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ESTEQUIOMETRIA

Primeiramente é importante conhecermos a origem da palavra estequiometria.
Estequiometria deriva das palavras gregas stoicheion, que significa ‘elemento’ e metron, que
significa ‘medida’. Essa &rea essencial na quimica nos permite estudar as rea¢des quimicas
do ponto de vista quantitativo, ou seja, nos permite calcular as quantidades de matéria de
um composto que sdo necessarias para reagir com outro composto, formando um terceiro
composto. E baseada em entendimento de massas atbmicas e em um principio
fundamental: Lei da conservacdo da massa

Antonie Lavoisier um grande cientista francés, introduziu esta Lei que afirma:
a massa total de uma substéncia presente ao final de uma reagdo quimica é a
mesma massa total do inicio da reagdo.

Com o avanco da teoria atbmica, 0os quimicos passaram a entender a base da lei da
conservacao da massa como: Os atomos nao sao criados nem destruidos durante qualquer
reacdo quimica. Assim, antes e depois da reacdo esta presente o mesmo conjunto de
atomos. Dessa forma, iremos analisar como as formulas e equacdes quimicas sdo usadas
para representar o rearranjo dos atomos que ocorre durante as reacdes quimicas.

EQUACOES QUIMICAS
As reacfes quimicas sao representadas de forma concisa pelas equac¢des quimicas.
Ex.:
2Als) + 3Bryq) — AlLBrgs)
2Fes) + 3Clyg) — 2FeCljys)

Podemos ler as equagdes quimicas da seguinte forma: lemos o sinal + como ‘reage’ com, e
a seta como ‘produz’. Assim as formulas quimicas a esquerda sdo as substancias que
‘reagem’, reagentes, e as formulas quimicas a direita sdo as substancias produzidas, o0s
produtos.



Os simbolos (s), (), (9) e (aq) indicam o estado em que a substancia se encontra, podendo
ela estar na fase liquida (l), sélida (s), gasosa (g) ou aquosa (aq).

Os numeros em vermelho diante das formulas s@o os coeficientes, esses nimeros indicam
as quantidades relativas dos reagentes e produtos (geralmente o nimero 1 ndo é escrito). E
através deles que sabemos quanto de matéria esta reagindo e quanto esta se formando.
Estes numeros sdo necessérios, em muitas reacgdes, para tornar a equacdo quimica
balanceada.

Uma reacdo esta balanceada quando nas equacdes quimicas existir um namero igual
de atomos de cada elemento, de cada lado da seta.

Ex.: 2Ali) + 3Bryq) — AlLBrge)

Os numeros que se apresentam antes do Al e Br, podem ser entendidos como o ndmero de
atomos ou de moléculas que reagem e que se formam. Assim, a equacio pode ser lida da
seguinte forma: dois atomos de Al e trés moléculas de Br, formam uma molécula de Al,Brg
solido.

Desta forma, por indicarem as quantidades dos reagentes e produtos, os coeficientes de
uma equacdo balanceada sio chamados de coeficientes estequiométricos. E através
destas equacbes quimicas balanceadas que € possivel descrever o resultado de reacdes
guimicas e compreender a quimica de um modo quantitativo.

£ Mas se a reacao quimica nédo estiver balanceada?

O processo de balanceamento se faz necessario, pois ira garantir gue o0 mesmo nuamero de
atomos de cada elemento apareca em ambos os lados da equacdo, caso a reacdo nao
esteja balanceada devemos entdo balancea-la. Assim devemos aprender COMO
BALANCEAR AS EQUACOES.

Vamos usar a equacao da reacdo de combustdo do gas propano, CsHg para aprender como
se faz para ba- lancear uma equacédo quimica.

O gas propano, CsHg € 0 gas usado em um fogéo e a reacdo de combustéo deste gas € dada
pela equacéao:

CsHgg) + 5 Oyg) = 3 CO,g) + 4 HyO(q)

Ha algumas etapas que precisamos seguir para fazer o balanceamento de forma
correta.



a)

1° Passo: Escreva as férmulas corretas para os reagentes e produtos.

