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O objetivo do cálculo estequiométrico é analisar uma reação química de modo 

quantitativo, ou seja , estudar as “quantidades” de reagentes e produtos, fazendo 

uma relação entre eles com as suas massas, volumes e número de mols.

Primeiro , iremos estudar de modo específico e separadamente cada grandeza 

(massa atômica, massa molar, etc.) para, depois analisar a relação entre  elas. 

A Teoria Atômica Molecular, fornece os fundamentos para a estequiometria 

(Cálculos Químicos). 
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Os átomos são partículas muito pequenas, e as suas 

massas não podem ser obtidas pelo uso de balanças. 

A medida de uma grandeza é feita mediante uma comparação

com uma grandeza previamente escolhida, unidade padrão.

Quando se diz que uma pessoa “pesa” 90 Kg (massa = 90 Kg), 

significa que tal pessoa tem a massa 90 vezes maior que 

a massa padrão (1Kg).

UNIDADE DE MASSA ATÔMICA
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12C (12 u)

ou

1 u

É uma grandeza baseada no isótopo mais comum do elemento carbono.

Unidade de Massa Atômica - Continuação

Esse isótopo tem número de massa 12 (12C), ...

...ao qual foi atribuído exatamente 12 unidades de massa atômica ou 12 u.

Dividindo-se

em 12 partes iguais
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Massa Atômica ou Peso Atômico

Número que indica quantas vezes um átomo “pesa” mais do que uma 

unidade de massa atômica.

Ex1: PAAℓ = 27 ou MAAℓ = 27
1 átomo de alumínio é 27 vezes mais 

“pesado” do que 1 U.M.A.

Ex2: PAS = 32 ou MAS = 32
1 átomo de enxofre é 32 vezes mais 

“pesado” do que 1 U.M.A.
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Observação

Massa Atômica ≠ número de massa



Massa atômica de um elemento (M.E)

A massa atômica de um elemento químico é a média aritmética 

ponderada das massas dos isótopos desse elemento.
Ex:

O cloro apresenta dois isótopos, o Cℓ-35 e o Cℓ-37. Nas amostras de Cloro 

verifica-se 75% de 35Cℓ e 25% de 37Cℓ. Determine a massa atômica do cloro.

Resolução:

MA = (35 x 75)  +  (37 x 25)  =

100

35,5 u

massas fornecidas porcentagens fornecidas
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Massa Molecular (M.M)

=  2 . (1)  +  32  +  4 . (16)  =

É um número que indica quantas vezes uma molécula “pesa” mais 

do que uma unidade de massa atômica.

Ex: MMH2O = 18 u Uma molécula de água é 18 vezes mais “pesada” do que 1 U.M.A.

A Massa Molecular é a soma das massas atômicas dos átomos envolvidos.

A unidade também é expressa em “u”.

Ex: H2SO4

quantidade 

de 

“H”

massa atômica 

do 

“H”

massa atômica do “S”

quantidade 

de 

“O”

massa atômica 

do 

“O”

2 +  32  +  64  = 98 u
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Aplicação

Determine as massas moleculares das substâncias a seguir. 

Dados: H = 1; C = 12; O = 16; P = 31.

A) C2H5OH

B) C6H12O6

C) H2CO3

D) H3PO4

2 . (12) + 6 . (1) + 16 = 46 u

6 . (12) + 12 . (1) + 6 . (16) = 180 u

2 . (1) + 12  + 3 . (16) = 62 u

3 . (1) + 31  + 4 . (16) = 98 u
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Mol Qual o significado do termo “mol”?

Quando falamos: um mol de água.Escrevemos: H2O

Quando falamos: dois mols de água.Escrevemos: 2 H2O

Quando falamos: um mol de dióxido de carbono.Escrevemos: CO2

Quando falamos: cinco mols de dióxido de carbono. Escrevemos: 5 CO2

Mol é a unidade de medida usada para mensurar 

uma quantidade de átomos, moléculas ou íons.
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Lorenzo Romano Amedeo Carlo Avogadro di Quaregua e Cerreto

Em 1811 enunciou sua hipótese: 

"Iguais volumes de quaisquer gases encerram 

o mesmo número de moléculas, 

quando medidos nas mesmas condições

de temperatura e pressão".

Número de Avogadro é o número de partículas por unidade 

de quantidade de matéria.

