

PRE-REQUISITOS
Conhecimento da representagdo
das substancias através das
féormulas quimicas.

(Fonte: http://fotos.sapo.pt.)



uando se ouve falar em quimica, logo vem em nossa
mente 2 imagem de um cientista em um laboratério,
realizando reagOes fascinantes, as vezes até explosivas.
Este pensamento nao ¢ de todo errado, porque a quimica estuda as
conversoes de substancias simples, ou dos com-

INTRODU(;AO postos, em diferentes substancias simples, ou

Compostos.

O interessante também ¢ sabermos que, neste
exato momento, milhares de reagdes estdo acontecendo em nosso
corpo. Sio elas que nos conservam vivos e saudaveis.Nesta aula,

Estequiometria vamos estudar as reagoes quimicas do ponto de vista quantitativo,
" ou seja, aprenderemos como calcular as quantidades de matéria de
estudo das relag6es Ja, ap g

quantitativas entre  um composto que sao necessarias para reagir com outro composto,
quanti dades de formando um terceiro composto. A parte da quimica que estuda
reagentes e produtos. P AP ! !

estas transformagdes chama-se estequiometria.

Laboratério cletronico (Fonte: http://educafeup.pt).



rimeiramente é importante conhecermos a origem da pala
vra estequiometria. Estequiometria deriva das palavras

gregas stoicheion, que significa ‘elemento’ e mefron, que significa ‘medida’.

A Lei da Conservacao da Matéria (ou Let da Conservacao da
Massa) fundamenta o estudo da

estequiometria. Antoine Lavoisier, um gran- ESTEQUIOMETRIA

de cientista frances, introduziu esta Lei que

afirma: a massa total de uma substancia pre-
sente ao final de uma rea¢ao quimica é a mesma massa total do
inicio da reacio.

Na aula 02, quando estudamos o avanco da teotia atomica, vi-
mos, através dos postulados de Dalton, que os atomos nao sao nem
criados nem destruidos durante qualquer reacao quimica.

Desta forma, antes e depois da reagao esta presente o mesmo

conjunto de atomos. : -
> 1 1 1 .
Vamos, entao, iniciar nossa aula aprendendo como férmulas e

equacdes quimicas sdo usadas para representar o rearranjo dos ato- ~ Quimico  francés
~ ;. (1743-1794). Foi o pri-

mos que ocotre durante as reagcoes quimicas. meiro Gientistaaenun-
ciar o principio da

~ . conservacao damaté-

EQUACOES QUIMICAS ria. Além disso identi-

ficou e batizou o oxi-
génio, refutou ateoria

As equagoes quimicas ajudam a representar de uma forma re- ogisticae participou
sumida as rea¢Oes quimicas. nareformadanomen-
. . , . claturaquimica. Céle-
Considere a reacao entre o aluminio e o bromo: bre pelasuafrase*Na
2Al(s) + 3Br, () —=ALBr (s) Naturezanadasecria,

- , N R nada se perde, tudo se

Nesta equacdo, as formulas dos reagentes, que sao as substan-  yancforma. Conside-

cias que se combinam, sio escritas 2 esquerda da seta, enquanto  radoocriador daQui-
; N .. N micamoderna.
que as féormulas dos produtos, que sao as substancias que sao pro-
duzidas, vém a direita.
Voce pode ver também os simbolos (s) e (1), que indicam que o
composto esta na fase solida ou liquida. Em outras equa¢oes qui-
micas, vocé podera encontrar também o simbolo (g), que apatece

quando a substancia esta na fase gasosa.
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Veja um exemplo na equa¢ao quimica abaixo:

2Fe(s) + 3Cl(g) — 2FeCl (s)

Mais adiante, vocé vera equacoes quimicas com o simbolo (aq).
Este simbolo indica que a substancia esta dissolvida na agua, ou
seja, uma solu¢ao aquosa.

Além destas informacoes, voce deve ter observado a existéncia de
nameros antes de cada composto ou elemento nas equagoes quimicas
Esses numeros, que sao conhecidos como coeficientes, indicam as
quantidades relativas dos reagentes e produtos. E através deles que
sabemos quanto de matéria esta reagindo e quanto esta se formando.

Estes numeros sao necessarios, em muitas reagoes, para tornar
a equacao quimica balanceada, tornando o Principio da Conserva-
¢ao da Matéria valido.

Voltemos a reacao:

2Al(s) + 3Br, () —=AlLBr(s)

Os numeros que se apresentam antes do Al e Br, podem ser
entendidos como o nimero de atomos ou de moléculas que reagem
e que se formam. Assim, a equacao pode ser lida da seguinte for-
ma: dois atomos de Al e trés moléculas de Br, formam uma molé-
cula de Al Br, solido.

