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Fórmula 
química del 

metano

Indica que un 
compuesto se 

combina con otro

Indica el antes y el 
después de la reacción 

(se lee: produce)

Estado de agregación 
de la sustancia

(g: gas, l: líquido,
 s: sólido)

Coeficiente: indica el 
número de moléculas 
que reaccionan y se 

forman

CH4 (g) + 2 O2 (g)

REACTIVOS

CO2 (g) + 2 H2O (l)

PRODUCTOS

Subíndice: indica el 
número de átomos 

de un elemento

ECUACIÓN QUÍMICA



INTERPRETACIÓN DE UNA ECUACIÓN QUÍMICA



https://www.youtube.com/watch?v=QDTn__99GpI

https://www.youtube.com/watch?v=9xMJ9A4nW1g

Un mol (n) contiene exactamente 6,022 140 76 × 1023

unidades elementales.



Es la masa que posee un átomo mientras este permanece en reposo 
(unidad de masa atómica – u.m.a)  

Masa Molecular

Masa en u.m.a de una molécula



masa molar 

=  (g/mol)



FACTORES DE 
CONVERSIÓN







El azufre (S) es un elemento no metálico que está presente en el carbón. Cuando el carbón se
quema, el azufre se convierte en dióxido de azufre y finalmente en ácido sulfúrico que da origen
al fenómeno de la lluvia ácida. ¿Cuántos átomos hay en 16,3 g de S?



El azufre (S) es un elemento no metálico que está presente en el carbón. Cuando el carbón
se quema, el azufre se convierte en dióxido de azufre y finalmente en ácido sulfúrico que da
origen al fenómeno de la lluvia ácida. ¿Cuántos átomos hay en 16,3 g de S?

No podemos convertir directamente los gramos en átomos de azufre, entonces:

Primero pasamos de gramos a moles (1 mol de S = 32,07 g de S = PM)

16,3 g S *  1 mol S  = 0,51 mol S
32,07 g S

Después pasamos de moles a número de partículas (átomos). 
(1 mol de S = 6.022 x 1023 átomos)

0,51 mol S * 6.022 x 1023 átomos S = 3,07 x 1023 átomos S
1 mol S



Fórmula Química Permite expresar la composición de las moléculas y los 
compuestos iónicos por medio de los símbolos 
químicos. 
- Elementos presentes
- Proporción en la cual se combinan los átomos
- Fórmulas moleculares y empíricas

Fórmula Molecular Indica el número exacto de átomos de cada elemento 
que están presentes en la unidad más pequeña de una 
sustancia.C6H12O6

Indica cuáles elementos están presentes y la proporción 
mínima, en números enteros, entre sus átomos, pero no 
necesariamente indica el número real de átomos en una 
molécula determinada. 

Fórmula Empírica

CH2O



Paso 1: Encuentra el número de 
moles de cada elemento

48,65 g C * 1mol C = 4,054 mol C
12 g C

8,11 g H * 1mol H  = 8,110 mol H
1 g H

43,24 g O * 1mol O  = 2,703 mol O
16 g O

Ejemplo: Calcule la fórmula empírica de una sustancia que presenta una composición de 

48,65% de carbono, 8,11% de hidrógeno y 43,24% de oxígeno. 

Paso 2: Dividir los moles por 
el resultado más pequeño

C = 4,054 = 1,5 
2,703

H = 8,110 = 3
2,703

O = 2,703 = 1
2,703

Paso 3: : Si no se obtiene un numero
entero se multiplica por un número
para que este quede entero

C = 1,5 * 2 = 3

H = 3 * 2 = 6

O = 1 * 2 = 2

Fórmula Empírica: C3H6O2



Paso 1: Encuentra el número de 
moles de cada elemento

40g C * 1mol C = 3,333 mol C
12 g C

6,7 g H * 1mol H  = 6,700 mol H
1 g H

53,3 g O * 1mol O  = 3,331 mol O
16 g O

Ejemplo: Una sustancia presenta una composición de 40% de carbono, 6,7% de hidrógeno y 

53,3% de oxígeno. Sabiendo que su masa molecular es 60 g/mol, calcular su fórmula empírica y 
su fórmula molecular.  

Paso 2: Dividir los moles por 
el resultado más pequeño

C = 3,333 = 1 
3,331

H = 6,700 = 2
3,331

O = 3,331 = 1
3,331

Fórmula Empírica: CH2O

Paso 3: No aplica

Paso 4: Multiplicar la fórmula 
empírica por X

X = Masa molecular
Masa empírica

X = 60 g/mol = 2
30 g/mol

Fórmula Molecular: C2H4O2



La vitamina C (acido ascórbico) ayuda a prevenir el
resfriado común. Tiene en su composición 40,92% de
carbono, 4,58% de hidrógeno y 54,50% de oxígeno en
masa.