CsHg(g) + Oyg) = CO,g) + H,O(g) [equacao néo balanceada]

2° Passo: Balanceie os atomos de Carbono:

Para as reacdes de combustdo, € aconselhavel balancear os atomos de carbono
primeiro e deixar os atomos de oxigénio para o final, pois eles aparecem em mais de um
produto (aparecem na H,O e no CO;). Como no reagente temos trés atomos de carbono,
devemos ter trés atomos de carbono também ocorrendo nos produtos. Assim, sera
necessario colocarmos trés moléculas de CO; no lado direito da equagé&o quimica:

C3Hg(g) + Oyg) = 3 CO,g) + H,O() [equagdo néao balanceada]

3° Passo: Balanceie os atomos de Hidrogénio

Como vemos pela reacao, existem oito atomos de hidrogénio nos reagentes. Como
cada molécula de agua tem dois atomos de hidrogénio, precisamos de quatro moléculas de
agua no lado direito da equacao quimica.

CsHg(g) + Oyg) = 3 CO,g) + 4 H,O(g) [equacao néo balanceada]

4° Passo: Balanceie o numero de atomos de Oxigénio: Finalizando, percebemos que
temos dez atomos de oxigénio no lado direito da equagéo (3 x 2= 6 no CO, mais 4 x 1=4 na
H,0). Assim, sera necessario adicionarmos cinco moléculas de O, para preencher os dez
atomos de oxigénio.

C3Hgg) + 5 Oyg) — 3 CO,(g) + 4 H,O(g) [equacédo balanceada]

5° Passo: Verifigue se o numero de atomos de cada elemento esta devidamente
balanceado: A equacéo final balanceada mostra trés atomos de carbono, oito atomos de
hidrogénio e dez atomos de oxigénio.

Antes de terminarmos este assunto sobre balanceamento, € importante que vocé
saiba de algumas questdes importantes:

as formulas dos reagentes e produtos devem estar corretas, pois sendo a equacao

nao tem significado;

b) 0s numeros subscritos nas formulas dos reagentes e produtos ndo podem ser mudados
no processo de balanceamento de uma equacgdo. A mudanca destes nameros implicara na
mudanca da identidade da substancia em questéo. Para vocé ter uma ideia, se mudarmos o
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namero dois, em subscrito, do CO, para um, estariamos mudando a substancia de gas
carbonico, CO,, para monéxido de carbono, CO.

2. O Mol

Quando vocé vai comprar doze laranjas na feira como vocé costuma pedir? A resposta deve
ter vindo rapida em sua mente. Vocé certamente disse: “Gostaria de comprar uma duzia de
laranjas”. A palavra duzia é facilmente entendida pelo vendedor, que rapidamente lhe
entrega doze laranjas.

Para se referir ao numero de a&tomos, ions ou moléculas em uma amostra, 0s quimicos
usam o termo mol. Um mol é a quantidade de matéria que contém tantos objetos (atomos,
moléculas ou o que considerarmos). Ele é composto de 6,022x10%° objetos e é chamado de
namero de Avogadro.

O Numero de Avogadro é o numero de moléculas contidas em um mol
de qualquer substdncia. Cientistas descobriram através de
experimentos que o mol valia 6,0221421x10%. Este nimero é chamado
de Numero de Avogadro, em homenagem ao cientista italiano Amedeo
Avogadro.

1 ddzia = 12 objetos
1 mol = 6,02x102 objetos

1 mol de moléculas de H,O = 6,02 x 102 moléculas de H,O 1 mol de
fons NO - = 6,02 x 1023 jons NO -

Exemplos Resolvidos
a) Quantas moléculas de agua ha em 3 mols moléculas de agua?
Dica: Substitua a palavra mol pelo valor que ele representa.

