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No Capitulo 2 estudamos a estequiometria da composicio, as relacoes
quantitativas entre os elementos dos compostos. Neste capitulo, enquanto
estudamos a estequiometria da reacio — as relacdoes quantitativas entre
substincias 2 medida que elas participam de reacdes quimicas — fazemos
varias perguntas importantes. Como podemos descrever a reacio de uma
substincia com outra? Quanto de uma substincia reage com uma
determinada quantidade de outra substincia? Qual reagente determina a
quantidade de produtos formados em uma reacio quimica? Como
podemos descrever reacoes em solucdes aquosas? Quer estejamos
preocupados em descrever uma reacio usada em uma analise quimica,
uma utilizado industrialmente na producio de um plastico, ou aquela que
ocorre durante o metabolismo em corpo, devemos descrevé-la com
precisido. As equacoes quimicas representam um método muito preciso,
mas uma linguagem muito versatil que descreve as mudancas quimicas.
Comecamos nosso estudo examinando equag¢des quimicas.




As reacdes quimicas sempre envolvem a mudanga de uma ou mais substancias em

uma ou mais substancias diferentes. Em outras palavras, as reagdes quimicas reorganizam
atomos ou ions para formar outras substancias.

As equacgodes quimicas sdo usadas para descrever reagdes quimicas e mostram (1) as
substancias que reagem, chamadas reagentes; (2) as substancias formadas, chamadas de
produtos; e (3) as quantidades relativas das substancias envolvidas. Escrevemos os
reagentes a esquerda de uma seta e os produtos a direita da seta. Como um exemplo tipico,
vamos considerar a combustdo (queima) de gas natural, uma rea¢do usada para aquecer
edificios e cozinhar alimentos. O gas natural é uma mistura de varias substancias, mas o
principal componente é o metano, CH4. A equagdo que descreve a reacdao do metano com
0 excesso de oxigénio é:

reactants p roducts

O que essa equagao nos diz? Em termos mais simples, diz-nos que o metano reage
com oxigénio para produzir didéxido de carbono, CO, e agua. Mais especificamente, diz que
para cada molécula de CH4 que reage, duas moléculas de O2 também reagem, e aquela
molécula de CO2 e duas moléculas de H20 sao formadas. Isso €,

heat

1 molecule 2 molecules 1 molecule 2 molecules

Esta descri¢do da reagdao de CH4 com O2 é baseada em observagées experimentais.
Queremos dizer que experimentos mostraram que quando uma molécula de CHg4 reage
com duas moléculas de O2, uma molécula de CO2 e duas moléculas de H20 sao formadas.
Equagdes quimicas sdo baseadas em observacoes experimentais. Condi¢does especiais
necessarias para algumas reagoes sao indicadas pela notacao sobre a seta. A Figura 3-1 é
uma representacao pictorica do rearranjo de atomos descrito por esta equacgao.

Como apontamos na Secdo 1-1, ndo ha mudanga detectavel na quantidade de
matéria durante uma reacdao quimica comum. Este principio orientador, a Lei de
Conservacao da Matéria, fornece a base para “equilibrar” equagdes quimicas e para



calculos baseados nessas equacdes. Como a matéria ndo é criada nem destruida durante
uma reagao quimica,

uma equacao quimica balanceada deve sempre incluir o mesmo
numero de cada tipo de atomo em ambos os lados da equacao.

() CH, + 20, - O, i 2H,0

Figura 3-1 Duas representacoes de a reagao do metano com o oxigénio para formar didxido
de carbono e agua. As ligagdes quimicas sao quebradas e novas sdao formados em cada
representacgdo. A parte (a) ilustra a reacdo usando modelos, e (b) usa féormulas quimicas.

Os quimicos geralmente escrevem equagdes com os menores coeficientes de
numeros inteiros possiveis.

Antes de tentarmos equilibrar uma equacdo, todas as substancias devem ser
representadas por férmulas que os descrevem como elas existem. Por exemplo, devemos
escrever H2 para representar moléculas de hidrogénio - ndo H, que representa dtomos de
hidrogénio. Uma vez que a férmula correta é escrita, os subscritos nas formulas ndo podem
ser alterados. Diferentes subscritos em formulas especificam compostos diferentes, entao
mudar as formulas significaria que a equagdo ndo mais descreveria a mesma reacao.

O éter dimetilico, C2HsO, queima em excesso de oxigénio para dar didxido de
carbono e agua. Vamos balancear a equagao para esta reacao. Na forma desequilibrada, a
equacao é:

C2HO + O2 - CO2 + H20

O carbono aparece em apenas um composto de cada lado, e o mesmo acontece com
o hidrogénio. Comecamos equilibrando esses elementos:

G0 + 0, —> 2CO, + 31L0

Agora temos um numero desigual de atomos de O em cada lado. O Unico O do
C2HeO equivale a um dos atomos de O a direita. Equilibramos os outros seis colocando um
coeficiente de 3 antes do O2 a esquerda.



Quando terminamos o balanceamento, devemos sempre fazer uma verificagao
completa para cada elemento. Vamos escrever a equacao balanceada para a reagao do
metal aluminio com o acido cloridrico para produzir cloreto de aluminio e hidrogénio. A
“equacgdo” desequilibrada é:

Al + HCl > AICI3 + H2

Como esta agora, a “equac¢ao” ndo satisfaz a Lei da Conservacao da Matéria porque
ha dois atomos de H na molécula de H2 e trés atomos de Cl em uma férmula unitaria de
AICI3 (lado direito), mas apenas um atomo de H e um atomo de Cl na molécula de HCl (lado
esquerdo). Vamos primeiro equilibrar o cloro colocando um coeficiente de 3 na frente do

HCI.
Al + 3HCl —> AICI, + H,

Agora ha 3 H a esquerda e 2 H a direita. O minimo multiplo comum de 3 e 2 é 6; para
equilibrar H, multiplicamos o0 3 HCl por 2 e 0o H2 por 3.

Agora Cl esta novamente desequilibrado (6Cl a esquerda, 3 a direita), mas podemos
corrigir isso colocando um coeficiente de 2 na frente de AICI3 a direita.

