
Estequiometria: Desvendando 
as Proporções da Química
A ciência por trás das quantidades exatas de cada substância em uma reação química 
— do laboratório à indústria.



O Que é Estequiometria?
CONCEITO FUNDAMENTAL

Estequiometria é o ramo da química que estuda as relações de quantidade entre 
reagentes e produtos em reações químicas. Ela permite prever e calcular com precisão 
as massas, volumes e quantidades de substâncias consumidas ou formadas em 
qualquer reação.

Relações Quantitativas
Determina quanto de cada 
substância participa ou é gerado em 
uma reação.

Lei de Lavoisier
Conservação de massas: a massa 
total não se altera durante a reação.

Lei de Proust
Proporções fixas: elementos se combinam em proporções de massa sempre 
definidas.



As Leis Fundamentais da Estequiometria
LEIS PONDERAIS

⚖️ Lei de Lavoisier

Conservação das Massas: Em um sistema fechado, a massa total 
dos reagentes é exatamente igual à massa total dos produtos. Nenhum 
átomo é criado ou destruído durante a reação.

"Nada se cria, nada se perde, tudo se transforma."

🔬 Lei de Proust

Proporções Definidas: Uma substância pura é sempre formada 
pelos mesmos elementos combinados em proporções fixas de massa, 
independentemente de como foi obtida ou onde foi encontrada.

Exemplo: A água (H₂O) é sempre formada por hidrogênio e oxigênio na 
proporção de 1:8 em massa.



O Coração do Cálculo: Balanceamento de Equações
ETAPA ESSENCIAL

Antes de qualquer cálculo estequiométrico, a equação química deve estar balanceada. Isso garante que o número de átomos de cada elemento 
seja conservado, respeitando a Lei de Lavoisier. Adiciona-se coeficientes inteiros antes das fórmulas, sem alterar os índices (subscritos).

❌ Equação Não Balanceada
H₂(g) + O₂(g) → H₂O(l)

Problema: 2 átomos de O no reagente, mas apenas 1 no produto.

✅ Equação Balanceada
2H₂(g) + O₂(g) → 2H₂O(l)

Agora: 4 H e 2 O em ambos os lados da equação.

Regra de ouro: nunca altere os índices das fórmulas para balancear — isso mudaria a substância. Use apenas coeficientes!



Conceitos Essenciais para os Cálculos

Massa Atômica (u)
Massa de um átomo em unidades atômicas. Ex: Na ≈ 23 u, O ≈ 16 u, H ≈ 1 u.

Massa Molecular (u)
Soma das massas atômicas de todos os átomos na molécula. Ex: CO₂ = 12 + 2×16 = 44 u.

Massa Molar (g/mol)
Massa molecular expressa em g/mol. Numericamente igual à massa molecular. Ex: CO₂ = 44 g/mol.

Mol & Avogadro
1 mol ≈ 6,02×10²³ partículas (Número de Avogadro). Unidade padrão de quantidade de matéria.



Passo a Passo dos Cálculos Estequiométricos
MÉTODO GERAL

Siga este roteiro para resolver qualquer problema de estequiometria com segurança e precisão:

1

Balancear a Equação
Certifique-se de que o número de átomos é 
igual nos dois lados da equação.

2

Identificar o Par
Selecione as duas substâncias que serão 
relacionadas (reagente ↔ produto).

3

Converter para Mols
Transforme a quantidade dada (massa em 
g, volume em L em CNTP, etc.) para mols.

4

Regra de Três
Use os coeficientes da equação balanceada para montar a 
proporcionalidade.

5

Converter e Responder
Transforme o resultado de volta para a unidade pedida (g, L, 
moléculas, etc.).



Exemplo Resolvido: Produção de Água
EXEMPLO 1

🧪 Reação

2H₂(g) + O₂(g) → 2H₂O(l)

Pergunta: Quantos gramas de água são formados a partir de 
4g de H₂?

📊 Dados Relevantes

Massa molar H₂ = 2 g/mol

Massa molar H₂O = 18 g/mol

Coeficientes: 2 mol H₂ → 2 mol H₂O

📝 Resolução Passo a Passo

1 Equação já balanceada: 2H₂ + O₂ → 2H₂O

2 Par escolhido: H₂ ↔ H₂O

3 Converter 4g de H₂ para mols: 4g ÷ 2 g/mol = 2 mols de H₂

4 Regra de três: 2 mol H₂ → 2 mol H₂O; logo 2 mol H₂ → 2 mol H₂O

5 Massa de H₂O: 2 mol × 18 g/mol = 36g de H₂O ✅



Exercício Comentado: Queima de Metano
EXERCÍCIO COMENTADO

🔥 Reação

CH₄(g) + 2O₂(g) → CO₂(g) + 2H₂O(g)

Pergunta: Qual o volume de CO₂ (CNTP) produzido na queima 
completa de 80g de metano (CH₄)?

📊 Dados

M(CH₄) = 16 g/mol

M(CO₂) = 44 g/mol

Volume molar em CNTP = 22,4 L/mol

💡 Resolução Comentada

Equação balanceada — coeficientes 1:1 para CH₄ e CO₂.

Converter CH₄ para mols: 80g ÷ 16 g/mol = 5 mols de CH₄

Regra de três (1:1): 5 mols CH₄ → 5 mols de CO₂

Converter para volume: 5 mol × 22,4 L/mol = 112 L de CO₂ ✅

Em CNTP (0 °C e 1 atm), 1 mol de qualquer gás ideal ocupa 22,4 L. Esse 
fator é essencial para converter mols em volume!



Exercício Comentado: Reagente Limitante
CONCEITO AVANÇADO

O reagente limitante é aquele que se esgota primeiro, determinando a quantidade máxima de produto formado. O reagente em excesso sobra ao 
final da reação.

⚗️ Reação de Haber-Bosch

N₂(g) + 3H₂(g) → 2NH₃(g)

Dados: 28g de N₂ e 12g de H₂

M(N₂) = 28 g/mol → 1 mol de N₂

M(H₂) = 2 g/mol → 6 mols de H₂

M(NH₃) = 17 g/mol

🔍 Identificando o Limitante

Pela equação: 1 mol N₂ consome 3 mols H₂. Temos 6 mols H₂ disponíveis.

Para reagir com todo o H₂ (6 mols), precisaríamos de 2 mols de N₂, mas só temos 1 
mol.

N₂ é o reagente limitante — H₂ está em excesso (sobrará 3 mols).

Com base em 1 mol N₂ → 2 mols NH₃ → massa = 2 × 17 = 34g de NH₃ ✅



Estequiometria: A Base para a Química Quantitativa
Dominar a estequiometria é o passo fundamental para resolver problemas em toda a química — da indústria farmacêutica à metalurgia, da 
engenharia de alimentos à pesquisa científica avançada.

🔑 Leis Ponderais
Lavoisier e Proust: conservação de massa e proporções fixas são a 
base de tudo.

⚖️ Balanceamento
Sempre o primeiro passo: coeficientes corretos garantem cálculos 
precisos.

🔢 Mol e Massas Molares
A ponte entre o mundo microscópico dos átomos e o macroscópico 
das balanças.

🏆 Reagente Limitante
Identifique quem se esgota primeiro para saber o máximo de 
produto possível.

💡 Dica final: Pratique com equações variadas, identifique sempre o par de substâncias e converta tudo para mols antes de montar a 
proporcionalidade!


