QUIMICA |

Estequiometria




Introducao

« Estequiometria ¢ um nome derivado das palavras gregas

stoicheion (‘elemento’) e metron (‘medida’).
« Estequiometria € uma ferramenta essencial na guimica.

« A estequiometria € baseada em entendimento de massas
atomicas e um principio fundamental, a lei de conservacao
da massa: A massa total de um elemento presente ao final
de uma reacao quimica e a mesma massa total do inicio da

reacao.



Introducao

« Com 0 avanco da teoria atbmica, 0S quimicos passaram a

entender a base da lel da conservacdao da massa. os atomos

nao sao criados nem destruidos durante qualquer reacéo

quimica.

« ASSIm, 0 mesmo conjunto de atomos esta presente tanto antes

quanto depois da reacao.

« As mudancas que ocorrem durante qualquer reacdo €

simplesmente um rearranjo dos atomos.



Equacoes gquimicas

o Lavoisier: a massa é conservada

em uma reacdo quimica.

« EquacOes quimicas: descricoes

de reac0es quimicas.

2H, + 0, — 2H,0

Lemos o sinal + como ‘reage com’ e

a seta como ‘produz’.



Equacoes quimicas

2H, + 0, — 2H,0

As formulas quimicas a esquerda da seta representam as

substancias de partida, chamadas reagentes.

As formulas quimicas a direita da seta representam as

substancias produzidas na reacao, chamadas produtos.

Os numeros diante das formulas séo os coeficientes.



Equacoes quimicas

« Uma vez gue os atomos nao sao formados nem destruidos em

uma reacao, a equacao guimica deve ter um namero igual de

atomos de cada elemento de cada lado da seta.

« Quando essa condicao é satisfeita, diz-se que a equacgéo esta

balanceada.



Equacoes quimicas

A equacdo quimica para a formacdo da agua pode ser
visualizada como duas moléculas de hidrogénio reagindo com
uma molécula de oxigénio para formar duas moléculas de

agua: 2H, + O, > 2H,0




Equacoes gquimicas

« Uma vez que sabemos as formulas dos reagentes e produtos

em uma reacdo quimica, podemos escrever a equacdo néo-

balanceada.

« ApOs escrevermos a equacio quimica para a reacao, fazemos
0 balanceamento da equacdo determinando os coeficientes
que fornecem numeros iguais de cada tipo de atomo de cada

lado da equacao.

» Geralmente, uma equacao balanceada deve conter os menores

coeficientes inteiros possiveis.



Equacoes quimicas

« Ao balancear equac0es, € importante entender as diferencas

entre um coeficiente diante de uma formula e um indice

inferior em uma férmula.

« Coeficientes estequiométricos: sdo os numeros na frente das
formulas quimicas; fornecem a proporcdo de reagentes e

produtos.

« Indices inferiores nunca devem ser mudados ao balancear

uma equacao.



Equacoes gquimicas
Simbolo

quimico Significado Composicao

A
. N f AN 4 N

Dois atomos de H
e um atomo de O

H>,O  Uma molécula
de agua:

Quatro atomos de H
e dois atomos de O

2H,O Duas moléculas
de agua:

Dois atomos de H
e dois atomos de O

H->0O, Uma molécula
de perdxido de
hidrogénio:

Colocar um coeficiente na frente de uma formula quimica muda

apenas a quantidade, e nao a identidade das substancias.



Equacoes gquimicas

CH,+ 0O, » CO, + H,0 (nao-balanceada)

* Geralmente € melhor balancear primeiro os elementos que
aparecem em um menor numero de formulas quimicas de

cada lado da equacéo.

CH, + O, » CO, + 2H,0 (nao-balanceada)

CH, + 20, —» CO, + 2H,0 (balanceada)



Equacoes quimicas

 Lei da conservagdo da massa: a matéria ndo pode ser

perdida em nenhuma reacao quimica.

Uma molécula Duas moléculas Uma molécula Duas moléculas
de metano de oxigénio de didxido de de & agua
carbono
w
CH4 + 202 — C02 + 2H20

(+5) 40 (20) (i)



Equacoes gquimicas

O método adotado para balancear a equacdo anterior €, em

grande parte, de tentativa-e-erro.