Agora todos os elementos exceto Al estdo balanceados (1 a esquerda, 2 a direita); nds
completamos o balanceamento colocando um coeficiente de 2 na frente de Al a esquerda.

aluminum  hydrochloric acid aluminum chloride  hydrogen

O balanceamento de equacbes quimicas “por inspecdao” é uma abordagem de
tentativa e erro. Isso requer muita pratica, mas é muito importante! Lembre-se de que
usamos 0 menor numero inteiro como coeficiente. Algumas equagdes quimicas sao dificeis
de balancear por inspecdo ou "tentativa e erro." Nas aulas seguintes do curso,
aprenderemos métodos para balancear equagdes complexas.



EX] cALcuLOS BASEADOS EM EQUACOES QUIMICAS

Agora estamos prontos para usar equagdes quimicas para calcular as quantidades
relativas de substancias envolvidos em reacdes quimicas. Consideremos novamente a
combustdao do metano em excesso oxigénio. A equacao quimica balanceada para essa
reacao é:

CH4 + 202 —» CO2 + 2H20

Em uma base quantitativa, no nivel molecular, a equagao diz:

1 molecule 2 molecules 1 molecule 2 molecules
of methane of oxygen of carbon dioxide of water

EXEMPLO 3-1 Numero de Moléculas

Quantas moléculas de O2 reagem com 47 moléculas de CH4 de acordo com a
equacao anterior?

Plano

A equacao balanceada nos diz que uma molécula de CH4 reage com duas moléculas
de O2. N6s podemos construir dois fatores unitarios a partir deste fato:



1 CH, molecule 2 O, molecules

and
2 O, molecules an 1 CH, molecule

Essas expressoes sao fatores unitarios para essa reacao porque o numerador e 0
denominador sao quimicamente equivalentes. Em outras palavras, o numerador e o
denominador representam a mesma quantidade de reacdo. Para converter moléculas de
CH4 em moléculas de O2, multiplique pelo sequndo dos dois fatores.

Solucao

2 O, molecules

_2 0O, molecules = 47 CH, molecules X m

= 94 O, molecules

Uma equagdo quimica também indica as quantidades relativas de cada reagente e
produto em uma determinada reagdo quimica. Mostramos anteriormente que as formulas
podem representar mols de substancias. Suponha que o Numero de Avogadro de
moléculas CHg4, em vez de apenas uma molécula de CHg, participam desta rea¢do. Entdo a
equacao pode ser escrita:

CHy + 20, —> CO, + 2H,0
6.02 % 1023 molecules  2(6.02 x 1023 molecules) 6.02 % 1023 molecules  2(6.02 > 103 molecules)
=1 mol =2 mol =1 mol =2 mol

Esta interpretagdo nos diz que um mol de metano reage com dois moles de oxigénio
para produzir um mol de didxido de carbono e dois moles de agua.

EXEMPLO 3-2 NUmero de moles formados

Quantos moles de agua podem ser produzidos pela reacao de 3,5 moles de metano
com excesso de oxigénio (ou seja, mais do que uma quantidade suficiente de oxigénio esta
presente)?

Plano

A equacao para a combustdao do metano:

1 mol 2 mol 1 mol 2 mol

mostra que 1 mol de metano reage com 2 moles de oxigénio para produzir 2 moles de agua.
A partir de esta informacao, construimos dois fatores unitarios:



1 mol CH, | 2 mol H,0
2 mol H,O , 1 mol CH,

Usamos o sequndo fator neste calculo.
Solucgao:

2 mol H,O

2 mol H,O = 3.5 mol CHy X m

= 7.0 mol H,O

Conhecemos a massa de 1 mol de cada uma dessas substancias, entdo também
podemos escrever

CH, + 20, —> CO, + 2H,0

1 mol 2 mol 1 mol 2 mol

16.0g 2(32.0¢) 4.0g 2(18.0g)
16.0 g 64.0 g H40g 360g
80.0 g reactants 80.0 g products

A equacao agora nos diz que 16,0 gramas de CHy4 reagem com 64,0 gramas de O2 para
formar 44,0 gramas de CO2 e 36,0 gramas de H20. A Lei de Conservacao da Matéria é
satisfeita. As equagdes quimicas descrevem as razdes da reacdo, isto €, as razoes molares
dos reagentes e produtos, bem como as massas relativas de reagentes e produtos.

EXEMPLO 3-3 Massa de um Reagente Necessaria

Que massa de oxigénio é necessaria para reagir completamente com 1,20 mol de
CH4?

Plano

A equacao balanceada:

CH, + 20, —— CO, + 2H,0

1 mol 2 mol 1 mol 2 mol
160g  2(32.0 g) 40g  2(180 g
fornece as relacdes entre mols e gramas de reagentes e produtos.

mol CH;, —— mol O, — g0,

Solucgao:



2 mol O, 320g 0,

? =1.2 X X = .
2.8 0, = 1.20 mol CH, 1 mol CH, 1 mol O, 76880,

EXEMPLO 3-4 Massa de um Reagente Necessaria

Que massa de oxigénio é necessaria para reagir completamente com 24,0 g de CH4?

Plano

Lembre-se da equagao balanceada do Exemplo 3-3.

CH4 + 202 — COz + 2H20
1 mol 2 mol 1 mol 2 mol
160g 2(32.0)g 40g  2(18.0)g

Isso mostra que 1 mol de CH4 reage com 2 moles de O2. Essas duas quantidades sao
quimicamente equivalentes, para que possamos construir fatores unitarios

Solucgao.

CH, + 20, —> CO, + 2H,0

I mol 2 mol 1 mol 2 mol
1 mol CH,
2 mol CHy =24.0 g CH, X 160 ¢ CII, = 1.50 mol CH,
. i I 2 mol O,
_2 mol O, = 1.50 mol CH, X [ mol CIH, = 3.00 mol O,
! 320 ¢ O,

2 g0,=3.00 mol 0O, X TIOZ = 96.0 g O,

Todas essas etapas podem ser combinadas em uma so na qual convertemos
gof CHy, —> molof CH;, —— mol of O, — gof O,

1 mol CH, 2 mol O,

320 g O,
2 g0,=240gCHy X =

X X = 96.0g0
160 g CH;  1mol CHy; 1 mol O, 96.08 0

A mesma resposta, 96,0 g de O2, é obtida por ambos os métodos.