Desta forma, por indicarem as quantidades dos reagentes e pro-
dutos, os coeficientes de uma equacgao balanceada sio chamados

de coeficientes estequiométricos.

E através destas equagoes quimicas balanceadas que é possi-
vel descrever o resultado de reacoes quimicas e compreender a qui-

mica de um modo quantitativo.

BALANCEAMENTO DE EQUACOES
QUIMICAS

Antes de iniciarmos nosso aprendizado sobre os calculos quan-
titativos a respeito das rea¢Oes quimicas, vamos aprender como

balancear uma equacao quimica.



O processo de balanceamento se faz necessario, pois ira garan-
tir que 0 mesmo numero de atomos de cada elemento apareca em
ambos os lados da equacao.

Como primeiro exemplo, vamos ver as reacOes dos metals ou
dos nao-metais com o gas oxigénio (O,). Estas reagcoes formam os
oxidos que tem como formula geral M O .

Quando o metal ferro reage com o oxigénio, ocotre a formacio
do o6xido de ferro (III). A reacao é:

4 Fe(s) + 3 O,(g) — 2Fe,0,(s)

Outro exemplo é a reacao do magnésio metalico com o oxige-
nio, formando o 6xido de magnésio, um sélido i6nico:

2 Mg(s) + O,(g) —=2MgO(s)

Esta reacao pode ser vista na figura 54. Nela, vemos a fita de
magnésio reagindo com o ar (O,), formando uma intensa chama.
No final da reacao temos uma fita bem mais fragil de um soélido
ionico branco de MgO. Também podemos ver as representacoes

em nivel atomico dos reagentes e produtos.

Figura 54 - Queima do magnésio metalico em oxigénio. (Fonte: Brown, T. L.; et al.
Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sdo Paulo: Pearson Prentice IHall, 2005).

Vamos agora falar das rea¢oes de combustao. Voceé sabe dar

um exemplo de uma reacao de combustio que ocorre no dia-a-dia?
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A reagao que ocorre com o octano, C.H, , que é um componente

18
da gasolina, no motor de um carro, ¢ um exemplo de uma reacao de
combustao.

Como definir combustao ?

Combustao é a queima de uma substancia em oxigenio do at, libe-
rando calor.

No caso do octano, temos a seguinte reacao:

2CH, D + 250, =16 CO,@g) + 18 H,O()

Como vocé pode ver na reacao acima, o octano, que é um
hidrocarboneto (classe de compostos que contém apenas C e H) reage
com o oxigénio do at, formando CO, e H,O.

Estes sao os produtos que sempre voceé vera em uma reacao onde
se mostra a combustao completa de hidrocarbonetos.

Vamos ver outro exemplo?

O gas usado em um fogao ¢ o gas propano, C,H,. A reacao de
combustao deste gas é dada pela equacao:

CH, (@ +50,(g) = 3 CO,@g +4H,0O(

Vamos, agora, usar esta equagao patra aprender como se faz para
balancear uma equagao quimica. Nosso exemplo sera a reagao de com-
bustao do gis propano, C.H,.

Ha algumas etapas que precisamos seguir para fazer o

balanceamento de forma correta.

1° Passo: Escreva as formnlas corretas para os reagentes e produtos.
CH,(9 + O,(9 = CO,9 + HO(9 [equagio nao balanceada]

2° Passo: Balanceie os dtomos de Carbono: Para as reacoes de com-
bustao, ¢ aconselhavel balancear os atomos de carbono primeiro e
deixar os atomos de oxigénio para o final, pois eles aparecem em
mais de um produto.

Como no reagente temos trés atomos de carbono, devemos
ter trés atomos de carbono também ocorrendo nos produtos. As-
sim, sera necessario colocarmos trés moléculas de CO, no lado

direito da equa¢ao quimica:



C.H,(9 + O,(9 =3 CO,(9 + H,O(g [equacao nao

balanceada]

3° Passo: Balanceie os dtomos de Hidrogénio: Como vemos pela
reacao, existem oito atomos de hidrogénio nos reagentes. Como
cada molécula de agua tem dois atomos de hidrogenio, preci-
samos de quatro moléculas de agua no lado direito da equacao
quimica.

CH,(9 + O,(9 >3 CO,(9 + 4H,O(g [equacao nao

balanceada]

4° Passo: Balanceie o niimero de dtomos de Oxigénio: Finalizan-
do, petcebemos que tempos dez atomos de oxigénio no lado
direito da equagao (3 x 2= 6 no CO, mais 4 x 1= 4 na H O).
Assim, sera necessario adicionarmos cinco moléculas de O,
para preencher os dez atomos de oxigenio.

CHy (9 +50,(9 —3CO, +4HO({ [equacao

balanceada]

5° Passo: Verifigue se o niimero de dtomos de cada elemento estd
devidamente balanceado: A equacao final balanceada mostra trés
atomos de carbono, oito atomos de hidrogénio e dez atomos
de oxigenio.