3 mols de H,0 = 3 x 6,022 x 1022 moléculas de H,0 = 1,806x10%* moléculas de H,0.

b) Quantos atomos de hidrogénio e oxigénio estdo presentes em 3 mols de moléculas
de H,O?

Vamos comecar analisando 1 mol de H,O



H = 1mol de H,O tem 1x 2 mols de atomos de hidrogénio Agora substitua a palavra mol pelo
valor que representa:

H = 1 mol de H,O tem 2 x 6,022x10%% de atomos de hidrogénio = 12,044x10%% atomos de
hidrogénio. O = 1 mol de H,O tem 1 mols de &tomos de oxigénio

Agora substitua a palavra mol pelo valor que representa:

O =1 mol de H,O tem 1 x 6,022x10%° de 4tomos de oxigénio Agora vamos analisar 3 mols
de moléculas de H,O

H = 3 mols de H,O tem 3x2 mols de atomos de hidrogénio = 6 mols de atomos de hidrogénio

Agora substitua a palavra mol pelo valor que representa:

H = 3 mols de H,O tem 6 x 6,022x10%% de atomos de hidrogénio = 36,132x102% atomos de
hidrogénio.

O = 3 mols de H,O tem 3 mols de atomos de oxigénio Agora substitua a palavra mol pelo
valor que representa:

O = 3 mols de H,0 tem 3 x 6,022x10?3 de atomos de oxigénio = 18,066x10%3 de atomos de
oxigénio.

3. Massa Molar
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Uma pergunta € interessante neste momento. Como podemos determinar o0 nimero de
mols presente se ndo podemos contar os atomos de forma direta? A resposta desta
pergunta esta no conhecimento da massa da amostra e da massa molar, MM, a massa por
mol de particulas. Para isso, podemos dividir a massa total, m, da amostra pela massa por
mol e entdo encontrarmos o numero de mols, n.

massa da amostra

Numero de mols =
Massa/mol

E importante vocé saber que:

A massa molar de um elemento é a massa por mol de seus a&tomos; a massa molar de um
composto molecular € a massa por mol de suas moléculas; a massa molar de um composto
ibnico € a massa por mol de suas férmulas unitarias. A unidade de massa molar em todos
0S casos acima citados é grama por mol (g/mol, ou g.mol-1). A massa em gramas de 1 mol
de certa substancia (isto € a massa em gramas por mol) € chamada de massa molar (MM).
A massa molar em (g/mol) de uma substancia € sempre numericamente igual a sua massa



molecular (em u).

Assim,

14tomo de '?°C tem massa de 12u (unidade de massa) ’! 1 mol de '°C tem massa de 12 g.
1 molécula de H,O tem massa de 18,0u’! 1 mol de H,O tem massa de 18 g.

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

4. Exemplos Resolvidos
a) Quantos mols de 4gua hd em 1000g de H,0?

Estes calculos sao relacdes de grandezas. Utilizam-se regras de trés simples. Colocar
sempre na primeira linha os dados que ja sabemos e na segunda linha os dados que devem
ser calculados, utilizando as unidades corretas em cada coluna.

A adgua tem massa molar MM = 18 g/mol. A unidade nos diz que ha 18g de agua para cada 1
mol de agua!

1mol de H,O - 18g de H,0O

X mol de H,O - 1000g de H,

v = (1 mol x 1000 g)
B 18 g

= 55,5 mol de H,0

Ou podemos fazer pela férmula estudada anteriormente:

i massa da amostra m
Numero de mols = A= ——
Massa/mol MM

Assim:

1000g
= 55,5 mols de H,0
18g

\

Massa molar da H,O

Numero de mols (n) =



5. Massa Molecular

Vimos que as formulas quimicas e as equacdes quimicas tém significado quantitativo, ou
seja, é algo que pode ser medido. Tantos os indices inferiores nas férmulas quanto os
coeficientes nas equacdes repre- sentam quantidades precisas. Por exemplo, a formula da
agua, que é H,0, indica que a molécula dessa substancia contém exatamente dois atomos
de hidrogénio e um &tomo de oxigénio.

