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BLOQUE 3: TRANSFORMACIONES DE LA MATERIA

Afirmación 3.1. Aplique las reglas de nomenclatura según los sistemas Stock 
y estequiométrico para nombrar diferentes tipos de compuestos.

Evidencias:
1.	 Reconoce las reglas de nomenclatura del sistema Stock. 
2.	 Reconoce las reglas de nomenclatura del sistema estequiométrico.
3.	 Distingue el sistema de nomenclatura a emplear según el tipo de compuesto. 

Los elementos de la tabla periódica tienen nombres específicos, de igual manera cuando estos se combinan entre sí en 
proporciones definidas, formando sustancias nuevas con propiedades distintas, los compuestos químicos, tienen una 
manera propia de ser nombrados. Existen un conjunto de reglas a las que se le llama nomenclatura química, que per-
mite nombrar y representar correctamente cada compuesto según su fórmula y estructura química. Los compuestos 
inorgánicos se nombran y representan por medio de dos sistemas (sistema Stock y sistema estequiométrico), depen-
diendo de su naturaleza química.

I.	 SISTEMA DE NOMENCLATURA INORGÁNICA
a) Sistema Stock: Se utiliza cuando en el compuesto hay un elemento metálico, es importante recordar que algu-
nos metales pueden presentar varios números de oxidación en estos casos es importante aclararlo. El nombre del 
compuesto se da indicando la raíz de este (tipo de compuesto, si es óxido, haluro, sal etc.), y posteriormente el metal 
indicando el número de oxidación de ser necesario, entre paréntesis y con números romanos. Por ejemplo, Fe2O3, la 
raíz es óxido, el metal es hierro y como este puede tener dos números de oxidación se debe indicar, en este caso el 
nombre sería óxido de hierro (III).

b) Sistema Estequiométrico: se utiliza cuando se da la unión de no metales. Se expresan utilizando prefijos que 
indica la cantidad de cada átomo en el compuesto, en el orden inverso de la fórmula química. Dentro de los principa-
les prefijos están: mono- (1), di- (2), tri- (3), tetra- (4), penta- (5), hexa- (6), hepta- (7), octa-(8) y nona- (9). No obstante, 
suele omitirse el prefijo mono, a menos de que sea necesario para evitar alguna confusión.

c) Número de oxidación o de valencia: Representa la carga que tendría un átomo en una molécula o compuesto 
iónico si los electrones fueran transferidos completamente, puede ser negativo o positivo dependiendo de la afinidad 
electrónica del átomo. El número de oxidación ayuda a predecir cómo se combinan los átomos y a escribir correcta-
mente las fórmulas químicas. Por ejemplo, el sodio tiene número de oxidación 1+ porque suele perder un electrón, 
mientras que el oxígeno tiene 2- porque normalmente gana dos.

Para asignar correctamente los números de oxidación a los elementos en una sustancia, es necesario seguir una serie 
de reglas establecidas, que permiten asignar el número de oxidación en una molécula o compuesto iónico. A continua-
ción, se presentan las más comunes, acompañadas de ejemplos que ayudan a comprenderlas mejor:

1.	 Un átomo en estado elemental tiene un número de oxidación cero.

Esto aplica cuando el elemento no está combinado con otros. Por ejemplo:

•	 El oxígeno molecular (O₂), el hidrógeno (H₂), fósforo (P₄), el sodio metálico (Na), aluminio (Al), y así con los demás, 
tiene un número de oxidación de 0.

2.	 En un ion monoatómico, el número de oxidación es igual a su carga. Por ejemplo:

•	 El ion sodio Na+ tiene número de oxidación 1+.
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•	 El ion cloruro Cl- tiene número de oxidación 1-.

3.	 En los compuestos, algunos elementos actúan como positivos y otros como negativos, dependiendo de su afini-
dad electrónica.

Esto permite establecer qué elemento cede electrones (oxidación positiva) y cuál los gana (oxidación negativa)

•	 En el cloruro de sodio (NaCl), el sodio tiene 1+ y el cloro 1-.

4.	 Muchos elementos pueden presentar más de un número de oxidación.

 Estos son especialmente comunes en los metales de transición.