Antes de terminarmos este assunto sobre balanceamento, é im-
portante que vocé saiba de algumas questoes importantes:

a) as formulas dos reagentes e produtos devem estar corre-
tas, pols senao a equacao nao tem significado;

b) os nimeros subscritos nas férmulas dos reagentes e pro-
dutos nao podem ser mudados no processo de balanceamento
de uma equacao. A mudanca destes nimeros implicara na mu-
danca da identidade da substancia em questao. Para voceé ter
uma idéia, se mudarmos o numero dois, em subscrito, do CO,
para um, estariamos mudando a substancia de gas carbonico,

CO,, para monoxido de carbono, CO.

(Fonte: http://www.geocities.com).
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O MOL

Quando vocé vai comprar doze laranjas na feira como voceé
costuma pedir?

A resposta deve ter vindo rapida em sua mente. Vocé certa-
mente disse: “Gostaria de comprar uma duzia de laranjas.”

A palavra duzia é facilmente entendida pelo vendedor, que ra-
pidamente lhe entrega doze laranjas.

Para se referit ao nimero de atomos, ions ou moléculas em
uma amostra, os quimicos usam o termo mol.

Um mol é uma unidade que representa a quantidade de matéria
que contém tantos objetos (atomos, moléculas ou, seja 1a o que
consideramos) quantos forem os nimeros de atomos em exatamen-
te 12g de Carbono-12 (**C) isotopicamente puto.

Mas, quanto vale exatamente a unidade mol?

Cientistas descobriram através de experimentos que o mol va-
lia 6,0221421 x 10?. Este niumero é chamado de Numero de
Avogadro, em homenagem ao cientista italiano Amedeo Avogadro.

O Numero de Avogadro ¢ o nimero de moléculas contidas em
um mol de qualquer substancia.

Assim, um mol de atomos, um mol de moléculas ou um mol de
qualquer coisa contém o Numero de Avogadro desses objetos. Veja:

1 mol de atomos de *C = 6,02 x 10?® 4tomos de '*C.

1 mol de moléculas de H,O = 6,02 x 10* moléculas de H,O.

1 mol de ions CI = 6,02 x 10* ions CI..

MASSA MOLAR

Uma pergunta ¢ interessante neste momento. como podemos
determinar o numero de mols presente se nao podemos contar os
atomos de forma direta?

A resposta desta pergunta esta no conhecimento da massa

da amostra e da massa molar, M, a massa por mol de particulas.



Estequiometria

Para isso, podemos dividir a massa total, 7, da amostra pela

massa por mol e entao encontrarmos o nimero de mols, #:

massa da amostra

NUmero demols =
massa por mol

E importante vocé saber que:

A massa molar de um elemento ¢ a massa por mol de seus ato-
mos; a massa molar de um composto molecular ¢ a massa por mol
de suas moléculas; a massa molar de um composto 16nico é a massa
por mol de suas féormulas unitarias. A unidade de massa molar em
todos os casos acima citados é grama por mol (g/mol, ou g.mol").

Assim,

1 atomo de "*C tem massa de 12« (unidade de massa)’! 1 mol de
?C tem massa de 12 g

1 molécula de H O tem massa de 18,0# ! 1 mol de H)O tem
massa de 18 g

1 unidade de NaCl tem massa de 58,5 #°’! 1 mol de NaCl tem
massa de 58,5 g

A Figura 55 mostra a relagao entre a massa de uma tnica molé-
cula de H,O e a de um mol de H,O.

Aomestra de
escala laboratorial

Maoldcula dndca

C

ax
5

Ay
de
(602 X 1
1 mwrlécula de Ha O 1 il HAD
(180w (180 g

Figura 55 - Relagdo entre uma tnica molécula de H,O e sua massa ¢ um mol de
H,O e sua massa (Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sio
Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).
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MASSA MOLECULAR

Nos ja vimos que as formulas quimicas e as equagoes quimicas
tem significado quantitativo, ou seja, ¢ algo que pode ser medido.
Tantos os indices inferiores nas formulas quanto os coeficientes nas
equagoes representam quantidades precisas.

Por exemplo, a férmula da 4gua, que ¢ H O, indica que 2 molécu-
la dessa substancia contém exatamente dois atomos de hidrogénio e
um atomo de oxigénio.

De forma semelhante, quando vimos a reacao de combustao do
propano [C.H (g) + 5 O,(g) =3 CO,(g) + 4 H,O(g)], percebemos
que ela indica que a combustao de C,H, necessita de cinco moléculas
de O,, produzindo exatamente trés moléculas de CO, e quatro molé-
culas de H,O.

No entanto, precisamos relacionar estes nimeros de atomos e
moléculas com as quantidades medidas em laboratorio.

