
MASSA ATÔMICA 

E 

MASSA MOLECULAR

AULA 1: 



Massa Atômica

A massa de um corpo pode ser determinada pela comparação 

com uma massa padrão. É isso que é feito para determinar a 

unidade unificada de massa atômica.

 



A fim de medir as massas relativas dos átomos e das moléculas 

foi escolhido um padrão, que é “um pedaço de um átomo”. 

Em 1962, convencionou-se então que esse padrão seria a massa do 

isótopo do carbono 12 (12C). Esse átomo possui 6 prótons e 6 

nêutrons e tem, por definição, a massa de 12,0 u exatamente. 

Assim, temos a seguinte relação:



Por exemplo, temos que:
Massa atômica de 1 átomo de hidrogênio: 1 u.
Massa atômica de 1 átomo de oxigênio: 16 u.
Massa atômica de 1 átomo de enxofre: 32 u.
Massa atômica de 1 átomo de carbono: 12u.

Para entender, pense numa balança imaginária, onde se coloca em um dos pratos 

um átomo de flúor. Para equilibrar os pratos, seria necessário colocar no prato 

vazio 19 u, como mostrado abaixo. Portanto, a massa atômica do flúor é 19 u.

Esses valores são aproximados, pois na 
verdade o número de massa (A = p + n) 
não é a mesma coisa que a massa 
atômica, pois esta é determinada 
experimentalmente e constitui uma 
propriedade física do átomo, sendo sua 
unidade expressa por “u”.



Note que nos exemplos dados na tabela foi especificada a massa atômica de isótopos e não dos 
elementos. 
Isso foi feito porque os isótopos que compõem determinado elemento químico se diferenciam apenas 
pela quantidade de nêutrons existentes em seu núcleo. Por isso, seus números de massa e, 
consequentemente, suas massas atômicas são diferentes.

Portanto, para determinar a massa atômica para um elemento é necessário considerar a média 
ponderada de cada isótopo natural proporcionalmente à sua abundância.

Massa atômica =   (x .  MA1) + (y .  MA2) + (z . MA3)
                          100

Ex. 
Um átomo com 3 isótopos:
 
A1  -  x%
A2   -  y%
A3   -  z%



Ex 1. 

 O boro existe na natureza sob forma de isótopos 10B e 11B, na proporção de 20% e 80% 

respectivamente. Calcular a massa atômica relativa desse elemento.

MA =   (10 . 20) + (11 . 80)
                     100

MA =    200 + 880
              100

MA =   1080
          100

MA = 10,8 u



Ex 2. 

 Um elemento M apresenta os isótopos 79M e 81M. Sabendo que a massa atômica do 

elemento M é 79,90 u, determine os percentuais de cada isótopo do elemento M.

MA = 79,9

79M  -     x%
81M  -     y% 

x +  y  = 100
y = 100 - x

MA =   ( x . 79) + [(100-x) . 81] 
                     100

79,9  = 79x + 8100 - 81x
                   100

7990 - 8100 = - 2x

2x  = 110
   x= 55%

y = 100 - x = 100- 55 = 45%



Massa molecular (MM)

• É a massa da molécula medida em unidades de massa atômica.

• O cálculo da massa molecular é feito a partir das massas atômicas dos   elementos 
e a soma dos seus átomos na molécula. Assim:

H2O (água)

H = 2 x 1 = 2 
O = 1x 16 = 16

MM = 2 + 16  = 18u

C12H22O11 (sacarose)

C = 12 x 12 = 144
H = 22 x 1 = 22 
O = 11 x 16 = 176

MM = 144 + 22 + 176 = 342u

Mg(OH)2  (hidróxido de 
magnésio)
Mg = 1 x 24 = 24
O = 2 x 16 = 32
H = 2 x 1 = 2

MM = 24 + 32 + 2 =  58u





Exercícios:

1) Determine as massas moleculares das substâncias abaixo:

a) N2

b) CO2

c) HNO3 

d) H2SO4 

e) C6H12O6
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