•	 Por ejemplo, el hierro puede tener 2+ o 3+, como en el óxido de hierro (II) FeO y el óxido de hierro (III) Fe₂O₃.

5.	 En un compuesto, la suma de los números de oxidación de todos los átomos es igual a la carga de la molécula. 

•	 En el agua (H₂O), el hidrógeno tiene 1+ y el oxígeno 2- → (2×+1) + (–2) = 0.

•	 En el nitrato (NO3-), el oxígeno es 2- y el nitrógeno → (2×-3) + (+5) = -1.

6.	 El número de oxidación del oxígeno en un compuesto es generalmente –2. Sin embargo, existen excepciones: en 
los peróxidos, como el peróxido de hidrógeno (H₂O₂), el oxígeno presenta un número de oxidación de –1, y en los 
superóxidos, como el superóxido de potasio (KO₂), su número de oxidación es –½.

•	 El hidrógeno usualmente tiene número de oxidación 1+,  excepto cuando forma hidruros metálicos, donde actúa 
con número de oxidación 1-.

•	 En HCl → H = +1

•	 En NaH (hidruro de sodio) → H = –1

7.	 Los elementos de los grupos IA, IIA y IIIA tienen números de oxidación fijos en compuestos: 1+, 2+ y 3+, respecti-
vamente.

•	 Grupo IA: Na+, K+ → 1+

•	 Grupo IIA: Mg²+, Ca²+ → 2+

•	 Grupo IIIA: Al³+ → 3+

d) Números de oxidación más comunes en compuestos

Los números de oxidación indican cómo se comportan los elementos cuando se combinan con otros para formar 
compuestos. Algunos elementos siempre presentan el mismo número de oxidación, mientras que otros pueden 
variar dependiendo del tipo de compuesto. A continuación se presenta una tabla con los números de oxidación más 
frecuentes que estos elementos muestran cuando forman parte de un compuesto.

Tabla 1. 

Números de oxidación de los metales.

Nombre Símbolo Nº de oxidación

Litio Li +1
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Sodio Na +1

Potasio K +1

Rubidio Rb +1

Cesio Cs +1

Francio Fr +1

Plata Ag +1

Berilio Be +2

Magnesio Mg +2

Calcio Ca +2

Estroncio Sr +2

Bario Ba +2

Radio Ra +2

Zinc Zn +2

Cadmio Cd +2

Aluminio Al +3

Cobre Cu +1, +2

Hierro Fe +2, +3

Cromo Cr +2, +3, +6

Oro Au +1, +3

Talio Tl +1, +3

Cromo Cr +2, +3, +6

Manganeso Mn +2, +3, +4, +7

Níquel Ni +2

Platina Pt +2, +4

Platino Pt +2, +4
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Tabla 2. 

Números de oxidación de los no metales.

Nombre Símbolo Nº de oxidación … uros

Hidrógeno H 1 –1

Flúor F –1

Cloro Cl 1, 3, 5, 7 –1

Bromo Br 1, 3, 5, 7 –1

Yodo I 1, 3, 5, 7 –1

Oxígeno O –2, –1

Azufre S 4, 6 –2

Selenio Se 4, 6 –2

Telurio Te 4, 6 –2

Nitrógeno N 1, 2, 3, 4, 5 –3

Fósforo P 3, 5 –3

Arsénico As 3, 5 –3

Antimonio Sb 3, 5 –3

Boro B 3

Bismuto Bi 3, 5

Carbono C 2, 4 –4

Silicio Si 4 –4

Manganeso Mn 4, 6, 7

Cromo Cr 4, 6

Molibdeno Mo 4,6

Wolframio W 6
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Figura 1. Números de oxidación más comunes

Figura 2.Números de oxidación más comunes

En química, muchos compuestos iónicos están formados por iones poliatómicos, que son grupos de dos o más átomos 
unidos covalentemente que, en conjunto, tienen una carga eléctrica. Estos iones pueden ser aniones (carga negativa) o 
cationes (carga positiva) y participan como una sola unidad en las reacciones químicas. A continuación se presenta una 
tabla con algunos de los iones poliatómicos más comunes, con su fórmula completa y la carga indicada.

Tabla 3. 

Iones poliatómicos más comunes.