❑ Determine la fórmula empírica del compuesto.
❑ Determine la formula molecular de la vitamina C

sabiendo que su masa molar es 176,124 g/mol.



Paso 1: Encuentra el número de 
moles de cada elemento

40,92 g C * 1mol C = 3,41 mol C
12 g C

4,58 g H * 1mol H  = 4,58 mol H
1 g H

54,50 g O * 1mol O  = 3,41 mol O
16 g O

Paso 2: Dividir los moles por 
el resultado más pequeño

C = 3,41 = 1 
3,41

H = 4,58 = 1,34
3,41

O = 3,41 = 1
3,41

Fórmula Empírica: C3H4O3

Paso 3: Llevar a número entero

C = 1 * 3 = 3
H = 1,34 * 3 = 4
O = 1 * 3 = 3

Fórmula Molecular: C6H8O6

Paso 4: Multiplicar la fórmula
empírica por X

X = Masa molecular
Masa empírica

X = 176,124 g/mol = 2
88 g/mol



Tipos de Reacciones



Tipos de Reacciones



Tipos de Reacciones





Ley de la conservación de la masa: La materia no se crea ni se destruye.

Balanceo de Ecuaciones: El número de cada tipo de átomos debe ser igual en 
ambos lados.

H = 2 x 2 = 4
O = 2 x 1 = 2 

2H2  +  O2                 2H2O

H = 2 x 2 = 4
O = 2 x 1 = 2 

1. Metales

2. No metales 

3. Hidrógenos

4. Oxígenos



2Mg + O2 → 2MgO

Mg: 1 * 2 = 2    Mg: 1 * 2 = 2
O: 2 * 1 = 2       O: 1 * 2 = 2

3H2SO4 + 2Al(OH)3 → Al2(SO4)3 + 6H2O

Al: 1*2 = 2 Al:2*1 = 2
S: 1*3=3 S:1*3*1= 3
H: (2*3)+ (1*3*2) = H: 2*6
H: 12 H: 12
O:(4*3)+(1*3*2)     O:(4*3+1)+(1*6)
O: 12 + 6 = 18          O: 12 + 6 = 18

2KClO3 → 2KCl + 3O2

K: 1*2=2 K: 1*2=2 
Cl:1*2=2 Cl: 1*2=2 
O: 3*2=6 O: 2*3=6 



2Mg + O2 → 2MgO

Mg: 1 * 2 = 2    Mg: 1 * 2 = 2
O: 2 * 1 = 2       O: 1 * 2 = 2

3H2SO4 + 2Al(OH)3 → Al2(SO4)3 + 6H2O

Al: 1*2 = 2                           Al: 2*1 = 2
S: 1*3 = 3                             S: 3 * 1 = 3
H: (2*3) + (3*2) = 12 H: 2*6=12
O: (4*3) + (3*2) = 18          O: (4*3*1) + (1*6) = 18

2KClO3 → 2KCl + 3O2

K: 1 * 2 = 2        K: 1 * 2 = 2 
Cl: 1 * 2 = 2       Cl: 1 * 2 = 2
O: 3 * 2 = 6       O: 2 * 3 = 6



1. Se identifican todos los reactivos y productos, y se escriben sus fórmulas correctas del lado izquierdo y
derecho de la ecuación, respectivamente.

                                     KClO3 → KCl + O2

2. Se inicia probando diferentes coeficientes para igualar el número de átomos de cada elemento en ambos
lados de la ecuación. Podemos cambiar los coeficientes, pero no los subíndices.

                                              2KClO3 → KCl + 3O2

3. Primero se buscan los elementos que aparecen una sola vez en cada lado de la ecuación y con igual
número de átomos: las fórmulas que contengan estos elementos deben tener el mismo coeficiente. Luego
se buscan los elementos que aparecen sólo una vez en cada lado de la ecuación, pero con diferente número
de átomos. Se balancean estos elementos. Por último, se balancean los elementos que aparecen en dos o
más fórmulas del mismo lado de la ecuación.

                                           2KClO3 → 2KCl + 3O2

4. Se verifica la ecuación balanceada para asegurarse de que hay el mismo número total de cada tipo de
átomos en ambos lados de la ecuación.



