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1Introducción   

INtroDuCCIóN   
La química general es una disciplina fundamental que forma la base para entender una 

amplia gama de fenómenos científicos y aplicaciones tecnológicas. Este libro está diseñado 
para proporcionar a los estudiantes una comprensión sólida de los conceptos esenciales 
a través de ejercicios resueltos, permitiéndoles aplicar y reforzar sus conocimientos de 
manera efectiva, el texto está distribuido en dos capítulos:

Capítulo 1: Fórmulas Moleculares y Empíricas, que explora los cálculos básicos de 
masas moleculares, determinación de fórmulas empíricas y composiciones porcentuales.

Capítulo 2: Estequiometría, que explora los conceptos de las leyes ponderales, 
cálculos de reactivos limitantes, pureza, rendimientos y algunas aplicaciones a la industria. 

Este libro tiene como objetivo ser una herramienta de aprendizaje práctico y accesible, 
permitiendo a los estudiantes enfrentar y resolver problemas típicos que encontrarán en 
sus cursos de nivelación de carrera o preuniversitarios. Cada ejercicio ha sido seleccionado 
y resuelto cuidadosamente para ilustrar los principios clave y proporcionar una guía clara 
y comprensible. Al trabajar con estos ejercicios, los estudiantes podrán fortalecer su 
comprensión y confianza en la química básica, preparando el terreno para estudios más 
avanzados y aplicaciones prácticas en diversas áreas y carreras.
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CapÍtulo I: Fórmulas molECularEs y EmpÍrICas  

INTRODUCCIÓN
La química, como disciplina científica, se fundamenta en conceptos abstractos 

como elementos, sustancias, moléculas, iones e interacciones. Estos conceptos no solo 
describen la naturaleza de la materia, sino que también han sido modelados y entendidos 
a lo largo de la historia de una manera no lineal y en constante evolución. 

En este capítulo, se abordan estos fundamentos esenciales para comprender la 
composición de las sustancias químicas y su comportamiento de forma teórica y práctica 
mediante la resolución de ejercicios, los cuales permitirán calcular y diferenciar fórmulas 
empíricas y moleculares, proporcionando una base sólida para la interpretación y aplicación 
de conceptos químicos fundamentales en estudiantes de cualquier nivel.

1.1. Mol, masa, moléculas y átomos
El mol es una medida fundamental que indica cantidad de sustancia, se define como 

la cantidad de átomos, moléculas, partículas o iones que contiene una sustancia y que es 
exactamente igual al número de átomos contenidos en 12 gramos de carbono 12C.   

¿Pero cuantos átomos existen en 12 gramos de 12C?
El físico Perrin, premio Nobel en 1926, descubrió que la cantidad de átomos 

contenidos en 12 g de 12C equivalen a 6,022.1023 átomos; y este número fue nombrado 
como constante de Avogadro en honor a Amedeo Avogadro.

Entonces:

• Un mol tiene 6,022.1023 átomos, moléculas, iones, 
partículas, etc. de cualquier sustancia.

• A partir de los gramos de una sustancia y su peso 
molecular se puede calcular sus moles y la cantidad 
de moléculas.

Nota:
Jean Baptiste Perrin, 
fue un físico francés 
galardonado con el 
premio Nobel de física 
por sus estudios de 
discontinuidad de la 
materia.

Para cálculos de número de moles, moléculas, partículas, etc.  es conveniente usar 
la siguiente ecuación:

Donde:
n  número de moles de la sustancia
W  peso de la sustancia
M  masa molecular o masa atómica (en caso de ser elemento)
NA número de Avogadro 6,022.1023

Ni  número de moléculas, iones, partículas, átomos de una sustancia.
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Ejemplo 1.1. Determine el número de aguacates contenidos en una docena, una 
gruesa, una centena, un millardo y un mol, (una gruesa es una docena de docenas 1212).
                  1 docena 1 gruesa 1 centena 1 millardo 1 mol
N° de 
Aguacates      12     144        100         109          6,022.1023

Ejemplo 1.2. Determine el número de moléculas y de moles de CO2 contenidos en 
24,5 libras de CO2 sabiendo que su peso molecular es 44 g/mol.

Ejemplo 1.3. Calcular el número de átomos de carbono, de oxígeno y átomos totales 
contenidas en 1,52.1026 moléculas de CO2.

Ejemplo 1.4. ¿Cuántos electrones hay en 43,7 moles de electrones?

Ejemplo 1.5. ¿Cuántos iones de sodio tendremos en una solución que tiene  
26 kg de carbonato de sodio?

Ejemplo 1.6. ¿Cuántas moles de partículas de oro hay en 8,34.1028 partículas de 
oro?

Ejemplo 1.7. ¿A cuántas moles equivalen 8,36.1030 fotones?
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Ejemplo 1.8. ¿Cuántas papas hay en un mol de papas?

En la Figura 1.1 se muestra un esquema para poder realizar la conversión entre 
masa, moles, moléculas y átomos.   

Figura 1.1. Procedimiento para pasar de gramos, moles y unidades elementales.  Fuente: Elaborada 
con Biorender.com 

1.2. Refuerzo de masa atómica y masa molecular
La masa atómica es la masa ponderada de los isótopos naturales de un elemento. 

Esta puede encontrarse en las tablas periódicas bajo la unidad <<u>> unidad de masa 
atómica.

Ejemplo 1.9. Calcule la masa atómica ponderada del carbono sabiendo que:
  Masa (u)      Abundancia (%)
12C 12,000000  98,89
13C        13,003345  1,11

El término masa molar puede utilizarse para indicar la masa de una sustancia 
contenida por mol. La unidad de masa atómica “u” tiene una masa de 1,66054x10-27 Kg. 

Ejemplo 1.10. Calcule la masa molar del carbono.
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Como es evidente para el cálculo, la masa atómica de los elementos también puede 
verse como la masa molar (la masa contenida en un mol de la sustancia).

La masa molecular es la suma de las masas atómicas de los elementos que 
componen una molécula.  

Ejemplo 1.11. Calcule la masa molecular de las siguientes sustancias: CO2, H2O, 
HNO3, H2SO4, Ca(OH)2, K4[Fe(CN)6] 

CO2

C 12,001 g/mol 
O 15,999 g/mol 

H2O
H 1,008 g/mol 
O 15,999 g/mol 

HNO3

H 1,008 g/mol 
N 14,006 g/mol 
O 15,999 g/mol 

H2SO4

H 1,008 g/mol 
S 32,065 g/mol
O 15,999 g/mol

Ca(OH)2

Ca 40,078 g/mol
H 1,008 g/mol 
O 15,999 g/mol 

K4[Fe(CN)6]
K 39,098 g/mol 
C 12,001 g/mol 
N 14,006 g/mol 
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Fe 55,845 g/mol 

1.3. Composición porcentual
La composición porcentual es la cantidad de un elemento en 100 partes del 

compuesto. Para su cálculo se requiere conocer la fórmula del compuesto y sus masas 
atómicas; esta se puede calcular con la siguiente ecuación:

Donde, %X es la composición porcentual, n es el número de átomos del elemento 
contenidas en el compuesto X, M es la masa molar del elemento  

Ejemplo 1.12. Calcule la composición porcentual de las siguientes sustancias: CO2, 
H2O, HNO3, K4[Fe(CN)6] 

CO2

C 12,001  g/mol 
O 16 g/mol

H2O
H 1,008 g/mol 
O 15,999g/mol 

HNO3

H 1,008 g/mol 
N 14,006 g/mol
O 15,999 g/mol 
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K4[Fe(CN)6]
K 39 g/mol 
C 12,001  g/mol 
N 14,006 g/mol 
Fe 55,8 g/mol 

En el caso de tener ejercicios que involucren análisis químicos elementales se 
puede utilizar la ecuación 1.3:

Ejemplo 1.13. En un analizador elemental se ingresan 0,3427 g de muestra de un 
compuesto desconocido, los resultados del análisis muestran que contiene 0,1424 g de C, 
0,0953 g de H y el resto es oxígeno, calcular su composición porcentual.

Ejemplo 1.14. Se analiza 0,4237 g de muestra de un compuesto, los resultados del 
análisis demuestran que contiene 0,1424 g de Ni, 0,0953 g de Cl y el resto es oxígeno, 
calcular su composición porcentual.



Capítulo I: Fórmulas moleculares y empíricas  8

Ejemplo 1.15. Se analiza 0,5497 g de muestra de un compuesto, los resultados del 
análisis demuestran que contiene 0,2415 g de Cu, 0,1953 g de H y el resto es nitrógeno, 
calcular su composición porcentual.

En el caso de un análisis químico que formen compuestos diferentes al original 
y que contengan uno de los elementos de la muestra original utilizaremos la ecuación 1.4:

Donde, n es el número de átomos del elemento contenidas 
en el compuesto formado durante el análisis químico. Cuando 
el compuesto formado sea agua y provenga de una molécula 
orgánica, esta masa permitirá calcular el % de hidrógeno en 
la muestra original. Cuando el compuesto formado sea CO2 o

Nota:
CO2, carbonatos → %C

H2O → %H
NH3 → %N

SO3, sulfatos → %S
AgX → %x

X→ halógeno
cualquier carbonato formado permite determinar el % de carbono. Si el compuesto 
es amoniaco este permite calcular % de nitrógeno. Cualquier sal de un halógeno 
como AgCl, AgBr, permite calcular el % del halógeno y el porcentaje de oxígeno se 
calcula por diferencia del resto de componentes.

Ejemplo 1.16. Se analiza 1,37 g de una sustancia orgánica desconocida, la 
combustión genera 2,010 g de CO2 y 0,821 g de H2O, el resto del compuesto es oxígeno. 
Determinar la composición porcentual del compuesto (Ibarz. 1964).
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Ejemplo 1.17. Se analiza 0,248 g de una muestra de un compuesto orgánico que 
se combustiona, formando 0,0405 g de agua. El CO2 formado reacciona con Ba(OH)2 
obteniendo 0,592 g carbonato de bario. La muestra posee también oxígeno. En otro 
análisis, 0,314 g de muestra reaccionan con HNO3 y AgNO3 generando 0,816 g de AgCl. 
Calcular la composición porcentual del compuesto (Ibarz. 1964).

1.4. Fórmula empírica y molecular
Las fórmulas empíricas conocidas también como fórmulas simplificadas o mínimas 

que indican la relación más baja posible entre los elementos de una molécula en números 
enteros, en general los pasos a seguir para calcular la formula empírica se resumen en la 
figura 1.2.

Figura 1.2. Procedimiento para determinar fórmulas empíricas. Fuente: Elaborada con Biorender.com

Las fórmulas moleculares o fórmulas reales indican la cantidad de cada elemento 
de una molécula en números enteros. 

Ejemplo 1.18. Escriba las fórmulas empírica y molecular del benceno, el acetileno, 
peróxido de sodio, el óxido de zinc. 
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Sustancia Fórmula molecular Fórmula empírica 
Benceno C6H6 CH
Acetileno C2H2 CH
Peróxido de sodio Na2O2 NaO
Óxido de zinc ZnO ZnO

Existe una relación entre la fórmula empírica y la molecular:

Así para el benceno el factor n vale 6, en el acetileno n vale 2.
Ejemplo 1.19. Determine la fórmula molecular de la vitamina C y de un hidruro de 

boro, sabiendo que sus fórmulas empíricas y los pesos moleculares de cada compuesto 
son: C3H4O3 (vitamina C), M = 176 g/mol y BH3, M = 27,7 g/mol.

A continuación, se muestra la estructura desarrollada de la molécula:

A continuación, se muestra la estructura desarrollada de la molécula:

H

H

H

B
H

H

H

B

Ejemplo 1.20. Se analizan 1,370 g de un ácido orgánico, se forman 2,010 g de CO2 
y 0,821 g de H2O, en otro ensayo se neutraliza el ácido formando sal de plata; 2,158 g de la 
misma dejan por la calcinación 1,395 g de plata. Hallar la fórmula molecular de este ácido 
(Ibarz. 1964).
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Paso 1: Determinar la fórmula porcentual de cada componente del ácido orgánico:

Paso 2: Encontrar la relación por gramo de cada elemento, para esto se divide el % 
de cada elemento para su peso atómico:

Paso 3: Encontrar el número de átomos de la molécula, se procede a dividir la 
relación gramo de cada elemento para el valor más pequeño, en este caso es 3,33:

Paso 4: Proceder a escribir la fórmula empírica:

Paso 5: Determinar el factor n para determinar la fórmula molecular:

Se debe recordar que se trabajó con un ácido orgánico, por tal motivo al anión se le 
adicionará la masa del hidrógeno proveniente del ácido original:
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Ejemplo 1.21. El compuesto que brinda el olor característico al ajo tiene la siguiente 
composición porcentual, 44,4 % carbono, 6,21 % hidrógeno, 39,5 % azufre y 9,86 oxígeno. 
Determine su fórmula empírica, ¿cuál será su fórmula empírica y molecular sabiendo que 
su peso molecular es de 162 g/mol?

Elemento % elemento Relación   # átomos  
C  44,4  44,4/12 = 3,7  3,7/0,62 = 6 
H  6,21  6,21/1 = 6,21  6,21/0,62 = 10 
O  9,86  9,86/16 = 0,62  0,62/0,62= 1 
S  39,5  39,5/32= 1,23  1,23/0,62 =2 

C6H10OS2
 

Sumando masas atómicas de la fórmula empírica, tenemos 162 g/mol 

Ejemplo 1.22. Un fármaco somnífero se analiza para determinar su fórmula empírica. 
Cuando se combustiona 0,2480 g de esta sustancia producen 0,0405 g de agua; el CO2 

es capturado en Ba(OH)2 para formar 0,5920 g de carbonato de bario. En medio ácido 
se precipita Cl proveniente de 0,3140 g de fármaco al añadir nitrato de plata obteniendo 
0,8160 g de AgCl. Determine la fórmula empírica (Ibarz. 1964).

https://es.wikipedia.org/wiki/Carbono
https://es.wikipedia.org/wiki/Hidr%C3%B3geno
https://es.wikipedia.org/wiki/Ox%C3%ADgeno
https://es.wikipedia.org/wiki/Azufre
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Elemento % elemento Relación   # átomos  
C  14,51  14,51/12 = 1,21  1,21/1,21 = 1     
H  1,81  1,81/1 = 1,81  1,81/1,21 =3/2  
O  19,42  19,42/16 = 1,21  1,21/1,21 = 1     
Cl  64,26 6 4,26/35,45 = 1,81  1,81/1,21 = 3/2 

C1H3/2O1Cl3/2

Como quedan números fraccionarias en la fórmula empírica se procede a multiplicar 
para el común divisor, en este caso 2. 

C2H3O2Cl3

Tabla 1.1. Resumen de ecuaciones importantes.

Tema Ecuación Concepto

Número de 
moles

n es el número de moles de la sustancia, W es el peso 
de la sustancia, M es la masa molecular o masa atómica 
(en caso de ser elemento), NA es el número de Avogadro 
6,022.1023, Ni es el número de moléculas, iones, partículas, 
átomos de una sustancia.

Composición 
porcentual

Relación 
entre fórmula 
molecular y 
empírica 
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Pesos moleculares-mol-moléculas
1.23. Determinar el peso molecular de un elemento sabiendo que 9,5091022 átomos 
tienen una masa de 33 g (Burns. 2011).

1.24. Determine donde hay mayor cantidad de masa de oxígeno: en 0,32 g de 
oxígeno molecular o en 0,0031 moles de clorofila C55H72MgN4O5 (Burns. 2011).

1.25. La población mundial es 7 mil millones. Se desea contar un mol de granos 
de arena, usando a todos los habitantes del mundo, cada persona puede contar 
dos granos de arena por segundo. Calcular el tiempo requerido para contar dicha 
cantidad (Burns. 2011).

1.26. Calcule el número de átomos de carbono contenidos en 68,65 libras de 
K4[Fe(CN)6]; peso de potasio 39 g/mol, Fe 55,84 g/mol, C 12 g/mol y N 14 g/mol. 

1.27. Calcule el número de átomos de carbono contenidos en 45,65 libras de 
K3[Fe(CN)6]; peso de potasio 39 g/mol, Fe 55,84 g/mol, C 12 g/mol y N 14 g/mol. 

1.28. El siguiente compuesto [(NH2)2CO] es conocido como urea y su principal uso es 
como fertilizante. Calcule el número de átomos de N, C, O e H en 1,68 104 g de urea.

1.29. Una molécula orgánica tiene la fórmula molecular C19H38O. Es secretada por 
las hembras de ciertos insectos para atraer machos, una hembra secreta 1,010–12 g 
de dicha molécula. ¿Cuántas moléculas hay en dicha cantidad? 

1.30. La densidad del agua es 1,00 g/mL. ¿Cuántas moléculas de agua y átomos de 
hidrógeno están presentes en 2,56 galones USA de agua?

1.31. Calcule la masa en u y kg de una molécula de ácido nítrico (HNO3), determine 
su masa molecular.

1.32. La hemoglobina de la sangre posee cuatro átomos de hierro y presenta una 
masa molar de 64 000 g/mol aproximadamente, en la sangre su concentración de 
la hemoglobina es aproximadamente 15,5 g /100 mL. Calcular cuántos átomos de 
hierro existen en 6 litros de sangre.

1.33. Se tiene el siguiente mineral LiAlSi2O6 se sabe que el porcentaje de átomos de 
6Li en el litio natural es 7,40 %, ¿cuántos átomos de 6Li hay en una muestra de 518 
g del mineral de litio?

1.34. Un agroquímico utilizado como insecticida tiene 27 % en peso de As2O5. 
Determine el número de átomos de arsénico contenidos en 5 g del insecticida.

1.35. Mediciones por difracción de rayos X demuestran que la plata forma cubos de 
8 átomos, la distancia entre cada átomo es 0,409 nm, calcular el número de átomos 
que contiene un mol de plata, sabiendo que su densidad es 10,5 g/cm3.

1.36. Determinar el peso molecular, los estados de oxidación del cromo y el número 
de átomos de cromo contenidos en 27 g de .