Obtido por difração de raios X (método para obter o volume de alguns átomos de um retículo cristalino, 

conhecendo-se previamente a massa e a densidade de 1 mol de átomos de uma determinada amostra.

O valor do número ou constante de Avogadro é 6,02214 x 1023.

No Ensino Médio, usa-se 6,02 x 1023 ou 6 x 1023.
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Partículas Constante de Avogadro

1 mol de átomos 6,02 x 1023 átomos

1 mol de moléculas 6,02 x 1023 moléculas

1 mol de íons 6,02 x 1023 íons

1 mol de elétrons 6,02 x 1023 elétrons

Aplicação

Determine o número de átomos de hidrogênio e de oxigênio, em um mol de H2O.

Resolução

H2O

2 mols de 

hidrogênio

1 mol.......... 6,02 x 1023 átomos.

2 mols................ X      átomos.

X = 12,04 x 1023 átomos.

X = 1,204 x 1024 átomos.

1 mol de oxigênio

1 mol.......... 6,02 x 1023 átomos.
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É a Massa Atômica expressa em gramas.

Exemplos: Cálcio (Ca) ................ Massa Atômica = 40 u

Logo: 1 atg de Ca = 40 g ou 1 mol de átomos de Ca = 40 g

Ferro (Fe) ................ Massa Atômica = 56 u

Logo: 1 atg de Fe = 56 g ou 1 mol de átomos de Fe = 56 g

Magnésio (Mg) ................ Massa Atômica =  24 u

Logo: 1 atg de Mg = 24 g ou 1 mol de átomos de Mg = 24 g

ÁTOMO-GRAMA OU MOL DE ÁTOMOS

Ca = 40 g/mol 

Fe = 56 g/mol 

Mg = 24 g/mol 
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Resumindo:

1 atg » (MA)g » 6, 02 x 1023 átomos



Aplicação

Determine o número de átomos de ferro, contidos em um prego 

(feito somente de ferro), cuja massa é 5,6 g. Dado: MAFe = 56.

Resolução:
1º) escreva a “relação” estequiométrica:

1 atg ---- (MA)g ---- 6 . 1023 átomos ---- 1 mol de átomos
2º) escreva em baixo de cada 

termo da relação o dado 

correspondente:

5,6 g x átomos

56 g 6 . 1023 átomos

x =
5,6 . 6 . 1023

56
=

33,6 . 1023

56

x = 0,6 . 1023

x = 6 . 1022 átomos ou

60. 000.000.000.000.000.000.000 átomos
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É a massa presente em um mol de uma substância ou partícula. (unidade: g/mol)

Partícula ou 

Substância

Massa Atômica ou 

Massa Molecular

Massa Molar

Não esqueça que: 

Massa Molar

1 átomo de Na 23 u 23 g/mol

1 átomo de Fe 56 u 56 g/mol

1 molécula de H2O 18 u 18 g/mol

1 molécula de C6H12O6 180 u 180 g/mol

1 mol de átomos = 6,02 x 1023 átomos

1 mol de moléculas = 6,02 x 1023 moléculas
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Aplicação

Determine o número de moléculas de açúcar (C12H22O11) contidas em um pacote de 

1kg dessa substância. Dados: H = 1; C = 12; O = 16.

Resolução:

1 mol g ---- (MM) g ---- 6 . 1023 moléculas ---- 1 mol de moléculas

1.000 g x moléculas

342 g 6 . 1023 moléculas

x =
1.000 . 6 . 1023

342 
=

6 . 1026

342 
= 0,0175 . 1026 = 1,75 . 1024 moléculas
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Aplicação

Determine o número de mols de água contidas em 1 L. 

Dados: H =1; O = 16; dágua = 1 g/ml.

Resolução:

1 mol g ---- (MM)g ---- 6 . 1023 moléculas ---- 1 mol de moléculas

1.000 g x mols

18 g 1 mol

x =
1.000 

18 
= 55,55 mols
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Pela densidade:

1 g ------- 1 ml

1 000 g ----- 1000 L



Aplicação

Determine a quantidade de átomos de carbono em 1 L de etanol. 

Dados: H =1; C = 12; O = 16; detanol = 0,8 g/ml.