Nombre Símbolo N° de Oxidación

Hipoclorito ClO -1

Clorito ClO₂ -1

Clorato ClO₃ -1

Perclorato ClO₄ -1
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Nombre Símbolo N° de Oxidación

Bromito BrO₂ -1

Bromato BrO₃ -1

Perbromato BrO₄ -1

Hipoyodito IO -1

Yodito IO₂ -1

Yodato IO₃ -1

Peryodato IO₄ -1

Nitrito NO₂ -1

Nitrato NO₃ -1

Permanganato MnO₄ -1

Manganato MnO₄ -2

Cromato CrO₄ -2

Dicromato Cr₂O₇ -2

Arsenito AsO₃ -3

Arsenato AsO₄ -3

Aluminato AlO₃ -3

Borato BO₃ -3

Fosfito PO₃ -3

Fosfato PO₄ -3

Hidróxido OH -1

e) Fórmula de compuestos iónicos

En la fórmula de un compuesto iónico se escribe primero el símbolo del metal posteriormente el símbolo del no metal, 
y el valor numérico de las cargas se intercambian entre los átomos y se escriben como subíndice al lado derecho de 
cada átomo, si los números lo permiten se debe simplificar los subíndices. Al darles nombre se inicia en el orden inverso 
en que se escriben en la fórmula. 

Importante: Este procedimiento solo se aplica a compuestos iónicos, no a compuestos covalentes.
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Figura 3.Números de oxidación más comunes

f) Óxidos metálicos:

Metal + Oxígeno

Son formados por la unión de oxígeno y un metal. Usa sistema Stock.

Pasos:

1.	 Escribir la palabra óxido, seguido del prefijo “de”

2.	 Luego se escribe el nombre del metal

3.	 Escribir con números romanos y entre paréntesis el número de oxidación, 
solo cuando el elemento presenta más de un número de oxidación.

Fórmula resumen:  Óxido de _________ (     )

Si solo tiene un número de oxidación no se debe aclarar con los paréntesis.

Ejemplos:

Fe2O3 : Óxido de hierro (III)			 

CaO: Óxido de calcio

g) Óxidos no metálicos:

No metal + Oxígeno

Los óxidos no metálicos se forman cuando un no metal reacciona con oxígeno. A diferencia de los óxidos metálicos, 
su nomenclatura utiliza el sistema estequiométrico, que emplea prefijos griegos para indicar la cantidad de átomos 
presentes. Para nombrarlos, se sigue este orden:

1.	 Indicar el número de átomos de oxígeno usando el prefijo correspondiente (mono-, di-, tri-, tetra-, penta-, hexa-, 
hepta-, octa-).

2.	 Escribir la palabra “óxido de”.

3.	 Nombrar el no metal usando el prefijo que indique cuántos átomos de ese elemento hay en la molécula.
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Regla importante: el prefijo mono- se utiliza únicamente cuando hay un solo átomo de oxígeno en la molécula, y se 
coloca al inicio del nombre. No se aplica al otro elemento del compuesto. Ejemplo: CO → monóxido de carbono (no 
monoóxido ni monocarbono).

Fórmula resumen:  Prefijo Óxido de Prefijo NO metal

Ejemplos: P2O3: Trióxido de difósforo

h) Hidruros

Metal + hidrógeno  Hidruro

Son compuestos formados por la unión del hidrógeno con elementos metálicos. Usan sistema Stock:

1.	 Colocar la palabra “hidruro de”.

2.	 Colocar el nombre del metal, seguido de entre paréntesis el número de oxidación, 
solo cuando el elemento presenta más de un número de oxidación.

Fórmula resumen: Hidruro de metal

Ejemplos:

NaH: Hidruro de sodio	

CaH2: Hidruro de calcio

i) Hidrácidos

No metal + hidrógeno  Hidrácido

Los hidrácidos son compuestos binarios formados por hidrógeno y un no metal (excepto el oxígeno). Su nombre y 
uso dependen de si se encuentran puros o en disolución.

1.	 En estado puro, son gaseoso (g)

Se nombran colocando la terminación “-uro” al nombre o abreviación del no metal y luego las palabras “de hidrógeno”.

Ejemplo: HCl(g) → cloruro de hidrógeno.

Ejemplo:  H2S(g) → sulfuro de hidrógeno.