Para isso, utilizaremos os valores de peso molecular, peso for-
mula ou massa molecular de uma substancia. Estes valores
cotrespondem a soma das massas atomicas de cada atomo em sua
formula quimica.

Dos trés termos, usaremos a massa moleculat, pois é considera-
do o termo mais correto.

Assim, a massa molecular para a glicose, cuja férmula quimica
¢ CH O, ¢ calculada da seguinte forma:

Massa Molecular de C H, O, = 6(12,0 u) + 12(1,0 u) + 6(16,0
u) = 180,0 u

Se a férmula quimica é exatamente o simbolo do elemento qui-
mico, como, por exemplo, o Na, a massa molecular ¢ igual a massa
atomica do elemento.

Massa Molecular do Na = Massa Atomica do Na

No caso de substancias i6nicas, sabemos que temos uma rede
tridimensional de ions e, por isso, nao € correto falarmos em molé-
culas, para o caso do NaCl, por exemplo. O termo correto é férmu-

la unitaria, que ¢ representada pela férmula quimica da substancia.



Assim, a férmula unitaria do NaCl é composta de ion Na”™ e um
ion CI. Desta forma, a massa molecular do NaCl é a massa de uma
férmula unitaria:

Massa Molecular do NaCl = 23,0 #- + 355 # = 58,5 «

A massa de um mol de atomos, moléculas ou ions é a massa
molecular desse material expressa em gramas (a massa molar).
Por exemplo, a massa molar de uma molécula de H/O ¢ 18 g/

mol.

RELACOES DE MASSA EM REACOES
QUIMICAS: ESTEQUIOMETRIA

Vamos agora usar todos estes conhecimentos aprendidos so-
bre as relacoes quantitativas entre os reagentes e produtos em
uma reagao quimica.

Vamos aplicar estes conceitos na reacao da glicose (C H ,O)
com o oxigenio para formar CO, e H O, seguindo a reagio abaixo:

CH_,O,(s) +60O, —6CO,@g) + 6HO()

Imaginemos que queremos saber duas coisas:

a) Qual é a massa de oxigénio (em gramas) necessaria para
reagir completamente com 25,0 g de glicoser e

b) Quais sio as massas de CO, e H O (em gramas) formadas?

Para resolver este problema, primeiramente € preciso que voce
confira o balanceamento da reacao.

A reacao esta balanceada, pois temos seis atomos de carbono (os
sets da glicose) a esquerda e seis atomos de carbono (sets moléculas
de CO,) a direita da equagio. Também temos doze atomos de hidro-
geénio (os doze da glicose) do lado esquerdo e doze atomos de hidro-
genio (seis moléculas de H,0) do lado direito da equagao. Falta con-
tarmos os atomos de oxigénio. Do lado esquerdo da equacao quimi-
ca, temos dezoito atomos de oxigénio (os seis da glicose mais os
contidos nas seis moléculas de O,) e, do lado direito da equacio,

temos também dezoito atomos de oxigénio (das seis moléculas de
CO, e das seis moléculas de H O).

1205 ..
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A partir destas verificacdes, podemos agora responder a pri-
meira pergunta.

Para determinar a massa de oxigénio (em gramas) que ¢ neces-
saria para reagir completamente com 25,0 gramas de glicose, deve-
mos, primeiro, encontrar a quantidade em mols de glicose disponi-
vel em 25,0 gramas.

Para 1sso devemos converter a massa de glicose em mols:

. 1 mol
25,0);(gllcose . = 0,139 mol de glicose
180,2 ?’glicose

Como proximo passo, usaremos o fator estequiométrico para

calcular a quantidade, em mols, de O, necessaria:

6 mol deO
0,139 W . 2_ =0832mol deO,
1 W

Agora sim, podemos encontrar a massa de O, a partir de seu

numero de mols. Converta o nimero de mols encontrado de O2

necessaria em massa em gramas:

0,832 mgl,dr-.(oz o 32009deO; _ 26,6 g de O,

1 mgle€0,

Assim, sao necessarios 20,6 gramas de O, para reagir com 25,0
gramas de glicose.

Vamos agora responder o item b.

Para calcular a2 massa de CO, e de H O formadas precisamos
relacionar as quantidades (em mols) de glicose disponivel com as
quantidades (em mols) de CO, e H O produzidas usando um fator
estequiométrico.

Para calcular a quantidade em mols de CO, formada, temos:



. 6 mol deCO
0,139 W . 2 =0832mol deCO,
1 W

Para calcularmos a massa em gramas produzida de CO,, usa-

mos a conversao:

0832 mgle€CO, ¢ —201909€C02 _ 356 e co,

1 mgl,erﬁ:oz

Sao formadas, entao, 36,6 gramas de CO.,,.