Mg + O2 → MgO

Mg:        Mg: 
O:       O:

H2SO4 + Al(OH)3 → Al2(SO4)3 + H2O

Al: Al: 
S: S: 
H: H:
O: O:

KClO3 → KCl + O2

K:      K: 
Cl:     Cl: 
O:     O: 



1. Fe2O3 + H2O → Fe(OH)3

     
2.   H3PO4 + Ca(OH)2 → Ca3(PO4)2 + H2O
     
3. C6H6 + O2 → H2O + CO2    
            
4.  NaClO → NaCl   + NaClO3

5.   Ca3(PO4)2 + SiO2 + C → CaSiO3 + CO + P4

6.   CaCO3 +  H3PO4 → Ca3(PO4)2  +  CO2  + H2O



1. Fe2O3 + H2O → Fe(OH)3

      Fe2O3 + 3H2O → 2Fe(OH)3

2.   H3PO4 + Ca(OH)2 → Ca3(PO4)2 + H2O
      2H3PO4 + 3Ca(OH)2 → Ca3(PO4)2 + 6H2O

3. C6H6 + O2 → H2O + CO2    
       2C6H6 + 15O2 → 6H2O + 12CO2   
                     
4.  NaClO → NaCl   + NaClO3

     6NaClO → 4NaCl   + 2NaClO3

     3NaClO → 2NaCl   + NaClO3

5.   Ca3(PO4)2 + SiO2 + C → CaSiO3 + CO + P4

      2Ca3(PO4)2 + 6SiO2 + 10C → 6CaSiO3 + 10CO + P4

6.   CaCO3 +  H3PO4 → Ca3(PO4)2  +  CO2   +  H2O
      3CaCO3 +  2H3PO4 → Ca3(PO4)2  +  3CO2   +  3H2O



Relaciones estequiométricas Permiten establecer relaciones entre los reactivos 
y los productos de una ecuación química.

Estudio de las relaciones cuantitativas entre los reactivos y los productos en una 
ecuación química y se basa en la ecuación balanceada.

C7H8 + 9 O2 → 7 CO2 + 4 H2O

Por 1 mol de C7H8 que reacciona, se necesitan 9 moles de O2.

Se necesitan 9 moles de O2 para producir 7 moles de CO2.

Estequiometría proviene de las palabras griegas “stoicheion” = 

elemento y “metrion” = medida



Relaciones mol a mol: 1. Cuántas moles de KClO3 serán necesarias para 
producir 8,5 moles de O2?

2KClO3 → 2KCl + 3O2

8,5 mol? mol

8,5 mol O2  *  2 mol KClO3 = 5,7 mol KClO3 
                        3 mol O2

2. Cuántas moles de CuO serán 
necesarias para producir 0,38 
moles de CO2?

4CuO + CH4 → 4Cu + 2H2O + CO2

0,38 mol? mol

0,38 mol CO2 *  4 mol CuO =    1,52 mol CuO
                        1 mol CO2



Relaciones masa-mol o mol-masa:

¿Cuántos gramos de KClO3 serán necesarias para producir 5 moles de KCl? 
(PM KClO3 = 122,55 g/mol )

2KClO3 → 2KCl + 3O2

5 mol? g

5 mol KCl  *   2 mol KClO3 = 5 mol KClO3 
                     2 mol KCl

5 mol KClO3 * 122,55 g KClO3 = 612,75 g KClO3 
                    1 mol KClO3

5 mol KCl  *   2 mol KClO3  * 122,55 g KClO3 = 612,75 g KClO3 
                     2 mol KCl         1 mol KClO3



¿Cuántos gramos de oxígeno se obtienen por descomposición de 0,55 moles de 
peróxido de hidrógeno?

2H2O2 → 2H2O + O2



¿Cuántos gramos de oxígeno se obtienen por descomposición de 0,55 moles de 
peróxido de hidrógeno?

2H2O2 → 2H2O + O2

0,55 
mol

? g

0,55 mol H2O2 *    1 mol O2 *  32 g O2 = 8,8 g O2

                          2 mol H2O2     1 mol O2



¿Cuántos gramos de KClO3 serán necesarias para producir 5 g de KCl? 
(PM KClO3 = 122,55 g/mol PM KCl = 74,55 g/mol)

2KClO3 → 2KCl + 3O2



¿Cuántos gramos de KClO3 serán necesarias para producir 5 g de KCl? 
(PM KClO3 = 122,55 g/mol PM KCl = 74,55 g/mol)

2KClO3 → 2KCl + 3O2

5 g? g

5 g KCl * 1 mol KCl *   2 mol KClO3  *  122,55 g KClO3 = 8,22 g KClO3 
              74,55 g KCl      2 mol KCl          1 mol KClO3 

5 g KCl * 122,55 g KClO3 = 8,22 g KClO3 
              74,55 g KCl



¿Cuántos gramos de oxígeno se obtienen por descomposición de 0,55 moles 
de peróxido de hidrógeno y  de 2,33 g de peróxido de hidrógeno ?