2.	 En disolución acuosa (ac)

Se nombran con la palabra “ácido” seguida de la abreviatura del no metal  con la terminación “-hídrico”.

Ejemplo: HCl(ac) → ácido clorhídrico.



La Materia en su interior  12

Ejemplo: H2S(ac) → ácido sulfhídrico.

Esto se debe al comportamiento ácido que presenta el compuesto en presencia de  agua, el cual libera iones H+.

Figura 4. Imagen de cómo se nombran los hidrácidos. 

Ejemplos:

Fórmula resumen (Gaseoso): HF (g): Fluoruro de hidrógeno

Fórmula resumen (Acuosos): HF (ac): Ácido fluorhídrico

A continuación se muestran unas imágenes de algunos los elementos usados en este tipo de nomenclatura y como se 
nombran:

Figura 5. Ejemplos de hidrácidos de cómo se nombran los hidrácidos. 
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Figura 5. Ejemplos de hidrácidos y su raíz. 

J) Sal binaria

Metal + no metal  sal binaria

Son compuestos formados por un elemento metálico y uno no metálico, excepto oxígeno o hidrógeno. Se usa siste-
ma Stoke. 

1.	 Colocar la abreviación del nombre del no metal seguido de la terminación “uro”.

2.	 Preposición “de”.

3.	 Colocar el nombre del metal, seguido de entre paréntesis el número de oxidación, si el elemento presenta más de 
un número de oxidación.

Fórmula resumen: No metal uro de metal

Ejemplo:

CuBr2: Bromuro de cobre (II)

NaCl: Cloruro de sodio.

II. NOMENCLATURA DE COMPUESTOS TERNARIOS.
a)  Hidróxidos:

Metal + OH  hidróxido

Se les conoce como bases y es una sustancia cuando está disuelta en agua  libera iones hidróxido (OH-). Como todo 
compuesto en el que participan metales se debe aclarar el número de oxidación si existe más de uno posible.



La Materia en su interior  14

Fórmula resumen: hidróxido de metal

Ejemplos:

Sr(OH)2 : hidróxido de estroncio	

KOH: hidróxido de potasio

Fe(OH)3: hidróxido de hierro (III)

b) Sal ternaria:

Ion compuesto + ion simple   Sal ternaria 

Las sales ternarias son compuestos iónicos formados por tres elementos diferentes; se debe a la unión de un ion com-
puesto (Tabla 3).

Pasos:

1.	 Identificar el ion poliatómico (por ejemplo:  SO₄²- : sulfato, NH4+  : amonio).

2.	 Identificar  el ion simple  si es un metal se utiliza el nombre , indicando su número de oxidación de ser necesario; 
en el caso de ser un anión se le adiciona la terminación -uro  (por ejemplo: Mg2+  : magnesio, Cl- : cloruro)

3.	 Mantener el orden: nombre del anión + de + nombre del catión.

Ejemplos: 

FeSO₄ : sulfato de hierro (II).

NH4Br  :bromuro de amonio.

c) Oxácidos:

Hidrógeno + Un no metal + Oxígeno  oxácido

Los oxácidos (o ácidos oxigenados) son compuestos formados por; Hidrógeno + Un no metal + Oxígeno. En su estruc-
tura, el hidrógeno está unido a un ion poliatómico que contiene oxígeno (como sulfato, nitrato, clorato, etc.). Estos 
ácidos se forman habitualmente cuando un óxido no metálico reacciona con agua.

Ejemplo de formación:

SO₃ + H₂O  H₂SO₄ (ácido sulfúrico)

Regla para nombrar oxácidos a partir del anión:

Para nombrar un oxácido, primero se identifica el anión oxigenado (ion poliatómico con oxígeno) que forma parte del 
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compuesto. Luego, se sustituye la terminación del anión por una terminación propia de ácido, teniendo en cuenta el 
número de oxidación del no metal:

1.	 Si el anión tiene el número de oxidación más alto posible, y su nombre comienza con per- y termina en -ato, el 
ácido conservará el prefijo per- y cambiará -ato por -ico.

Ejemplo: perclorato → ácido perclórico (HClO₄).

2.	 Si el anión termina en -ato (sin prefijo), el ácido cambiará -ato por -ico.

Ejemplo: nitrato → ácido nítrico (HNO₃).