1.37. Determinar los pesos moleculares de los siguientes Complejos de coordinación 
y sales dobles:
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1.38. Determinar los pesos moleculares de las siguientes moléculas orgánicas:

1.39. Determinar los pesos moleculares de los siguientes minerales:

(CuFe)12Sb4S13 (Tetraedrita)

(CuFe)12As4S13 (Tenantita)

(AgCuFe)12(SbAs)4S13 (Freibergita)

Pb14(SbAs)6S23 (Geocronita)

1.40. Determinar los pesos moleculares de los siguientes compuestos 
organometálicos:

Fe

 

Ti

H3C CH3  

Zr
O

 

Zr
Cl

Cl

Fórmula porcentual
1.41. La cocaína es un alcaloide activador del sistema nervioso central, su fórmula 
es C17H21NO4, determine la composición porcentual.
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1.42. La noretisterona (C20H26O2), un poderoso agente antiovulatorio, el cual es 
el componente activo de los anticonceptivos orales. Determine la composición 
porcentual de la noretisterona.

1.43. La luciferina es la sustancia química que emite luz en las luciérnagas, su 
fórmula es C11H8N2O3S2. Determine la composición porcentual de la luciferina.

1.44. Determine la composición porcentual del captopril, el cual es un fármaco 
para tratar la insuficiencia cardiaca e hipertensión, su fórmula es C9H15NO3S, fue 
sintetizado a partir del veneno de la serpiente brasileña venenosa Bothrops jararacá 
(Burns. 2011).

1.45. Se analizó 2,479 g de una sal y se determinó que contenía 0,9911 g de cobre, 
determine a qué sal corresponde sabiendo que las masas atómicas son: Cu=63,54 
g/mol, Br=79,9 g/mol, Cl=35,5 g/mol, O=16 g/mol, S=32 g/mol, C=12 g/mol, N=14 
g/mol. Sabiendo que las posibles sales que se pueden formar con cobre son: 
CuCl2, CuBr2, Cu(CN)2, CuSO4, identifique al compuesto químico, considerando las 
siguientes masas atómica.

1.46. Se encontró una sal de níquel desconocida en el laboratorio, el análisis de 
absorción atómica muestra que de 2,841 g de muestra contienen 1,507 g de metal, 
se sospecha que la sal puede ser NiCl2, NiBr2, Ni(CN)2, NiSO4, ¿cuál es la sal 
correcta?  (Ibarz. 1964).

1.47. Cierto alcohol de uso cosmético tiene una fórmula molecular C9H10O, determine 
la composición porcentual de cada elemento, y las moléculas de alcohol presentes 
en 0,476 g de muestra (Ibarz. 1964).

1.48. Determinar cuál compuesto posee mayor cantidad de nitrógeno: [(NH2)2CO], 
NH4NO3, HCN(NH2)2 y NH3 

1.49. El componente que produce la sensación picante en el ají es la capsaicina a 
partir de su fórmula molecular C18H27NO3 determine su composición porcentual.

1.50. El componente que produce la sensación picante y dulce de la canela es el 
cinamaldehído a partir de su fórmula molecular C9H8O, determine su composición 
porcentual.

1.51. El LSD es una droga activadora del sistema nervioso, a partir de su fórmula 
molecular C20H25N3O, determine su composición porcentual.

1.52. Hallar la composición porcentual del sulfato de amonio y del fosfato de calcio.

1.53. Las sales hidratadas poseen moléculas de agua dentro de su estructura 
cristalina, calcule el porcentaje de cobre en el sulfato de cobre pentahidratado.  

1.54. Una muestra de una sal binaria de un metal trivalente (MCl3) contiene 67,2% de 
cloro. Calcular la masa atómica del metal desconocido, a partir de la masa atómica 
del metal,  determine la identidad del elemento.

1.55. Se encontró en un horno metalúrgico un polvo extraño, aparentemente puede 
tratarse de un óxido (MxO), en donde M corresponde al metal en cuestión. Al 
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analizar este polvo una muestra de 39,46 g del compuesto dejó 31,70 g del metal. 
Determinar la masa atómica de M e identifique el elemento (Petrucci. Herring. 
Madura. Bissonnette. 2017).

1.56. La clorofila es la molécula responsable del color verde de las hojas, esta posee 
un átomo de magnesio en su estructura, el análisis elemental indica que el 2,72 % de 
la molécula corresponde al magnesio, determinar el peso molecular de la clorofila. 

1.57. Determinar la composición porcentual del mineral Carnotita: 

1.58. Determinar la composición porcentual del siguiente compuesto:

Zr
Cl

Cl

1.59. Determinar la composición porcentual del complejo de coordinación 
[Cr(N2H4CO)6]4[Cr(CN)6]3(M=2272g/mol), además calcular los átomos de Cr3+ y Cr2+ 
presentes en 8 gramos de compuesto. (Use 3 decimales en las masas atómicas)

1.60. Determinar la composición porcentual del mineral Versubiana: 

1.61. La dolomita es un carbonato doble de calcio y magnesio, ambos se 
descomponen para formar MgO, CaO y CO2. Posterior a la descomposición se 
obtuvo 4,84 g como residuo constituido de MgO y CaO provenientes de 9,66 g de 
dolomita ¿Qué porcentaje en masa de MgCO3 tiene la muestra? (Ibarz. 1964).

1.62. Una mezcla de NaNO3 y Na2SO4 de 5,37 g tiene 1,59 g de sodio. ¿Cuál es el 
porcentaje de NaNO3 en la mezcla?

1.63. Una mezcla de dos sales binaras, KBr y K2S de 8,02 g tiene 4,50 g de potasio. 
¿Cuál es el porcentaje de KBr en la mezcla?

1.64. Una muestra contiene tres sales mezcladas, NaCl, Na2SO4, NaNO3, el análisis 
elemental indica que la muestra contiene 32,08 % de Na, 36,01 % O y 19,51 % Cl, 
determinar el porcentaje de cada sal en la muestra (Chang & Goldsby, 2016).

Fórmula empírica 
1.65. El meropenem es un antibiótico de última línea, el análisis elemental del 
meropenem indica que, es 53,26 % C, 6,53 % H, 10,97 % N, 20,89 % O y 8,36 % S, 
determinar la fórmula empírica del meropenem.
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1.66. El eugenol es el aceite esencial del clavo de olor, el análisis elemental del 
eugenol indican que es 73,17 % C, 7,32 % H, 19,51 % O, determinar la fórmula 
empírica del eugenol, su peso molecular es 164 g/mol, determinar su fórmula 
molecular.

1.67. El eucaliptol es el aceite esencial del eucalipto, el análisis elemental del 
eucaliptol, indican que es 77,92 % C, 11,69 % H, 10,39 % O, determinar la fórmula 
empírica del eucaliptol.

1.68. El THC es una droga depresora del sistema nervioso contenida en las hojas 
de marihuana, el análisis elemental del THC, indican que es 80,25 % C, 9,55 % H, 
10,19 % O, determinar la fórmula empírica del THC.

1.69. El maitotoxina, es un compuesto extremadamente venenoso segregado 
por ciertos tipos de microalgas, el espectrómetro de masas indica que su masa 
molecular es 3422 g/mol, su análisis elemental indica: 58,88 % C, 7,68 % H, 32,89 
% O, 1,85 % S y 1,88 % Na, determinar su fórmula molecular.

1.70. Calcule la fórmula empírica de una sal hidratada que está compuesto en un 
44,6 % de iterbio y 27,5 % de cloro.

1.71. Un compuesto presenta la siguiente composición 62,02 % O, 36,02 % P, 1,95 
% H, determine cuál compuesto de los siguientes es el correcto.   

H3PO4  H4P2O7  H5P3O10  H4P2O5  H3PO3

1.72. Un compuesto presenta la siguiente composición 39,17 % O, 31,90 % K, 28,93 
% Cl, determine cuál compuesto de los siguientes es el correcto.   

KCl  KClO3  KClO  KClO4  KClO2

1.73. Un compuesto presenta la siguiente composición 76,49 % I, 13,86 % Na, 9,64 
% O, determine cuál compuesto de los siguientes es el correcto.   

NaIO  NaIO4  NaIO3  NaIO2  NaI

1.74. Un compuesto presenta la siguiente composición 56,69 % S, 42,42 % O, 0,89 
% H, determine cuál compuesto de los siguientes es el correcto.   

H2SO4  H2SO3  H2S2O3  H2S  H2S4O6

1.75. En el laboratorio de química inorgánica se realiza una síntesis, para dicho 
proceso reaccionan 4,14 g de fósforo con cloro, posterior al experimento se obtienen 
27,8 g de un polvo blanquecino, ¿Cuál es la fórmula empírica del compuesto?

1.76. En el laboratorio de química inorgánica se realiza una síntesis, para dicho 
proceso reaccionan 4,69 g de azufre con flúor, posterior al experimento se obtienen 
15,81 g de un gas, ¿Cuál es la fórmula empírica del compuesto?

1.77. Una muestra de compuesto orgánico se encontró que contenía 1,11 mg de C, 
0,148 mg de H, 0,159 mg N y 0,363 mg de O, la masa molar es 942 g/mol, ¿Cuál 
será la fórmula molecular del compuesto?



Capítulo I: Fórmulas moleculares y empíricas  20

1.78. Se analizó un compuesto que contenía C, H, N y O. Se combustionó de manera 
completa, una muestra de 1,279 g y se obtuvo; 1,60 g de dióxido de carbono y 0,77 g 
de agua. Una segunda muestra de 1,625 g contuvo 0,216 g de nitrógeno total. ¿Cuál 
es la fórmula empírica del compuesto?

1.79.  Se queman 12,1 g de terc-Butil metil éter, se producen 30,2 g de dióxido de carbono y  
14,8 g de agua determine su fórmula empírica, con sus conocimientos de 
nomenclatura orgánica represente la fórmula empírica (Ibarz. 1964).

1.80. Se analiza una molécula orgánica que contiene C, H, O, el hidrógeno y el oxígeno 
se encuentran en una proporción 2:1 además, se sabe que tiene 40,0 % en masa de 
carbono. Calcule la fórmula empírica y la fórmula molecular del compuesto sabiendo 
que un análisis en espectrometría de masas indica que la masa molecular es 178 u.

1.81. Se analiza el cromato de potasio y se determina la composición: 32,95% de O, 
40,25% de potasio y 26,79% de cromo, determine la fórmula empírica. 

1.82. Se analiza un hidrocarburo, la combustión de 0,450 g de muestra producen 
0,467 g de CO, 0,733 g de CO2, 0,016 g C y 0,31 g de agua, determinar su fórmula 
empírica, si el peso molecular es 26 g/mol, determinar su fórmula molecular (Ibarz. 
1964).

1.83. Se analiza una molécula orgánica, la combustión de 1,186 gramos de muestra 
producen 1,992 g de dióxido de carbono y 0,476 g de agua, el análisis de nitrógeno 
por el método de Kjeldahl de 3,832 gramos de muestra produjo 0,415 g de amoniaco, 
y el análisis de azufre produjo 0,943 gramos de sulfato de bario, a partir de 0,6355 g 
de muestra, hallar la fórmula empírica de la sustancia (Ibarz. 1964).

1.84. El Resveratrol es un antioxidante contenido en la cáscara de las uvas, su 
análisis elemental encontró que el compuesto contiene 73,67% C, 21,03% O y 
5,30% H, y su masa molecular es 228,25 g/mol determinar su fórmula empírica.

1.85. La Silibina es un flavonoide contenido en la planta de cardo mariano, muy 
utilizado como protector del hígado, su análisis elemental encontró que el compuesto 
contiene 62,24% C, 33,16% O y 4,60% H, determinar su fórmula empírica, su masa 
molecular es 482,44 g/mol.

1.86. La Limoneno es un terpeno responsable de los aromas cítricos en las frutas 
como la naranja, su análisis elemental encontró que el compuesto contiene 88,16% 
C y 11,84% H, determinar su fórmula empírica y molecular sabiendo que su masa 
molecular es 136,23 g/mol.

1.87. La maitotoxina es un contaminante emergente generado por microalgas, su 
dosis letal en ratones es de apenas 130 ng/kg siendo uno de los más potentes 
venenos conocidos, su masa molecular es de 3425,73 g/mol, su análisis elemental 
muestra que contiene: 57,50 % C, 31,76 % O, 7,53 % H, 1,87 % S y 1,34 % Na, 
determine su fórmula empírica y molecular.

1.88. Determinar la fórmula empírica del mineral Montmorillonita, sabiendo que el 
análisis de masas indicó que la masa molecular es 699,956 g/mol, el mineral tiene 



Capítulo I: Fórmulas moleculares y empíricas  21

38,62 % agua, 4,86 % OH, el análisis elemental fue 1,08 % Na, 1,89 % Ca, 7,71 % 
Al, 6,94 % Mg, 16,05 % Si, 61,71 % O, 4,61 % H, además se conoce que el oxígeno 
restante y el silicio forman un silicato dentro del mineral, Sugerencia: 

1.89. La crisocola es un mineral que tiene una fórmula empírica general: 

Un tipo crisocola obtuvo 46,21% en agua, 11,63 % OH, 9,61 % Si, 65,67 % O, su 
peso molecular fue 584,74 g/mol, determinar el valor de X y n. 

1.90. Una muestra de polímero, tiene la fórmula Br3C6H3(C8H8)n. Una muestra de la 
sustancia problema contenía 10,46 % de bromo. ¿Cuál es el valor del subíndice n? 
(Rosenberg, Lawrence & Krieger 2009).

1.91. Se tiene un polímero con la fórmula (C2F4)n, siendo n un número grande. El 
polímero se sintetiza a partir del tetrafluoroetileno C2F4. Se encontró que el producto 
final contenía 0,012 % de S. ¿Cuál es el valor de n, si cada molécula de polímero 
contiene a) 1 átomo de azufre; b) 2 átomos de azufre? En ambos casos se debe 
suponer que el azufre aporta una cantidad despreciable a la masa total del polímero 
(Rosenberg. 2009).

1.92. A partir de la siguiente reacción química:

Cuando 0,318 g de este compuesto es oxidado y precipitado con bario se obtienen 
0,939 g de sulfato de bario, determine el valor de X (Ibarz. 1964).

1.93. Se tiene una sal oxosal del bromo KBrOx donde x es desconocido, el análisis 
elemental muestra que el compuesto contiene 52,92 % Br, ¿Qué valor tiene x? 
(Brown, LeMay, Bursted, Murphy, Woodward, Stoltzfus, Lufaso. 2017).

1.94. Se tiene un metal desconocido M, el mismo forma un óxido con fórmula M2O, 
posterior al análisis elemental se encontró que el óxido es 88,8 %, ¿cuál será la 
masa molar del metal y cuál es el nombre del óxido?

1.95. Se tiene un metal desconocido M, el mismo forma un óxido con fórmula M2O3, 
cuyo porcentaje de masa del metal es 69,9 %, ¿cuál será la masa molar del metal y 
cuál es el nombre del óxido?

1.96. Se reduce un óxido metálico obteniendo 0,2751 g de agua, el metal obtenido 
se hace reaccionar con azufre para generar el sulfuro respectivo, en el experimento 
se generó 2,618 g de dicha sal binaria. Adicionalmente, experimentos indican que 
el peso atómico del metal es 210 U y que existe una relación entre la cantidad de 
oxígeno en el óxido y azufre en el sulfuro dada por la siguiente ecuación:
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Determine la fórmula empírica del sulfuro y del óxido. 

1.97. Se analiza 1,306 g un compuesto orgánico de carácter ácido obteniendo 1,714 
g de dióxido de carbono y 0,526 g de agua. Adicionalmente, el ácido orgánico se 
hace reacciona con plata, el residuo dejado por 5,217 g de la sal fue de 3,236 g 
de Ag, determine la fórmula desarrollada del ácido y cuantos hidrógenos puede 
ionizarse en dicho ácido (Ibarz. 1964).

1.98. El elemento Q forma la sal binaria QCl4 la misma posee un 75,0 % Cl. Identifique 
que elemento es Q (Petrucci et al. 2017).

1.99. El elemento Z forma el compuesto ZOCl2 que contiene 59,6 por ciento de Cl. 
Identifique que elemento es Z (Petrucci et al2017).

1.100. Una muestra de 0,622 g de un óxido metálico cuya fórmula es M2O3 se 
transforma en 0,685 g del sulfuro, MS. ¿Cuál es la masa atómica del metal M? 
(Petrucci et al2017).

1.101. El metal Z forma la oxosal neutra Z2(SO4)3. Una muestra de 0,738 g de esta 
sal neutra permite formar 1,511 g de sulfato de bario. ¿Cuál es la masa atómica del 
metal problema? (Petrucci et al. 2017).

1.102. Se desea calcular la masa atómica del Bismuto, para lo cual, se transforma el 
tris fenilo de bismuto Bi(C6H5)3 en óxido de bismuto. Si 5,610 g de Bi(C6H5)3 producen 
2,969 g de trióxido de dibismuto. ¿Cuál es la masa atómica del Bi? (Petrucci et al. 2017).

1.103. Se tiene un compuesto químico desconocido X el mismo que contiene 63,3 % 
Manganeso y 36,7 % Oxígeno ambos en masa. Cuando X se calienta se desprende 
oxígeno y se forma un compuesto Y el cual posee 69,62 % Manganeso y 30,38 % 
oxígeno, con los datos experimentales determinar la fórmula empírica de los óxidos 
X y Y, escribir la reacción química de X a Y. En otro experimento X se descompone 
en Z, cuya composición en masa es 82 % Manganeso y 28 % Oxígeno, explicar qué 
tipo de óxido es Z.

1.104. Un ácido posee la fórmula HxEyOz , el análisis de espectrometría de masas 
indica que tiene una masa molecular de 178 g/mol, además, el número de átomos 
en la molécula es 13 átomos, el análisis de la muestra indica que es 34,80 % del 
elemento E y el número de átomos de E supone el 15,38 %. ¿Cuál es el elemento E 
y cuál es la fórmula de este ácido problema? (Petrucci et al2017).

1.105. Un ácido posee la fórmula HxEyOz la cual corresponde a los oxoácidos, tiene 
una masa molecular de 257,95 g/mol, además, la molécula tiene 18 átomos en su 
fórmula, el análisis de la muestra contiene 36,02 % del elemento E y el número de 
átomos de E supone el 16,66 %. ¿Cuál es el elemento E y cuál es la fórmula de este 
ácido problema?

1.106. Un ácido posee la fórmula HxEyOz la cual corresponde a los oxoácidos, tiene 
una masa molecular de 226,28 g/mol, además, la molécula tiene 12 átomos en su 
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fórmula, el análisis de la muestra contiene 56,69 % del elemento E y el número de 
átomos de E supone el 33,33 %. ¿Cuál es el elemento E y cuál es la fórmula de este 
ácido problema?