Balanceamos cada tipo de atomo sucessivamente, ajustando

0s coeficlientes como necessario.
Esse metodo funciona para a maioria das equac0es quimicas.

Normalmente informacbes adicionais sdo incluidas nas
formulas em equacOes balanceadas para indicar o estado

fisico de cada reagente e produtos.



Equacoes quimicas

e Usamos os simbolos:

() —gas
(h — liquido CH,(g) + 20,(g) — CO,(g) + 2H,0(g)
(s) — solido

(ag) — solucOes aquosas

« Algumas vezes as condi¢des (como temperatura ou pressao)
Sob as quais a reacao ocorre aparecem acima ou abaixo da
seta da reacdo. O simbolo A é, em geral, colocado acima da

seta para indicar o uso de aquecimento.



Equacoes quimicas

Balanceamento de equacoes:

1- Na(s) + H,O(I) —» NaOH(aq) + H,(9)

2- Fe(s) + O,(g) — Fe,04(s)



Alguns padroes simples de

reatividade quimica

 Para prever o0s produtos formados em determinada
combinacdo de reagentes & necessario reconhecer padroes

gerais de reatividade quimica.

« Reconhecer um padrao de reatividade para uma classe de
substancia fornece um entendimento mais amplo do que
simplesmente decorar um grande numero de reacdes nao

relacionadas entre si.



Alguns padroes simples de

reatividade quimica

ReacOes de combinacao e decomposicao

* Dolis tipos simples de reacoes: reacOes de composicao e de

decomposicao.

« As reacgOes de combinacgédo: duas ou mais substancias reagem

para formar um produto.

2Mg(s) + O,(g) — 2MgO(s)

« O Mg combina-se com o O, para formar o MgO.



Alguns padroes simples de

reatividade quimica

ReacOes de combinacao e decomposicao




Alguns padroes simples de

reatividade quimica

* Quando uma reacao de combinacao ocorre entre um metal e

um nao-metal, o produto € um solido iénico.

« A formula de um composto i0nico pode ser determinada a

partir das cargas dos ions envolvidos.

« Quando o0 magnesio reage com 0 0xigénio, 0 magnesio perde
elétrons e forma o ion magnésio, Mg?*. O oxigénio ganha
elétrons e forma o ion Oxido, O%. Portanto, o produto da

reacao e MgO.



Alguns padroes simples de

reatividade quimica

ReacOes de combinacao e decomposicao

« As reacdes de decomposi¢cdo: uma substancia sofre uma

reacao para produzir outras ou mais substancias.

* Muitos compostos sofrem reacoes de decomposicao quando
aguecidos:

CaCO4(s) 2> CaO(s) + CO,(g)



Alguns padroes simples de

reatividade quimica

ReacOes de combinacao e decomposicao

« A decomposicao da azida de sodio (NaN,) libera N,(g)

rapidamente.
2NaN;(s) — 2Na(s) + 3N,(9)
(a reacao gue ocorre em um airbag)

« O NaN, se decomp0e em Na e N, gasoso.



Alguns padroes simples de

reatividade quimica

ReacOes de combinacao e decomposicao

TABELA 3.1 Reacdes de combina¢do e decomposicao

Reacdes de combinacao

A+B — C Dois reagentes se combinam para
C(s)+ O,(g) —> COL(g) formar um tnico produto. Muitos

elementos reagem com outros dessa
N,(g)+ 3H,(g) 2NH,(g) maneira para formar compostos.
CaO(s)+ H,0(l) —— CaOH,(s)

Reagdes de decomposicio

C — A+B Um tnico reagente quebra-se para
2KCIO,(s) —> 2KCl(s)+ 30,(g) forrpar duas ou mais substancias.
PO —» P09 +CO(g)  Mltscomporesrnge dese
Cu(OH),(s) —— CuO(s)+H,O(!)




Alguns padroes simples de

reatividade quimica

Combustao ao ar

« As reacdes de combustdo sao
reacoes rapidas que produzem uma

chama.