Resolução:

1 mol g ---- (MM)g ---- 6 . 1023 moléculas ---- 1 mol de moléculas

46 g 6 . 1023 moléculas

800 g y moléculas
y =

800 . 6 . 1023

46 

Então:

1,04 . 1025 moléculas
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Pela densidade:

0,8 g ------- 1 ml

x g ----- 1000 L
x = 800 g

y =

1 molécula de etanol (C2H5OH) 2  átomos de C

1,04 . 1025 moléculas z

2,08 . 1025 átomos de Cz =

Nota: 1 molécula de etanol (C2H5OH) há 2 átomos de C, 6 átomos de H e 1 átomo de O.

Já 1 mol de etanol (C2H5OH) há 2 mols de C, 6 mols de H e 1 mol de O.



Determinação de Fórmulas 

Fórmula Porcentual
“Indica a massa dos elementos em 100 g da substância”

Nota:

Etano (C80%H20%)

Em 100 g de etano 

tem 80 g de C

Em 100 g de etano 

tem 20 g de H

Substância X (C75%H25%)

Em 100 g de etano 

tem 75 g de C

Em 100 g de etano 

tem 25 g de H
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Determinação de Fórmulas 

Fórmula Porcentual
“Indica a massa dos elementos em 100 g da substância”

CO2

Massa molar: 44 g

44 g --------------------------100 %

H2O

Massa molar: 18 g

Exemplos:

12 g --------------------- x

x = 1200/44

x ≈ 27,28%

44 g --------------------------100 %

32 g --------------------- y
y = 3200/44

y = 72,72%

C27,28%O72,72%

18 g --------------------------100 %
1 g ------------------- x

x = 100/18

x = 5,55%

18 g --------------------------100 %
16 g ------------------- y

y = 1600/18

y = 88,88%

H5,55%O88,88%
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Aplicação

Determine a fórmula centesimal ou porcentual do NH4NO3 (nitrato de amônio).

Dados: H =1; N = 14; O = 16.

Resolução:

Observe que 1 NH4NO3 tem ----- 2 N ----- 4 H ----- 3 O

Note que de 80 g temos ----- 28 g ----- 4 g ----- 48 g
Massa Molar do NH4NO3

Considerando 100 g temos ------- x ------- y ------- z
p/ fórmula porcentual

Logo:

x =
2800

80

x = 35 g de N

y =
400
80

y = 5 g de H

z =
4800
80

z = 60 g de O

Então: N35%H5%O60%
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Fórmula Molecular e Fórmula Mínima

Fórmula Molecular indica a real proporção entre os átomos em uma determinada 

molécula.

Fórmula Mínima indica a proporção entre os átomos. 

(usa-se os menores números inteiros possíveis)

Substância Fórmula molecular Fórmula mínima

Butano

Glicose

Benzeno

Peróxido de hidrogênio

Ácido sulfúrico

C4H10 C2H5

C6H12O6 CH2O

C6H6 CH

H2O2 HO

H2SO4 H2O2
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Fórmula Mínima (Cálculo)

Dica: I. %
MA

(p/ cada elemento) 

II. Dividir todos os números encontrados pelo menor deles. 

III. Se não for encontrado números inteiros, multiplicar todos pelo 

menor número que os transforme em números inteiros. 

Aplicação Determine a fórmula mínima de um composto que apresenta 80% de 

carbono e 20% de hidrogênio. Dados: H =1; C = 12.Resolução:

p/ carbono: C =
80
12

6,66

p/ hidrogênio: H =
20
1

20

Dividindo pelo menor nº: 6,66
6,66

1

20
6,66

3
Então a fórmula mínima é:

CH3
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Aplicação

Determine a fórmula molecular de uma substância cuja fórmula mínima é CH3 e que 

sua massa molecular é 30 g. Dados: H =1; C = 12.

Resolução:

1º - Observe que a fórmula molecular é: Fm = (fm).n
Fórmula molecular Fórmula mínima

nº (fator de multiplicação)

2º - Obtendo o “n”.

n =
30
15

Massa molecular

Massa da fm

2

3º - Obtendo a Fm.

Fm = (fm).n

Fm = (CH3).2

Fm = C2H6
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CNTP: Condições Normais de Temperatura e Pressão

T = 0º C ou 273 K

P = 1 atm ou 760 mmHg

Volume Molar: É o volume ocupado por 1 mol de qualquer gás. (gás ideal)

Um dado importante na determinação do Vm é a constante universal dos gases (R) = 0,082.