1.107. Un compuesto posee la fórmula Ax[A(CN)Y]Z la cual corresponde a complejo 
de coordinación, tiene una masa molecular de 859,22 g/mol, además, la molécula 
tiene 43 átomos en su fórmula, el análisis de la muestra contiene 45,50 % del 
elemento A y el número de átomos de A supone el 16,28 %, a su vez A presenta 2 
estados de oxidación en el complejo 2+ y 3+ y su relación es A3+= 4_

3 A2+. ¿Cuál es el 
elemento A y cuál es la fórmula de este complejo problema?

SOLUCIONARIO
Pesos moleculares-mol-moléculas

1.23. Determinar el peso molecular de un elemento sabiendo que 9,509.1022 átomos 
tienen una masa de 33 g (Burns. 2011).

El elemento es el Polonio

1.24. Determine donde hay mayor cantidad de masa de oxígeno: en 0,32 g de 
oxígeno molecular o en 0,0031 moles de clorofila C55H72MgN4O5 (Burns. 2011).

Hay mayor cantidad de masa de oxígeno atómico en 0,0031 moles de clorofila que 
en 0,32 gramos de O2

1.25. La población mundial es 7 mil millones. Se desea contar un mol de granos 
de arena, usando a todos los habitantes del mundo, cada persona puede contar 
dos granos de arena por segundo. Calcular el tiempo requerido para contar dicha 
cantidad (Burns. 2011).

1.26. Calcule el número de átomos de carbono contenidos en 68,65 libras de 
K4[Fe(CN)6]; peso de potasio 39 g/mol, Fe 55,84 g/mol, C 12 g/mol y N 14 g/mol. 

K4[Fe(CN)6]= 4.(39) + 1.(55,84) + 6 . (12) = 367,84 g/mol
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1.27. Calcule el número de átomos de carbono contenidos en 45,65 libras de 
K3[Fe(CN)6]; peso de potasio 39 g/mol, Fe 55,84 g/mol, C 12 g/mol y N 14 g/mol. 

K3[Fe(CN)6]= 3 (39) + 1.(55,84) + 6 . (12) = 328,84 g/mol

1.28. El siguiente compuesto [(NH2)2CO] es conocido como urea y su principal uso 
es como fertilizante. Calcule el número de átomos de N, C, O e H en 1,68.104 g de 
urea.

1.29. Una molécula orgánica tiene la fórmula molecular C19H38O. Es secretada por 
las hembras de ciertos insectos para atraer machos, una hembra secreta 1,010–12 g 
de dicha molécula. ¿Cuántas moléculas hay en dicha cantidad? 

1.30. La densidad del agua es 1,00 g/mL. ¿Cuántas moléculas de agua y átomos de 
hidrógeno están presentes en 2,56 galones USA de agua?
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1.31. Calcule la masa en u y kg de una molécula de ácido nítrico (HNO3), determine 
su masa molecular.

1.32. La hemoglobina de la sangre posee cuatro átomos de hierro y presenta una 
masa molar de 64 000 g/mol aproximadamente, en la sangre su concentración de 
la hemoglobina es aproximadamente 15,5 g /100 mL. Calcular cuántos átomos de 
hierro existen en 6 litros de sangre.

1.33. Se tiene el siguiente mineral LiAlSi2O6 se sabe que el porcentaje de átomos de 
6Li en el litio natural es 7,40 %, ¿cuántos átomos de 6Li hay en una muestra de 518 
g del mineral de litio?

1.34. Un agroquímico utilizado como insecticida tiene 27 % en peso de As2O5. 
Determine el número de átomos de arsénico contenidos en 5 g del insecticida.

1.35. Mediciones por difracción de rayos X demuestran que la plata forma cubos de 
8 átomos, la distancia entre cada átomo es 0,409 nm, calcular el número de átomos 
que contiene un mol de plata, sabiendo que su densidad es 10,5 g/cm3.
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1.36. Determinar el peso molecular, los estados de oxidación del cromo y el número 
de átomos de cromo contenidos en 27 g de [Cr(N2H4CO)6]4[Cr(CN)6]3.

Cr7C42N66H96O24

Cr  51,99.7=363,93

C  12.42=504

N  14.66=924

H    196=96

O  16.24=384

               2272 g/mol

1.37. Determinar los pesos moleculares de los siguientes Complejos de coordinación 
y sales dobles:

1.38. Determinar los pesos moleculares de las siguientes moléculas orgánicas:



Capítulo I: Fórmulas moleculares y empíricas  27

1.39. Determinar los pesos moleculares de los siguientes minerales:

(CuFe)12Sb4S13 (Tetraedrita) →2336,58 g/mol

(CuFe)12As4S13 (Tenantita) →2149,22 g/mol

(AgCuFe)12(SbAs)4S13 (Freibergita) →3930,68 g/mol

Pb14(SbAs)6S23 (Geocronita) →4818,38 g/mol

1.40. Determinar los pesos moleculares de los siguientes compuestos 
organometálicos:

Fe

 

Ti

H3C CH3  

Zr
O

 

Zr
Cl

Cl

 (Los anillos aromáticos de 5 carbonos tiene la fórmula condensada C5H5) 

Fórmula porcentual
1.41. La cocaína es un alcaloide activador del sistema nervioso central, su fórmula 
es C17H21NO4, determine la composición porcentual.
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Masa molar de la cocaína

C : 17 . 12g/mol = 204 g/mol

H : 21 . 1g/mol = 21 g/mol

N : 1 . 14g/mol = 14 g/mol

O : 4 . 16g/mol = 64 g/mol

C17H21NO4 = 303 g/mol

Fórmula para calcular la composición porcentual:

O

O

O

O
N

Estructura química de la molécula de cocaína.
1.42. La noretisterona (C20H26O2), un poderoso agente antiovulatorio, el cual es 
el componente activo de los anticonceptivos orales. Determine la composición 
porcentual de la noretisterona.

Masa molar de la noretisterona

C : 20 . 12g/mol = 240 g/mol

H : 26 . 1g/mol = 26 g/mol

O : 2 . 16g/mol = 32 g/mol

C20H26O2 = 298 g/mol

Fórmula para calcular la composición porcentual:
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Estructura química de la molécula de noretisterona.

1.43. La luciferina es la sustancia química que emite luz en las luciérnagas, su 
fórmula es C11H8N2O3S2. Determine la composición porcentual de la luciferina.

Masa molar de la luciferina

C : 11 . 12g/mol = 132 g/mol

H : 8 . 1g/mol = 8 g/mol

N : 2 . 14g/mol = 28 g/mol

O : 3 . 16g/mol = 48 g/mol

S : 2 . 32g/mol = 64 g/mol

C11H8N2O3S2 = 280 g/mol

Fórmula para calcular la composición porcentual:
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Estructura química de la molécula de luciferina.

1.44. Determine la composición porcentual del captopril, el cual es un fármaco 
para tratar la insuficiencia cardiaca e hipertensión, su fórmula es C9H15NO3S, fue 
sintetizado a partir del veneno de la serpiente brasileña venenosa Bothrops jararacá 
(Burns. 2011).

Masa molar de la captopril

C : 9 . 12g/mol = 108 g/mol

H : 15 . 1g/mol = 15 g/mol

N : 1 . 14g/mol = 14 g/mol

O : 3 . 16g/mol = 48 g/mol

S : 1 . 32g/mol = 32 g/mol

C9H15NO3S = 217 g/mol

Fórmula para calcular la composición porcentual:

N

O

SH

O

OH

Estructura química de la molécula de captopril.
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1.45. Se analizó 2,479 g de una sal y se determinó que contenía 0,9911 g de cobre, 
determine a qué sal corresponde sabiendo que las masas atómicas son: Cu=63,54 
g/mol, Br=79,9 g/mol, Cl=35,5 g/mol, O=16 g/mol, S=32 g/mol, C=12 g/mol, N=14 
g/mol. Sabiendo que las posibles sales que se pueden formar con cobre son: 
CuCl2, CuBr2, Cu(CN)2, CuSO4, identifique al compuesto químico, considerando las 
siguientes masas atómica.

Se trata del Sulfato de cobre(II)

1.46. Se encontró una sal de níquel desconocida en el laboratorio, el análisis de 
absorción atómica muestra que de 2,841 g de muestra contienen 1,507 g de metal, 
se sospecha que la sal puede ser NiCl2, NiBr2, Ni(CN)2, NiSO4, ¿cuál es la sal 
correcta?  (Ibarz. 1964).

Se trata del cianuro niqueloso

1.47. Cierto alcohol de uso cosmético tiene una fórmula molecular C9H10O, determine 
la composición porcentual de cada elemento, y las moléculas de alcohol presentes 
en 0,476 g de muestra (Ibarz. 1964).



Capítulo I: Fórmulas moleculares y empíricas  32

1.48. Determinar cuál compuesto posee mayor cantidad de nitrógeno: [(NH2)2CO], 
NH4NO3, HCN(NH2)2 y NH3 

El compuesto que posee mayor cantidad de nitrógeno es el amoniaco (NH3)

1.49. El componente que produce la sensación picante en el ají es la capsaicina a 
partir de su fórmula molecular C18H27NO3 determine su composición porcentual.

CH3
O

OH

NH

O

CH3

CH3

Estructura química de la molécula de capsaicina.
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1.50. El componente que produce la sensación picante y dulce de la canela es el 
cinamaldehído a partir de su fórmula molecular C9H8O, determine su composición 
porcentual.

O

Estructura química de la molécula de cinamaldehído.

1.51. El LSD es una droga activadora del sistema nervioso, a partir de su fórmula 
molecular C20H25N3O, determine su composición porcentual.

H

H

CH3

CH3

N
H

N

N

CH3

O

Estructura química de la molécula del LSD.

1.52. Hallar la composición porcentual del sulfato de amonio y del fosfato de calcio.
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1.53. Las sales hidratadas poseen moléculas de agua dentro de su estructura 
cristalina, calcule el porcentaje de cobre en el sulfato de cobre pentahidratado.  

1.54. Una muestra de una sal binaria de un metal trivalente (MCl3) contiene 67,2% de 
cloro. Calcular la masa atómica del metal desconocido, a partir de la masa atómica 
del metal,  determine la identidad del elemento.

El elemento metálico que tiene una masa atómica (M) de 51,91 g/mol es Cr3+

1.55. Se encontró en un horno metalúrgico un polvo extraño, aparentemente puede 
tratarse de un óxido (MxO), en donde M corresponde al metal en cuestión. Al 
analizar este polvo una muestra de 39,46 g del compuesto dejó 31,70 g del metal. 
Determinar la masa atómica de M e identifique el elemento (Petrucci. Herring. 
Madura. Bissonnette. 2017).
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El metal es por tanto el: Zn2+

1.56. La clorofila es la molécula responsable del color verde de las hojas, esta posee 
un átomo de magnesio en su estructura, el análisis elemental indica que el 2,72 % de 
la molécula corresponde al magnesio, determinar el peso molecular de la clorofila. 

1.57. Determinar la composición porcentual del mineral Carnotita: 

1.58. Determinar la composición porcentual del siguiente compuesto:

Zr
Cl

Cl
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1.59. Determinar la composición porcentual del complejo de coordinación 
[Cr(N2H4CO)6]4[Cr(CN)6]3(M=2272g/mol), además calcular los átomos de Cr3+ y Cr2+ 
presentes en 8 gramos de compuesto. (Use 3 decimales en las masas atómicas)

1.60. Determinar la composición porcentual del mineral Versubiana: 
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1.61. La dolomita es un carbonato doble de calcio y magnesio, ambos se 
descomponen para formar MgO, CaO y CO2. Posterior a la descomposición se 
obtuvo 4,84 g como residuo constituido de MgO y CaO provenientes de 9,66 g de 
dolomita ¿Qué porcentaje en masa de MgCO3 tiene la muestra? (Ibarz. 1964).

Resolvemos el sistema de ecuaciones:

1.62. Una mezcla de NaNO3 y Na2SO4 de 5,37 g tiene 1,59 g de sodio. ¿Cuál es el 
porcentaje de NaNO3 en la mezcla?
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Resolvemos el sistema de ecuaciones:

1.63. Una mezcla de dos sales binaras, KBr y K2S de 8,02 g tiene 4,50 g de potasio. 
¿Cuál es el porcentaje de KBr en la mezcla?

Resolvemos el sistema de ecuaciones:

1.64. Una muestra contiene tres sales mezcladas, NaCl, Na2SO4, NaNO3, el análisis 
elemental indica que la muestra contiene 32,08 % de Na, 36,01 % O y 19,51 % Cl, 
determinar el porcentaje de cada sal en la muestra (Chang & Goldsby, 2016).

Primero calculamos la composición centesimal de cada sal separadamente:
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Para cada sal se obtuvo los siguientes resultados:

    % Na  % Cl 

NaCl   39,35  60,65  

    % Na  % S  %O

Na2SO4   32,39  22,54  45,07

    % Na  % N  %O

NaNO3   27,06  16,47  56,47

Ahora calculamos la relación teórica de cada sal:

Ahora del porcentaje real en la muestra tenemos:
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Ahora construimos un sistema de ecuaciones con el % sodio restante:

A partir de las relaciones de oxígeno y el porcentaje de O, obtendremos la ecuación 
(2):

(1) en (2)

Ahora calculamos el % de oxígeno proveniente del nitrato de sodio:

Finalmente calculamos el % de nitrógeno: 
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Fórmula empírica 

1.65. El meropenem es un antibiótico de última línea, el análisis elemental del 
meropenem indica que, es 53,26 % C, 6,53 % H, 10,97 % N, 20,89 % O y 8,36 % S, 
determinar la fórmula empírica del meropenem.

Elemento % elemento Relación   # átomos  

C  53,26  53,26/12 = 4,44  4,44/0,26 = 17 

H  6,53  6,53/1 = 6,53  6,53/0,26 = 25 

O  20,89  20,89/16 = 1,31  1,31/0,26 =5  

N  10,97  10,97/14= 0,78  0,78/0,26 =3   

S  8,36  8,36/32=0,26  0,26/0,26=1

C17H25O5N3S

H

H

H OS

HO

O

N

H3C

H3C

O

HO

NH N CH3

H3C

Estructura química de la molécula del meropenem.

1.66. El eugenol es el aceite esencial del clavo de olor, el análisis elemental del 
eugenol indican que es 73,17 % C, 7,32 % H, 19,51 % O, determinar la fórmula 
empírica del eugenol, su peso molecular es 164 g/mol, determinar su fórmula 
molecular

Elemento % elemento Relación   # átomos  

C  73,17  73,17/12 = 6,1  6,1/1,22 = 5 

H  7,32  7,32/1 = 7,32  7,32/1,22 =6 

O  19,51  19,51/16 = 1,22  1,22/1,22=1  

C5H6O1

Estructura química de la molécula del eugenol.
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1.67. El eucaliptol es el aceite esencial del eucalipto, el análisis elemental del 
eucaliptol, indican que es 77,92 % C, 11,69 % H, 10,39 % O, determinar la fórmula 
empírica del eucaliptol.

Elemento % elemento Relación   # átomos  

C  77,92  77,92/12 = 6,49  6,49/0,65 = 10 

H  11,69  11,69/1 = 11,69  11,69/0,65 =18 

O  10,39  10,39/16 = 0,65  0,65/0,65=1  

C10H18O1

CH3

CH3

O

CH3

Estructura química de la molécula del eucaliptol.

1.68. El THC es una droga depresora del sistema nervioso contenida en las hojas 
de marihuana, el análisis elemental del THC, indican que es 80,25 % C, 9,55 % H, 
10,19 % O, determinar la fórmula empírica del THC.

Elemento % elemento Relación   # átomos  

C  80,25  80,25/12 = 6,69  6,69/0,64=21/2.2=21

H  9,55  9,55/1 = 9,55  9,55/0,64=15.2=30

O  10,19  10,19/16 = 0,64  0,64/0,64 =1.2=2

C21H30O2

H

CH3

CH3

CH3

OH

O CH3

H

Estructura química de la molécula del THC.
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1.69. El maitotoxina, es un compuesto extremadamente venenoso segregado 
por ciertos tipos de microalgas, el espectrómetro de masas indica que su masa 
molecular es 3422 g/mol, su análisis elemental indica: 58,88 % C, 7,68 % H, 32,89 
% O, 1,85 % S y 1,88 % Na, determinar su fórmula molecular.

 Elemento % elemento Relación   # átomos  

C  58,88  58,88/12 = 4,91  4,91/0,06 = 82 

H  7,68  7,68/1 = 7,68  7,68/0,06 = 128 

O  32,89  32,89/16 = 2,06  2/0,06=34 

S  1,85  1,85/32= 0,06  0,06/0,06 =1   

Na  1,88  1,88/23=0,08  0,08/0,06=1

C82H128O34SNa

C164H256O68Na2S2

1.70. Calcule la fórmula empírica de una sal hidratada que está compuesto en un 
44,6 % de iterbio y 27,5 % de cloro.

Elemento % elemento Relación   # átomos 

Yb  44,6  44,6/173 = 0,26  0,26/0,26= 1

Cl  27,5  27,5/35,45 = 0,78  0,78/0,26 =3 

H2O  27,90  27,90/18= 1,55  1,55/0,26 = 6 

YbCl3·6H2O

1.71. Un compuesto presenta la siguiente composición 62,02 % O, 36,02 % P, 1,95 
% H, determine cuál compuesto de los siguientes es el correcto.   

H3PO4  H4P2O7  HH55PP33OO1010  H4P2O5  H3PO3

Elemento % elemento Relación  # átomos 

H  1,95  1,95/1= 1,95 1,95/1,16= 1,68.3=5

P  36,02  36,02/31 = 1,16 1,16/1,16 =1.3=3  

O  62,02  62,02/16= 3,88 3,88/1,16 = 3,34.3=10

Para que todos los números queden en enteros multiplicamos por 3

H5P3O10

1.72. Un compuesto presenta la siguiente composición 39,17 % O, 31,90 % K, 28,93 
% Cl, determine cuál compuesto de los siguientes es el correcto.   
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KCl  KClOKClO33  KClO  KClO4  KClO2

Elemento % elemento Relación   # átomos 

K  31,90  31,90/39= 0,82  0,82/0,82= 1

Cl  28,93  28,93/35,45 = 0,82 0,82/0,82 =1 

O  39,17  39,17/16= 2,45  2,45/0,82= 3

KClO3

1.73. Un compuesto presenta la siguiente composición 76,49 % I, 13,86 % Na, 9,64 
% O, determine cuál compuesto de los siguientes es el correcto.   