A questao colocada no Exemplo 3-4 pode ser invertida, como no Exemplo 3-5.

EXEMPLO 3-5 Massa de um Reagente Necessaria



Que massa de CH4, em gramas, € necessaria para reagir com 96,0 gramas de 027
Plano
Lembramos que um mol de CHg4 reage com dois moles de O2.

Solucao

I mol O, 1molCH, 16.0 g CH,

2 ¢ CH, = 96.0 g O, X X N
g 4 527320 g O, 2 mol O, 1 mol CHy

Esta é a quantidade de CH4 no Exemplo 3-4 que reagiu com 96,0 gramas de O2.

EXEMPLO 3-6 Massa de um Produto Formado

A maioria das reagoes de combustao ocorre em excesso de O2, ou seja, mais do que
o suficiente para queimar a substancia completamente. Calcule a massa de CO2, em
gramas, que pode ser produzida pela queima de 6,00 moles de CH4 em excesso de O2.

Plano

A equacao balanceada nos diz que um mol de CH4 produz um mol de CO2.

CH, + 20, —> CO, + 2H,0

1 mol 2 mol 1 mol 2 mol
160g 23209 40g 2180 g)

Solugao:

1 mol CO, 44.0 g CO,
X
1 mol CH, 1 mol CO,

EXEMPLO 3-7 Massa de um Reagente Necessaria

2 g CO, = 6.00 mol CHy X = 2.64 X 102 g CO,

O fosforo, P4, queima com excesso de oxigénio para formar decoxido de
tetrafosforo, P4O10. Nesta reacdo, que massa de P4 reage com 1,50 mols de O2?
Plano

A equacao balanceada nos diz que um mol de P4 reage com cinco moles de O2.



1 mol 5 mol 1 mol

mol O, —— mol Py, —— mass P,

Solution

lmol P, 1240gP,
5 mol O, mol P,

2 gP,=150mol O, X = 372¢gP,

[EX] O CONCEITO DE REAGENTE LIMITANTE

Nos problemas que trabalhamos até agora, a presenca de um excesso de um
reagente foi declarada ou implicita. Os calculos foram baseados na substancia que foi
usada primeiro, chamado de reagente limitante. Antes de estudarmos o conceito de
reagente limitante em estequiometria, vamos desenvolver a ideia basica considerando um
exemplo simples ndo quimico, mas analogo.

Suponha que vocé tenha quatro fatias de presunto e seis fatias de pao e queira fazer
quantos sanduiches de presunto for possivel usando apenas uma fatia de presunto e duas
fatias de pdo por sanduiche. Obviamente, vocé pode fazer apenas trés sanduiches, e nesse
ponto vocé fica sem pdo. (Em uma reacao quimica, isso corresponderia a um dos reagentes
sendo usado até o fim - para que a reacao pare.) O pao é, portanto, o "reagente limitante",
e afatia extra de presunto é o “reagente em excesso”. A quantidade de produto, sanduiches
de presunto, é determinada pela quantidade do reagente limitante, pdo neste caso. O
reagente limitante ndo é necessariamente o reagente presente em menor quantidade.
Temos quatro fatias de presunto, a menor quantidade, e seis fatias de pao, mas a “relacao
de reacdo” é de duas fatias de pao para um pedaco de presunto, e assim o pao é o reagente
limitante.

EXEMPLO 3-8 Reagente Limitante

Que massa de CO2 pode ser formada pela reacdo de 16,0 g de CH4 com 48,0 g de O2?
Plano

A equacao balanceada nos diz que um mol de CH4 reage com dois moles de O2.
CH, + 20, —> CO, + 2IL,0

1 mol 2 mol 1 mol 2 mol
160g  232.0g) 40g 201809

Recebemos massas de CH4 e O2, entdo calculamos o nUmero de moles de cada
reagente, e entdo determinamos o numero de moles de cada reagente necessario para



reagir com o outro. A partir desses calculos, identificamos o reagente limitante. Em
sequida, baseamos o calculo nele.

Solucao
1 mol CH, |
? =160 g X ———————=1.
2 mol CH, = 16.0 g CH, 16.0 ¢ CH, 1.00 mol CHy
R v 1 mol O, )
2 mol O, =48.0 g O, X Tgoz = 1.50 mol O,

Agora voltamos a equagao balanceada. Primeiro calculamos o numero de moles de
O2 que seria necessario para reagir com 1,00 mol de CHs.

2 mol O,

- mol 0y = 100 mol CH, x4 e

= 2.00 mol O,

Vemos que s3o necessarios 2,00 moles de 02, mas temos s6 1,50 moles de O2, entdo
O2 é oreagente limitante. Alternativamente, podemos calcular o numero de moles de CHg4
que reagiriam com 1,50 mol de O2.

1 mol CHy

2 mol O,

_2 mol CHy = 1.50 mol O, X = 0.750 mol CHy

Isso nos diz que apenas 0,750 mol de CH4 seriam necessarios para reagir com 1,50
mol de O2. Mas temos 1,00 mol de CHg4, entdo vemos novamente que O2 é o reagente
limitante. A reacao deve parar quando o reagente limitante, O2, é usado, entdo baseamos
o calculo no O2.

gof O, —> molof O, — mol of CO, — g of CO,

I mol O, 1mol CO, 44.0¢gCO,

2 20, =48.0 g O, X X X
£ g0, =48020, 32.0 O, 2 mol O, 1 mol CO,

= 33.0gCO,

Assim, 33,0 gramas de CO2 é a maior quantidade de CO2 que pode ser produzida a
partir de 16,0 gramas de CH4 e 48,0 gramas de O2. Se tivéssemos baseado nosso calculo
em CH4 em vez de O2, nossa resposta seria muito grande (44,0 gramas) e errada porque é
necessario mais O2 do que temos. Outra abordagem para problemas como o Exemplo 3-8
é calcular o nUmero de moles de cada reagente:



1 mol CH,
1 mol O,

2 mol CHy =16.0 g CH,4 X = 1.00 mol CHy

2 mol O, =48.0 g O, X = 1.50 mol O,

Entdo voltamos a equacao balanceada. Primeiro calculamos a razdo necessaria de
reagentes como indicado pela equagdo quimica balanceada. Em sequida, calculamos a
razdo disponivel de reagentes e comparamos os dois:

Required Ratio Available Ratio
I mol CH;  0.500 mol CHy 1.00 mol CHy  0.667 mol CH,
2 mol O, ~1.00 mol 0, 1.50 mol O, " 1.00 mol 0,

Vemos que cada mol de O2 requer exatamente o,500 mol de CH4 para ser
completamente usado acima. Temos 0,667 mol de CH4 para cada mol de O2, entdo ha CHx
mais do que suficiente reagir com o O2 presente. Isso significa que ndo ha O2 suficiente
para reagir com todos os moles de CHg4 disponivel. A reacdo deve parar quando o O2
acabar; O2 é o reagente limitante, e devemos basear o calculo nele. (Se a propor¢ao
disponivel de CH4 para O2 tivesse sido menor do que a proporcao necessaria, teriamos
concluido que ndo ha CHy suficiente reagir com todo o O2, e CH teria sido o reagente
limitante.)

EXEMPLO 3-9 Reagente Limitante

Qual é a massa maxima de Ni(OH)2 que pode ser preparada misturando duas
solugdes que contém 25,9 g de NiCl2 e 10,0 g de NaOH, respectivamente?

NiCl2 + 2NaOH — Ni(OH)2 + 2NaCl
Plano

Interpretando a equacgao balanceada como de costume, temos

NiCl, + 2NaOH —— Ni(OH), + 2NaC(l

1 mol 2 mol 1 mol 2 mol
1296 ¢ 2(40.0 g) 927¢ 2584y

Determinamos o numero de moles de NiCl2 e NaOH presentes. Entao encontramos
o numero de moles de cada reagente necessario para reagir com o outro reagente. Esses
calculos identificam o reagente limitante. Baseamos o calculo nele.

Solucao



1 mol NiCl,
129.6 g NiCl,
1 mol NaOH
40.0 g NaOH

_2 mol NiCl, = 25.9 g NiCl, X = 0.200 mol NiCl,

_2 mol NaOH = 10.0 g NaOH X 0.250 mol NaOH

Voltamos a equagdo balanceada e calculamos o numero de moles de NaOH
necessarios para reagir com 0,200 mol de NiCl2.

2 mol NaOH

_2 mol NaOH = 0.200 mol NiCl, X m = (0.400 mol NaOH

Mas temos apenas 0,250 mol de NaOH, entdo NaOH é o reagente limitante.

gof NaOH —— mol of NaOH —— mol Ni(OH), —— g of Ni(OH),

NIOH NGO I mol NaOH 1 mol Ni(OH),  92.7 ¢ Ni(OH),
2 ¢ Ni(O = 10.0 ¢ NaOH X X = X =
< g Ni(OH), g 40.0 g NaOH ~ 2 mol NaOH 1 mol Ni(OH),

= 11.6 g Ni(OH),

EX] PORCENTAGEM DE RENDIMENTOS DE REAGOES QUIMICAS

O rendimento teodrico de uma reacao quimica é o rendimento calculado assumindo
que a reagdo vai ocorrer até a sua conclusdo. Na pratica, muitas vezes ndo obtemos tanto
produto de uma mistura de reagdo como é teoricamente possivel. Isso é verdade por varios
motivos. (1) Muitas reacbes ndo se completam; isto é, os reagentes ndo sdo
completamente convertidos em produtos. (2) Em alguns casos, um determinado conjunto
de reagentes sofre duas ou mais reacdes simultaneamente, formando produtos
indesejados, bem como produtos desejados. Outras reagoes além da desejada sdo
chamadas de “reagoes colaterais”. (3) Em alguns casos, a separacao do produto da mistura
de reacdo é tao dificil que nem todo o produto formado é isolado com sucesso. O
rendimento real é a quantidade de um produto puro especificado realmente obtido a partir
de uma determinada reacdo. O termo rendimento percentual é usado para indicar quanto
de um produto desejado é obtido de uma reacdo. por cento de rendimento 100%

rendimento real do produto

rendimento porcentual = : — X 100%
rendimento teorico do produto

Considere a preparacao de nitrobenzeno, C¢H;NO., pela reacdao de uma quantidade
de benzeno, CeHs, com excesso de acido nitrico, HNO3. A equacao balanceada para a
reacao pode ser escrita como:



C6H6 + HNO_; — C6H5N02 + HZO
1 mol I mol I mol 1 mol
781¢  63.0g 1231g  180¢

EXEMPLO 3-10 por cento de rendimento

Uma amostra de 15,6 gramas de CsHs € misturada com excesso de HNO3. Isolamos
18,0 gramas de CsHsNO.. Qual é o rendimento percentual de CsHsNO: nesta reacao?

Plano

Primeiro interpretamos a equacao quimica balanceada para calcular o rendimento
tedrico de CeH;NO,. Em seqguida, usamos o rendimento real (isolado) e a defini¢cdo anterior
para calcular a porcentagem obtida.

Solucgao:

Calculamos o rendimento tedrico de CeHsNO,

1 mol C;H, " I mol C,H;NO, " 123.1 g C,H;NO,
78.1 g C.H, 1 mol C;Hy 1 mol C;H;NO,
= 24.6 g CqH;NO, « theoretical yield

2 g CHNO, =15.6 g C;Hg X

Isso nos diz que se todo o CeHs fosse convertido em CsHsNO, e isolado, deveriamos
obter 24,6 gramas de CeH;NO. (100% de rendimento). No entanto, isolamos apenas 18,0
gramas de CsHs;NO..

. rendimento real do produto
rendimento porcentual = , — P X 100%
rendimento teorico do produto

_ 1899 | 1009% = 73,2 rendiment tual
= 24,69 O = ,4renaitmento porcentua

m REACOES SEQUENCIAIS

Muitas vezes, mais de uma reacdo é necessaria para mudar os materiais de partida

para os produtos. Isso é verdade para muitas reacdes que realizamos em laboratorio e para
muitos processos industriais. Estas reacdes sao chamadas de reagdes sequenciais. A
quantidade de produto gerado em cada reagdo é tomada como o material de partida para
a proxima reagao.