2H2O2 → 2H2O + O2



¿Cuántos gramos de oxígeno se obtienen por descomposición de 0,55 moles 
de peróxido de hidrógeno y  de 2,33 g de peróxido de hidrógeno ?

2H2O2 → 2H2O + O2

0,55 mol H2O2*  1 mol O2     * 32 g O2 = 8,8 g O2 
                         2 mol H2O2    mol O2 

0,55 mol ? g

2,33 g ? g

2,33 g H2O2*  1 mol H2O2  * 1 mol O2     * 32 g O2 = 1,096 g O2 
                      34 g H2O2    2 mol H2O2   1 mol O2 



REACTIVO LÍMITE Y EN EXCESO

Reactivo límite será aquél que se agote primero en la reacción.

Reactivo en exceso será aquel que no se agote por completo durante la
reacción.

La cantidad de producto que se obtenga de la reacción dependerá siempre de
la cantidad de reactivo limitante que se tenga.

Siempre se debe averiguar cuál de los
reactivos es el limitante y cuál de ellos está
en exceso.



• Hallar la cantidad de moles de ácido clorhídrico, necesaria para reaccionar 
totalmente con 1,16 moles de hierro para formar FeCl2 y H2.

1. HCl + Fe → FeCl2 + H2

2. 2HCl + Fe →  FeCl2 + H2

     ?moles   1,16 
                moles

3. 1,16 mol Fe  * 2 mol HCl  = 2,32 mol HCl   
                          1 mol Fe

• Se hace reaccionar 0,12 moles de BaCl2 con 0,48 moles de AgNO3, ¿Cuál es el RL y 
cuántos moles de AgCl se obtienen?

   BaCl2   +  2AgNO3 → 2AgCl + Ba(NO3)2 
  0,12 mol      0,48 mol     ? mol

     

0,12 mol BaCl2 * 2 mol AgCl = 0,24 mol AgCl  (es el RL: está en menor cantidad)

                         1 mol BaCl2

0,48 mol AgNO3 * 2 mol AgCl = 0,48 mol AgCl (RE: está en mayor cantidad)

                         2 mol AgNO3



Considera la siguiente la reacción: NH3 + CO2  → CH4N2O + H2O Si se mezclan 637,2 

gramos de NH3 con 1142 gramos de CO2 ¿cuántos gramos de CH4N2O se obtendrán? 
¿Cuánto queda de reactivo en exceso?



Considera la siguiente la reacción: NH3 + CO2  → CH4N2O + H2O Si se mezclan 637,2 

gramos de NH3 con 1142 gramos de CO2 ¿cuántos gramos de CH4N2O se obtendrán? 
¿Cuánto queda de reactivo en exceso?

1. 2NH3 + 1CO2  → 1CH4N2O + H2O

637,2 g 1142 g ? g

2. Encontrar RL y RE

637,2 g NH3 * 1 mol NH3 *   1 mol CH4N2O =  18,70 mol CH4N2O    RL 
                    17.03 g NH3          2 mol NH3

                            
1142 g CO2 * 1 mol CO2 *   1 mol CH4N2O =  25,95 mol CH4N2O     RE
                   44,01 g CO2          1 mol CO2

                            

3. 18,70 mol CH4N2O * 60,06 g CH4N2O = 1123,122 g de CH4N2O
                               1 mol CH4N2O

4. 637,2 g NH3 * 1 mol NH3 * 1 mol CO2 * 44,01 g CO2 = 823,35 g CO2 (lo que realmente reacciona)

                         17.03 g NH3        2 mol NH3      1 mol CO2

1142 g CO2 - 823,35 g CO2 = 318,65 g CO2 en exceso 



78,2561 g aceite * 75 g trioleína * 1 mol trioleina             * 3 mol de oleato de sodio * 304,4432 g oleato de sodio  =  64,406 g oleato  
                                 94 g aceite         885,4321 g trioleína       1 mol trioleína                      1 mol de oleato de sodio

78,2561 g aceite * 75 g trioleína * 1 mol trioleina             * 1 mol de glicerina     * 92,0938 g glicerina=  64,406 g glicerina
                                 94 g aceite         885,4321 g trioleína       1 mol trioleína               1 mol de glicerina

Peso teórico = suma de todas las sales + toda la glicerina

Peso experimental = peso molde + jabón (glicerina + sal) – peso molde

% rendimiento = peso experimental  * 100
                                 peso teórico
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