NaIONaIO  NaIO4  NaIO3  NaIO2  NaI

Elemento % elemento Relación   # átomos 

Na  13,86  13,86/23 = 0,60  0,60/0,60= 1

I  76,49  76,49/127 = 0,60  0,60/0,60 =1 

O  9,64  9,64/16= 0,60  0,60/0,60 = 1

NaIO

1.74. Un compuesto presenta la siguiente composición 56,69 % S, 42,42 % O, 0,89 
% H, determine cuál compuesto de los siguientes es el correcto.   

H2SO4  H2SO3  H2S2O3  H2S  HH22SS44OO66

Elemento % elemento Relación   # átomos 

H  0,89  0,89/1 = 0,89   0,89/0,89= 1

S  56,69  56,69/32 = 1,77   1,77/0,89 =2 

O  42,42  42,42/16= 2,65  2,65/0,89=3

HS2O3 ninguna opción sería correcta, pero si multiplicamos por 2 obtenemos H2S4O6

1.75. En el laboratorio de química inorgánica se realiza una síntesis, para dicho 
proceso reaccionan 4,14 g de fósforo con cloro, posterior al experimento se obtienen 
27,8 g de un polvo blanquecino, ¿Cuál es la fórmula empírica del compuesto?

Elemento % elemento Relación   # átomos  

Cl  85,11  85,11/35,45 = 2,40 2,40/0,48 = 5 

P  14,89  14,89/31 = 0,48  0,48/0,48=1 

PCl5
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1.76. En el laboratorio de química inorgánica se realiza una síntesis, para dicho 
proceso reaccionan 4,69 g de azufre con flúor, posterior al experimento se obtienen 
15,81 g de un gas, ¿Cuál es la fórmula empírica del compuesto?

Elemento % elemento Relación   # átomos  

F  70,34  70,34/19 = 3,70  3,70/0,93 = 4 

S  29,66  29,66/32 = 0,93  0,93/0,93=1 

SF4

1.77. Una muestra de compuesto orgánico se encontró que contenía 1,11 mg de C, 
0,148 mg de H, 0,159 mg N y 0,363 mg de O, la masa molar es 942 g/mol, ¿Cuál 
será la fórmula molecular del compuesto?

1.78. Se analizó un compuesto que contenía C, H, N y O. Se combustionó de manera 
completa, una muestra de 1,279 g y se obtuvo; 1,60 g de dióxido de carbono y 0,77 g 
de agua. Una segunda muestra de 1,625 g contuvo 0,216 g de nitrógeno total. ¿Cuál 
es la fórmula empírica del compuesto?
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Elemento % elemento Relación   # átomos 

C  34,12  34,12/12 = 2,84  2,84/0,95 = 3

H  6,68  6,68/1 = 6,68  6,68/0,95 = 7

O  45,92  45,92/16 = 2,87  2,87/0,95 = 3

N  13,29  13,29/14= 0,95  0,95/0,95 =1 

C3H7O3N

1.79. Se queman 12,1 g de terc-Butil metil éter, se producen 30,2 g de dióxido de carbono y  
14,8 g de agua determine su fórmula empírica, con sus conocimientos de 
nomenclatura orgánica represente la fórmula empírica (Ibarz. 1964).

Elemento % elemento Relación   # átomos  

C  68,07  68,07/12 = 5,67  5,67/1,15 = 5 

H  13,59  13,59/1 =13,59  13,59/1,15 =12 

O  18,34  18,34/16 =1,15  1,15/1,15= 1 

C5H12O

1.80. Se analiza una molécula orgánica que contiene C, H, O, el hidrógeno y el 
oxígeno se encuentran en una proporción 2:1 además, se sabe que tiene 40,0 % en 
masa de carbono. Calcule la fórmula empírica y la fórmula molecular del compuesto 
sabiendo que un análisis en espectrometría de masas indica que la masa molecular 
es 178 u.
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Elemento % elemento Relación  # átomos/moléculas

C  40  40/12 = 3,33 3,33/3,33= 1 

H2O  60  60/18 = 3,33 3,33/3,33 = 1 

1.81. Se analiza el cromato de potasio y se determina la composición: 32,95% de O, 
40,25% de potasio y 26,79% de cromo, determine la fórmula empírica 

Elemento % elemento Relación   # átomos  

O  32,96  32,96/16 = 2,06  2,06/0,52 = 4 

K  40,25  40,25/39=1,03  1,03/0,52=2 

Cr  26,79  26,79/52=0,52  0,52/0,52= 1

K2CrO4

1.82. Se analiza un hidrocarburo, la combustión de 0,450 g de muestra producen 
0,467 g de CO, 0,733 g de CO2, 0,016 g C y 0,31 g de agua, determinar su fórmula 
empírica, si el peso molecular es 26 g/mol, determinar su fórmula molecular (Ibarz. 
1964).

Elemento % elemento Relación   # átomos  

C  92,35  92,35/12 = 7,69   7,69 /7,65 = 1 

H  7,65  7,65/1=7,65  7,65/7,65=1 
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1.83. Se analiza una molécula orgánica, la combustión de 1,186 gramos de muestra 
producen 1,992 g de dióxido de carbono y 0,476 g de agua, el análisis de nitrógeno 
por el método de Kjeldahl de 3,832 gramos de muestra produjo 0,415 g de amoniaco, 
y el análisis de azufre produjo 0,943 gramos de sulfato de bario, a partir de 0,6355 g 
de muestra, hallar la fórmula empírica de la sustancia (Ibarz. 1964).

Elemento % elemento Relación   # átomos  

C  45,81  45,81/12 = 3,82  3,82/0,64= 6 

H  4,46  4,49/1 =4,49  4,49/0,64= 7

O  20,43  20,43/16=1,28  1,28/0,64= 2 

N  8,92  8,92/14 =0,64  0,64/0,64= 1

S  20,38  20,38/32 =0,64  0,64/0,64= 1

C6H7O2NS

1.84. El Resveratrol es un antioxidante contenido en la cáscara de las uvas, su 
análisis elemental encontró que el compuesto contiene 73,67% C, 21,03% O y 
5,30% H, y su masa molecular es 228,25 g/mol determinar su fórmula empírica.
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A continuación, se muestra la estructura química de la molécula del resveratrol como 
curiosidad

OH

OH

OH

1.85. La Silibina es un flavonoide contenido en la planta de cardo mariano, muy 
utilizado como protector del hígado, su análisis elemental encontró que el compuesto 
contiene 62,24% C, 33,16% O y 4,60% H, determinar su fórmula empírica, su masa 
molecular es 482,44 g/mol.

A continuación, se muestra la estructura química de la molécula del silibina como 
curiosidad

OH

OH

OHO

O

OH

CH3
O

OH

O

O

1.86. La Limoneno es un terpeno responsable de los aromas cítricos en las frutas 
como la naranja, su análisis elemental encontró que el compuesto contiene 88,16% 
C y 11,84% H, determinar su fórmula empírica y molecular sabiendo que su masa 
molecular es 136,23 g/mol.
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C10H16
 molecular

C5H8 Empírica 

A continuación, se muestra la estructura química de las moléculas del limoneno 
como curiosidad

CH2CH3

CH3

 S-limoneno             CH2CH3

CH3

 R-limoneno 

1.87. La maitotoxina es un contaminante emergente generado por microalgas, su 
dosis letal en ratones es de apenas 130 ng/kg siendo uno de los más potentes 
venenos conocidos, su masa molecular es de 3425,73 g/mol, su análisis elemental 
muestra que contiene: 57,50 % C, 31,76 % O, 7,53 % H, 1,87 % S y 1,34 % Na, 
determine su fórmula empírica y molecular.

C164H256O68S2Na2 Molecular

1.88. Determinar la fórmula empírica del mineral Montmorillonita, sabiendo que el 
análisis de masas indicó que la masa molecular es 699,956 g/mol, el mineral tiene 
38,62 % agua, 4,86 % OH, el análisis elemental fue 1,08 % Na, 1,89 % Ca, 7,71 % 
Al, 6,94 % Mg, 16,05 % Si, 61,71 % O, 4,61 % H, además se conoce que el oxígeno 
restante y el silicio forman un silicato dentro del mineral.
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Elemento  %  Proporción 

Na  1,08/22,99=0,047  0,047/0,047=1

Ca  1,89/40,078=0,047 0,047/0,047=1

Al  7,71/26,982=0,286 0,286/0,047=6

Mg  6,94/24,305=0,286 0,286/0,047=6

Si  16,05/28,085=0,571 0,571/0,047=12

O  61,71/15,999=3,857 3,857/0,047=82

H  4,61/1,008=4,573  4,573/0,047=97

H2O  38,62/18,015=2,144 2,144/0,047=91/2

OH  4,86/17,007=0,286 0,286/0,047=6 

Si el mineral tiene 2 OH y el cálculo de moléculas tiene 6, procedemos a dividir todos 
los elementos para 3: 

Elemento  %  Proporción 

Na  1,08/22,99=0,047  0,047/0,047=1/3=0,33

Ca  1,89/40,078=0,047 0,047/0,047=1/3=0,33

Al  7,71/26,982=0,286 0,286/0,047=6/3=2

Mg  6,94/24,305=0,286 0,286/0,047=6/3=2

Si  16,05/28,085=0,571 0,571/0,047=12/3=4

O  61,71/15,999=3,857 3,857/0,047=82/3=27

H  4,61/1,008=4,573  4,573/0,047=97/3=32

H2O  38,62/18,015=2,144 2,144/0,047=91/6=15

OH  4,86/17,007=0,286 0,286/0,047=6/3 =2 

1.89. La crisocola es un mineral que tiene una fórmula empírica general: 
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Un tipo crisocola obtuvo 46,21% en agua, 11,63 % OH, 9,61 % Si, 65,67 % O, su 
peso molecular fue 584,74 g/mol, determinar el valor de X y n. 

1.90. Una muestra de polímero, tiene la fórmula Br3C6H3(C8H8)n. Una muestra de la 
sustancia problema contenía 10,46 % de bromo. ¿Cuál es el valor del subíndice n? 
(Rosenberg, Lawrence & Krieger 2009).

Br3C6H3
 = 314,796 g/mol 

C8H8 = 104 g/mol 

Br3C6H3(C8H8)19
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1.91. Se tiene un polímero con la fórmula (C2F4)n, siendo n un número grande. El 
polímero se sintetiza a partir del tetrafluoroetileno C2F4. Se encontró que el producto 
final contenía 0,012 % de S. ¿Cuál es el valor de n, si cada molécula de polímero 
contiene a) 1 átomo de azufre; b) 2 átomos de azufre? En ambos casos se debe 
suponer que el azufre aporta una cantidad despreciable a la masa total del polímero 
(Rosenberg. 2009).

S2(C2F4)5343

1.92. A partir de la siguiente reacción química:

Cuando 0,318 g de este compuesto es oxidado y precipitado con bario se obtienen 
0,939 g de sulfato de bario, determine el valor de X (Ibarz. 1964).
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Na2S2O3

1.93. Se tiene una sal oxosal del bromo KBrOx donde x es desconocido, el análisis 
elemental muestra que el compuesto contiene 52,92 % Br, ¿Qué valor tiene x? 
(Brown, LeMay, Bursted, Murphy, Woodward, Stoltzfus, Lufaso. 2017).

1.94. Se tiene un metal desconocido M, el mismo forma un óxido con fórmula M2O, 
posterior al análisis elemental se encontró que el óxido es 88,8 %, ¿cuál será la 
masa molar del metal y cuál es el nombre del óxido?

Cu2O óxido de dicobre

1.95. Se tiene un metal desconocido M, el mismo forma un óxido con fórmula M2O3, 
cuyo porcentaje de masa del metal es 69,9 %, ¿cuál será la masa molar del metal y 
cuál es el nombre del óxido?
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Fe2O3  trióxido de dihierro

1.96. Se reduce un óxido metálico obteniendo 0,2751 g de agua, el metal obtenido 
se hace reaccionar con azufre para generar el sulfuro respectivo, en el experimento 
se generó 2,618 g de dicha sal binaria. Adicionalmente, experimentos indican que 
el peso atómico del metal es 210 U y que existe una relación entre la cantidad de 
oxígeno en el óxido y azufre en el sulfuro dada por la siguiente ecuación:

Determine la fórmula empírica del sulfuro y del óxido. 

Se calcula la masa del metal en el sulfuro:

El metal es el bismuto:

Elemento % elemento Relación   # átomos #enteros

M  81,3  81,32/210= 0,38  0,39/0,39= 1 2

S  18,7  18,68/32=0,58  0,58/0,39= 1,5 3

Bi2S3
 y Bi2O3

1.97. Se analiza 1,306 g un compuesto orgánico de carácter ácido obteniendo 1,714 
g de dióxido de carbono y 0,526 g de agua. Adicionalmente, el ácido orgánico se 
hace reacciona con plata, el residuo dejado por 5,217 g de la sal fue de 3,236 g 
de Ag, determine la fórmula desarrollada del ácido y cuantos hidrógenos puede 
ionizarse en dicho ácido (Ibarz. 1964).
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Elemento % elemento Relación  # átomos 

C  35,79  35,79/12 = 2,98 2,98/2,98=1 1.4=4

H  4,48  4,48/1 =4,48 4,48/2,98= 3/2  3/2.4=6

O  59,73  59,73/16=3,73 3,73/2,98=5/4  5/4.4=5

C4H6O5

Inspeccionamos el porcentaje al reemplazar un hidrógeno por plata:

No es monoprótico: 

Es diprótico, la única forma posible es: 

OH
O

OH

O

OH

1.98. El elemento Q forma la sal binaria QCl4 la misma posee un 75,0 % Cl. Identifique 
que elemento es Q (Petrucci et al. 2017).

1.99. El elemento Z forma el compuesto ZOCl2 que contiene 59,6 por ciento de Cl. 
Identifique que elemento es Z (Petrucci et al2017).
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Asumimos 1 mol

1.100. Una muestra de 0,622 g de un óxido metálico cuya fórmula es M2O3 se 
transforma en 0,685 g del sulfuro, MS. ¿Cuál es la masa atómica del metal M? 
(Petrucci et al2017).

1.101. El metal Z forma la oxosal neutra Z2(SO4)3. Una muestra de 0,738 g de esta 
sal neutra permite formar 1,511 g de sulfato de bario. ¿Cuál es la masa atómica del 
metal problema? (Petrucci et al. 2017).

1.102. Se desea calcular la masa atómica del Bismuto, para lo cual, se transforma el 
tris fenilo de bismuto Bi(C6H5)3 en óxido de bismuto. Si 5,610 g de Bi(C6H5)3 producen 
2,969 g de trióxido de dibismuto. ¿Cuál es la masa atómica del Bi? (Petrucci et al. 2017).
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Para 1 mol:

La cantidad de moles de Bi(C6H5)3 es el doble de las moles de Bi2O3:

1.103. Se tiene un compuesto químico desconocido X el mismo que contiene 63,3 % 
Manganeso y 36,7 % Oxígeno ambos en masa. Cuando X se calienta se desprende 
oxígeno y se forma un compuesto Y el cual posee 69,62 % Manganeso y 30,38 % 
oxígeno, con los datos experimentales determinar la fórmula empírica de los óxidos 
X y Y, escribir la reacción química de X a Y. En otro experimento X se descompone 
en Z, cuya composición en masa es 82 % Manganeso y 28 % Oxígeno, explicar qué 
tipo de óxido es Z.

Elemento % elemento Relación   # átomos  

Mn  63,3  63,3/55 = 1,15  1,15/1,15=1 

O  36,7  36,7/16=2,29  2,29/1,15=2 
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X=MnO2

Elemento % elemento Relación  # átomos 

Mn  69,62  69,62/55 = 1,27 1,27/1,27=1x2 2

O  30,38  30,38/16=1,90 1,90/1,27≈1,5 3/2x2   3

Y=Mn2O3

Elemento % elemento Relación   # átomos  

Mn  82  82/55 = 1,49  1,49/1,49=1 .6= 6 

O  28  28/16=1,75  1,75/1,49≈1,17.6 = 7

Z=Mn6O7 es un ligando de coordinación

1.104. Un ácido posee la fórmula HxEyOz , el análisis de espectrometría de masas 
indica que tiene una masa molecular de 178 g/mol, además, el número de átomos 
en la molécula es 13 átomos, el análisis de la muestra indica que es 34,80 % del 
elemento E y el número de átomos de E supone el 15,38 %. ¿Cuál es el elemento E 
y cuál es la fórmula de este ácido problema? (Petrucci et al2017).

Es el ácido pirofosfórico.

1.105. Un ácido posee la fórmula HxEyOz la cual corresponde a los oxoácidos, tiene 
una masa molecular de 257,95 g/mol, además, la molécula tiene 18 átomos en su 
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fórmula, el análisis de la muestra contiene 36,02 % del elemento E y el número de 
átomos de E supone el 16,66 %. ¿Cuál es el elemento E y cuál es la fórmula de este 
ácido problema?

Es el ácido trifosfórico.

1.106. Un ácido posee la fórmula HxEyOz la cual corresponde a los oxoácidos, tiene 
una masa molecular de 226,28 g/mol, además, la molécula tiene 12 átomos en su 
fórmula, el análisis de la muestra contiene 56,69 % del elemento E y el número de 
átomos de E supone el 33,33 %. ¿Cuál es el elemento E y cuál es la fórmula de este 
ácido problema?
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Es el ácido tetratiónico.

1.107. Un compuesto posee la fórmula Ax[A(CN)Y]Z la cual corresponde a complejo 
de coordinación, tiene una masa molecular de 859,22 g/mol, además, la molécula 
tiene 43 átomos en su fórmula, el análisis de la muestra contiene 45,50 % del 
elemento A y el número de átomos de A supone el 16,28 %, a su vez A presenta 2 
estados de oxidación en el complejo 2+ y 3+ y su relación es A3+= 4_3  A2+. ¿Cuál es el 
elemento A y cuál es la fórmula de este complejo problema?

Los posibles valores de YZ solo pueden ser, 63, para esto revisaremos cuales son 
los números posibles mediante los estados de oxidación del hierro: 

Es el ferrocianuro férrico.
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CapÍtulo II: EstEquIomEtrÍa 

INTRODUCCIÓN
Este segundo capítulo proporciona una comprensión profunda y práctica de 

conceptos como estequiometría, reactivos limitantes, pureza y rendimiento a través de 
la resolución de ejercicios cuidadosamente seleccionados y explicados, que guiarán al 
estudiante a través de los pasos necesarios para abordar y resolver ejercicios complejos. 