EXEMPLO 3-11 Rea¢bes Sequenciais

Em altas temperaturas, o carbono reage com a agua para produzir uma mistura de
monoxido de carbono, CO, e hidrogénio, Hz2.

heat
C+H,0— CO+H,

O monoxido de carbono é separado do H2 e entdo usado para separar o niquel do
cobalto formando um composto gasoso, tetracarbonila de niquel, Ni(CO)4.

Ni + 4CO — Ni(CO)4

Que massa de Ni(CO)4 pode ser obtida a partir do CO produzido pela reagao de 75,0
g de carbono? Considere 100% de rendimento.

Plano

Interpretamos ambas as equagdes quimicas da maneira usual e resolvemos o
problema em duas etapas. Eles nos dizem que um mol de C produz um mol de CO e que
quatro moles de CO sao necessario para produzir um mol de Ni(CO)4.

1. Determinamos o numero de moles de CO formado na primeira reacao.
2. A partir do numero de moles de CO produzidos na primeira reagao, calculamos o numero
de gramas de Ni(CO)4 formado na segunda reagao.

Solucao
1. cC +H0O0— CO + H,
1 mol 1 mol 1 mol 1 mol
120 g
L CO c 1 mol C 1 mol CO ¢ L CO
? =75.0 X X = 6.25
— o 7508 120¢gC 1 mol C 25 mo
2. Ni + 4CO — Ni(CO)4
1 mol 4 mol 1 mol
171 g

1 mol Ni(CO), 171 g Ni(CO),
X
4 mol CO 1 mol Ni(CO),

2 ¢ Ni(CO), = 6.25 mol CO X = 267 g Ni(CO),



Alternativamente, podemos configurar uma série de fatores unitarios com base nas
conversdes na reacao sequencial e resolver o problema em um passo.

gC — molC — molCO — mol Ni(CO), — g Ni(CO),

ImolC 1molCO I molNi(CO), 171 g Ni(CO),

? Ni = 75. X X X X
L g Ni(CO) =750 g CX G e X Tmol C 4 mol CO 1 mol Ni(CO),

= 267 g Ni(CO),

EXEMPLO 3-12 Rea¢des Sequenciais

O acido fosforico, H3PO4, € um composto muito importante usado para fazer
fertilizantes. Também estd presente em refrigerantes de cola. O H3PO4 pode ser
preparado em um processo de duas etapas.

Passo 1: P4 + 502 — P4010
Passo 2: P4010 + 6H20 — 4H3PO4

Colocamos 272 gramas de fosforo para reagir com o excesso de oxigénio, formando
o decdxido de tetrafosforo, P4O10, com rendimento de 89,5%. Na rea¢do da sequnda
etapa, obtém-se um rendimento de 96,8% de H3PO4. Que massa de H3POy4 é obtida?

Plano

1. Interpretamos a primeira equacdao como de costume e calculamos a quantidade de
P40O10 obtida.

Solugao:



P, + 50, — POy
1 mol S mol 1 mol
124g 53209 284 g

gP, — molP;, —> mol P,O,;, — gP,0
2. Then we interpret the second equation and calculate the amount of H;PO, obtained from
the P,O, from the first step.

1 mol 6 mol 4 mol
284g  6(18.0 g) 4(98.0 g)

Solution

I mol P, 1mol P,O,, 284 gP,0,, theoretical
X
124 g P, 1 mol P, 1 mol P,O,, theoretical

1. 2 gP0O,,=272gP, X

89.5 g P,O,, actual
100 g PO, theoretical

1 mol P,O,, 4 mol H;PO,

284 g P,Oy "I mol P,Oyp

98.0 g H3PO, theoretical 96.8 g H3PO, actual

1 mol H3PO, theoretical % ( 100 g H3PO, theoretical

2. 2 g HyPO, = 558 g PO, X

) = 746 g H;PO,

Os quimicos determinaram as estruturas de muitos compostos naturais. Uma
maneira de provar a estrutura de tal composto é sintetizando-o a partir de materiais. O
professor Grieco, agora na Universidade de Indiana, foi auxiliado por Majetich e Ohfune na
sintese de helenalina, um poderoso medicamento anticancerigeno, em um processo de 40
etapas. Esta sintese de 40 etapas deu um rendimento médio notavel de cerca de 9o% para
cada etapa, o que ainda resultou em um rendimento global de apenas cerca de 1,5%.

EX3 CONCENTRACOES DE SOLUCOES

Muitas reacdes quimicas sao mais convenientemente realizadas com os reagentes
misturados em solu¢cdo e ndo como substancias puras. Uma solu¢ao é uma mistura
homogénea, no nivel molecular, de duas ou mais substancias. Solu¢des simples
geralmente consistem em uma substancia, o soluto, dissolvido em outra substancia, o
solvente. As solu¢des usadas no laboratorio sao geralmente liquidas, e o solvente é
frequentemente agua. Sdo as chamadas solugbes aquosas. Por exemplo, solu¢des de
acido cloridrico podem ser preparadas pela dissolu¢ao de cloreto de hidrogénio (HCl, um
gas a temperatura ambiente e pressao atmosférica) em agua. Solucdes de hidroxido de
sodio sao preparadas dissolvendo NaOH solido em agua.

Muitas vezes usamos solugdes para fornecer os reagentes para reagoes quimicas. As
solugdes permitem a mistura mais intima das substancias reagentes no nivel molecular,



muito mais do que seria possivel na forma solida. (Um exemplo pratico é o desentupidor de
ralos, mostrado na foto). As vezes, ajustamos as concentracdes das solu¢des para acelerar
ou desacelerar a velocidade de uma reagdo. Nesta se¢do estudamos métodos para
expressar as quantidades dos varios componentes presentes em uma determinada
quantidade de solugao.

As concentracoes das solu¢des sao expressas tanto em termos da quantidade de
soluto presente em uma dada massa ou volume de solu¢do, como quanto a quantidade de
soluto dissolvida em uma dada massa ou volume do solvente.

O hidroxido de sodio e o aluminio em alguns limpadores de ralos ndo reagem enquanto
estdo armazenados na forma sélida. Quando a agua ¢ adicionada, o NaOH se dissolve e
comeca a agir sobre a graxa retida. Ao mesmo tempo, NaOH e Al reagem para produzir gas
H2; a turbuléncia resultante ajuda a desalojar o bloqueio. Assim, vocé percebe por que o
recipiente que os contém deve ser mantido bem fechado?