« A combustdo é a queima de uma

substancia em oxigénio do ar:

C3Hg(g) +50,(9) — 3CO,(9) + 4H,0(9)
produzindo CO, e H,0O



Massa Molecular

« Tanto as formulas quanto as equacOes quimicas tém

significado quantitativo.

 Os indices inferiores nas formulas e os coeficientes nas

eguacoes representam quantidades precisas.

« Apesar de ndo podermos contar atomos ou moléculas
diretamente, podemos determinar indiretamente seus

numeros se conhecemos as massas.



Massa Molecular

Massa molecular e peso formula

« O peso molecular, peso formula ou massa molecular (MM)
de uma substancia é a soma das massas atbmicas de cada

atomo em sua formula quimica.

MM (H,SO,) = 2(MA do H) + (MA do S) + 4(MA do O)
=2(1,0u) + (32,1 u) + 4(16,0 u)
=98,1u

U = unidade de massa atbmica



Massa Molecular

Massa molecular e peso formula

« A massa molecular (MM) é a massa da formula molecular.

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

« Nao se recomenda a utilizacdo do termo massa formula.



Massa Molecular

Composicao Percentual a partir das Formulas

 QOcasionalmente teremos de calcular a composicdo percentual de
um composto (isto €, a contribuicdo percentual em massa de cada

elemento na substancia).

« O calculo depende da massa molecular da susbstancia, da massa
atobmica de cada elemento no qual estamos interessados e do

numero de atomos de cada elemento na formula quimica:

% do elemento = (nUmero de atomos desse elemento) (massa atdmica do elemento) x 100%

(massa molecular do composto)



Em quimica a unidade para lidar com o nimero de atomos,
ions ou moléculas em uma amostra de tamanho normal € o

meol.

Um mol é quantidade de matéeria que contem tantos objetos
(&tomos, moléculas ou o que considerarmos) quantos
nimeros de atomos em exatamente 12 g de C

Isotopicamente puro.



A partir de experimentos, os cientistas determinaram que esse
niamero é 6,0221421 x 102 e o chamaram de numero de

Avogrado.

Um mol de atomos, um mol de moléculas ou um mol de qualquer

coisa contém o numero de Avogrado desses objetos:
1 mol de atomos de 12C = 6,02 x 10%2 atomos de 12C
1 mol de moléculas de H,O = 6,02 x 1023 moléculas de H,O

1 mol de ions NO; = 6,02 x 1023 ions de NO;’



Massa molar

« Massa molar: € a massa em gramas de 1 mol de substancia ,

Isto €, a massa em gramas por mol (unidades g/mol, g mol-1).
1 atomo de 1°C tem massa de 12 u = 1 mol de ?C tem massa de 12 g

1 atomo de Cl tem massa de 35,5 u = 1 mol de Cl tem massa de 35,5 g

« A massa molar (em g/mol) de uma substancia é sempre

numericamente igual a sua massa molecular.

Ex.: NaCl tem massa molar 58,5 g/mol (Na = 23u e Cl = 35,5u)



Amostra de
escala laboratorial

Molécula unica

Nemem e

Avogadro
de moléculas AR
(6,02 X 10%)
1 molécula de H,O 1 mol H,O

(18,0 u) (18,0 g)



TABELA 3.2 Relaces molares

Nome Formula Massa Massamolar ~ Nimero e tipo de particulas em um mol
molecular (v)  (g/mol)
Nitrogénio atbmico N 14,0 140 6,022 x10” tomos de N
Nitrogénio molecular N, 28 280 { 6,022 x10” moléculas de N,
2(6,022 x10) dtomos de N
Prata Ag 1079 107,9 6,022 x10” dtomos de Ag
fons prata Ag’ 107 9° 1079 6,022 x10” fons Ag”
Cloreto de bario BaCl, 2082 2082 — 6,022 x10” unidades de BaCl,

{6,022 x10% ons Ba**
[ 2(6,022 x10”) fons CI




Esta fotografia mostra um mol de
solido, um mol de um ligquido e
um mol de gas. Um mol de NaCl,
0 solideo, tem massa de 58,45 g.
Um mol de H,O, o liguido, tem
massa de 18,0 g e ocupa um
volume de 18,0 mL. Um mol de
O,, 0 gas, tem massa de 32,0 g e
ocupa um balao de diametro igual

a 35 cm.
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Note que a massa de agua esta
Incluida na massa molar de um
composto.