Se espera que este capítulo se convierta en una herramienta valiosa para todos 
aquellos estudiantes que se embarcan en el fascinante mundo de la química. Con una 
sólida base en estos conceptos fundamentales, estarán bien preparados para enfrentar 
desafíos más avanzados y contribuir al progreso de la ciencia química y la ciencia.

2.1. Estequiometría
La rama de la química que se encarga de la medida de la materia en reacciones 

químicas se define como estequiometría; de hecho, viene de los vocablos griegos stoicheion 
que significa elementos y metron que significa medida.

2.1.1. Leyes ponderales y de combinación química 

Ley de la conservación de masa
Planteada por Lavoisier, indica que los átomos y la masa que interviene en una 

reacción química no se crea ni se destruye, solo se transforma.

Ejemplo 2.1. Se mezclan 20 gramos de A con x g de B para generar  
43 g de C. Determinar cuántos gramos de B reaccionaron. 

Ejemplo 2.2. Se mezclan 28 gramos de hierro con x gramos de azufre para generar  
44 g de sulfuro ferroso. Determinar cuántos gramos de azufre reaccionaron. 
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Ejemplo 2.3. Se mezclan 2,5 gramos de uranio con x gramos de oxígeno para generar  
2,89 g de un óxido de uranio de fórmula desconocida. Determinar cuántos gramos de 
oxígeno reaccionaron. 

Ejemplo 2.4. Demuestre la ley de conservación de la materia cuando reaccionan 
92 g de tolueno con 224 g de oxígeno, produciéndose una combustión incompleta 4:3 
(CO:CO2).

Paso 1: Escribimos e igualamos la reacción química.

Paso 2: Determinamos las masas moleculares de ambos. 

Paso 3: Determinamos la masa de oxígeno que se requiere para reaccionar con 92 
g de tolueno.

Como se puede ver, las cantidades de oxígeno y de tolueno están equilibradas.
Paso 4: Determinamos la masa de los reactivos.

Paso 5: Determinamos la masa de los productos.
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Como es evidente, la masa se ha conservado en dicha reacción química siendo la 
masa de los reactivos igual a la de los productos, comprobado así la ley de conservación 
de masa.

Ejemplo 2.5. Calcule el número de átomos, masa, moles y moléculas de reactivos 
y productos de la siguiente reacción química. Asuma que el coeficiente estequiométrico de 
cada compuesto es el número de moles que intervienen en la reacción:

Moles de los reactivos:

Moles de los productos:

Moléculas de los reactivos:

Moléculas de los productos:
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Masa de los reactivos:

Masa de los productos:

Átomos de los reactivos:

Átomos de los productos:

Ley de proporciones definidas
Planteada por Proust, conocida también como ley de composición constante, 

“cuando dos o más elementos se combinan para formar un determinado compuesto siempre 
lo harán en una proporción de masa definida o invariable”; en otras palabras, las sustancias 
químicas siempre reaccionan con una cantidad definida. 
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Ejemplo 2.6. La formación del dióxido de carbono sigue la siguiente reacción 
química:

C + O2 → CO2

Encuentre la proporción definida entre el oxígeno y carbono.
Paso 1: Como el coeficiente estequiométrico es 1 para el elemento y la molécula, el 

peso atómico del C y peso molecular del O2 vienen a ser las cantidades fijas para reaccionar.
12 g de C se combinan con 32 g de oxígeno para formar CO2

Paso 2: Dividimos la masa de ambos reactivos:

Ahora: C + O2 → CO2

24 g de C se combinan con 64 g de oxígeno para formar CO2

Este valor nos indica que la masa de oxígeno siempre será 8/3 veces mayor a la 
masa del carbono para reaccionar y generar dióxido de carbono.

¿23,4 g de C con cuantos gramos de O2 deben reaccionar?

Ejemplo 2.7. Para la reacción química:
C + O2 → CO2

Cuál de las proporciones no cumple la ley de Proust:

La relación de masas de la reacción es:
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Ley de proporciones múltiples
Planteada por Dalton, muy similar a la ley de Proust: “la razón entre las masas de 

un elemento que se combinan con un peso definido o fijo de un segundo elemento es una 
razón de números enteros como 2:1 o 3:5, etc.”

Por ejemplo, el azufre puede combinarse con el oxígeno para formar varios tipos 
de óxidos. La relación de la masa entre el oxígeno y el azufre genera un número quebrado 
(una fracción):

Ahora:
La razón entre las masas de un elemento que se combina con un peso definido 

o fijo de un segundo elemento es una razón de números enteros como 2:1 o 3:5, etc.
El peso fijo del segundo elemento son los 32 g del azufre; ahora si dividimos las 

masas del oxígeno entre el SO y SO2 tendremos un número entero o en fracción:

Este número indica que ambos compuestos tienen una relación de oxígeno 2:1 entre 
SO2:SO

¿Qué pasa si el caso es opuesto?

Esta fracción indica que ambos compuestos tienen una relación de oxígeno 1:2 
entre SO:SO2

Ejemplo 2.8. Determinar si se cumple la ley de Dalton cuando el cromo reacciona 
con oxígeno, sabiendo que en dos experimentos se obtuvieron los siguientes resultados:

Experimento A   76,5 g Cr 23,5 g O
Experimento B  61,9 g Cr 38,1 g O 
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Paso 1: Mediante una regla de 3 buscamos tener en el experimento B la misma 
masa de cromo para encontrar la relación de oxígeno en los experimentos.

Experimento A   76,5 g Cr          23,5 g O
Experimento B  61,9 g Cr 38,1 g O 

Por una regla de 3:  76,5 g Cr X g O= 47 g de O
Ahora con las masas iguales en el cromo tenemos:
Experimento A   76,5 g Cr 23,5 g O
Experimento B  76,5 g Cr 47 g O
Paso 2: Relacionamos las masas de oxígeno de cada experimento.

Este valor indica que cumple la ley de Dalton.
Ejemplo 2.9. Determinar si se cumple la ley de Dalton y que tipo de óxido es 

cada uno cuando el cromo reacciona con oxígeno, sabiendo que en dos experimentos se 
obtuvieron los siguientes resultados:

Experimento A   1 g Cu 3,971 g O
Experimento B  1 g Cu 7,942 g O
Paso 1: Mediante una regla de 3 buscamos tener en el experimento B la misma 

masa de cromo para encontrar la relación de oxígeno en los experimentos.
Experimento A   1 g Cu 3,971 g O
Experimento B  1 g Cu 7,942 g O
Paso 2: Relacionamos las masas de oxígeno de cada experimento.

El compuesto en el experimento B tiene el doble de oxígeno, por lo tanto, corresponde 
al compuesto Cu2O; mientras que en el experimento A es el CuO.

Ley de proporciones recíprocas
Planteada por Richter y Wenzel, establece que: “Las masas de diferentes elementos 

que se combinan con una misma masa de otro elemento dan la relación de múltiplos y 
submúltiplos de estas masas”.

Para explicar de mejor manera analicemos tres reacciones químicas:
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En las tres reacciones químicas tenemos una masa fija de oxígeno, esta es la masa 
fija de un mismo elemento que menciona la ley.

Las masas de diferentes elementos que se combinan con una misma masa de otro 
elemento dan la relación de múltiplos y submúltiplos de estas masas.

Esto indica que cuando reaccionan cualquiera de los otros elementos (Ca, H, C) 
pueden obtener una relación de masas de múltiplos o submúltiplos:

Esto significa que la reacción entre calcio e hidrógeno para formar hidruro de calcio 
tiene una relación de masas 20 a 1.

Del mismo modo entre el carbono y el calcio para formar el carburo de calcio, la 
relación será 80 masas de calcio por 12 masas de carbono.

Ejemplo 2.10. En un experimento 25 g de A se combinan con 20 g de B. en otro 
experimento 30 g de D reacciona con 40 g de B, ¿con qué peso de A reaccionarán 11,2 g 
de D?

Al simplificar las masas de D y B podemos determinar que A y D reaccionan con 
una misma masa de B, por lo tanto, aplicando la ley de Richter y Wenzel podemos decir:

Su relación de masas será:



Capítulo II: Estequiometría 70

Ejemplo 2.11. En un experimento, 4,3 g de cromo se combinan con 8,8 g de cloro, 
en otro experimento 7,6 g de cromo se combinan con 10,4 g de cloro generando otro 
producto diferente al primer experimento que ley está cumpliendo:

A) Ley de Lavoisier B) Ley de Proust C) Ley de Dalton D) Ley de Richter y Wenzel

A) Ley de Lavoisier (no se puede determinar por qué no tengo la masa de los 
productos)

B) Ley de Proust (no se puede determinar por qué los productos son diferentes) 

C) Ley de Dalton (esta es la única que se puede comprobar) 

D) Ley de Richter y Wenzel (no se puede determinar por qué necesitaríamos un 
tercer elemento en reacción)

Paso 1: Mediante una regla de 3 buscamos tener en el experimento B la misma 
masa de cromo para encontrar la relación de oxígeno en los experimentos.

Experimento A   4,3 g Cr  8,8 g Cl2
Experimento B  7,6 g Cr  10,4 g Cl2
Por una regla de 3:  X g Cr  8,8 g Cl2  ; X=6,43 g Cr
Paso 2: Ahora con las masas iguales en el cloro tenemos:
Experimento A   4,3 g Cr  8,8 g Cl2
Experimento B  6,43 g Cr 8,8 g Cl2
Paso 3: Relacionamos las masas de cromo de cada experimento.

Ejemplo 2.12. ¿Qué ley ponderal se cumple para los siguientes compuestos, CH4, 
CCl4, CS2?

A) Ley de Lavoisier B) Ley de Proust C) Ley de Dalton D) Ley de Richter y Wenzel
Con la información entregada solo se puede comprobar la ley de Proust, puesto que 

se puede determinar la proporción definida de elementos en cada compuesto.
Ejemplo 2.13. ¿Qué ley ponderal se cumple para la formación de los compuestos: 

NO, NO2, N2O, N2O3?
A) Ley de Lavoisier B) Ley de Proust C) Ley de Dalton D) Ley de Richter y Wenzel
Podemos determinar que una misma cantidad de nitrógeno se combina en distintas 

proporciones o proporciones múltiples con el oxígeno:
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Compuesto Masa de N Masa de O
N2O 28 g 16.1 g (16 g)
NO 28 g 16.2 g (32 g)
N2O3 28 g 16.3 g (48 g)
NO2 28 g 16.4 g (64 g)

Con lo cual se confirma que se cumple la ley de Dalton.
Ejemplo 2.14. Se sintetiza SO3 a partir de oxígeno y azufre obteniendo los siguientes 

resultados:
Experimento  masa de S  masa de O masa de SO3

1   1,0 g  1,5 g  2,5 g
2   2,0 g  3,0 g  5,0 g
3   3,0 g  4,5 g  7,5 g
Seleccione la respuesta correcta

a) Se cumple la ley de Lavoisier en los tres casos

b) Se cumple la ley de Proust en los experimentos 1 y 2. 

c) Se cumple la ley de Dalton en los tres casos

d) Se cumple la ley de Proust en los tres casos

Experimento  Relación S/O   masa inicial masa final
1   1,0/1,5= 2/3  2,5 g  2,5 g
2   2,0/3,0=2/3 5,0 g  5,0 g
3   3,0/4,5=2/3 7,5 g  7,5 g
Se cumple la ley de Lavoisier y Proust
Ejemplo 2.15. 140 g de un compuesto A reaccionan con 60 g de un compuesto E. 

En otro experimento, 30 g de un compuesto D se combinan con 15 g de E. ¿Qué masa de 
A se combinará con 36 g de D?

Igualamos las masas de E multiplicando la masa por 4.
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Ahora podemos determinar que, D y E reaccionan con una misma masa de B, por lo 
tanto, aplicando la ley de Richter y Wenzel podemos decir:

Su relación de masas será:

2.2. Reactivo limitante, pureza, rendimiento

2.2.1. Relaciones de mol y masa

Siguiendo las leyes ponderadas y las reacciones químicas 
balanceadas, es posible determinar la relación de masa y moles 
tal como se mostró en los ejemplos anteriores. Esta información 
es la que entregan los coeficientes estequiométricos.

Recuerde:
Los coeficientes 

estequiométricos son los 
números que se obtienen 

de la igualación de la 
ecuación química.

Ejemplo 2.16. Encuentre las relaciones de masa y de moles de la siguiente reacción 
química:

Paso 1: Igualamos la reacción química. 

De la reacción química los coeficientes estequiométricos nos indican la relación de 
moles teniendo:

4 moles de HNO3 se requieren para reaccionar con 1 mol de H2O y 3 moles de Sn 
y producen 3 moles de H2SnO3 y 4 moles de NO. 

Paso 2: Calculamos la masa molecular y atómica de cada participante de la reacción.

Paso 3: Pasamos de moles a gramos con los coeficientes estequiométricos.
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Por lo que siempre las relaciones de masa son:
252 g de HNO3 se requieren para reaccionar con 18 g de H2O y 356,1 g de Sn y 

producen 506,1 g de H2SnO3 y 120 g de NO.
Ejemplo 2.17. El tiosulfato de sodio, un reactivo utilizado por los fotógrafos, reacciona 

con bromuro de plata no expuesto en la emulsión fotográfica para formar bromuro de sodio 
y un compuesto soluble de fórmula Na₃[Ag(S₂O₃)₂].

a) ¿Cuántas moles de Na₂S₂O₃ son necesarios para reaccionar con 1,0 mg de AgBr? 

b) Calcule la masa de bromuro de plata que producirá 0,033 moles de  
Na₃ [Ag (S₂O₃)₂].

a) 

b)

Ejemplo 2.18. El ácido fosfórico de baja pureza que se utiliza en la elaboración 
de fertilizantes se produce por la reacción de ácido sulfúrico con piedra de fosfato, cuyo 
principal componente es Ca₃(PO₄)₂. a) ¿Cuántas moles de H₃PO₄ pueden producirse a partir 
de la reacción de 200 kg de H₂SO₄? b) Determinar la masa de sulfato de calcio que se 
produce como subproducto de la reacción de 200 moles de Ca₃(PO₄)₂.
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a)

b)

Ejemplo 2.19. El combustible sólido en la etapa de impulsión del transbordador 
espacial es una mezcla de perclorato de amonio y polvo de aluminio.  a) ¿Qué masa de 
aluminio debería mezclarse con 1,325 . 10³ kg de NH₄ClO₄ para esta reacción? b) Determine 
la masa de Al₂O₃ (un polvo finamente dividido que es producido como bocanadas de humo 
blanco) formada en la reacción de 3,500 . 10³ kg Al.

a)

b)

Ejemplo 2.20. El compuesto diborano, B₂H₆, en una época fue considerado como 
combustible para cohetes. El hecho de que se produzca un compuesto reactivo como el 
HBO₂ en lugar del relativamente B₂O₃ fue un factor en la investigación del diborano como 
combustible. a) ¿Qué masa de oxígeno líquido sería necesaria para quemar 257 g de B₂H₆?  
b) Determine la masa de HBO₂ producida a partir de la combustión de 106 g de B₂H₆
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Ejemplo 2.21. Los camellos almacenan en su joroba la grasa triestearina, C₅₇H₁₁₀O₆. 
Además de ser una fuente de energía, esta grasa es también una fuente de agua debido 
a que cuando se utiliza tiene lugar a la reacción siguiente. a) ¿Cuál es la masa de agua 
disponible a partir de 1,00 libras (454 g) de esta grasa? b) ¿Qué masa de oxígeno es 
necesaria para oxidar esta cantidad de triestearina?

2.2.2. Relaciones de volumen

Las relaciones de volumen solo se pueden aplicar en cursos elementales de química 
general y en carreras que no requieran conocimientos de fisicoquímica. En carreras como 
Ingeniería química o química pura, se estudia y se demuestra que los gases no tienen un 
comportamiento ideal, por lo tanto, los volúmenes no son aditivos. 

Ley volumétrica de Gay-Lussac 
Esta ley es conocida como “ley de los volúmenes de combinación”. Establece que, a 

las mismas condiciones de presión y temperatura, existe una relación definida de números 
sencillos entre los volúmenes de los gases que intervienen en una reacción química.
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Ejemplo 2.22. Para producir amoniaco se mezcla hidrógeno y nitrógeno mediante 
la siguiente reacción: 

Determine cuantos litros de amoniaco se obtiene al combinar 24 litros de nitrógeno con 
los litros correspondientes de hidrógeno. Suponiendo volúmenes aditivos, comportamiento 
ideal y que todos los gases están a las mismas condiciones de presión y temperatura.

Paso 1: Identificamos los coeficientes estequiométricos.

3 moles de H2 requieren 1 mol de N2 para generar 2 moles de NH3

3 volúmenes de H2 requieren 1 volumen de N2 para generar 2 volúmenes de NH3

Paso 2: Con la relación de volúmenes calculamos los volúmenes requeridos de 
hidrógeno y la cantidad de amoniaco generado. 

Ejemplo 2.23. Durante la combustión completa del metano (presente en el gas 
natural) se producen dióxido de carbono y vapor de agua. Si se comparan los dos gases a 
la misma temperatura y presión, ¿cuántos litros de vapor de agua se producen durante la 
formación de 12,0 L de CO2? La ecuación es:

Ejemplo 2.24. El monóxido de carbono que llega a formarse durante la combustión 
de la gasolina reacciona con oxígeno gaseoso en el convertidor catalítico caliente del 
sistema de escape para formar dióxido de carbono. La ecuación sin balancear es:

¿Qué volumen de dióxido de carbono se formará durante la oxidación de 38,0 L 
de monóxido de carbono, si se supone que no cambia la temperatura ni la presión de los 
gases?

Ejemplo 2.25. El ozono (O3) de las capas altas de la atmósfera se descompone y 
forma oxígeno gaseoso. La ecuación es:
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Si 10 000 litros de ozono se convierten en oxígeno gaseoso a la misma temperatura 
y presión, ¿qué volumen de oxígeno se formará?

Ejemplo 2.26. Se hace estallar 200 mL de una mezcla formada por etóxietano 
gaseoso, hidrógeno y oxígeno. Después de la combustión queda un volumen de 95 mL, el 
cual se reduce a 15 mL después de tratarla con hidróxido de potasio. Calcular el volumen 
de cada gas, suponiendo que toda el agua que se forma está en estado líquido y hay 
exceso de oxígeno.