Porcentagem €m MmMassa

As concentragdes de solugdes podem ser expressas em termos de porcentagem em
massa de soluto, que da a massa de soluto por 100 unidades de massa de solu¢ao. O grama
é a unidade de massa usual.

massa do soluto
porcentagem do soluto = — X 100%
massa da solucao

massa do soluto
porcentagem = X 100%
massa do soluto + massa do solvente




Assim, uma solucao que é 10,0% de gluconato de calcio, Ca(CsH1.0;)., em massa
contém 10,0 gramas de gluconato de calcio em 100,0 gramas de solugdo. Isso pode ser
descrito como 10,0 gramas de gluconato de calcio em 90,0 gramas de agua. A densidade
de uma soluc¢do a 10,0% de gluconato de calcio é 1,07 g/mL, entdo 100 mL de uma solucao
de gluconato de célcio a 10,0% tem uma massa de 107 gramas. Observe que 100 gramas de
uma solucao geralmente ndo ocupam 100 mL. A menos que especificado de outra forma,
porcentagem significa porcentagem em massa e a agua é o solvente.

EXEMPLO 3-13 Por cento de soluto

Calcule a massa de sulfato de niquel(ll), NiSO4, contida em 200 g de uma solugdo a
6,00% de NiSOg.

Plano

A informacdo percentual nos diz que a solugdo contém 6,00 gramas de NiSOg4 por
100 gramas de solu¢do. A informacgdo desejada é a massa de NiSO4 em 200 gramas de
solu¢do. Um fator unitario é construido colocando 6,00 gramas de NiSO4 sobre 100 gramas
de solugao.

A multiplicacdo da massa da solucao, 200 gramas, por este fator unitario da a massa
de NiSO4 na solugao.

Solugao:

6.00 g NiSO; _ O
: 4

2 o NiSO, = 200. In X
=5 My & Som 100. g soln

EXEMPLO 3-14 Massa de Solucao

Uma solugdo de NiSO4 a 6,00% contém 40,0 g de NiSOg. Calcule a massa da solugao.
Plano
Colocando 100, g de solugdo sobre 6,00 g de NiSO4 da o fator de unidade desejado.
Solugao:

> 4 soln = 40.0 & NiSO, x 20 g0l _ e
;gson— . ng 4 600gNISO4_ gson




EXEMPLO 3-15 Massa de Soluto

Calcule a massa de NiSO4 presente em 200, mL de uma solugao de NiSO4 a 6,00%.
A densidade da solugdo é 1,06 g/mL a 25 C.

Plano

O volume de uma solu¢ao multiplicado por sua densidade da a massa da solugdo
(veja a Secao 1-11). A massa da solu¢ao é entdo multiplicada pela fracao de massa devido
ao NiSOg (6,00 g NiSO4/100. g soln) para dar a massa de NiSO4 em 200 mL de solugao.

Solucao

1.06 g soln 6.00 g NiSO,
2 g NiSO, = 200. mL soln X X = 12.7 g NiSO,
1.00 mL soln 100. g soln

212 g soln

EXEMPLO 3-16 Porcentagem de soluto e Densidade

Que volume de uma solugdo com 15,0% de nitrato de ferro(lll) contém 30,0 g de
Fe(NO3)3? A densidade da solu¢do € 1,26 g/mL a 25 C.

Plano

Dois fatores unitarios relacionam a massa de Fe(NO3)3 e a massa da solucdo, 15,0 g
Fe(NO3)3/100 g e 100 g/15,0 g Fe(NO3)3. O segundo fator converte gramas de Fe(NO3)3
em gramas de solugao.

Solugao:

100. g soln 1.00 mL soln
_2 mL soln = 30.0 g Fe(NO;3); X — X = 172 mL
15.0 g Fe(NOj3); 1.16 g soln

200 g soln

Observe que a resposta nao é 200 mL, mas consideravelmente menor porque 1,00
mL de solu¢ao tem uma massa de 1,16 gramas; no entanto, 172 mL da solu¢ao tem uma
massa de 200 g.




Molaridade

Molaridade (M), ou concentragdo molar, € uma unidade comum para expressar as
concentragoes de solu¢des. A molaridade é definida como o numero de moles de soluto
por litro de solugao:

numero de moles do soluto

molaridade = , .
numero de litros de solucao

Para preparar um litro de uma solu¢do um molar, um mol de soluto é colocado em
um baldo volumétrico de um litro, adiciona-se solvente suficiente para dissolver o soluto e
o solvente é entdo adicionados até que o volume da solucao seja exatamente um litro. Os
alunos as vezes fazem a erro de supor que uma solugdao molar contém um mol de soluto em
um litro de solvente. Este ndo é o caso; um litro de solvente mais um mol de soluto
geralmente tem um volume total superior a um litro. Uma solu¢do 0,200 M contém 0,100
mol de soluto por litro de solucao (Figura 3-2).

(a) (b) (©

Figura 3-2. Preparacao de solu¢do 0,0100 M de KMnOg, permanganato de potassio. Uma
amostra de 250 mL de solu¢do de KMnO4 0,0100 M contém 0,395 g de KMnO4 (1 mol =158
g). (a) 0,395 g de KMnO4 (0,00250 mol) sdo cuidadosamente pesados e transferidos para
um baldo volumétrico de 250 mL. (b) O KMnOy é dissolvido em agua. (c) H20 destilada é
adicionada ao baldo volumétrico até que o volume da solu¢do seja 250. mL. O frasco é
entdo tampado e seu conteudo é misturado completamente para dar uma solucao
homogénea.



EXEMPLO 3-17 Molaridade

Calcule a molaridade (M) de uma solugdo que contém 3,65 gramas de HCl em 2,00
litros de solugao.

Plano

Nos é dado o numero de gramas de HCl em 2,00 litros de solu¢do. Aplicamos a
definicdo de molaridade, lembrando-se de converter gramas de HCl em mols de HCI.