3.	 Si el anión termina en -ito (sin prefijo), el ácido cambiará -ito por -oso.

Ejemplo: nitrito →  ácido nitroso (HNO₂).

Fórmula resumen: Ácido compuesto

Ejemplos:

H2(SO4): ácido sulfúrico	

H(BrO4): ácido perbrómico

III. NOMENCLATURA DE COMPUESTOS CUATERNARIOS.
a) Sales ácidas cuaternarias:

Las sales ácidas cuaternarias son compuestos iónicos formados por cuatro elementos distintos; Hidrógeno + Metal + 
No metal + Oxígeno.

Pasos:

1.	 Se utiliza la palabra “hidrógeno” al inicio del nombre, seguida del nombre del anión oxigenado.

Ejemplo: HSO₄- → hidrogenosulfato

2.	 Si hay más de un átomo de hidrógeno en la fórmula, se indica con un prefijo numérico (di-, tri-, etc.).

Ejemplo: H₂PO₄- → dihidrogenofosfato

3.	 Luego se escribe el nombre del metal, indicando su número de oxidación si es necesario. 

Ejemplo: NaHSO₄ → hidrogenosulfato de sodio.

Ejemplo: Ca(H₂PO₄)₂ → dihidrogenofosfato de calcio.
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PRACTIQUE. Conteste las siguientes preguntas relacionadas con el tema que acaba de estudiar. 
Estas preguntas provienen de exámenes anteriores de la PNE y FARO.

Considere la siguiente información:

EI hidróxido de potasio, conocido comúnmente como potasa, es utilizado como limpiador de 
pero debe ser manejado con mucho cuidado ya que es corrosivo para la piel, causa quemaduras 
en los ojos y además, es un contaminante del agua, por lo que se recomienda en lo posible limpiar 
las cañerías utilizando métodos menos contaminantes para el ser humano y el ambiente.

Según lo anterior, la fórmula del hidróxido de potasio, conocido comúnmente como potasa, corresponde a 

A)	 KOH

B)	 K2OH

C)	 K(OH)2

Considere la siguiente información:

Entre los años 600 y 900 d.C., lo que se conoció como los primeros fuegos artificiales, estallaron 
en el cielo de China. Originalmente creados para espantar a los espíritus malignos, los alquimistas 
chinos fabricaron estas luces iluminadoras combinando el salitre (nitrato de potasio), carbón, sul-
furo y otros ingredientes, creando una versión inicial de la pólvora. Cuando se arrojaba al fuego, la 
mezcla explotaba con un estallido ruidoso.

¿Cuál es la fórmula que representa al salitre (nitrato de potasio) y que era parte fundamental de los primeros 
fuegos artificiales?

A)	 KNO2

B)	 KNO3

C)	 K2NO3

Considere la siguiente información:

Mg(OH)2, es un antiácido de acción local que aumenta el 
pH del contenido estomacal. Se utiliza para el alivio de la 
acidez, indigestión y malestares estomacales asociados 
con enfermedades que producen hiperacidez gástrica. Su 
efecto antiácido se debe a la neutralización que se produ-
ce a través de la reacción química con el HCl(ac) estomacal.

¿Cuáles son los nombres, respectivamente, de los dos 
compuestos identificados con sus fórmulas 
en la información anterior?

A)	 Hidróxido de manganeso (II) y cloruro de hidrógeno

B)	 Hidróxido de magnesio y ácido clorhídrico

C)	 Hidróxido de manganeso y ácido cloroso
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Afirmación 3.2. Interpreta las relaciones estequiométricas entre reactivos 
y productos en la resolución de un problema.

Evidencias:
1.	 Reconoce el significado de los coeficientes de una ecuación química.
2.	 Distingue la relación de las masas molares y los coeficientes de una ecuación química en procesos estequiométricos.
3.	 Resuelve problemas de relaciones estequiométricas entre los reactivos y productos de una ecuación química.
4.	 Interpreta las relaciones establecidas entre reactivos y productos en una ecuación química en procesos estequiométricos.

IV. ECUACIÓN QUÍMICA
Reactivos Productos

Estado de
la materia

Flecha de
reacción

SubíndiceCoeficientes

Figura 2. Ecuación química y sus partes. 