Nesse sentido, usa-se a equação de Clapeyron: P . V = n . R . T 1 . V = 1 . 0,082 . 273

V = 22,386 L ≈ 22,4 L

Volume molar

Então:

1 mol ----- (MM) g ----- 6 . 1023 moléculas -----------
gás

CNTP
22,4 L
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Aplicação

O dióxido de carbono (CO2), também é conhecido como gás carbônico. Determine o 

volume ocupado por 4,4 g desse gás, nas CNTP. Dados: H = 1; C = 12.

Resolução:

1º - Calcular a Massa Molecular do CO2 44 g

2º - Estabelecer a relação:

1 mol ----- (MM) g ----- 6 . 1023 moléculas -----------
gás

CNTP
22,4 L

44 g ------------------------------------------- 22,4 L

4,4 g------------------------------------------- x L

x =
98,56

44
x = 2,24 L
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Aplicação

O gás oxigênio (O2) é o principal comburente aqui na Terra. Determine o número de 

moléculas desse gás, nas CNTP, em um volume de 1 L. 

Resolução:
1º - Estabelecer a relação:

1 mol ----- (MM) g ----- 6 . 1023 moléculas -----------
gás

CNTP
22,4 L

6 . 1023 moléculas --------- 22,4 L

x moléculas --------- 1 L

x =
6 . 1023

22,4 
x = 0,267 . 1023 x = 2,67 . 1022 moléculas
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Exercícios

01.Quantos átomos-grama de magnésio existem em 240 g desse elemento? Quantos 

átomos de magnésio existem em 240 g desse elemento? Dado: Mg = 24 u

1 atg → 24 g

X atg → 240 g

X = 10 atg de Mg

24 g → 6,02 x 1023 átomos

240 g → X

24 X = 240 . 6,02 . 1023

X = 6,02 . 1024 átomos

24 X = 1444,8 . 1023 X = 1444,8 . 1023

24
X =  60,2 . 1023
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02. Considere um copo com 90 mℓ de água.

Determine:

A) No de mols de água;

B) No de moléculas de água;

C) No de átomos de oxigênio;

D) No de átomos de hidrogênio;

E) No de átomos totais;

Dados: H = 1 u; O = 16 u; dágua = 1g/cm3

Const. Avogadro = 6 x 1023
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Resolução a seguir...



A) No de mols de água: Pela densidade, temos: 1cm3 ...................1 g

90 cm3 (ml)......... 90 g

Logo: a massa de água é 90 g

Então:

M.M (H2O) = 18 u ..... 18 g ..........1 mol de água

90 g...........         x

18 x = 90 . 1 x = 90 mols de águax =
90

18
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Resolução



B) No de moléculas de água: 18 g (H2O)............   6 . 1023 moléculas de H2O

90 g (H2O)...................      x moléculas

18 x = 90 . 6 . 1023 18 x = 540 . 1023

x =
540 . 1023

18
x = 30 . 1023

x = 3,0 . 1023 moléculas de água.
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C) No de átomos de oxigênio:

1 molécula (H2O) ...........................1 átomo de oxigênio

3 . 1024 moléculas (H2O) ............... x átomos de oxigênio

x = 3 . 1024 átomos de oxigênio



D) No de átomos de hidrogênio:

1 molécula (H2O) ...................... 2 átomos de hidrogênio

3 . 1024 molécúlas (H2O) .......... x átomos de hidrogênio

x = 6 . 1024 átomos de oxigênio
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E) No de átomos totais: 1 molécula (H2O) .................... 3 átomos totais

3 . 1024 moléc. (H2O) .............  x átomos totais

x = 9 . 1024 átomos totais



03. (PUC) A combustão do etano ocorre segundo a reação abaixo: 

C2H6(g) +  7/2 O2(g)              2 CO2(g) +    3H2O(g)

Quantos kg de CO2 são liberados a partir de 30 kg de C2H6? 

A) 22 kg. 

B) 44 kg. 

C) 60 kg. 

D) 88 kg. 

E) 120 kg.

1 mol de C2H6 .............2 mols de CO2

Resolução

30 g ............................ 88 g

30 kg...........................   x

x =
2640

30
x = 88 kg
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