Finalizando nosso problema, falta calcular a massa de H,O fot-
mada.

Precisamos, primeiro, calcular o nimero de mols formados para
depois calcular a massa, em gramas, formada.

Assim, usando a relagdao estequiométrica, temos:

, 6 mol deH,0
0,139 W . 2 = 0,832 mol de H,O
1 W

Sabendo o nimero de mols, conseguimos agora calcular a mas-

sa produzida através dos calculos abaixo:

0832moleef,0, —22099€H0 _ 44 944eH,0

1 m}l«dE/HZO

REAGENTES LIMITANTES

Com o objetivo de produzir a maior quantidade possivel de um
composto a partir de um determinado reagente, os quimicos costu-
mam usar um excesso de um dos reagentes.

Isso ¢é feito para garantir que um dos reagentes na reagao seja
completamente consumido, mesmo que uma parte de outro reagente

permanec¢a sem reagir.

il

-

i
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Reagente limitante

Reagente presenteem
guantidade limitada
gue determinaaquan-
tidade do produto for-
meda.
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Mas, qual reagente é usado em excesso?

Muitas vezes nao ha uma preferéncia por um reagente es-
pecifico. Desta forma, a escolha do reagente que sera coloca-
do em excesso baseia-se no preco, ou seja, aquele que for
mais barato sera colocado em excesso na reacao.

Vamos entender melhor este assunto fazendo um exerci-
cio onde se tem reagente limitante e reagente em excesso.

Considere a reagao de oxidaciao da amonia, NH,, que ocor-
re sobre uma tela metalica de platina:

4 NH (g) + 50, (g)>4 NO(g) + 6 H,O(g)

Vamos propor que 750 g de NH, sejam misturados com
750 g de O,.

Vamos ver se esses reagentes foram misturados de forma
estequiométrica ou um deles esta em excesso, enquanto ou-
tro estara em falta (o reagente limitante).

Para ajudar a responder esta pergunta, vamos calcular a
quantidade de NO que pode ser produzida se a rea¢ao se com-
pletar.

Se houver um reagente em excesso, qual a quantidade dele
que sobrara depois que a reagao estiver completa?

Como temos as quantidades, em massa, de cada reagente,
primeiramente precisamos calcular a quantidade, em mols, de
cada um.

Assim, usamos os calculos:

Numero de mols de NH, disponiveis:

1 mol deNH3 _ .
750,0 Hs o = 44,0 mol de NH3 disponiveis
17,%

Numero de molsde O, disponiveis:

1 mol de O, . -
750,0 2 e = 23,4 mol de O, disponiveis
3200 gde€;



Sabendo que a reagao esta balanceada (confira se vocé quiset),

temos as relagoes estequiométricas entre os reagentes.

Relagdo estequiométricadosreagentes  5mol de O, 1,25 mol de O,
necessarios para a equacao balanceada ~ 4 mol deNH, 1 mol de NH,

Pela equagao quimica temos a rela¢ao estequiométrica dada

abaixo:

Assim, € necessario 1,25 mol de O, para cada mol de NH,
presente na reacéo.

Pelas quantidades em massa dadas inicialmente, pudemos calcu-
lar o nimero de mols de O, e NH, presentes em 750 gramas de cada.
Com essas quantidades pudemos obter a seguinte relacao mo-

lar dos reagentes disponiveis:

234molde0,  0532mol deO,
440mol deNHz; ~ 1mol deNH3

Relacdo dos reagentes disponiveis =

Essas duas relagoes nos mostram que a relagdo dos reagentes dis-
poniveis ¢ menor do que a relagio dos reagentes determinada pela equagio
balanceada (5 mols de O, / 4 mol de NH,).

Com esses dados confirmamos que nio existe O, suficiente
para reagir com todo o NH..

O O, ¢ considerado, entao, o reagente limitante.

A partir do momento que determinamos quem € o reagente
limitante, podemos calcular a massa de NO produzida, baseada na

quantidade, em mol, de O, presente.

=561,8gdeNO

23,4)mu,de'tf, AMHdENO  3001gdeNO
M M

As relacoes utilizadas sao:
Entao, sao formados 561,8 gramas de NO.

Se 0 O, ¢ o reagente limitante, o NH, ¢ o reagente em excesso.
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Para finalizar nosso aprendizado sobre calculos envolvendo
reagente limitante vamos calcular a quantidade, em gramas, de NH,
que sobra depois que a reacao se completa e todo O, é consumido.

Primeiramente precisamos calcular qual a quantidade em mols
de NH, necessaria para consumir todo o O, (reagente limitante).

Assim, temos:

. L. 4 mol de NH3 necessarios o
23,4 Womvas N = 18,7 mol de NH3 necessarios

5 mWoniveis

Este resultado nos confirma que o NH, é mesmo o reagente

em excesso, pois precisariamos apenas de 18,7 mol de NH, para
reagir com todo o O,, enquanto estio presentes 44,0 mol de NH.,.