De forma semelhante, quando vimos a reacdo de combustdo do propano [C3Hgg + 5 Oyg)
— 3 COyg) + 4 H,O()], percebemos que ela indica que a combustdo de Cs;Hg necessita de
cinco moléculas de O,, produzindo exatamente trés moléculas de CO, e quatro moléculas
de H,O.

No entanto, precisamos relacionar estes numeros de &tomos e moléculas com as
quantidades medidas em laboratoério. Para isso, utilizaremos os valores de peso molecular,
peso formula ou massa molecular de uma substancia. Estes valores correspondem a soma
das massas atdbmicas de cada atomo em sua férmula quimica.

Dos trés termos, usaremos a massa molecular, pois é considerado o termo mais correto.

Assim, a massa molecular para a glicose, cuja formula quimica é CgH1,0s, € calculada da
seguinte forma: Massa Molecular de C¢H1,06 = 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 quimico, como, por exemplo, o
Na, a massa molecular € igual a massa atébmica do elemento.

Massa Molecular do Na = Massa Atbmica do Na

No caso de substancias ibnicas, sabemos que temos uma rede tridimensional de ions e, por
isso, ndo é correto falarmos em moléculas, para o caso do NaCl, por exemplo. O termo
correto é férmula unitaria, que é representada pela férmula quimica da substancia. Assim, a
formula unitaria do NaCl é composta de ion Na* e um ion Cl. Desta forma, a massa
molecular do NaCl & a massa de uma formula unitaria:

Massa Molecular do NaCl = 23,0 u+ 35,5 u = 58,5 u.

6. Relacdes De Massa Em Reacgfes Quimicas: Estequiometria

Agora iremos usar todos estes conhecimentos aprendidos sobre as relacdes quantitativas
entre os reagentes e produtos em uma reacdo quimica e aplicar estes conceitos na reacao
da glicose (C¢H1,06) com o oxigénio para formar CO, e H20, seguindo a reacao abaixo:

CeH1204(s) + 6 Oyg) — 6 CO,) + 6 H,Oq)

Imaginemos que queremos saber duas coisas:



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

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

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

A reacdo esta balanceada, pois temos seis atomos de carbono (os seis da glicose) a
esquerda e seis atomos de carbono (seis moléculas de CO>) a direita da equacédo. Também
temos doze atomos de hidrogénio (os doze da glicose) do lado esquerdo e doze 4tomos de
hidrogénio (seis moléculas de H-0) do lado direito da equacado. Falta contarmos os atomos
de oxigénio. Do lado esquerdo da equacdo quimica, temos dezoito &tomos de oxigénio (0s
seis da glicose mais os contidos nas seis moléculas de O>) e, do lado direito da equacao,
temos também dezoito atomos de oxigénio (das seis moléculas de CO: e das seis
moléculas de H0).

A partir destas verificacdes, podemos agora responder a primeira pergunta.

v Para determinar a massa de oxigénio (em gramas) que € necessaria para reagir
completamente com 25,0 gramas de glicose, devemos, primeiro, encontrar a quantidade em
mols de glicose disponivel em 25,0 gramas. Para isso devemos converter a massa de
glicose em mols:

. 1 mol
25,0}’ghcose o = 0,139 mol de glicose
180,2 ;;/glicose
v Como proximo passo, usaremos o fator estequiométrico para calcular a

guantidade, em mols, de O, necessaria:

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

Agora sim, podemos encontrar a massa de O, a partir de seu numero de mols. Converta o
numero de mols encontrado de O, necessaria em massa em gramas:

0,832 moldcO; 32002de 02 _ 16,6 g de O,

1 m}ur{oz

Assim, sd0 necessarios 26,6 gramas de O, para reagir com 25,0 gramas de glicose.



v Vamos agora responder o item b.

