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INTRODUÇÃO AO CÁLCULO ESTEQUIOMÉTRICO



Fala gás nobre! Tudo bem? Preparado para reagir? Você sabia que a quantidade de substâncias envolvidas em uma reação química, é encontrada através do cálculo estequiométrico? O cálculo estequiométrico ou estequiometria é uma forma de identificar quais compostos vão reagir e o quanto de cada um vai ser formado. Estequiometria é a parte de Química que trata o estudo quantitativo da composição química das substâncias e da relação quantitativa entre duas ou mais substâncias que participam de uma reação química. Aqui é como se fosse uma receita de bolo, para um bolo usamos uma quantidade “x” de ovos, mas para dois bolos quantos ovos vamos usar? Não seria o dobro? Logo, se “x” ovos são necessários para fazer um bolo, então para fazer dois bolos são necessários 2x. E para iniciar o cálculo estequiométrico é preciso seguir algumas regrinhas! Veja esse exemplo:



O gás hidrogênio reage com o gás nitrogênio formando o gás amônia. 1º: Escrever a equação química: N2(g) + H2(g)



→



NH3(g)



Perceba que a reação química de síntese de amônia, foi transformada numa equação com a representação das respectivas substâncias que participam da reação. 2º: Balancear a equação Ao balancear a equação, você vai saber qual a quantidade de reagentes e de produtos formados. Assim, é possível ter certeza de que todos os átomos presentes nos reagentes estarão nos produtos: 1N2(g) + 3H2(g)



→



2NH3( g)



Pronto! A equação química está balanceada. Agora sabemos que um nitrogênio ao reagir com 3 hidrogênios, formam duas amônias. Veja que quando a equação está balanceada o número de átomos dos reagentes é igual ao número de átomos dos produtos. 3º: Estabelecer a regra de três Ao balancear a equação química, descobrimos os coeficientes estequiométricos. Logo: 1N2(g) + 3H2(g) 2NH3(g) 1 molécula de N2 + 3 moléculas de H2 2 moléculas de NH3 1 mol de N2 + 3 mol de H2 2 mol de NH3 28g de N2 + 6g de H2 (3x2) 34g de NH3 (2x17) →



→



→



→



1 Volume de N2 + 3 Volumes de H2 todos são gases)



→



2 Volumes de NH3 (pois



Massa Molar de cada componente: N2: 1.14 = 28g /mol H2: 2.1 = 2g /mol NH3: 1.14 + 3.1 = 17g /mol Veja que na equação balanceada, os coeficientes estequiométricos de cada substância correspondem aos números de mol. Mas essa quantidade de matéria em mol, também pode ser expressa em outras grandezas como: número de moléculas, massa em gramas e volume de gases. 1mol: - em massa: massa molar (g /mol) - em volume: 22,4 L/mol CNTP - em número de moléculas: 6,0.1023 moléculas/mol Vamos para a prática: Calcule o número de mol de amônia produzido na reação de 5 mol de gás nitrogênio com quantidade suficiente de gás hidrogênio. 1N2(g) + 3H2(g)



→



2NH3(g)



A equação está devidamente balanceada. Logo: N2(g) + H2(g) NH3(g) 1mol --------- 2mol 5mol --------- X X = 10mol →



Sendo assim, temos que 5 mol de gás nitrogênio produz 10 mol de amônia. Muito tranquilo não é mesmo? É importante você saber gás nobre, que o cálculo estequiométrico é feito com base nas leis das reações e é executado, como vimos, com o auxílio das equações químicas correspondentes. A base dos coeficientes de qualquer reação são as leis ponderais. Vamos lembrar o que elas falam: - Lei da conservação da massa – Num sistema fechado, a massa total dos reagentes é igual à massa total dos produtos. Essa lei foi proposta, por volta de 1775, por Antoine Laurent Lavoisier e com certeza você já escutou a seguinte frase: Na natureza, nada se cria, nada se perde, tudo se transforma. - Lei das proporções constantes – Toda substância apresenta uma proporção em massa constante na sua composição. Em 1799, Joseph Louis Proust, analisando várias substâncias, descobriu que a proporção com que cada elemento entra na formação de determinada substância ou composição em massa era constante, independentemente de seu processo de obtenção. Além dessas leis ponderais, temos também a lei volumétrica de Gay-Lussac, que nos fornece uma importante informação: se a pressão e a temperatura não mudarem, os volumes dos gases participantes de uma reação têm entre si uma relação de números inteiros e pequenos.