Portanto, subtraindo o valor de NH, disponivel com o valor de
NH, que realmente reage (necessario para a reagao se completar),
teremos o valor em mol de NH, que sobram na reacao.

Veja:

NH, em excesso = 44,0 mol de NH, disponiveis — 18,7 mol de
NH, necessarios

NH, em excesso = 25,3 mol de NH..

Convertendo 25,3 mol de NH, em massa de NH, em excesso,

temos:
17,03 g de NH
25,3%. O s = 4308 deNH; em excesso

W3

Se foram adicionados 750,0 g de NH,, significa que sobra-
ram, depois da reacao ser completada, 319,2 g de NH, (750,0 g
—430,8 g = 319,2 g)

Rendimento Percentual

Inicialmente, vamos apresentar duas defini¢oes.

A quantidade de produto formada calculada quando todo o
reagente limitante foi consumido ¢ chamada rendimento teorico.

Rendimento real ¢ a quantidade de produto de fato obtida

em uma reacao.



Certamente vocé pode imaginar que as reac¢oes dificilmen-
te ocorrem com 100% de rendimento. O rendimento real ¢
sempre menor do que o rendimento tedrico.

Mas, o que faz uma reacao nao acontecer de forma com-
pleta? Existem muitas razoes para essa diferenca.

Uma dessas razoes é que parte dos reagentes podem nao
reagir ou, até mesmo, reagir de forma diferente da que se es-
pera (sao as chamadas reagies laterais). Além disso, muitas
vezes ¢ dificil de recuperar todo o produto desejado da mis-
tura de reacao.

Sabendo disso, temos a possibilidade de calcular o rendi-
mento percentual de uma rea¢ao, através dos valores do ren-
dimento real e rendimento teérico.

A férmula abaixo representa estas relagdes.

rendimentoreal x 100%

Rendimento per centual =
rendimento tedrico

Vocé pode estar se perguntando: por que o valor do
rendimento percentual ¢ importante?

Toda vez que um quimico deseja sintetizar alguma subs-
tancia de interesse ele procura saber qual o rendimento da-
quela reacao especifica. Através de uma pesquisa em arti-
gos clentificos, é possivel se obter esse dado. Dai entao,
fica facil para o quimico calcular a quantidade de reagentes
que precisa usar para ter a quantia desejada do produto de
interesse.

Vamos imaginar que vocé quisesse sintetizar o acido

acetil salicilico.

Vocé sabe o que ¢ o acido acetil salicilico? Este com-
posto ¢ popularmente conhecido como aspirina, usado para
febre, dores de cabeca e, até mesmo, para problemas do

) (3: 5 5

coracao.

Rendimento percentual

Rendimento real de
uma reagdo quimica
COom uma porcentagem
do rendimento tedrico.

Rendimento tedrico

Quantidademéximade
produto que pode ser
obtidaapartir de quan-
tidades determinadas
de reagentes em uma

reacdo quimica.
Rendimento real

Quantidade medidade
produto obtido atra-
vés de uma reacao
quimica.
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Para sintetiza-la vocé precisaria realizar a seguinte re-
acao:
CH.O,((s) + CHO,I) -> CH,O,(s) +CH,COH(l)
(Acido salicilico+ anidrido acético -> aspirina + &cido

acético)

Suponha que voce inicie a reacao com 14,0 g de acido salicilico e
um excesso de anidrido acético, de forma a garantir um melhor rendi-
mento da aspirina.

Assim, voce ja sabera que o acido salicilico € o reagente limitante.

Depois de ter feito a reacao, vocé pesa a quantidade de aspirina
obtida e observa que obteve 6,20 g

A pergunta que voce deve se fazer neste momento é: qual o rendi-
mento percentual deste produto?

Para iniciar seus calculos, voce deve calcular a quantidade, em

mol, de acido salicilico, o reagente limitante.

Assm:

1mol deC7HgO
14,0;1@@7@3 . 708 =0,101 mol de C/HgOs

138,1 g de G0

Em seguida, usaremos o fator estequiométrico da equagao ba-

lanceada para encontrar a quantidade esperada de aspirina com base
no reagente limitante, o acido salicilico (C_.H O,).

Entao, o calculo deve ser feito da seguinte forma:

0,101 mol de€7F0; 1mol deaspirina  _ (101 mol de aspirina
1 mol de.e7F0;

Assim, a maxima quantidade de aspirina que vocé pode obter,

o rendimento teodrico, é 0,101 mol.



Estequiometria

No entanto, como posso medir mol no laboratério? De fato,
medicao em mol nao existe no laboratorio.

Para saber o rendimento teérico, precisamos calcular o rendi-
mento teérico em gramas.