Para comprender cómo ocurre una reacción química es necesario conocer primero las partes que conforman una ecua-
ción química. Es importante recordar que la ecuación es una representación simbólica de un proceso químico real, y no 
al revés. Existe un área de la química que establece las pautas para escribir correctamente estas ecuaciones y determi-
nar las proporciones en las que se combinan las sustancias; a ésta se le conoce como estequiometría.

En una ecuación química, al lado izquierdo se ubican los reactivos, que son las sustancias que interactúan entre sí para 
dar origen a otras diferentes. Tras esta interacción, se forman los productos, que son las nuevas sustancias resultantes 
del cambio químico, y se escriben al lado derecho de la ecuación.

Es importante tener en cuenta que, en las fórmulas químicas no se deben modificar al balancear las ecuaciones, ya que 
cambia la identidad del compuesto.

Seguidamente, en una ecuación química balanceada, los coeficientes indican las proporciones relativas de reactivos y 
productos que participan en la reacción. Estos números se colocan delante de las fórmulas químicas y afectan a todos 
los átomos de cada elemento en la sustancia, es decir, multiplican la cantidad indicada por los subíndices en la fórmula.

a) Denominación de símbolos y letras en ecuaciones químicas:

→ Materia se transforma
 ← → Reacción reversible
↑ Gas
↓ Precipitado
(g) Gas que se libera
l Líquido
s Sólido

(ac) Acuoso
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E Energía
∆ Indica que se necesita aplicar calor 

para que se produzca la reacción

Tabla 4. Denominación de símbolos.

Este principio se resume en la Ley de la Conservación de la Masa, la cual establece que la suma de las masas de las 
sustancias que intervienen como reactivos es igual a la suma de las masas de las sustancias que se obtienen como 
productos.

V. BALANCEO DE ECUACIONES
Existen diversos métodos para balancear ecuaciones químicas; a continuación, se explica uno de los más utilizados.

a) Pasos para balancear una ecuación:

1.	 Contar los átomos de cada elemento presentes en los reactivos y en los productos.

2.	 Identificar los elementos que aparecen una sola vez en cada lado de la ecuación y que ya tienen igual número 
de átomos; en estos casos, no es necesario ajustar sus coeficientes por el momento.

3.	 Localizar los elementos que aparecen una sola vez en cada lado, pero con distinta cantidad de átomos, y ajustar 
su número asignando el coeficiente adecuado delante del compuesto que le hace falta.

4.	 Se recomienda balancear en este orden: primero los metales, luego los no metales, después el hidrógeno y, por 
último, el oxígeno.

5.	 Procurar que los coeficientes al final del balance sean siempre números enteros y lo más pequeños posible 
para simplificar la ecuación.

6.	 Finalmente, verificar que la cantidad de átomos de cada elemento sea igual en ambos lados de la ecuación.

b) Ejercicios paso a paso:

1.	 Plantear la ecuación para los reactivos y productos

	 HCl + Ca(OH)2   CaCl2 +H2O

2.	 Comprobar si la ecuación química está balanceada. Para ello se verifica si el número de átomos de cada clase es 
igual en los reactivos y en los productos.

•	 Reactivos: 3 átomos de H, 1 átomo de Cl, 1 átomo de Ca y 2 átomos de O. 

•	 Productos: 2 átomos de H, 2 átomos de Cl, 1 átomo de Ca y 1 átomo de O.

3.	 Ajustar la ecuación química colocando coeficientes delante de las fórmulas de los reactivos y de los productos. 
Como existen dos átomos de cloro en los productos y solo uno en los reactivos, se coloca un dos como coefi-
ciente del HCl. Ahora, hay cuatro átomos de hidrógeno en los reactivos y solo dos en los productos, por lo que es 
necesario colocar un dos delante de la molécula de agua. Con estos coeficientes la ecuación queda.