Para calcular a 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 de CO,

mol de glicose

0,139 mol de glicose x = 0,832 mol de CO,

Para calcularmos a massa em gramas produzida de CO,, usamos a conversao:

0,832 mold€CO; , 44012 de €Oz _ 36,6 g de CO,

1 moLd€CO,

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

Finalizando nosso problema, falta calcular a massa de H,O formada. Assim, usando a
relacéo estequiométrica, temos:

6 mol de H,O
0,139 Me . 2 = 0,832 mol de H,O
1 We

Sabendo o nimero de mols, conseguimos agora calcular a massa produzida através dos
célculos a sequir:

0,832 moLd€H,0 , 1802de M0 _ 1490de B0

1 m/oLd( 1,0

7. Reagentes Limitantes

Com o objetivo de produzir a maior quantidade possivel de um composto a partir de um
determinado reagente, 0s quimicos costumam usar um excesso de um dos reagentes.

Isso é feito para garantir que um dos reagentes na reacdo seja completamente consumido,
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mesmo que uma parte de outro reagente permaneca sem reagir. Mas, qual reagente é
usado em excesso?

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

Vamos entender melhor este assunto fazendo um exercicio onde se tem reagente limitante
(Reagente presente em quantidade limitada que determina a quantidade do produto
formada) e reagente em excesso. Considere a reacdo de oxidagcdo da amonia, NH3, que
ocorre sobre uma tela metélica de platina:

4 NHz(g) + 5 Oyg) — 4 NO(g) + 6 Hy,O(q)

Vamos propor que 750 g de NH3; sejam misturados com 750 g de O,. Vamos ver se esses

reagentes foram misturados de forma estequiométrica ou um deles estd em excesso,
enquanto outro estara em falta (o reagente limitante).

Para ajudar a responder esta pergunta, vamos calcular a quantidade de NO que pode ser
produzida se a reacdo se completar. Se houver um reagente em excesso, qual a quantidade
dele que sobrara depois que a reacao 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 NH3 disponiveis:

1 mol de NHj
750,0 NH3 o = 44,0 mol de NH3 disponiveis

17,M

Numero de mols de O: disponiveis:

1 mol de O, o
7M . — =234 mol de O, disponiveis
32,M

Sabendo que a reacdo esta balanceada (confira se vocé quiser), temos as relacfes
estequiomeétricas entre os reagentes.

Relagao estequiométrica dos reagentes Smolde O, 1,25 mol de O,

necessarios para a equacao balanceada 4 mol de NH; 1 mol de NH;

Pela equacédo quimica temos a relacao estequiométrica dada abaixo:
Assim, é necessario 1,25 mol de O, para cada mol de NH; presente na reacao.
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Pelas quantidades em massa dadas inicialmente, pudemos calcular o numero de mols de O,

e NH3 presentes em 750 gramas de cada. Com essas quantidades pudemos obter a
seguinte relacdo molar dos reagentes disponiveis:

23,4 mol de O, 0,532 mol de O,
Relacio dos reagentes disponiveis = - =
44,0 mol de NH; 1 mol de NH3

Essas duas relacbes nos mostram que a relacdo dos reagentes disponiveis é menor do que
a relacéo dos reagentes determinada pela equagéo balanceada (5 mols de O, / 4 mol de
NH3). Com esses dados confirmamos que néo existe O, suficiente para reagir com todo o
NHs. O O, é considerado, entédo, 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.

4 M -
23=M . o —0018deNO  _ 561,85 de NO
1 mo O

As relagdes utilizadas séo:

Entdo, sdo formados 561,8 gramas de NO. Se o O: é o reagente limitante, o NHz é o
reagente em excesso. Para finalizar nosso aprendizado sobre calculos envolvendo reagente
limitante vamos calcular a quantidade, em gramas, de NH3z que sobra depois que a reacao
se completa e todo Oz & consumido.