Solugao:

2 mol HCl _ 3.65 ¢ HCI o 1 mol HCI
L soln 2.00 Lsoln  36.5 g HCI

= 0.0500 mol HCI/L soln

A concentracao da solugdo de HCl é 0,0500 molar, e a solu¢do é chamada o0,0500 M
de acido cloridrico. Um litro da solu¢do contém o,0500 mol de HCI.

EXEMPLO 3-18 Massa de Soluto

Calcule a massa de Ba(OH)2 necessaria para preparar 2,50 L de uma solugdo de
hidroxido de bario 0,0600 M.

Plano

O volume da solugdo, 2,50 L, é multiplicado pela concentragdo, 0,0600 mol
Ba(OH)2/L, para dar o nUmero de moles de Ba(OH)2. O numero de moles de Ba(OH)2 é
entdao multiplicado pela massa de Ba(OH)2 em um mol, 171,3 g Ba(OH)2/mol Ba(OH)2, para
dar a massa de Ba(OH)2 na solucao.

Solucgao:

0.0600 mol Ba(OH),  171.3 g Ba(OH),
1 L soln % 1 mol Ba(OH),

_2 g Ba(OH), = 2.50 L soln X

= 25.7 g Ba(OH),

As solugdes de acidos e bases que sdao vendidas comercialmente sdao muito
concentradas para maioria dos usos laboratoriais. Muitas vezes diluimos essas solu¢des



antes de usa-las. Devemos saber a concentra¢cdao molar de uma solugdo estoque antes de
ser diluida. Isso pode ser calculado da gravidade especifica e dos dados percentuais
indicados no rotulo da garrafa.

EXEMPLO 3-19 Molaridade

Uma amostra de acido sulfurico comercial € 96,4% H2SO4 em massa e sua gravidade
especifica é 1,84. Calcule a molaridade desta solu¢do de acido sulfurico.

Plano

A densidade de uma solu¢do, gramas por mililitro, € numericamente igual a sua
gravidade especifica, entdo a densidade da solu¢do é 1,84 g/mL. A solucdo é 96,4% H2S04
em massa; portanto 100, g de solu¢do contém 96,4 g de H2SO4 puro. A partir desta
informacgdo, podemos encontrar a molaridade de a solu¢do. Primeiro, calculamos a massa
de um litro de solucao.

Solucgao:

2 gsoln  1.84 gsoln 1000 mL soln

X
L soln mL soln L soln

= 1.84 X 103 g soln/L soln

The solution is 96.4% H,SO, by mass, so the mass of H,SO, in one liter is
2 gH,S0, 184X 10*gsoln 964 g H,SO,
= X
L soln L soln 100.0 g soln

= 1.77 X 103 g H,SO,/L soln

The molarity is the number of moles of H,SO, per liter of solution.

2 mol H,SO 1.77 X 103 ¢ H,SO 1 mol H,SO
it g o0y % 29V
L soln L soln 98.1 g H,S0,

= 18.0 mol H,SO,/L soln
Assim, a solu¢do é uma solu¢do de 18,0 M H,SO,. Este problema também pode ser
resolvido usando uma série de trés fatores unitarios.

2 mol H,SO, 1.84 gsoln 1000 mL soln  96.4 g H,SO, 1 mol H,SO,
X X X
L soln mL soln L soln 100 g soln 98.1 g H,S0,

= 18.1 mol H,SO,/L soln = 18.1 M H,SO,




DILUICAO DE SOLUCOES

Lembre-se de que a definicdo de molaridade é o numero de mols de soluto dividido
pelo volume da solugao em litros:

numero de moles de soluto

molaridade = , =
numero de litros de solucao

Multiplicando ambos os lados da equagao pelo volume, obtemos:
volume (em L) x molaridade = nUmero de mols de soluto

A multiplicagao do volume de uma solugao, em litros, pela sua concentracao
molar da a quantidade de soluto na solugao.

Quando diluimos uma solu¢dao misturando-a com mais solvente, a quantidade de
soluto presente nao muda. Mas o volume e a concentracao da solugao mudam. Como o
mesmo numero de moles de soluto é dividido por um nUmero maior de litros de solucao, a
molaridade diminui. Usando um subscrito 1 para representar a concentracao original
solu¢do e um subscrito 2 para representar a solucao diluida, obtemos:

volume, x molaridade; = nUmero de mols de soluto = volume, x molaridade,

ou

V.M, = V,M, (apenas para diluicao)

Esta expressao pode ser usada para calcular qualquer uma das quatro quantidades
quando as outras trés sao conhecidas (Figura 3-3). Frequentemente precisamos de um
certo volume de solucdo diluida de uma dada molaridade para uso em laboratodrio, e
sabemos a concentragdo da solucdo disponivel. Entdo podemos calcular a quantidade de
solucdo inicial que deve ser usada para fazer a solugdo diluida.



Figura 3-3. Diluigao de uma solugdo. (a) Um baldo volumétrico de 100 mL é cheio até
a linha de calibracdo com uma solu¢do de cromato de potdssio 0,200 M, K2CrOg. (b) A
solugdo 0,200 M de K2CrOy € transferida para um baldo volumétrico de 1,00 L. O frasco
menor é lavado com uma pequena quantidade de H20 destilada. A solu¢dao de enxague é
adicionada a solu¢do no frasco maior. Para garantir que toda a solu¢ao original de K2CrO4
seja transferida para o frasco maior, o frasco menor é enxaguado mais duas vezes e cada
lavagem é adicionada a solucao no frasco maior. (c) Agua destilada é adicionada ao frasco
de1,00L até que o nivel do liquido coincida com sua linha de calibra¢do. O frasco é tampado
e seu conteudo é bem misturado. A nova solucao é 0,0100 M K2CrO4. (200, mL de solucao
de K2CrO4 0,100 M foi diluida para 1000 mL.) Os 100 mL da soluc¢ao original e os 1000 mL
da solucdo final contém a quantidade de K2CrOg4 dissolvida nos 100 mL originais de
K2CrO4 0,100 M.



EXEMPLO 3-20 Diluigao

Quantos mililitros de H2504 18,0 M sdo necessarios para preparar 1,00 L de uma
solu¢ao 0,900 M de H2504?