\ AR

Aspirina, CgHgO;  Cloreto de cobre(ll)  Oxido de ferro(lll), Fe;04
180,2g/mol  diidratado, CuCl; - 2 H,0 159,7 g/mol
: 170,5 g/mol 3

AL
r|{x -

Taw

...................... H,0
18,02 g/mol



Conversoes entre massas, mols

e numero de particulas

« O conceito de mol fornece a ponte entre massa e numero de

particulas.

« EX.: Calcular o nUmero de atomos de cobre em uma moeda de
cobre de um centavo norte-americano. Essa moeda pesa

aproximadamente 3,0 g.

e Observe como a analise dimensional fornece uma rota direta

de gramas para numero de atomos. (gramas — mols — atomos).



Gramas

Use
massa
molar

Mols

Use
numero de
Avogadro

Formulas
unitarias



Massa molar de um

COmMpPOsto

e Formula molecular: numero e tipo de atomo
— Ex. CH,

— C (6,02 X 1022 atomos de C =1 mol de C= 12,01 g &tomos
de C)

— H(4x 6,02 X 1023 4tomos de H = 4 mol de H= 4,032 g
atomos de C

— 16,04 g de moléculas de CH,

— Qual a massa molecular média de 1 molecula de CH,?
— R.2,664 X10-22 g moléculal



Exemplo para Aula: Quantos gramas de
cromo ha em 25,1 g de acetato de cromo(lll)?

Cr(C,H;0,); =229,13 g/mol

1 mol Cr(C,H.0O,),
229,139 Cr(C,H.0O,),

. 1 mol Cr - 92,00g Cr _
1 mol Cr(C,H,0,), 1mol Cr

25,19 Cr(C,H,0,), "

5,709 Cr

3 algarismos significativos



Problemas Praticos sobre Mols

. Quantas moleculas ha em 1,3 mols de H,0?

. 7,83 X 10 moléculas

. Quanto pesa 1,6 mols de NaCl?

. 92,89

. Qual é o peso molecular de Al,(SO,);?

. 342 g/mol

. Quanto pesa 1 mol de célcio?

. 40 g

. Dados 23 gramas de NaOH, guantos mols ha?

. 0,58 mol

. Dados 23 gramas de NaOH, guantas moléculas ha?
. 3,46 x 10% moléculas

. Dadas 4,2 x 102> moléculas de H,O, quantos mols ha?

. 70 mols



A exigencia dietética diaria média do aminoacido leucina

essencial, C;H,;O,N, e de 2,2 g para um adulto.

« Quantos mols de leucina sdo necessarios diariamente?
« Quantas moléculas de leucina sdo necessarias?

« Quantos atomos de nitrogénio estao presentes nesta
amostra?

« Quantos atomos de carbono estdo presentes nesta
amostra?



Composicao Percentual

« Analise utilizada para caracterizar compostos
desconhecidos.

— Os dados da composicao percentual podem ser utilizados
para calcular uma formula empirica.



Composicao Percentual

» Calcule a massa percentual (peso percentual) de
cada elemento no composto.

 Estrategia

(4tomos de um elemento Y pesoatdmico)

, x100%
(pesoda férmula do composto)




Qual e a Composicao Percentual de

Ca(OH),?

(4tomos de um elemento Y peso atdmico)

x100%

(pesoda formula do composto)

Peso da formula do composto = 74,1 g

(&tomos de célcio)pesoatdmico do célcio)

% Ca= y . 1
(pesoda formula do hidroxido de célcio)

x100%

06 Ca = IU00) 1 0006= 5
(74,1)

o o < (D(400)

x100% = 54,0%
(74,1)



Qual e a Composicao Percentual de Ca(OH),?

(4tomos de um elemento Y peso atdmico)
(pesoda formula do composto)

x100%

Peso da formula do composto = 74,1 g

(4tomos de O )(peso atdmico do O)
(pesoda férmula de Ca(OH), )

% O = x100%

0= 209 1000 -
(74,1)

e o- (2)(169)

(74,1)

x100% = 43,2%




Qual e a Composicao Percentual de Ca(OH),?