	 2HCl + Ca(OH)2 CaCl2 + 2H2O
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4.	 Comprobar que la ecuación química haya quedado balanceada. Para ello se comprueba si el número de átomos 
de cada clase es igual en los reactivos y en los productos, de forma similar a como se procedió en el paso 2

5.	 Escribir la ecuación química balanceada.

	 2HCl + Ca(OH)2 CaCl2 + 2H2O

VI. ESTEQUIMETRÍA
a) Mol

En química, un mol es la cantidad de sustancia que contiene exactamente el mismo número de entidades elementales 
(átomos, moléculas, iones o partículas) que las que hay en 12 gramos del isótopo carbono-12. Este número fijo se co-
noce como número de Avogadro y es aproximadamente 6,022 × 10²³. Esto significa que:

•	 1 mol de hierro tiene el mismo número de átomos que 1 mol de aluminio.

•	 De igual forma, 1 mol de cualquier elemento de la tabla periódica contiene exactamente 6,022 × 10²³ átomos, aun-
que la masa de esos átomos sea diferente para cada elemento.

b) Masa molar

La masa molar es la masa que tiene un mol de una sustancia, expresada en gramos por mol (g/mol). En el caso de un 
elemento, este valor se obtiene a partir de la masa atómica relativa que aparece en la tabla periódica, la cual correspon-
de al promedio ponderado de las masas de todos los isótopos naturales del elemento, considerando su abundancia 
relativa.

Por ejemplo:

•	 El carbono tiene una masa molar de 12,01 g/mol, lo que significa que 1 mol de átomos de carbono hay 12,01 gra-
mos. 

•	 El oxígeno tiene una masa molar de 16,00 g/mol, por lo que 1 mol de átomos de oxígeno son  16,00 gramos.

c) Número de Avogadro

El número de Avogadro es una constante física que indica cuántas entidades elementales (átomos, moléculas, iones o 
partículas) hay en un mol de sustancia. Su valor es de aproximadamente 6,022 × 10²³. Esto significa que:

•	 1 mol de átomos de hidrógeno contiene 6,022 × 10²³ átomos.

•	 1 mol de moléculas de agua contiene 6,022 × 10²³ moléculas.

Este número no se relaciona directamente con la masa o el volumen, sino con la cantidad de partículas que forman la 
sustancia.

d) Conversiones:

Problemas de relaciones estequiométricas

De manera continua, comprender los conceptos de moles, masa molar y las ecuaciones balanceadas permite realizar 
cálculos estequiométricos. Para llevarlos a cabo, se deben seguir cuatro pasos: 

1.	 Anotar la ecuación balanceada.

2.	 Con la información que brinda el problema, convierta esos datos en moles si fuera necesario.

3.	 En la ecuación química analice las relaciones molares. Para esto, identifique los datos que tiene (generalmente del 
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enunciado) y lo que desea encontrar. Luego, relacione ambas sustancias usando los coeficientes de la ecuación 
balanceada para determinar la cantidad de sustancia deseada a obtener.Utilice la forma (figura x)

4.	 Convierta los moles que obtenga a la unidad deseada, si lo solicitan en moles no es necesario hacer ninguna 
conversión.

Importante: Para resolver ejercicios de este tipo, la persona debe analizar los datos que tiene al inicio, los que le da el 
problema,  identificando qué sustancia es conocida y cuál se desea determinar. Con base en esa relación, se determina 
que es lo que se pide, saber qué camino  tomar. Este método no emplea una regla de tres, sino que orienta el razona-
miento sobre lo que se tiene, lo que falta y lo que debe hacerse para obtener el resultado correcto.

VII. PROBLEMAS DE RELACIONES ESTEQUIOMÉTRICAS

CH4 2 O2 → CO2 2 H2O
1 mol 2 mol → 1 mol 2 mol
16 g 64 g → 44 g 36 g

Cálculos estequiométricos

a) Ejercicio 1. ¿Qué masa de oxígeno se requiere para que reaccionen completamente 24 g de metano, CH4?

Primero, se transforman los 24 g de metano en moles:

x mol de CH4  =  24 g de CH4 X
1 mol de CH4

16 g de CH4

= 1,5 mol de CH₄

Teniendo en cuenta la relación molar de la ecuación:

1 mol de CH4 =
1,5 mol de CH4

2 mol de O2 x mol de O2

x mol de O2  =  1,5 mol de CH4 X
2 mol de O2

1 mol de CH4

= 3 mol de O₂

Por último, se transforman los moles de oxígeno a unidades de masa:

g de O2  =  3,0 mol de O2 X
32 g de O2

1 mol de O2

= 96 g de O₂ 

Los pasos anteriores se pueden efectuar en uno solo:

g de O2  =  24 g CH4 X
1 mol de CH4  / X

2 mol de O2 X
32 g de O2

16 g CH4 1 mol de CH4 1 mol de O2

= 96 g de O₂
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PRACTIQUE. Conteste las siguientes preguntas relacionadas con el tema que acaba de estudiar. 
Estas preguntas provienen de exámenes anteriores de la PNE y FARO.