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

- . 4 mol de NH; necessarios i .
23,4 mol de-@35disponiveis , = 18,7 mol de NH; necessarios

5 mol de Q-diSponiveis

Este resultado nos confirma que o NH; é mesmo 0 reagente em excesso, pois
precisariamos apenas de 18,7 mol de NH; para reagir com todo o O,, enquanto estao
presentes 44,0 mol de NHs.

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

Veja: NH; em excesso = 44,0 mol de NH3 disponiveis — 18,7 mol de NH; necessarios NH; em
excesso = 25,3 mol de NHs.
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Convertendo 25,3 mol de NH; em massa de NH; em excesso, temos:

_ 17,03 ¢ de NH.
25,3 mol 3 . £ 2 = 430,8 g de NH3 em excesso
1 mo H;

Se foram adicionados 750,0 g de NHs, significa que sobraram, depois da reacdo ser
completada, 319,2 g de NH3 (750,0 g — 430,8 g = 319,2 g)

» Rendimento Tedrico

O rendimento tedrico de uma reacdo € a quantidade formada de produto quando todo
reagente limitante foi consumido. A quantidade de produto de fato obtida de uma reacéo é
chamada rendimento real. O rendimento real de uma reacdo é sempre menor que o
rendimento tedrico. O rendimento percentual relaciona os rendimentos reais com 0s
rendimentos teoricos.

. rendimento real
Rendimento percentual = : ——x100%
rendimento tedrico

8. Exercicios

8.1. Qual a importante lei que é obedecida por uma equacao quimica balanceada?

8.2. Quais sdo os simbolos usados para representar gases, liquidos, soélidos e solu¢cdes
aguosas em equacdes quimicas?

8.3. Faca o0 balanceamento das seguintes equacfes determinado os coeficientes néo
fornecidos:

a)__ CHy +__ Oyg — ___COyq +__ HyO()

b)__ Feg+___Oyg — __ _FeOgs

c) _ CgHigny+__ Opg — __ COyq + ___H2O()
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d) __ NHzg+__ Oyg9—__ NOg+ ___HyOq

E) _Fezp(s) + _S(s) — _P4810(S) + _FeS(s)

f) ___BClyg +___H,Op — ___ B(OH)z@q + ____HClg)

8.4. Calcule:

Quantos mols de atomos de Célcio hd em 300g de CaCO3?
Quantos mols de atomos de Célcio ha em 272 g de CaSO,?
Quantos mols de &tomos de célcio ha em 0,50 mol de Caz(PO,), ?
Quantas gramas de agua ha em 3 mol de 4gua?
Quantos mols ha em 300g de CaCO3?
Quantos mols ha em 272 g de CaS0O,?
Quantas gramas ha em 155 g de Ca3(POy),?
8.5. Com o objetivo de se obter ferro, vocé realizou a seguinte reacao abaixo:
Fe;03s) + 3CO(g) — 2Fe(s) + 3COx()

a) Calcule o rendimento tedrico de Fe, considerando que vocé comeca com 150 g de
FeC203 como reagente limitante.

b) Sabendo que o rendimento real de Fe foi de 81,6 g, calcule o rendimento percentual.

8.6. O zinco € um metal prateado utilizado na fabricacdo de latdo (liga com cobre) e na
protecdo do ferro contra a corrosdo. Quantos mol de Zn existem em 23,3 g de zinco?

8.7. Calcule a massa molecular (em u) do composto dioxido de enxofre, SO».

8.8. O metano, CHa, é o principal componente do gas natural. Quantos mol de CH4 existem
em 6,07 g de CH4?

8.9. Considere a reacédo do cromo com cloro conforme a equacao:

2 Cr(s) + 3 Cly(g) — 2 CrCls(s)
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a) Nomeie os reagentes e 0s produtos nessa reacao e indique seus estados fisicos.
b) Quais sé@o os coeficientes estequiométricos nessa equacao?

c) Verifique se a equacao dessa reacao satisfaz a Lei de Lavoisier.
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