Fazemos, entao, a seguinte relagao:

180,2 g de aspirina .
O,lOlrWna. gceaw = 18,2 gde Aspirina

1Wa

A partir daqui, podemos calcular o rendimento percentual da
reagao, pois foi dito anteriormente que o rendimento real foi de
06,20 g

Finalmente, sabendo que o rendimento real é de 6,20 g e que o
rendimento teérico € de 18,2 g, temos como rendimento percentual

da reacao:

6,20 g de aspirina obtidos

Rendimento percentual = x 100% =34,1% derendimento

18,2 g de aspirina esperados

Entao, o rendimento percentual que voce obteve foi de 34,1%.



abendo que a Quimica ¢ uma area da ciéncia que estuda,
também, as mudancas quimicas de uma determinada subs-
tancia, e que estas mudangas quimicas podem ser representadas
por equacdes quimicas apropriadas, introduzimos nesta aula os

estudos quantitativos, parte da Quimica cha-

CONCLUSAO mada de estequiometria. Os calculos

estequiométricos englobam uma grande area
da Quimica, por isso sao considerados de ex-
trema importancia todas as vezes que os quimicos precisarem
avaliar quantidades. Para finalizar esta aula, ¢ importante que vocé
saiba, neste momento, interpretar a informagao fornecida por uma
equacdao quimica corretamente balanceada. Durante os célculos
lembre-se sempre da Lei de Conservagao da Matéria, que é consi-
derada a base da estequiometria quimica. O conceito de mol tam-
bém ¢é de extrema importancia. Para usa-lo de maneira correta,

lembre-se sempre de seu valor, que vale 6,02 x 10%.

Estrutura do cristal de Nacl NaCl em agua

sadio (Na) L 2 0
-~
& +

(Fonte: http://www.cqufam.cdu.br).



RESUMO

Nesta aula aprendemos a estudar as relacbes quantitativas

entre formulas quimicas e equagoes quimicas, parte da Qui-

mica chamada de estequiometria. No entanto, precisamos
aprender primeiramente a balancear uma equa¢ao quimica corre-
tamente para que possamos extrair qualquer informac¢ao quanti-
tativa sobre a rea¢ao em questao. Para o processo de
balanceamento de equacoes, fazemos uso dos coeficientes
estequiométricos. Outro conceito importante na analise
estequiométrica ¢ a Lei da Conservacao da Matéria (ou Let da
Conservacao da Massa). Através desta Lei, aprendemos que a
massa total de produtos em uma rea¢ao quimica é a mesma que a
massa total dos reagentes. Muitas reacoes foram vistas, mas de-
mos destaque para as Rea¢des de Combustio, onde um
hidrocarboneto reage em presenca de oxigénio para formar CO, e
H,O. Para analises quantitativas, além da necessidade de termos
uma equagao quimica balanceada, devemos também fazer uso das
massas atomicas, massa média de um atomo em uma amostra na-
tural daquele elemento, cujo soma em uma féormula ¢ chamada de
massa molecular de um composto, ¢ a quantidade de matéria que
contém tantos objetos, sejam eles atomos, moléculas ou qualquer
coisa que considerarmos. Para qualquer um destes objetos, o mol
vale 6,02 x 10* daquele objeto. Este valor é chamado de Numero
de Avogadro. Nas analises estequiométricas usamos também os
valores de massa molar, que correspondem a massa em gramas de
um mol de particulas de qualquer substancia. Em muitas reacoes
quimicas usa-se um reagente em excesso para garantir a produ-
¢ao de uma maior quantidade do produto desejado. Este proce-
dimento ¢ feito também com o objetivo de que um reagente seja
completamente consumido. A este reagente damos o nome de
reagente limitante. O rendimento tedrico de uma reagao ¢ a quan-
tidade formada de um determinado produto quando todo o

reagente limitante é consumido. Por outro lado, o rendimento real
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¢ a quantidade de produto realmente formado. O rendimento
petrcentual é o rendimento que de fato ocorre em uma reagao qui-
mica. Cujo valor vem da relacao do rendimento real com o rendi-

mento tedrico.