Pois bem, gás nobre, agora que você já sabe de tudo isso, penso que você imagina que todos os reagentes reagem completamente, exatamente como é descrito nas equações químicas, não é mesmo? No entanto, na realidade nem sempre isso acontece, pois, vários fatores podem interferir no desenvolvimento de uma reação química e os cálculos estequiométricos que vimos até agora, referem-se a condições teóricas. Na prática, em certas situações, os reagentes são misturados



em



quantidades



não



estequiométricas



ou



então



apresentam impurezas. Nem sempre, também, as reações ocorrem com aproveitamento total. A seguir estudaremos algumas dessas situações práticas. CASO ESPECÍFICO: RENDIMENTO



Quando



realizamos



quantidades



uma



reação



estequiométricas



química,



dos



mesmo



reagentes,



utilizando



nem



sempre



conseguimos obter a quantidade máxima possível dos produtos. Desta forma, é comum que a reação ocorra com um rendimento real menor que o rendimento teórico (100%). A porcentagem real de rendimento pode ser determinada desta maneira: Rendimento Teórico --- 100% Rendimento Real --- X Para determinar a porcentagem de rendimento real, você precisa determinar primeiro o rendimento teórico, a partir das quantidades estequiométricas. Veja: Sabendo que a formação da água ocorre segundo a equação:



2H2(g) + 1O2(g)



→



2H2O(v)



Determine o rendimento real de um experimento no qual 2g de hidrogênio reagiram com 16g de oxigênio, produzindo 14,4g de água. (Massas molares: H2 = 2g mol–1; O2 = 32g mol–1; H2O = 18g mol–1) RESOLUÇÃO: 2H2(g) + 1O2(g) 2mol 1mol 4g 32g 2g 16g



 2H2O(v) 2mol 36g X



→



X = 18g Assim, rendimento teórico é de 18g. Como as massas dos reagentes (H2(g) e O2(g)) estão em proporção estequiométrica, não existe reagente em excesso. Mas teoricamente, deveriam ter sido produzidos 18g de H2O, porém a massa produzida de água foi de 14,4g. Assim, temos: Y --- 14,4g de água 100% --- 18g de água Y = 80% Portanto o rendimento real não foi de 100% e sim de 80%. Ok? CASO ESPECÍFICO: EXCESSO Se você misturar dois reagentes que não estão em proporção estequiométrica, um deles será totalmente consumido e por isso é



chamado de reagente limitante. Já o outro que não foi totalmente consumido é o reagente em excesso. Para resolver questões que envolvem reagentes limitantes você pode seguir as etapas abaixo: - Considere um dos reagentes como limitante e determine quanto de produto seria formado; - Repita o procedimento para o outro reagente; - A menor quantidade de produto encontrada corresponde ao reagente limitante e indica a quantidade de produto formado. Veja esse exemplo: Foram misturados 40g de hidrogênio (H2) com 40g de oxigênio (O2), com a finalidade de produzir água, segundo a equação: 2H2(g) + 1O2(g)



→



2H2O



Determine: a) o reagente limitante b) a massa do produto formado c) a massa do reagente em excesso (Dados: massas molares: H2 = 2g mol–1, O2 = 32g mol–1, H2O = 18g mol–1) RESOLUÇÃO: A princípio vamos considerar que o H 2(g) seja o reagente limitante: 2H2(g) + 1O2(g) 2mol 1mol



 2H2O(v) 2mol



→



4g ------------- 36g 40g------------- X X = 360g de H2O Agora o O2 como reagente limitante 2H2(g) + 1O2(g)  2H2O(v) 2mol 1mol 2mol 32g -- 36g 40g--- Y Y = 45g de H2O →



Observe que a menor quantidade de água produzida será de 45g, que corresponde ao consumo total de O2(g), que é, então, o reagente limitante. Agora vamos calcular a massa de H 2(g) que será consumida e o que restou em excesso: 2H2(g) + 1O2(g) 2mol 1mol 4g ---- 32g W ----- 40g W = 5g de H2



 2H2O(v) 2mol



→



A massa de H2 que irá reagir é igual a 5g. Como a massa total de H2(g) era de 40g e só 5g reagiram, teremos um excesso de 35 g de H2(g). Assim, temos: a) reagente limitante: O2(g) b) massa de água formada: 45g c) massa de H2(g) em excesso: 35g



CASO ESPECÍFICO: IMPUREZAS Até agora, admitimos que todas as substâncias fossem puras (100% de pureza). Mas normalmente, as substâncias apresentam certa porcentagem de impurezas na prática. Veja esse caso: Se o CaCO3, tem 80% de pureza significa que, em 100g de CaCO3 impuro (CaCO3 + areia + carvão etc.), existem 80g de CaCO3 puro e 20g de impurezas. Assim, se numa reação estamos usando 150g de CaCO3 com 80% de pureza, significa que a massa real de CaCO3 é 120g, ou seja, 150 x 0,8 = 120g Olha só esse exemplo: Considerando a reação FeS + 2HCl FeCl2 + H2S qual é a massa de FeCl2 obtida quando 1100g de FeS de 80% de pureza reagem com excesso de ácido nítrico? Dados: FeCl 2 127g/mol; FeS 88g/mol. →