Paso 1: Escribimos las reacciones químicas implicadas y las igualamos.

Paso 2: Sabemos qué.

Nota:
En procesos reales 

industriales los 
volúmenes nunca son 
aditivos, sin embargo, 

para el aprendizaje 
de química general 

podemos asumir 
volúmenes aditivos. 

De los 95 mL de productos del dióxido de carbono es capturado por el hidróxido de 
potasio dejando 15 mL de agua: 

Paso 3: Calculamos el volumen del éter. 

Paso 4: Calculamos el volumen del oxígeno, sabiendo que se tienen dos reacciones, 
con el éter y con el hidrógeno: 

X volúmenes de hidrógeno reaccionan con el volumen de oxígeno

El exceso de oxígeno después de la reacción:
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Conocemos el volumen inicial de los reactivos, el cual es 200 mL

Nota:
Los cálculos 
estequiométricos siempre 
son basados en el reactivo 
limitante.

¡CUIDADO!
El reactivo limitante nunca 
puede ser un producto.

2.2.3. Reactivo limitante 

Como hemos analizado existe una cantidad definida de materia que debe reaccionar 
con otra; sin embargo. Para entender mejor el concepto de reactivo limitante se realizarán 
algunos ejemplos: 

Ejemplo 2.27. Se desea preparar hidrógeno gaseoso como combustible a partir de 
la reacción de varillas de hierro con ácido clorhídrico. Determine cuál es el reactivo limitante 
cuando se mezclan 100 kg de hierro con 100 kg de ácido clorhídrico, ¿Cuánto cloruro 
ferroso e hidrógeno se producirá en esta reacción? 

Paso 1: Escribir la reacción química.

Paso 2: Igualar la reacción.

Paso 3: Determinar la proporción definida de masa a partir del peso molecular y 
atómico.

A su vez: 
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Para determinar el reactivo limitante, calculamos la 
cantidad de algún producto con cada dato de los reactivos del 
ejercicio y comparamos cual genera menor cantidad de dicho 
producto, este será el reactivo limitante.

Ojo:
En varios ejercicios no 

se solicita calcular el 
reactivo limitante, sin 
embargo, este cálculo 

debe realizarse para 
resolver el ejercicio. 
Una estrategia para 
saber que debemos 

calcular reactivo 
limitante es cuando el 

ejercicio entrega datos 
de cantidades de 2 o 

más reactivos.

Se ha determinado que 100 kg de Fe forman 3,58 kg de H2, por otro lado, 100 kg de 
HCl solo producen 2,74 kg de H2. El HCl está limitando la reacción, ya que genera menor 
cantidad del producto.

Paso 4: Determinamos la cantidad de cloruro ferroso con base en el reactivo 
limitante.

Ejemplo 2.28. Se mezclan 779,034 g de cloruro de cobalto(II) con 673,32 g de 
hidróxido de potasio y 102,55 g de clorato de potasio. A partir de la reacción química 
igualada, seleccione la respuesta correcta:

a) El reactivo limitante es el agente reductor y se generan 416,38 g de óxido de 
cobalto(III).

b) El reactivo limitante es el agente oxidante y se generan 416,38 g de óxido de 
cobalto(III)

c) El reactivo limitante es el reactivo que brinda el medio a la reacción y se generan 
497,58 g de óxido de cobalto(III)

d) No hay reactivo limitante y se generan 497 g de óxido de cobalto(III)

Paso 1: Determinamos las masas moleculares de cada reactivo y del producto 
deseado.

Paso 2: Calculamos el producto por cada reactivo, el que genere menos óxido de 
cobalto(III) será el reactivo limitante.

Para el cloruro de cobalto (II) (agente reductor):
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Para el hidróxido de potasio:

Para el clorato de potasio (agente oxidante):

El reactivo que genera menor producto es el , por lo tanto, ¡es el reactivo limitante!  
La respuesta correcta es la opción b).

Ejemplo 2.29. Se mezclan 6 moles de cloruro de cobalto(II) con 7,2264.1024 
moléculas de hidróxido de potasio y 122,55 g de clorato de potasio. A partir de la reacción 
anterior, determine el reactivo limitante y las moles de agua que se generan.

Para el cloruro de cobalto (II) (agente reductor):

Para el hidróxido de potasio:

Para el clorato de potasio (agente oxidante):

Todos los reactivos generan la misma cantidad de agua, ¡No existe reactivo 
limitante!

2.2.4. Pureza de los reactivos 

El siguiente punto por analizar es cuando los reactivos no son exactamente puros. En 
estos casos que es pertinente realizar una corrección en los cálculos debido a la humedad 
o las impurezas presentes en los materiales usados. 

La pureza de un reactivo se puede calcular mediante la siguiente ecuación:

Ejemplo 2.30. Se desea preparar hidrógeno gaseoso como combustible a partir de 
la reacción de varillas de hierro que contienen una pureza del 85 % con ácido clorhídrico. 
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Determine cuál es el reactivo limitante cuando se mezclan 100 kg de hierro con 100 kg de 
ácido clorhídrico, ¿Cuánto cloruro ferroso e hidrógeno se producirán en esta reacción? 

Paso 1: Escribir la reacción química.

Paso 2: Igualamos la reacción.

Paso 3: Determinamos el peso molecular y atómico de los implicados.

Paso 4: Determinamos el reactivo limitante. En el caso del hierro se realiza la 
corrección de la pureza. Si interpretamos la información (85% pureza), nos indica que por 
cada 100 g o kg o mg de varillas de hierro solo 85 g, kg o mg corresponde a hierro puro. 

En el caso del ácido:

El reactivo que genera menor cantidad de productos es el HCl.
¡El reactivo limitante es el ácido clorhídrico!

Para el hidrógeno:

Caso cuando se parte de los productos
Ejemplo 2.31. El dióxido de manganeso y el yoduro de potasio reaccionan en 

presencia de ácido sulfúrico para dar yodo, sulfato de manganeso(II), sulfato de potasio y 
agua. Ajustar la reacción y calcular los gramos de yodo que se podrían obtener si partimos 
de 1 kg de mineral de pirolusita (MnO2), el cual contiene 80% de dióxido de manganeso.

Paso 1: Escribir la reacción química y la igualamos por el método REDOX.
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Paso 2: Determinamos el peso molecular y atómico de los implicados.

Ejemplo 2.32. Una muestra de 15 g de calcita, que contiene un 98 % en peso de 
carbonato de calcio puro se hace reaccionar con ácido sulfúrico del 96 % y densidad 1,84 
g/cm3, formándose sulfato de calcio y desprendiendo dióxido de carbono y agua. a) ¿Qué 
volumen de ácido sulfúrico será necesario para que reaccione totalmente con la muestra de 
calcita? b) ¿Cuántos gramos de sulfato de calcio se producirán en la reacción?

Ejemplo 2.33. Determinar la cantidad de un mineral llamado pirolusita que tiene un 
76,34 % de dióxido de manganeso necesaria para producir 24,6 libras de cloro, en exceso 
de ácido clorhídrico.

Caso cuando se pide calcular la pureza



Capítulo II: Estequiometría 83

Ejemplo 2.34. Se tiene 1,2048 g de una muestra de carbonato de sodio, se disuelve 
y se añade cloruro de calcio obteniendo 1,0262 g de carbonato de calcio. Determinar el 
porcentaje de pureza de la muestra.

Paso 1: Escribir la reacción química.

Paso 2: Calcular los pesos moleculares de los implicados.

Paso 3: Realizar cálculos estequiométricos.

Paso 4: Realizar el cálculo de la pureza.

2.2.5. Rendimiento de la reacción  

El rendimiento de la reacción es la cantidad real de producto que se obtiene 
comparado con los valores esperados según la estequiometría de la reacción (teóricos); y 
se expresa como un porcentaje.  

El rendimiento de la reacción se produce debido a que las reacciones químicas 
tienen equilibrios o reacciones paralelas, por lo tanto, no se puede “completar” el proceso; 
por ejemplo, cuando se mezclan 50 kg de una sustancia A con 50 kg de una sustancia B 
se espera conseguir 100 kg del compuesto AB, sin embargo, en la práctica solo se obtiene 
85,2 kg de AB y no los 100 kg esperados.

Para cuantificar el “éxito” de una reacción química o proceso se utiliza la siguiente 
ecuación:

En el caso anterior el rendimiento de la reacción será:

Caso cuando se solicita calcular el rendimiento
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Ejemplo 2.35. Para la manufactura de ácido benzoico se oxida tolueno. Cuando se 
tratan 100 kg de tolueno se producen 124,1 kg de ácido benzoico. Calcular el rendimiento 
del proceso.

Paso 1: Se escribe la reacción y se la iguala.

Paso 2: Se calcula los pesos moleculares de cada reactivo y producto deseado.
Nota:

Cuando un cálculo parte 
desde la masa o la cantidad 
de un producto (como en el 
ejemplo 2.25) se multiplica 
por ; mientras 

que, cuando los cálculos 
parten desde la masa de 

los reactivos se multiplica 
por .

Paso 3: Por factores de conversión se calcula la cantidad 
teórica. 

Paso 4: Se calcula el rendimiento.

Caso cuando se solicita calcular productos considerando el rendimiento
Ejemplo 2.36. Para la preparación de disulfuro de carbono se hace reaccionar 

carbono puro con dióxido de azufre para producir el disulfuro de carbono y monóxido de 
carbono. Calcular la cantidad de disulfuro de carbono que se pueden preparar a partir de 
450 kg de dióxido de azufre, sabiendo que el rendimiento de la reacción es del 82 %.

Paso 1: Escribir la reacción igualada.

Paso 2: Calcular los pesos moleculares.

Paso 3: Realizar cálculos estequiométricos.

Caso cuando se solicita calcular reactivos considerando el rendimiento
Ejemplo 2.37. Se desea sintetizar 150 g de anilina a partir de nitrobenceno, sabiendo 

que solo el 80 % del nitrobenceno se transforma en anilina, calcule la masa de NaOH, y 
Na2S2O4 que serán necesarios para la reacción, identifique el agente reductor y oxidante. H 
1 g/mol, N 14 g/mol, O 16 g/mol, C 12 g/mol, S 32 g/mol, Na 23 g/mol.    
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Paso 1: Escribir la reacción igualada.

En este caso el azufre en el Tiosulfato de sodio puede oxidarse a azufre 6+, por tal 
motivo es entonces el agente reductor.

Por otro lado, el nitrobenceno el nitrógeno tiende a reducirse (en términos covalentes 
pasa a tener menos enlaces con el oxígeno y se enlaza con el hidrógeno) por tanto es el 
agente oxidante.

Paso 2: Calcular los pesos moleculares.

Cálculos estequiométricos

Ejemplo 2.38. La producción de ácido nítrico se obtiene según el siguiente proceso:

¿Cuántos gramos de amoniaco se requieren para producir 2 000 libras de ácido 
nítrico? Los datos históricos de la planta productiva indican que el rendimiento es del 80 % 
en cada uno de los pasos.

Paso 1: Igualar las reacciones.

Paso 2: Se pasan los datos a mol:
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Paso 3: Se calcula la cantidad de reactivos tomando en cuenta el rendimiento de 
cada reacción:

Ejemplo 2.39. A partir de la reacción química:

Se mezclan 480 g de ácido oxálico del 90 % de pureza, con 328 g de permanganato 
de potasio del 95% de pureza y 300 g de ácido sulfúrico del 96 % de pureza. Si el rendimiento 
del proceso es del 80 %, determinar:

a) El reactivo limitante es el agente oxidante y se producen 347 g de dióxido de 
carbono. 

b) El reactivo limitante es el agente reductor y se producen 337,9 g de dióxido de 
carbono.

c) El reactivo limitante es el reactivo que brinda el medio y se producen  
344,8 g de dióxido de carbono. 

d) No hay reactivo limitante y se producen 344,8 g de dióxido de carbono.

Paso 1: Igualamos la reacción por el método ion-electrón.

Escribimos la semireacciones:

Igualamos tanto en masa como en carga eléctrica las semireacciones: 
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Completamos la reacción de cada ion:

Paso 2: Realizamos los cálculos estequiométricos.

Cálculos para el agente oxidante:

Cálculos para el reactivo que brinda el medio:

El reactivo que genera la menor cantidad de producto es el agente reductor y se 
generan 337,92 g de dióxido de carbono, por tanto la respuesta correcta es el literal b. 

2.3. Una pequeña aplicación en Python
Si usted ya usa algún lenguaje computacional, puede saltarse esta sección. Python 

es un lenguaje de scripting sencillo y conciso. A diferencia de los lenguajes compilados, 
es conocido por su facilidad de codificación; además, su facilidad de desarrollo hace 
que Python sea atractivo en el campo de la Química, que abarca un conjunto diverso de 
habilidades con muchas oportunidades para soluciones algorítmicas. Aprender Python es 
fácil y no debería ser una barrera. Conocer algo de sintaxis básica de Python es suficiente 
para comenzar a resolver problemas, y se puede aprender en una sola sesión. Hay muchos 
recursos en línea para consultar la sintaxis y solucionar errores. Sin embargo, contextualizar 
problemas químicos en Python no siempre es evidente. Programar en Python permite a los 
químicos aplicar su conocimiento a escalas inalcanzables manualmente. Adicionalmente, 
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es recomendable que usted tenga conocimientos matemáticos básicos (p. ej. saber qué es 
una variable, que es una función, etc.)

Nosotros usaremos el cuaderno de Google Colaboratory (GC) en este libro como 
una herramienta gratuita para interpretar Python y empezar a resolver problemas. GC es 
una herramienta amigable para el usuario principiante ya que funciona en conjunto con 
la inteligencia artificial Gemini, que proporciona ayuda a tiempo real cuando surge algún 
error en la línea de código. Este material no pretende analizar exhaustivamente los temas 
y paquetes desarrollados para aplicaciones químicas en Python, sino que le permitirá 
comenzar a utilizar Python en la investigación química rápidamente. Aunque usted podría 
omitir las líneas de código de esta sección, sin perder continuidad en los temas tratados 
en este libro, estas enriquecerán su comprensión de la química y le proporcionarán una 
herramienta valiosa para usar fuera de este curso.

Familiarizándose con Google Colab
Antes de iniciar a programar con Python, es importante conocer los elementos más 

fundamentales del cuaderno GC, el cual es un servicio gratuito en la nube, proporcionado 
por Google, que permite escribir y ejecutar código Python a través del navegador, sin 
necesidad de instalar un programa intérprete de Python, instalar Python o cualquier 
biblioteca en su ordenador y sin ninguna configuración previa.

Primeramente, usted debería abrir Google Colab en algún navegador. Deberá iniciar 
sesión con alguna cuenta Google y después abrir un Nuevo Cuaderno.

Al dar clic en “Conectar”, usted está usando una máquina en la cual está instalado 
lo que necesita para empezar a codificar. A continuación, dar clic en “+ Código”.

En esta celda usted ya puede empezar a programar o crear un código. Una vez que 
haya terminado de escribir su código, usted puede probarlo inmediatamente dando clic al 
botón ubicado a la izquierda de la celda 

Ejercicio de calentamiento: Cálculo de número de moléculas de una sustancia
Las variables del mundo matemático (llamadas objetos, en Python) son útiles para 

organizar los numerosos valores numéricos que manejamos los químicos (p. ej. constantes, 
datos medidos, parámetros experimentales, etc.)

Para ilustrar el uso de objetos, supongamos que tenemos que calcular el número de 
moléculas de cocaína encontradas en 2 g de clorhidrato de cocaína. Podemos hacer esto 
de la siguiente manera.
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Es cierto que este cálculo podría hacerse rápidamente en una calculadora científica, 
pero elegimos documentarlo usando variables en lugar de valores directos. Aunque el 
cálculo que se presenta a continuación es equivalente al anterior, su comprensión puede 
ser menos inmediata sin el contexto adecuado. Además, la descomposición del cálculo en 
pasos ayuda a evitar errores comunes, como olvidar los paréntesis.
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ACTIVIDADES

Clasificación por grado de dificultad
Fácil: 2.40-2.61; 2,91-2.93; 2.98-2.102; 2.109-1.110; 2.114-2.117 
Normal: 2.62-2.69; 10,94-2.97; 2.103-2.108; 2.111-2.112; 2.118-2.124
Examen: 2.70-2.90; 2.89; 2.103; 2.113; 2.125-2.127

Clasificación por tema
Estequiometría: 2.40-2.90
Estequiometría con reactivo limitante: 2.91-2.97
Estequiometría con pureza: 2.98-2.108
Estequiometría con rendimiento: 2.99-2.103
Estequiometría aplicada a ciencias e ingeniería: 2.104-2.127

2.40. Las masas de dos elementos que se combinan con una masa tercera guardan 
la misma relación que las masas de los dos cuando se combinan entre sí.

a) Ley de conservación de la masa

b) Ley de las proporciones múltiples 

c) Ley de las proporciones definidas

d) Ley de las propiedades recíprocas

2.41. El alcohol etílico arde según la ecuación siguiente:

a) ¿Cuántos moles de CO2 se producen a partir de 3,00 moles de C2H5OH? b) 
¿Cuántos gramos de  se producen al quemar 3,00 g de C2H5OH? (Burns. 2011)

2.42. La combustión completa del octano C8H18, componente de la gasolina, es 
expresada en la siguiente ecuación balanceada: 

a) Determinar cuántas moles de O2 se necesitan para quemar 2,00 moles de C8H18? 
b) ¿Cuántos gramos de  O2 se requieren para quemar 2,00 g de  C8H18? (Burns. 
2011). 

2.43. El hidruro de calcio reacciona con agua para formar hidróxido de calcio e 
hidrógeno gaseoso. a) Escriba una ecuación química balanceada para la reacción, b) 
¿Cuántos gramos de hidruro de calcio se requieren para formar 10 g de hidrógeno?
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2.44. El sulfuro de aluminio reacciona con agua para formar hidróxido de aluminio y 
sulfuro de hidrógeno. a) Escriba la reacción química balanceada para esta reacción 
b) ¿Cuántos gramos de hidróxido de aluminio se obtienen de 155 g de sulfuro de 
aluminio?