Considere la siguiente información:

La glucosa brinda un sabor dulce, limpio, ligeramente refrescante, ayuda a disminuir los resabios 
dulces y a potencializar el sabor de los productos, por lo que es utilizada en la industria de los 
dulces. Un dulce, o mejor conocido como confite, contiene 7,1 g de glucosa (C₆H₁₂O₆). Si una per-
sona ingiere uno de estos dulces, la glucosa se metaboliza de acuerdo con la siguiente reacción 
representada:

C₆H₁₂O₆ + 6 O₂  6 CO₂ + 6 H₂O

Fuente: Ministerio de Educación Pública. (2023) Prueba Nacional Estandarizada sumativa 2023-D01. 
Tercer Ciclo de la Educación General Básica.

Según la información anterior, ¿cuál es la manera correcta de interpretar la ecuación química al consumir un confite?

A)	 Por cada mol de glucosa se producen 6 moles de dióxido de carbono.

B)	 Por cada 7,1 g de glucosa se consumen 6 gramos de oxígeno.

C)	 Por cada 7,1 g de glucosa se producen 6 moles de agua.

Considere la siguiente información:

Dos hermanos decidieron poner una pequeña empre-
sa familiar de fabricación de jabones. Al realizar una 
investigación de mercadeo en su comunidad, encon-
traron que podían vender alrededor de 50 kg de jabón 
al mes. Además, encontraron que el aceite de oliva 
produce un jabón suave y muy agradable. Este aceite 
lo consiguieron a un precio muy cómodo por no ser 
de primera calidad, situación que no afectaba el jabón 
obtenido. La ecuación que representa la fabricación 
del jabón se muestra a continuación:

C₅₇H₁₀₄O₆ + 3 NaOH → 3 C₁₈H₃₃O₂Na + C₃H₈O₃

Aceite → Jabón

Para producir los 50 kg de jabón, ¿cuánto aceite de 
oliva deben comprar? 
(MM C₅₇H₁₀₄O₆ = 884 g/mol, MM C₁₈H₃₃O₂Na = 304 
g/mol)

A)	 1/3 de los moles de jabón que van a producir.

B)	 3 moles de aceite como indican los coeficientes.

C)	 3 veces los kilogramos de jabón que quieran 
producir.
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Considere la siguiente información:

Uno de los alimentos más consumido es Ia sacarosa (C₁₂H₂₂O₁₁). Cuando reacciona con el oxígeno 
se transforma en dióxido de carbono y agua desprendiendo 348,9 kJ/mol, a Ia presión de una at-
mósfera. El torrente sanguíneo absorbe, aproximadamente entre 24 y 26 moles de O2 en 24 horas. 

La ecuación del proceso es la siguiente:

C₁₂H₂₂O₁₁ + 12 O₂ → 12 CO₂ + 11 H₂O

Si el torrente sanguíneo absorbe 24 moles de oxígeno en las 24 horas, ¿cuánta sacarosa se puede quemar al día?

A)	 24,0 moles

B)	 12,0 moles

C)	 2,0 moles

Considere la siguiente información:

En una práctica de laboratorio a una estudiante le dan una muestra de un compuesto químico 
para que identifique el tipo de enlace que presenta. Lo primero que se observa es que es líquido a 
temperatura ambiente. Luego le aplica una corriente eléctrica y observa que el líquido se calienta 
un poco, pero no actúa como conductor eléctrico. 

¿Cuál es el nombre del tipo de enlace que presenta el compuesto químico dado a la estudiante? 

A)	 Metálico porque se calienta al aplicarle una corriente eléctrica.

B)	 iónico porque es un mal conductor de electricidad en estado líquido.

C)	 Covalente porque es líquido y mal conductor de la corriente eléctrica
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