RESOLUÇÃO: Quando o problema não faz referência, consideramos a pureza de 100%. Mas quando ela é dada, é necessário converter a quantidade de substância impura na quantidade de substância pura. 1100g --- 100% X --- 80% X = 880g de FeS puro



Proporção em mol: 1mol de FeS



1mol de FeCl2



88g de FeS --- 127g de FeCl 2 880g de FeS --- Y Y = 1270g Sendo assim, a massa de FeCl2 obtida quando 1100g de FeS de 80% de pureza, ou seja, 880g de FeS que reagem com excesso de ácido nítrico é de 1270g. CASO ESPECÍFICO: REAÇÕES SUCESSIVAS As substâncias são produzidas a partir de uma série de reações. Veja as equações que representam as reações utilizadas na obtenção do ácido nítrico: I) 4NH3 + 5O2 4NO + 6H2O II) 2NO + O2  2NO2 III) 3NO2 + H2O 2HNO3 + NO →



→



→



Agora, calcule a massa de amônia necessária para a preparação de 6,3g de ácido nítrico. Dado: NH3:17g/mol, HNO3:63g/mol, NO2:46g/mol, NO:30g/mol.



RESOLUÇÃO: Primeiro os coeficientes devem ser ajustados para que haja a proporcionalidade. Logo, ao multiplicar a equação II por 2 e a equação III por 4/3, temos: 4 NH3 + 5 O2 4 NO + 3 H 2O 4 NO + 2 O2 4 NO2 4 NO2 + 4/3 H2O 8/3 HNO3 + 4/3 NO →



→



→



Sendo assim, a partir de 4 mols de NH3 são obtidos 8/3 mols de HNO3. 4.17g de NH3 --- 8/3. 63g de HNO3 X --- 6,3g X = 2,55g de NH3 Temos que a massa de amônia necessária para a preparação de 6,3g de ácido nítrico é de 2,55g de NH 3 Agora que você está com tudo anotado, vamos ver esse exercício do ENEM de 2016 que envolveu o cálculo estequiométrico. E ai você acertou essa?



Questão 01 - (ENEM/2016) A minimização do tempo e custo de uma reação química, bem como o aumento na sua taxa de conversão, caracterizam a eficiência de um processo químico. Como consequência, produtos podem chegar ao consumidor mais baratos. Um dos parâmetros que mede a eficiência de uma reação química é o seu rendimento molar (R, em %), definido como



em que n corresponde ao número de mols. O metanol pode ser obtido pela reação entre brometo de metila e hidróxido de sódio, conforme a equação química: CH3Br + NaOH



→



CH3OH + NaBr



As massas molares (em g/mol) desses elementos são: H = 1: C = 12; O = 16; Na = 23; Br = 80. O rendimento molar da reação, em que 32g de metanol foram obtidos a partir de 142,5 g de brometo de metila e 80 g de hidróxido de sódio, é mais próximo de a) 22% b) 40% c) 50% d) 67% e) 75%



RESOLUÇÃO/COMENTÁRIOS Essa questão envolve dois casos especiais de estequiometria, reagente limitante e em excesso e o rendimento. Aqui gás nobre, você deveria calcular o número de mol de cada participante, em seguida descobrir quem é o reagente limitante. Primeiro reescrever a equação e depois balancear: 1CH3Br + 1NaOH



→



1CH3OH + 1NaBr



Logo, 1mol de CH3Br + 1mol de NaOH 1mol de CH3OH + 1mol de NaBr 95g de CH3Br + 40g de NaOH 32g de CH3OH 142,5g de CH3Br + 80 g de NaOH 32g de CH3OH →



→



→



Perceba que o NaOH dobra a quantidade, de 40g passa para 80g, enquanto o CH3Br não. Sendo assim, já sabemos que o reagente limitante é CH3Br. Sendo assim, qual a quantidade em mol desse reagente? Se: 1 mol de CH3Br ---- 95g X mol de CH3Br ---- 142g X = 1,5 mol de CH 3Br em 142g Colocando na fórmula que o exercício ofereceu: 1 mol de CH3OH x 100 = 66,66  67% ≅



1,5 mol de CH3Br Essa questão também pode ser resolvida usando somente a regra de três em relação ao produto da reação:



1 mol CH3Br --------- 32g de CH3OH 1,5 mol CH3Br ------ X X= 48g Se rendesse 100% seria 48g, mas foi produzido apenas 32g de CH3OH. Portanto temos que: 48g --------- 100% 32g --------- y y= 66,66 67% de rendimento ≅



Letra: D Para assistir a resolução do exercício clique no link: https://www.quimicaemacao.com.br/resumos/28-e01
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