2.45. La fermentación de la glucosa, C6H12O6, produce alcohol etílico, C2H5OH y CO2, 
a) ¿Cuántos moles de CO2 se producen cuando 0,330 moles de C6H12O6 reaccionan 
de esta manera? b) ¿Cuántos gramos de C6H12O6 se requieren para formar 2,00 
moles de C2H5OH? c) ¿Cuántos gramos de CO2 se forman cuando se producen 2,00 
g C2H5OH? (Burns. 2011)

2.46. Muchos antiácidos contienen hidróxido de aluminio como ingrediente activo. 
a) Escriba la ecuación química balanceada para la reacción del ácido clorhídrico 
del jugo gástrico como hidróxido de aluminio sólido para formar agua y cloruro de 
aluminio acuoso. b) ¿Cuántos gramos de hidróxido de aluminio reaccionan con 2,50 
g de ácido clorhídrico?

2.47. El tetracloruro de Silicio (SiCl4) se produce por calentamiento del Si en Cl 
gaseoso:

En una reacción se producen 0,507 moles de SiCl4. ¿Cuántas moles de Cl molecular 
se utilizaron en la reacción?

2.48. Considere la combustión del butano (C4H10):

En una reacción particular se hicieron reaccionar 5,0 moles de C4H10 con un exceso 
de O2. Calcule el número de moles de CO2 formado.

2.49. Cuando se calienta el polvo para hornear (bicarbonato de sodio o hidrógeno 
carbonato de sodio, NaHCO₃) libera dióxido de carbono gaseoso, que es responsable 
de que se esponjen las galletas, las donas y el pan. a) Escriba la ecuación balanceada 
para la descomposición de dicho compuesto (uno de los productos es Na₂CO₃) b) 
Calcule la masa de NaHCO₃ que se requiere para producir 20,5 g CO₂ (Chang & 
Goldsby, 2016)

2.50. El óxido nitroso (N2O) también se llama “gas hilarante”. Se puede preparar 
por la descomposición térmica de nitrato de amonio (NH4NO3). El otro producto es 
agua. a) Escriba una ecuación balanceada para esta reacción. b) ¿Cuántos gramos 
de N2O se formarán si se utiliza 0,46 mol de NH4NO3 para la reacción? (Chang & 
Goldsby, 2016)

2.51. Calcular la cantidad de monóxido de carbono que se producen al quemar 
de manera incompleta 500 g de una sustancia orgánica de fórmula C9H20 (solo se 
produce CO y agua.)

2.52. A Partir de la siguiente ecuación:
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Calcular cuánto yodato de sodio se requiere para producir 1 kg de yodo molecular I2:

2.53. Se combustiona una molécula orgánica de fórmula condensada C5H11OH, 
determinar cuántos gramos de dióxido de carbono se producirán si se quemó 1 
gramo de sustancia.

2.54. A partir del siguiente proceso:

Calcular la cantidad de C3N3(OH)3 que se requiere en una chimenea industrial para 
eliminar 1 g de dióxido de nitrógeno.

2.55. Cuando reaccionan hidróxido de potasio con bromo líquido (densidad 3,19 g/
mL), se produce el bromato de potasio, si la reacción produjo 50,6 libras de bromato 
de potasio, ¿cuántos mililitros de bromo fueron requeridos en dicho proceso? 

2.56. Cuando se hace reaccionar sulfuro de zinc con oxígeno se produce óxido 
de zinc y dióxido de azufre, calcular la cantidad (en libras) de óxido de zinc que se 
producen por libra de sulfuro de zinc.

2.57. Cuando se hace reaccionar sulfuro de plata con zinc se puede producir plata 
pura y sulfuro de zinc, determinar cuánto zinc se requiere para preparar 100 000 
toneladas de plata.

2.59. A partir de la siguiente reacción:

Determinar la cantidad de etileno que se puede producir a partir de 75 g de carburo 
de calcio.

2.60. Una lámina de Al mide 10,25cm x 5,50cm x 0,601mm, se hacen reaccionar con 
ácido clorhídrico, si la densidad del aluminio es de 2,70 g/mL, calcular la cantidad en 
gramos y moléculas de hidrógeno que se producirá (Rosenberg. 2009).

2.61. La combustión incompleta de gasolina (octano, C8H18), genera un 25 % de CO 
proveniente de todo el carbono de la molécula original, escriba la reacción igualada, 
sabiendo que sus productos son CO2, CO y agua, si se quemaron 15 g de gasolina, 
calcular las moléculas de CO generadas.

2.62. Se tiene la reacción:

Determinar los moles de oxígeno que se pueden producir a partir de 156 g dióxido 
de carbono, las moléculas de oxígeno que se producirán por cada miligramo de 
peróxido de potasio que se consume.
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2.63. A partir del siguiente proceso consecutivo:

Calcular la cantidad de óxido férrico que se producen de 6,67 gramos del cloruro 
férrico hexahidratado.

2.64. La preparación del perclorato de potasio ocurre por una serie de reacciones 
químicas que se muestran a continuación:

Calcular la cantidad de cloro requerido para la producción de 100 g de perclorato 
de potasio.

2.65. Un elemento A tiene una masa atómica de 33,42 g/mol, cuando 27,22 g de A 
reaccionan con 84,10 g de otro elemento, B, producen el compuesto AB. determinar 
la masa atómica de B.

2.66. En una refinería petrolera se produce la siguiente reacción:

Determinar el porcentaje de cambio en la masa que experimentará un reactor 
sabiendo que solo el hidrógeno pasa a estado gaseoso.

2.67. Se tiene el siguiente proceso consecutivo:

Determinar la cantidad de N2, O2, H2, para producir un kg de ácido nítrico.

2.68. Al reaccionar estaño con ácido nítrico, el estaño se oxida a dióxido de estaño 
y se desprende monóxido de nitrógeno, a) escribir la ecuación ajustada de esta 
reacción, b) si el estaño forma parte de una aleación y de 1 kg de aleación se 
obtienen 0,382 kg de dióxido de estaño, hallar el porcentaje de estaño en la aleación.
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2.69. Considere la siguiente reacción:

95 g bario y 50 g de azufre reaccionan con oxígeno, solo 65,15 g BaS son obtenidos, 
calcular los gramos de BaO y SO2 son generados.

2.70. Si 20 g de una sustancia elemental X reaccionan estequiométricamente con 
oxígeno y se forman 28 g del compuesto XO2, calcular el peso atómico de X.

2.71. Cuando reaccionan 5 g del compuesto XO2 con ácido clorhídrico, se obtienen 
7,2414 g de XCI2. Determinar: a) el número de átomos de X en la masa de XCI2 
formada, b) las moles de XO2 que contienen 4,5 g de X. Los otros productos de la 
reacción son cloro gaseoso y agua.

2.72. Cuando se hacen reaccionar 1,89 g del metal X con ácido nítrico, HNO3, se obtienen  
5,58 g de X(NO3)2 y 0,595 g de NO. Determinar: a) el número de átomos de X que 
reaccionaron b) la masa de ácido que se necesitó. El otro producto de la reacción 
es agua.

2.73. En la combustión de 13,6 g del compuesto XH3 se producen 8,96 litros del gas 
X2 medido en condiciones normales y agua. Determine: a) el peso atómico de X b) 
el número de moléculas de agua que se forman. Sugerencia para transformar de 
volumen a moles, use la siguiente ecuación:

2.74. El elemento X es un metal que forma cloruros y yoduro, cuando el yoduro 
reacciona con una corriente de cloro ocurre una reacción de desplazamiento como 
se muestra a continuación:

Si 0,5 g de XI3 producen 0,236 g de XCl3, identifique que elemento es X.

2.75. Una mezcla de KCl, KClO3, KHCO3 y K2CO3 se calienta para producir CO2, O2 
y H2O según las siguientes reacciones químicas:
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El KCl no reacciona, si 100 g de muestra generan 1,8 g agua, 13,20 g de dióxido de 
carbono y 4 g de oxígeno, calcular la composición de cada sal en la muestra (Chang 
& Goldsby, 2016).

2.76. Determinar la composición de una mezcla de aire e H2 requerido para consumir 
el oxígeno y formar agua, la cantidad de hidrógeno restante sea estequiométrica para 
producir amoniaco con el nitrógeno del aire, sugerencia la composición porcentual 
del aire es 21 % O y 79 % N (Ibarz. 1964). 

2.77. Una mezcla salina es analizada, se determinó que 1 g contiene, 0,529 gramos 
de nitrato, 0,2014 g de bromuro y 0,171 g de calcio y 0,0986 g potasio, calcular la 
composición de la mezcla.

2.78. Se añaden 0,756 g de una mezcla de NaBr y NaCl producen 1,617 g de una 
mezcla de cloruro de plata y bromuro de plata, determinar la composición de la 
mezcla (Ibarz. 1964).

2.79. Se tiene una aleación compuesta de cobre y aluminio, 0,852 g de muestra 
son disueltos con ácido nítrico, posteriormente, las sales formadas se calcinan para 
formar 1,5660 g de una mezcla de óxido de aluminio y óxido cúprico, calcular la 
composición de la aleación. 

2.80. Se dispone de una mezcla de hidrogenocarbonato de sodio y carbonato de 
sodio, con un peso total de 1,0235 g. Cuando la mezcla se disuelve en agua y 
se trata con hidróxido de bario, se produce en ambos casos carbonato de bario, 
la masa total de carbonato de bario es 2,1028 g, a continuación, se muestran las 
reacciones químicas implicadas: 

Determinar la composición de la mezcla.

2.81. Se tiene una muestra de 3,5084 g de una mezcla de cloruro de sodio y bromuro 
de sodio, esta se precipita con nitrato de plata para formar bromuro y cloruro de plata, 
la mezcla de AgCl y AgBr se disuelve con cianuro de potasio y luego se recupera 
como plata metálica mediante el siguiente proceso:
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La plata pura obtenida pesó 5,5028 g, calcula la composición de la muestra inicial.

2.82. Se tiene una mezcla de etanol y etoxietano (dietil éter), cuando se combustiona 
de manera completa 1,005 g de mezcla se produce 1,963 g de dióxido de carbono, 
calcular la composición de la mezcla. 

2.83. Reaccionan 10 g de Na con oxígeno molecular para generar 13,83 g de una 
mezcla de peróxido de sodio y óxido de sodio, calcular la composición de la mezcla.

2.84. 3,595 g de una mezcla de KCl y KBr se hacen reaccionar con Cl2 después 
de consumirse todo el KBr, se obtienen 3,129 g de KCl, determinar la composición 
inicial de la muestra.

2.85. 1 mg de una mezcla de azúcar (C6H22O11) y cocaína (C17H21O4N) es quemada 
generando 1 cm3 de CO2 de densidad 1,8 g/L, determinar el porcentaje de cocaína 
en la muestra.

2.86. Cuando se colocaron 2,50 g de una barra de zinc en una disolución de AgNO3, 
se formó plata metálica sobre la superficie de la barra. Después de cierto tiempo, la 
barra se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si la masa de la barra fue de 3,37 
g, calcule la masa de Ag y Zn metálicos presentes (Chang & Goldsby, 2016).

2.87. Cuando se colocaron 2,37 g de una barra de hierro en una disolución de 
CuSO4, se formó cobre metálico sobre la superficie de la barra y la solución se tornó 
verde y todo el cobre de la solución inicial se consumió. Después de cierto tiempo, la 
barra se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si la masa de la barra fue de 2,41 
g, calcule la masa de Cu y Fe metálicos presentes.

2.88. Cuando se colocaron 2,39 g de una moneda de cobre en una disolución de 
Hg2+, se formó una capa fina de mercurio sobre la superficie de la moneda. Después 
de cierto tiempo, la moneda se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si la masa 
de la moneda fue de 3,37 g, calcule la masa de Hg y Cu metálicos presentes.

2.89. Cuando se colocaron 2,50 g de una pieza de cobre para joyería en una 
disolución de AuCl3, se formó oro metálico sobre la superficie de la pieza. Después 
de cierto tiempo, la barra se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si la masa de 
la pieza fue de 3,17 g, calcule la masa de Au y Cu metálicos presentes.

2.90. La galvanización es un proceso donde un metal más reactivo recubre la 
superficie de otro metal más noble para protegerlo de la corrosión. Cuando se 
colocaron 2,50 g de una pieza de hierro para cadenas en una disolución de ZnCl2 y 
se aplicó corriente eléctrica, se formó zinc metálico sobre la superficie de la pieza. 
Después de cierto tiempo, la barra se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si 
la masa de la pieza fue de 3,17 g, calcule la masa de Fe y Zn metálicos presentes, 
posteriormente la pieza se dejó en una cámara rica en oxígeno hasta que se tornó 
de color blanco por la formación de una capa protectora de óxido de zinc la pieza 
pesó 3,35 g, calcular la masa del ZnO y del Zn en la pieza galvanizada. Sugerencia 
el hierro pasa a 3+ (Chang & Goldsby, 2016)
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Estequiometría con reactivo limitante

2.91. Cuando se calienta cobre con azufre se produce sulfuro cuproso, cuando se mezclan  
100 g de cobre con 50 g de azufre, determinar el reactivo limitante, la cantidad de 
sulfuro cuproso que se puede producir.

2.92. A partir de la siguiente reacción:

Si 0,82 mol de hidruro de calcio reaccionan con 1,54 mol de agua, determinar el 
reactivo limitante, los gramos de hidrógeno y las moléculas de hidrógeno que se 
producirán. 

2.93. A partir de la siguiente reacción:

Calcular los gramos de Na2CS3 que se producen al reaccionar 92,5 mL de CS2 
sabiendo que su densidad es de 1,26 g/mL con 2,78 mol de hidróxido de sodio.

2.94. A partir de la siguiente reacción:

Calcular el rendimiento de la reacción cuando 0,4935 mol de hidróxido de sodio 
reaccionan con 7,81 g de óxido de aluminio si se obtuvieron 28,2 g de Na3AlF6 
(Petrucci et al. 2017).

2.95. A partir de la siguiente reacción:

Iguale la ecuación, si 116 mL de nitrobenceno, de densidad 1,20 g/mL reaccionan 
con 0,3 litros de trietilenglicol de densidad 1,12 g/mL producen 55 g de azobenceno, 
calcular el rendimiento de la reacción, el reactivo limitante y las moléculas de 
azobenceno (Petrucci et al. 2017). 

2.96. A partir de la siguiente reacción:

Calcular el reactivo limitante, el rendimiento teórico y el número de moléculas de 
C4H9Br cuando 15 g del alcohol reaccionan 22,4 g de bromuro de sodio y 17,9 mL 
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del ácido sulfúrico al 98 % de pureza y de densidad 1,84 g/mL produciendo 17,1 g 
de C4H9Br.

2.97. Al reaccionar 20 g de sulfato de cobre(II) con 30 g de yoduro de potasio 
se obtienen yodo, yoduro de cobre(I) y sulfato de potasio. Se pide: a) ajuste las 
reacciones correspondientes. b) El peso de yoduro de cobre(I) que se formará:

Estequiometría con pureza

2.98. La fórmula del vidrio comercial es 6SiO2·Na2O·CaO, calcule el porcentaje de 
arena, carbonato de sodio y carbonato de calcio que se requiere para la preparación 
del material (Rosenberg. 2009).

2.99. A partir de la siguiente reacción:

Determinar la pureza del carbonato de calcio si 3,28 g de una muestra produce 
0,981 g de dióxido de carbono al reaccionar con HCl.

2.100. A través del siguiente proceso:

El Na2S2O4 es 90% puro, determine la cantidad de Na2S2O4 impuro se puede producir 
a partir de 100 T de Zn.

2.101. A partir de la siguiente reacción:

Determinar la masa de Na2CO3 que se requieren para reaccionar con 0,5 g de arena 
que contiene un 19,1% dióxido de silicio.

2.102. Para la manufactura de sulfato de cobre se hace reaccionar cobre metálico 
con ácido sulfúrico concentrado, se tiene cobre puro y ácido al 97 % de pureza, 
¿Cuánto ácido sulfúrico y cobre se requieren para producir 1 kg de sulfato de cobre 
pentahidratado?

2.103. Se tiene el siguiente proceso simultáneo:

Se tiene una mezcla que pesa 425 g de hidróxido de magnesio (64,8 %) y carbonato 
de magnesio (35,2 %), calcular los mL de ácido clorhídrico de 37 % de pureza y 
densidad 1,12 g/mL requeridos para consumir toda a muestra.

2.104. La reacción de bismuto metálico, ácido nítrico y agua producen nitrato de 
bismuto pentahidratado y monóxido de nitrógeno, determinar la cantidad de ácido 
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nítrico del 30 % de pureza que reaccionan con 10,4 g de Bi, calcular la cantidad del 
nitrato que se puede preparar.

2.105. Un biocarbón tiene 1 % de azufre, para eliminar el azufre se trata el material 
con hidróxido de sodio, según el siguiente proceso: 

Donde R representan las cadenas orgánicas en el biocarbón.

Calcular la cantidad de carbonato de sodio se debe utilizar para producir suficiente 
hidróxido de sodio para tratar 100 toneladas (1 T= 106 g) del carbón con 1 % de 
azufre (Rosenberg. 2009).  

2.106. En la producción de teflón (polímero fluorado), se hace reaccionar polietileno 
con trifluoruro de cobalto según el siguiente proceso.

El CoF3 se regenera con la siguiente reacción:

n es un coeficiente muy grande y desconocido en el ejercicio, calcular los kg de flúor 
molecular se consumen por cada kg de (CF2)n producido (Rosenberg. 2009).

2.107. Se tiene el siguiente proceso consecutivo:

Determinar el número de moléculas de cloro que deben consumirse para producir 
2,25 kg de CCl2F2 suponga que todo el tetracloruro de carbono del primer paso se 
consume en el segundo.

2.108. Se tiene el siguiente proceso consecutivo:
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Calcular las masas de carbono, cloro molecular e hidrógeno molecular para producir 
un kilogramo de silicio ultra puro.

Estequiometría con rendimiento

2.109. La reacción de naftaleno produce anhídrido ftálico:

Determinar las libras de anhídrido ftálico que se pueden producir a partir de 100 lb 
de naftaleno, sabiendo que el rendimiento de la reacción es del 70 %.

2.110. El yodo se utiliza como desinfectante y se lo puede obtener mediante la 
siguiente reacción:

Calcular los gramos de una muestra de yodato de sodio del 65 % en peso de pureza 
que se requieren para obtener 50 g de yodo si la reacción ocurre con una eficiencia 
del 60%. ¿Cuántos gramos de hidrógenosulfato de sodio se producen? 

2.111. Cuando ácido etanoico se neutraliza con cal y posteriormente se calcina se produce  
2-propanona, se conoce que el rendimiento del proceso es del 93 %, determine la 
cantidad de la cetona que puede obtenerse a partir de 250 kg del ácido carboxílico 
del 97,2 % de pureza.