(4tomos de um elemento )peso atdmico)
(pesoda formula do composto)
Peso da formula do composto = 74,1 g

x100%

(4tomos de H ) peso atdmico do H)

% H = ,
(pesoda formula de Ca(OH), )

x100%

(2)(1,008)

“100% = ?
74,1)

% H=

(
% H (2)(1’008)'100%: 2 72%
(74,1)



« %Ca = 54,0
c %O = 43,2
« % H = 2,72
e Soma* = 99,92

* de 100 devido a aproximacoes feitas na calculadora.



Formulas Empirica versus Molecular

 As formulas empiricas mostram apenas a razao mais
simples de atomos na formula:

— compostos i10nicos sao representados por sua formula
empirica.

« Formulas moleculares mostram a composicao real de
uma molecula.



Considere cada Formula Abaixo

A. Se € uma formula empirica.
B. Se ¢ uma formula molecular.

C. Se é tanto uma formula empirica como uma
formula molecular.

~ H,0
- HZOZ

~ HO

o C6H1206



Derivando uma Formula

Empirica

PASSD 1. PASSD 2. PASSD 3.
- Converta para
Converta Converta Determine : e
o ooty | | e
percentual para mols molar AeB .
para massa
W b W
WA . e gf  (e—— ol A
f f Ll - -
ymel B =L
%B ' = gf p——— ymolB
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Formulas Empiricas

Aula Pratica

« A magnetita € composta apenas por ferro e oxigénio e
tem 72,36% de ferro em massa. Qual e sua formula
empirica?

— Converta % da composicao em massa (utilize 100 g).
— Converta massa para mols.

— Simplifigue a razdo molar.

— Resposta: (1 mol para 1,33) x 3 = Fe;0,.



Calculando as Formulas a partir da

Composicao Percentual

Mapa Estratégico 2.9
PROBLEMA

[Diatermine zs fdrmulas empiricas &
mleculares baseadas na
composipio conhecida & na massa
modar conhecida.

!

DADDSINFORMACOES CONHECIDAS
Mas=a meodar
Comiposicao percentual

JET.'.P.'. 1. Suponha gue cada %
de dtomo & eguivalents 3
massa em gramas em 100 g
de amostra

A massa de cada elemento em uma
amosira de 100 g do composto

:Tara 2. Lhilize o peso
atémloo de cada elementa
para caloular a quantidade de
< matéria am mol de cada
elamento em 100 g de
amostra (multiplicar massa
por moligl.

Tantidade de maténa (mol) de
cada elemenito em 100 g de amaostra

sTAPA 3. Dnida a quantidode
de maténia em mol de cada
elemento pela guantidode de
mateng emmol do elemento
presente na mendsr
quantidade,

A razdo maolar & obtida pela razac
entre a quantidode de matéria de
cirda elemento pela quantidode de
murténa do elemento presenfe em
menar guantidade = fdrmula
empirica.

:TaPa 4. Divida a massa
melar conhecide pela massa
da formula empirica.

Férmula miolecular
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Outra Aula Pratica

Hexametilenodiamina é um dos materiais utilizados
para produzir um tipo de nailon.

e A analise elementar da 62,1% de C, 13,8% de H, e
24.1% de N.

— Qual e sua formula empirica?

» Se 0 peso molecular € 116 g/mol.
— Qual é sua formula molecular?



Determinando uma Formula

atraves dos Dados da Massa

Mapa Estratégico z.10
PROBLEMA

Dietermineg a formula empirica
com base nas massas dos
elementos combinados.

b

DADEDS / IFI:ﬂ-IIIl.llLl;ﬂ'E CDHHECIDAS
Massa de um slemento no
composto bindrio
Massa do produto

eTAFA 1. Determine a massa do
< segundo elementa pela

diferenga.