Plano
O volume (1,00 L) e a molaridade (0,900 M) da solucdo final, bem como a molaridade
(18,0 M) da solugao original, sao dadas. Portanto, a relagao V1M1 x V2M2 pode ser usada,
com o subscrito 1 para a solugdo acida inicial e subscrito 2 para a solucdo diluida. Nds
resolvemos:
ViM1=V2M2 para Vi

Solucao

V,M, 1.00 L X 0.900 M
oM, 18.0 M

v, =0.0500 L = 50.0 mL

A solucdo diluida contém 1,00 L x 0,900 M = 0,900 mol de H2504, entdo 0,900 mol
de H2504 também deve estar presente na solu¢do concentrada original. De fato, 0,0500 L
x 18,0 M = 0,900 mol de H,SO,.

m Usando solu¢coes em reacoes quimicas

Se pretendemos realizar uma reacdao em uma solu¢dao, devemos calcular as
quantidades de solug¢des que precisamos. Se conhecemos a molaridade de uma solugao,
podemos calcular a quantidade de soluto contido em um volume especificado dessa
solu¢do. Este procedimento é ilustrado no Exemplo 3-21.

EXEMPLO 3-21 Quantidade de Soluto

Calcule (a) o numero de moles de H,SO, e (b) 0o nUmero de gramas de H,SO, em 500
mL de uma solu¢ao 0,324 M de H,SO,,.



Plano

Como temos dois calculos paralelos neste exemplo, escrevemos o plano para cada
etapa antes que o calculo seja feito.

Solucgao:

(@) O volume de uma solucdo em litros multiplicado por sua molaridade da o numero de
moles do soluto, H.SO, neste caso.

0.324 mol H,SO,

L soln

_2 mol H,SO,4 = 0.500 L soln X = 0.162 mol H,SO,

(b) Podemos usar os resultados da parte (a) para calcular a massa de H.SO, na solugao.

98.1 g H,S0,

? - — =
2 g H,S0, = 0.162 mol H,SO, X I mol 1,50,

A massa de H.SO, na solugdo pode ser calculada sem resolver explicitamente o nUmero de
moles de H,SO,.

0.324 mol H,SO, 98.1 g H,SO,
X =
L soln 1 mol H,SO,

2 g H,50, = 0.500 L soln X 15.9 g H,S0,

Um dos usos mais importantes da molaridade relaciona-se com o volume de uma
solu¢do de concentragdo conhecida de um reagente a massa do outro reagente.

EXEMPLO 3-22 Estequiometria de Solugao

Calcule o volume em litros e em mililitros de uma solucdo 0,324 M de acido sulfurico
necessario reagir completamente com 2,792 gramas de Na,CO; de acordo com a equacao:

HzSO[,_ + Na2CO3 —> Na2504 + COz + Hzo
Plano

A equacgao balanceada nos diz que um mol de H.SO,reage com um mol de Na.CO;,
e podemos escrever:



H,SO, + Na,CO; — Na,S0, + CO, + H,0
1 mol 1 mol 1 mol 1 mol 1 mol
106.0 g

O indicador alaranjado de metila muda de amarelo, sua cor em solugdes basicas,
para laranja, sua cor em soluc¢des acidas, quando a reacao no Exemplo 3-22 atinge a
conclusao.

Convertemos (1) gramas de Na.CO; em moles de Na.CO;, (2) moles de Na.CO3; em
moles de H.SO, e (3) moles de H,SO, para litros de solu¢ao de H,SO.,,.

g Na,CO; —— mol Na,CO; —— mol H,SO, —— L H,SO, soln

Solugao:

1 mol Na,CO; 1 mol H,SO, 1 L H,SO, soln
X X
106.0 g Na,CO; 1 mol Na,CO;  0.324 mol H,SO,

2 L H,50, =2.792 g Na,CO; X

= 0.0813 L H,SO, soln or 81.3 mL H,SO, soln

Muitas vezes devemos calcular o volume de solu¢do de molaridade conhecida que é
necessario para reagir com um volume especificado de outra solu¢ao. Sempre examinamos
o equilibrio quimico equacao da reacao para determinar a razao da reacdo, isto é, os
numeros relativos de moles de reagentes.



EXEMPLO 3-23 Volume de Solugao Necessario

Encontre o volume em litros e em mililitros de uma solu¢ao de NaOH o,505 M
necessaria para reagir com 40,0 mL de solucao de H.SO, 0,505 M de acordo com a reacao:

H2504 + 2NaOH — Na,SO, + 2H,0
Plano

Trabalharemos este exemplo em varias etapas, declarando o “plano”, ou raciocinio,
imediatamente antes de cada passo no calculo. Em sequida, usaremos uma Unica
configuracdo para resolver o problema.

Solucgao:

A equacdo balanceada nos diz que a razdo da reacao é de 1 mol de H,SO, para 2
moles de NaOH.

H,S0, + 2NaOH — Na,SO, + 2H,0

1 mol 2 mol 1 mol 2 mol

A partir do volume e da molaridade da solu¢ao de H.SO,, podemos calcular o numero
de moles de H,SO,,.

0.505 mol H,SO,

L soln

_? mol H,SO, = 0.0400 L. H,SO, soln X = 0.0202 mol H,SO
29U, 21U, 250,

O numero de moles de H,SO, esta relacionado ao nuUmero de moles de NaOH pela
razao, 1 mol H2504/2 moles NaOH:
2 mol NaOH

2 mol NaOH = 0.0202 mol H,S0, X ——————— = 0.0404 mol NaOH
1 mol H,SO,

Agora podemos calcular o volume de uma solu¢do de NaOH 0,505 M que contém 0,0404
mol de NaOH:

1.00 L NaOH soln
? =0. X = 0.
_? L. NaOH soln = 0.0404 mol NaOH 0505 mol NaOFL 0.0800 L NaOH soln




que normalmente chamamos de 80,0 mL de solu¢gao de NaOH.
Trabalhamos com o problema passo a passo; vamos resolvé-lo em uma Unica etapa.

L H,SO, soln mol H,SO, mol NaOH L NaOH
— —
available available soln needed soln needed

0.505 mol H,SO, o 2 mol NaOH
L H,SO, soln 1 mol H,SO,
1.00 L NaOH soln
* 70,505 mol NaOH

_2 L NaOH soln = 0.0400 L H,SO, soln X

= 0.0800 L NaOH soln or 80.0 mL NaOH soln