J@ ATIVIDADES
i

1. Faca o balanceamento da seguinte reacao:

CH,(g) + O,(g) -> CO,(g + H,O(g)
2. Com o objetivo de se obter fetro, vocé tealizou a seguinte reacao
abaixo:

Fe O,(s) + 3CO(g) -> 2Fe(s) + 3CO(g)
a) Calcule o rendimento tedrico de Fe, considerando que vocé co-
meca com 150 g de Fe,O, como reagente limitante.
b) Sabendo que o rendimento real de Fe foi de 81,6 g, calcule o
rendimento percentual.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

1. Primeiramente, vocé deve contar os atomos de cada tipo
nos dois lados da seta.

Uma molécula de CH, contém o mesmo numero de atomos
de Carbono que uma molécula de CO,. Portanto, escolhemos
o numero 1 para ser o coeficiente das duas substancias.
Continuando nosso balanceamento, vamos analisar a
quantidade de Hidrogénio presente. No lado esquerdo da seta,
temos quatro atomos de hidrogénio (no reagente CH,) e do
lado direito, apenas dois atomos estao presentes (no produto
H,0). Assim, se colocarmos o coeficiente 2 diante de H,O,
existirao quatro atomos de hidrogénio em cada lado da

equacao. Veja:
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CH,(g) + O,(g) --> CO,(g) + 2 H,O(g) [equacao nao
balanceada]

Neste momento, percebemos que temos mais atomos de oxigénio
nos produtos (quatro, sendo dois de cada CO, e dois da 2H, O)
do que nos reagentes (dois, sendo dois da substancia O,).

Para completarmos o balanceamento, colocamos o coeficiente
dois diante de O,.

Desta forma, completamos o balanceamento fazendo o numero
de atomos de oxigeénio set igual em ambos os lados da equacao:
CH,(g) + 2 O,(g) --> CO,(g + 2 H,0(g)  [equacio
balanceada]

2. Primeiramente, confira se a teacao esta balanceada.

Ha dois atomos de Fe do lado esquerdo (dois na molécula de
Fe O,) e dois do lado direito (dois atomos de Fe solido) da
equacao quimica. Ha trés atomos de carbono do lado esquerdo
(trés moléculas de CO) e trés do lado direito (trés moléculas
de CO,) da equagao quimica. Do lado esquerdo ha seis atomos
de oxigenio (trés na molécula de Fe,O, e trés moléculas de
CO), igualmente ocorre no lado direito (trés moléculas de CO,)
da equa¢ao quimica.

A partir do momento que comprovamos que a equacao quimica
esta balanceada, podemos comecar as analises
estequiomeétricas.

Desta forma, vamos calcular a quantidade em mol que existe
em 150 g de Fe O,.

1 mol de Fe,O
150M. it 0,94 mol de Fe,0O3
1597 g deFei0;

Sabendo que ele é o reagente limitante, usaremos este valor

para calcular o rendimento teérico de Fe.

Assim,

O,%Wg o 2 mol defe = 1,88 mol deFe
1 mol deFes0;
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Mas, o rendimento teérico deve ser calculado em gramas.

Entao:

55,8 gdeFe
1,8W . 2 =104,9gdeFe
1m/ddeFe/

Entao, o rendimento tedrico de Fe ¢ de 104,9 gramas.

b) Para calcularmos o rendimento percentual, sabendo que
o rendimento real de Fe foi de 81,6 gramas, temos que usar a

equagao:

rendimentoreal X 100%

Rendimento percentual = : -
rendimento tedrico

Substituindo os valores na formula, temos:
Entao, chegamos a um rendimento de 77,8% de rendimento
percentual de Fe.

Rendimento percentual = EIgEsRTEs i &2 x100% =77,8% derendimento
1049 gdeFeesperados
RCINE ATIVIDADES

1. O gas butano, C,H

oxigeénio do ar (O,). Os produtos desta reagao sao: o gas dioxido de

o> Sofre combustio quando em contato com o
carbono, CO,, e agua, H,O.

Escreva a equagao balanceada para essa reagao.

2. Balanceie as equagoes quimicas abaixo:
a) Na(s) + H,O(l) = NaOH(aq) + H_(g)
b) Fe(s) + O,(g) —> Fe,O,(s)

) CH,) + O,(g) > CO,») + H,0(@)



3. Calcule a massa de oxigénio, O, necessaria para provocar a com-
bustao completa de 443 g de propano, C.H, ?
a) Calcule, também, as massas de CO, e H,O produzidas.

A reacao de combustao do propano segue a seguinte equagao
quimica:
CH(@) +50,(e) > 3 CO,@ + 4 HO()

4. Calcule a massa de aluminio necessaria para reduzir 12,5 g de
oxido de cromo (ITI) (Cr,O,) para produzir cromo metalico. A equa-

¢ao quimica para esta reacao esta mostrada abaixo.
4 'ﬂ' 4
2 Al + Cra0i(s) ——a= Alz0O3(5) + 2 C1{l)

5. Considere a reacao abaixo:

Fe O (s) + 2 Al(s) — 2 Fe(s) + ALO,(s)

Foram adicionados 50,0 g de cada um dos reagentes. Pergunta-se:
a) Qual é o reagente limitante? (Responda esta pergunta através
dos calculos)
b) Calcule o rendimento tedrico de Fe.
¢) Calcule o rendimento percentual, sabendo que o rendimento real

foi de 25,7 gramas de Fe.
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