Massa de cada elemento niuma
anmmstia du conepeuste

eTars 2. LHilize o peso
atdmico de cada elemento

< para cakcular a quantidade de
mateéra de cada elemeanto na
amastra (multipliqus a massa
por molfg)

»

Cuantidade de matéria imol) de
cada slemento na amostira

eTara 3. Dividir o valor da
quantidads de muatéria de cada

<, elemento pela quantidoade de
miatEna do elermento presenie
em menor guantidade.

w
Razdo modar entre a guantidade de
Prsufeio e cody ekanendu & 2
quantidade de matdnia do elemento
[prezants em menor guantidads =
fdrmula empirica
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Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

Solucao: determine X, Y e Zem CyH,O,



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

Solucao: determine X, Y e Zem C,H,0O,

1. Como as percentagens de cada elemento
somam 100%, pode ser considerado gque a soma
das massas é igual a 100 g.

(Isto é, pode-se supor 100 g do composto).



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

Solucao: determine X, Y e Zem C,H, 0O,

1. Como as percentagens de cada elemento
somam 100%, pode ser considerado que a soma
das massas é igual a 100 g.

(isto €, pode-se supor 100 g do composto)

64,82gdeC 21,59gde O 13,59gdeH



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

2. Converter a massa de cada elemento em mols.
(elemento X em g —» mol X etc. ...)



Exemplo: Encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

2. Converter a massa de cada elemento em mols.
(elemento X em g —» mol X etc. ...)

6482gC - _LMIC  _5397molcC

12,0119 C




Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

2. Converter a massa de cada elemento em mols.
(elemento X em g —» mol X etc. ...)

1 mol C
(. oxigénio em 64,82 C g =
i Somposto 9 origc - >39rmolC
€ sempre
monoatémico. _ |
- 215090 ~—109  _1 349 mol 0

16,00 g O



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

2. Converter a massa de cada elemento em mols.
(elemento X em g —» mol X etc. ...)

1 mol C
(. oxigénio em 64,82 C g =
i Somposto 9 origc - >39rmolC
€ sempre
kmonoatc‘)mico.. _1molO
- 21,599 O =1,349 mol O
J 16,00 g O

O mesmo se
aplica zilo_ 1 | H
[hldrogemo! } 13’599 H 1 O(r)T;(; o H = 13,48 mol H



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

3. Dividir cada um dos mols individuais pelo menor nUmero de
mols para obter as proporcdes molares para cada elemento
Nno composto.

5397 mol C 1,349 mol O 13,48 mol H

Estes s&o os subscritos da formula CyH, O,



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

3. Dividir cada um dos mols individuais pelo menor
numero de mols para obter as proporcoes molares
para cada elemento no composto.

5397 mol C 1,349 mol O 13,48 mol H

Estes s&o os subscritos da formula CyH, O,

Subscrito de C

A
4 N

X = ﬂ = 4,001
1,349




Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

3. Dividir cada um dos mols individuais pelo menor nimero de

mols para obter as proporcdes molares para cada elemento
Nno composto.

5397 mol C 1,349 mol O 13,48 mol H

Estes s&o os subscritos da formula CyH, O,

Subscrito de C Subscrito de H
4 A N 4 A N
X = ﬂ — 4,001 Y = % — 9,992

1,349 1,349



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

3. Dividir cada um dos mols individuais pelo menor nimero de
mols para obter as proporcdes molares para cada elemento
Nno composto.

5397 mol C 1,349 mol O 13,48 mol H

Estes sao os subscritos da formula

Subscrito de C Subscrito de H Subscrito de O
4 A N 4 A N 4 A N
X = ﬂ — 4,001Y — % = 9’992 / = @ — ]_,00()

1,349 1,349 1,349



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

Caso as proporcoes sejam fracionadas, como exemplos,
0,5, 1,5 e 0,333, multipligue o valor por um nimero
Inteiro para obter um numero inteiro no subscrito da

formula.

Exemplos
0ox2=1 0,25x4=1 0,333 x3=1



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula empirica deste composto?

Arredondamento para o nimero inteiro mais proximo:
CXHYCDZ

X=4001=4 Y=9992=10 Z=1,000=1

A férmula empirica é: C4H 100

O resultado deste calculo diz-nos somente sobre a
formula empirica do composto.



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula molecular deste composto?

4. Determinando a formula molecular

Para alguns compostos, a formula molecular é um multiplo
da formula empirica:

Formula empirica Formula molecular
nxCyHO, = CH, O,y

n=234...



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula molecular deste composto?

4. Determinando a formula molecular

Uma vez que a formula molecular € um mudltiplo, ela
é ajustada por um fator “n”, as massas das formulas
molecular e empirica tambem devem se ajustar pela
mesma proporcao.

formula molar / massa 8/olg

formula empirica / massa 8/olg



Exemplo: Foi encontrado em um composto 64,82% de
carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59% de hidrogénio.
Qual é a formula molecular deste composto?

4. Determinando a formula molecular

* O peso da formula empirica de C,H,,0 é 74,12 g/mol.

« Em um experimento separado, determinou-se que a
massa molar do composto é 222,1 g/mol.

 Qual é a sua formula molecular?



IVl Exemplo: Foil encontrado em um composto
i I  64,82% de carbono, 21,59% de oxigénio e 13,59%

Prentice ) _
sl de hidrogénio.

Qual é a formula molecular deste composto?

4. Determinando a formula molecular

222,1 g/mol
74,12 g/mol

(C4H100)>< 3 =C,H;0,

=2,996 ou 3

A formula molecular do composto é:

C12H3003
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Informacoes guantitativas a partir

de equacoes balanceadas

* A equacdo balanceada fornece o numero de moleculas que

reagem para formar produtos.

 Interpretacdo. a proporcdo da quantidade de matéria de
reagente necessaria para se chegar a proporcao da quantidade

de matéria do produto.

» Essas proporcoes  sao denominadas proporcoes

estequiometricas.



Informacoes guantitativas a partir

de equacoes balanceadas

As proporcoes estequiomeétricas sao proporcoes ideais

» As proprocOes ideais de reagentes e produtos no laboratério

devem ser medidas em gramas e convertidas para mols.
2H, + O, > 2H,0

« As relacOes estequiométricas podem ser usadas para fazer a
conversao entre quantidades de reagentes e produtos em uma

reacao quimica.



Dados:

Gramas da
substancia A

Utilize massa
molar de A

Quantidade de
matéria da
substancia A

Use coeficientes
de AeBa
partir da
equagao
balanceada

Encontrar:

Gramas da
substancia B

Utilize massa
molar de B

Quantidade de
matéria da
substancia B



Reagentes limitantes

Se 0S reagentes ndo estao presentes em quantidades
estequiometricas, ao final da reacdo alguns reagentes ainda

estarao presentes (em excesso).
Ex.:2H, + O, - 2H,0

O reagente completamente consumido em uma reacdo €
chamado reagente limitante porgue ele determina, ou limita,

a quantidade de produto formada.

Os outros reagentes sao algumas vezes chamados reagentes

eim eXCeSSO0.



Reagentes limitantes

Antes da reacdo

10H2e702

Depois da reacao

o
>
e

\Q\.
P

*
€ 2" 2

10H,0e20,




Reagentes limitantes

Rendimentos tedricos

* A quantidade de produto formada calculada quando todo o
reagente limitante foi consumido é chamada rendimento

teorico.

« A guantidade de produto de fato obtida em uma reacdo é

chamada rendimento real.

O rendimento real ¢ sempre menor que o rendimento o

rendimento teodrico.



Reagentes limitantes

Rendimentos tedricos

O rendimento percentual de uma reacao relaciona o
rendimento real (obtido no laboratorio) com o rendimeneto

teorico (calculado):

+ ’ |
Rendimento percentual = rendimento rea x 100%

rendimento tedrico




Reagentes limitantes

Rendimentos tedricos

« Ex.: Acido adipico, H,C,HgO,, é usado para produzir néilon. Ele é
preparado comercialmente por uma reacao controlada entre o ciclo-

hexano (C¢H,,) e O.:

2CgH 5(1) +50,(9) — 2H,CeHgO,(1) + 2H,0(9)

(a) Considerando que vocé realizou essa reacdo comecando com
25,09 de ciclo-hexano, e que o ciclohexano e o reagente
limitante, qual é o rendimento teorico de acido adipico?

(b) Se vocé obtém 33,5 g de acido adipico a partir dessa reacéo,
qual € o rendimento percentual de acido adipico?