2.112. Se desea sintetizar 150 gramos de anilina a partir de nitrobenceno, sabiendo 
que solo el 80 % del nitrobenceno se transforma en anilina, calcule la masa de 
NaOH, y Na2S2O4 al 90 % de pureza, y los mililitros de nitrobenceno de densidad 
1,20 g/cm3 que serán necesarios para la reacción.  Identifique el agente reductor y 
oxidante. Calcule el número de átomos de nitrógeno contenidos en los 150 gramos 
de anilina y la composición porcentual de la anilina. 

Estequiometría aplicada a ciencias e ingeniería

2.113. (Ingeniería civil) La formulación de un concreto tiene la siguiente proporción 
en masa ½:1:2,14:2,61 en agua, cemento Portland, agregado fino y agregado 
grueso, se desea preparar 14 toneladas de concreto para una construcción, calcular 
la masa de cada ingrediente.

2.114. (Ingeniería ambiental) Un agua residual de una planta alimenticias después 
del tratamiento tiene un pH de 10, una muestra de (50 mL) requiere 2,1 mg de NaOH 
puro, el NaOH que se tiene en bodega es 75 % de pureza para neutralizar el agua 
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residual y poder descargarla a la red pública, calcular la cantidad de NaOH grado 
técnico debe añadirse al agua residual para su tratamiento, sabiendo que la cisterna 
de homogenización es de 8 metros cúbicos.

2.115. (Industria metalúrgica) Se tiene óxido férrico impuro el cual es tratado coque 
(C) para formar hierro metálico y monóxido de carbono, si 938 kg del mineral 
producen 523 kg de hierro, determinar la pureza del óxido.

2.116. (Industria metalúrgica) La Cianuración es el proceso preferido en Ecuador 
para las actividades de extracción de oro, para este proceso se utiliza cianuro de 
potasio: 

¿Cuántas moles de cianuro de potasio se requiere para extraer 29,0 g de oro?

2.117. (Industria farmacéutica) En una planta farmacéutica se desea preparar un 
lote de 5000 frascos de un jarabe que contiene 2,5 g amoxicilina y 2,5 g sulbactam 
por cada frasco, se sabe que cada frasco contiene 20 dosis de 5 mL (100 mL), la 
amoxicilina trihidratada equivale a 87,855 % de amoxicilina pura, el sulbactam pirroxil 
equivale a 66,92 % sulbactam puro, calcular la cantidad de amoxicilina trihidratada 
y sulbactam pirroxil que se requiere para la fabricación del lote, calcular la cantidad 
de amoxicilina que tendrá 1 dosis del jarabe.

2.118. (Industria farmacéutica) Se requiere fabricar 20 000 cajas x 30 tabletas de 
ibuprofeno, 2 500 cajas x 2 tabletas para muestra médica y el resto de la producción 
será cajas x 10 tabletas, la capacidad del mezclador es 300 kg, y el peso de cada 
tableta es 495 mg, la dosis del principio activo es 200 mg/tableta, y la pureza del 
ibuprofeno a utilizar es del 97,83 %, el proceso de granulación y mezcla tiene un 
rendimiento de 98 %, el tableteo tiene un 2 % de pérdida, el proceso de recubrimiento 
tiene una eficiencia del 99,5 %. Calcular cuántos lotes se deben fabricar para 
cumplir con el pedido, la masa de ibuprofeno que se requiere mezclar, ¿cuál será el 
rendimiento real por lote? 

2.119. (Industria cosmética) La fórmula maestra de un jabón líquido base es: 5 % 
lauril sulfato de sodio, 4,5 % NaCl, 6 % glicerina, 0,001 % colorante, 1 % fragancia, 1 
% conservante y 1 % EDTA. Se desea preparar 5000 botellas de 500 mL líquido, se 
sabe que el rendimiento es del 96 % y la pureza del lauril sulfato de sodio es del 70% 
de pureza, calcular la masa del lauril sulfato que se debe pesar para la manufactura 
(la densidad del jabón líquido es 1,21 g/mL.)

2.120. (Industria cosmética) En la bodega de materias primas se tiene 6,5 toneladas 
de glicerina al 77 % de pureza que se encuentra a un año de caducar, por tal motivo 
se planifica la producción de jabón líquido para consumir toda la glicerina disponible, 
calcular la cantidad del resto de ingredientes para la manufactura, ¿Cuántos frascos 
de jabón de 500 mL se pueden fabricar? (use los datos del ejercicio anterior). 

2.121. (Ingeniería ambiental) El DQO es una medida de la cantidad de material 
biodegradable y no biodegradable que contiene agua, el DBO5, por otro lado, es la 
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medida de material que puede biodegradarse en 5 días, ambas medidas están en 
mg de oxígeno molecular por cada litro que se requieren para degradar la materia 
contaminante, un agua residual contiene 450 mg/L de DQO y 231 mg/L de DBO5, 
si la cisterna de almacenamiento tiene 16 m3, calcular la cantidad de oxígeno 
requerido para degradar la materia biodegradable y no biodegradable contenidos 
en la cisterna.

2.122. (Ingeniería ambiental) Para la extracción de cadmio de almendras de cacao, 
es necesario “lavar” las almendras molidas con una solución de EDTA por 60 minutos, 
el contenido del metal pesado en las almendras es 0,8 mg de cadmio por cada kg 
de almendra de cacao antes del lavado y después del tratamiento su concentración 
baja un 54 %, calcular cuánto cadmio se remueve de 30 kg de almendras de cacao, 
la normativa europea para exportación de cacao y derivados es 0,5 mg de Cd por 
cada kg de producto ¿el producto cumple con la normativa?   

2.123. (Ingeniería ambiental) Un agua residual está contaminada netamente con 
meropenem, un antibiótico de última línea, con una concentración de 1 mg/L, 
calcular el DOQ teórico que tendría el agua residual considerando que toda la 
materia contaminante es meropenem (C17H25N3O5S, 383,46 g/mol.)

2.124. (Ingeniería química) Para sintetizar carburo de calcio se hacen reaccionar 
en un horno eléctrico carbono y óxido de calcio para generar el carburo de calcio y 
monóxido de carbono, en el horno el producto en mezcla resultante es 15 % óxido 
de calcio sin reaccionar y 85 % carburo de calcio, calcular la cantidad de óxido de 
calcio que se deben añadir al horno por cada 50 toneladas de carburo de calcio, 
realizar el mismo cálculo para 50 toneladas de producto en mezcla (Rosenberg. 
2009).

2.125. (Industria farmacéutica) Se desea preparar 7800 cajas x30 cápsulas de un 
medicamento cuya fórmula maestra es 200 mg Ibuprofeno puro, 200 mg paracetamol 
y 5 mg estearato de magnesio (excipiente), el peso promedio del polvo contenido 
en cada cápsula es 408 mg, el técnico encargado olvidó realizar los cálculos de 
corrección de pureza de las materias primas y produjo un lote de 100 kg. Realizar 
los cálculos de reproceso, sabiendo que la pureza del ibuprofeno es 98,39 % y del 
paracetamol es 97,94 %.

2.126. (Análisis químico) Una muestra de 1,25 g contiene 35,5 % BaCl2∙2H2O, 48,70 
% NaBr, 10,88 % KI, determinar la cantidad de haluro de plata que se puede obtener 
de la muestra al reaccionar con nitrato de plata. 

2.127. (Industria licorera) Se desea preparar 10 000 botellas de 750 mL de un licor 
dulce de 15° la fórmula maestra 75,51 % en agua, 8,71% azúcar, 0,06 % saborizante, 
0,06 % colorante y 15,04 % etanol puro, el técnico encargado olvidó realizar los 
cálculos de corrección de pureza del alcohol y produjo un lote de 7,5 m3. Realizar 
los cálculos de reproceso, sabiendo que la pureza del etanol es 95,46 % en peso. 
Calcule el rendimiento del proceso si se produjeron 19845 botellas de licor después 
del reproceso. La densidad del licor es 1,067 g/L, calcule los grados alcohólicos del 
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primer licor, sabiendo que la autoridad sanitaria no acepta un valor inferior a 15° ¿El 
primer licor cumple parámetros de calidad?

Nota para transformar de % en masa de etanol a grados gl utilice la siguiente 
ecuación:

SOLUCIONARIO

Estequiometría 

2.40. Las masas de dos elementos que se combinan con una masa tercera guardan 
la misma relación que las masas de los dos cuando se combinan entre sí.

e) Ley de conservación de la masa

f) Ley de las proporciones múltiples 

g) Ley de las proporciones definidas

h) Ley de las propiedades recíprocas

2.41. El alcohol etílico arde según la ecuación siguiente:

a) ¿Cuántos moles de CO2 se producen a partir de 3,00 moles de C2H5OH? b) 
¿Cuántos gramos de CO2 se producen al quemar 3,00 g de C2H5OH? (Burns. 2011)

a)

b)

2.42. La combustión completa del octano C8H18, componente de la gasolina, es 
expresada en la siguiente ecuación balanceada: 

a) Determinar cuántas moles de O2 se necesitan para quemar 2,00 moles de C8H18? 
b) ¿Cuántos gramos de  O2 se requieren para quemar 2,00 g de  C8H18? (Burns. 
2011). 
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a)

b)  

2.43. El hidruro de calcio reacciona con agua para formar hidróxido de calcio e 
hidrógeno gaseoso. a) Escriba una ecuación química balanceada para la reacción, b) 
¿Cuántos gramos de hidruro de calcio se requieren para formar 10 g de hidrógeno?

a)

b)

2.44. El sulfuro de aluminio reacciona con agua para formar hidróxido de aluminio y 
sulfuro de hidrógeno. a) Escriba la reacción química balanceada para esta reacción 
b) ¿Cuántos gramos de hidróxido de aluminio se obtienen de 155 g de sulfuro de 
aluminio?

a)

b)

2.45. La fermentación de la glucosa, C6H12O6, produce alcohol etílico, C2H5OH y CO2, 
a) ¿Cuántos moles de CO2 se producen cuando 0,330 moles de C6H12O6 reaccionan 
de esta manera? b) ¿Cuántos gramos de C6H12O6 se requieren para formar 2,00 
moles de C2H5OH? c) ¿Cuántos gramos de CO2 se forman cuando se producen 2,00 
g C2H5OH? (Burns. 2011)

a) 
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b)

c)

2.46. Muchos antiácidos contienen hidróxido de aluminio como ingrediente activo. 
a) Escriba la ecuación química balanceada para la reacción del ácido clorhídrico 
del jugo gástrico como hidróxido de aluminio sólido para formar agua y cloruro de 
aluminio acuoso. b) ¿Cuántos gramos de hidróxido de aluminio reaccionan con 2,50 
g de ácido clorhídrico?

a)

b) 

2.47. El tetracloruro de Silicio (SiCl4) se produce por calentamiento del Si en Cl 
gaseoso:

En una reacción se producen 0,507 moles de SiCl4. ¿Cuántas moles de Cl molecular 
se utilizaron en la reacción?

2.48. Considere la combustión del butano (C4H10):

En una reacción particular se hicieron reaccionar 5,0 moles de C4H10 con un exceso 
de O2. Calcule el número de moles de CO2 formado.

2.49. Cuando se calienta el polvo para hornear (bicarbonato de sodio o hidrógeno 
carbonato de sodio, NaHCO₃) libera dióxido de carbono gaseoso, que es responsable 
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de que se esponjen las galletas, las donas y el pan. a) Escriba la ecuación balanceada 
para la descomposición de dicho compuesto (uno de los productos es Na₂CO₃) b) 
Calcule la masa de NaHCO₃ que se requiere para producir 20,5 g CO₂ (Chang & 
Goldsby, 2016)

2.50. El óxido nitroso (N2O) también se llama “gas hilarante”. Se puede preparar 
por la descomposición térmica de nitrato de amonio (NH4NO3). El otro producto es 
agua. a) Escriba una ecuación balanceada para esta reacción. b) ¿Cuántos gramos 
de N2O se formarán si se utiliza 0,46 mol de NH4NO3 para la reacción? (Chang & 
Goldsby, 2016)

a)

b)

2.51. Calcular la cantidad de monóxido de carbono que se producen al quemar 
de manera incompleta 500 g de una sustancia orgánica de fórmula C9H20 (solo se 
produce CO y agua.)

Paso 1 Escribir la reacción química:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares de los implicados:

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:

2.52. A Partir de la siguiente ecuación:

Calcular cuánto yodato de sodio se requiere para producir 1 kg de yodo molecular I2:

Paso 1 Calcular los pesos moleculares de los implicados:
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Paso 2 Realizar cálculos estequiométricos:

2.53. Se combustiona una molécula orgánica de fórmula condensada C5H11OH, 
determinar cuántos gramos de dióxido de carbono se producirán si se quemó 1 
gramo de sustancia.

Paso 1 Escribir la reacción química:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares de los implicados:

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:

2.54. A partir del siguiente proceso:

Calcular la cantidad de C3N3(OH)3 que se requiere en una chimenea industrial para 
eliminar 1 g de dióxido de nitrógeno.

2.55. Cuando reaccionan hidróxido de potasio con bromo líquido (densidad 3,19 g/
mL), se produce el bromato de potasio, si la reacción produjo 50,6 libras de bromato 
de potasio, ¿cuántos mililitros de bromo fueron requeridos en dicho proceso? 

2.56. Cuando se hace reaccionar sulfuro de zinc con oxígeno se produce óxido 
de zinc y dióxido de azufre, calcular la cantidad (en libras) de óxido de zinc que se 
producen por libra de sulfuro de zinc.
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Paso 1 Escribir la reacción química:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares de los implicados:

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:

2.57. Cuando se hace reaccionar sulfuro de plata con zinc se puede producir plata 
pura y sulfuro de zinc, determinar cuánto zinc se requiere para preparar 100 000 
toneladas de plata.

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares: 

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:

2.58. Se quema N2H4 con oxígeno produce trióxido de dinitrógeno y agua, esta 
reacción es utilizada en cohetes, cuando N2O3 se produce al quemar 250 000 kg 
de N2H4.

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares: 

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:
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2.59. A partir de la siguiente reacción:

Determinar la cantidad de etileno que se puede producir a partir de 75 g de carburo 
de calcio.

Paso 1 Calcular los pesos moleculares: 

Paso 2 Realizar cálculos estequiométricos:

2.60. Una lámina de Al mide 10,25cm x 5,50cm x 0,601mm, se hacen reaccionar con 
ácido clorhídrico, si la densidad del aluminio es de 2,70 g/mL, calcular la cantidad en 
gramos y moléculas de hidrógeno que se producirá (Rosenberg. 2009).

Paso 1 Igualar la ecuación:

Paso 2 Determinar los pesos moleculares de los implicados:

Paso 3 Realizar los cálculos estequiométricos:

2.61. La combustión incompleta de gasolina (octano, C8H18), genera un 25 % de CO 
proveniente de todo el carbono de la molécula original, escriba la reacción igualada, 
sabiendo que sus productos son CO2, CO y agua, si se quemaron 15 g de gasolina, 
calcular las moléculas de CO generadas.

Primero escribimos la ecuación igualada para la relación CO: CO2 indicada:

8C=100%; 2C = 25%
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Ajustamos el oxígeno:

2.62. Se tiene la reacción:

Determinar los moles de oxígeno que se pueden producir a partir de 156 g dióxido 
de carbono, las moléculas de oxígeno que se producirán por cada miligramo de 
peróxido de potasio que se consume.

Paso 1 Igualar la ecuación:

Paso 2 Determinar los pesos moleculares de los implicados: 

Paso 3 Realizar los cálculos estequiométricos:

2.63. A partir del siguiente proceso consecutivo:

Calcular la cantidad de óxido férrico que se producen de 6,67 gramos del cloruro 
férrico hexahidratado.

Paso 1 Calcular los pesos moleculares de los implicados:
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Paso 2 Realizar cálculos estequiométricos:

2.64. La preparación del perclorato de potasio ocurre por una serie de reacciones 
químicas que se muestran a continuación:

Calcular la cantidad de cloro requerido para la producción de 100 g de perclorato 
de potasio.

Paso 1 Igualar las ecuaciones:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares de los implicados:

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:

2.65. Un elemento A tiene una masa atómica de 33,42 g/mol, cuando 27,22 g de A 
reaccionan con 84,10 g de otro elemento, B, producen el compuesto AB. determinar 
la masa atómica de B.

2.66. En una refinería petrolera se produce la siguiente reacción:
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Determinar el porcentaje de cambio en la masa que experimentará un reactor 
sabiendo que solo el hidrógeno pasa a estado gaseoso.

Paso 1 Determinar los pesos moleculares de los implicados:

Paso 2 Realizar el cálculo: 

2.67. Se tiene el siguiente proceso consecutivo:

Determinar la cantidad de N2, O2, H2, para producir un kg de ácido nítrico.

2.68. Al reaccionar estaño con ácido nítrico, el estaño se oxida a dióxido de estaño 
y se desprende monóxido de nitrógeno, a) escribir la ecuación ajustada de esta 
reacción, b) si el estaño forma parte de una aleación y de 1 kg de aleación se 
obtienen 0,382 kg de dióxido de estaño, hallar el porcentaje de estaño en la aleación.
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a)  

Para igualar el oxígeno debemos añadir agua en los productos:

3-Sn-3

4-N-4

4-H-4

12-O-12

b) 

2.69. Considere la siguiente reacción:

95 g bario y 50 g de azufre reaccionan con oxígeno, solo 65,15 g BaS son obtenidos, 
calcular los gramos de BaO y SO2 son generados.
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2.70. Si 20 g de una sustancia elemental X reaccionan estequiométricamente con 
oxígeno y se forman 28 g del compuesto XO2, calcular el peso atómico de X.

2.71. Cuando reaccionan 5 g del compuesto XO2 con ácido clorhídrico, se obtienen 
7,2414 g de XCI2. Determinar: a) el número de átomos de X en la masa de XCI2 
formada, b) las moles de XO2 que contienen 4,5 g de X. Los otros productos de la 
reacción son cloro gaseoso y agua.

Paso 1 Planteamos un sistema de ecuaciones:

La reacción química no indica una relación molar 1:1 entre XCl2=XO2
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Paso 2 Resolvemos el sistema de ecuaciones y determinamos el valor de a:

Paso 3 Resolvemos el ejercicio:

2.72. Cuando se hacen reaccionar 1,89 g del metal X con ácido nítrico, HNO3, se obtienen  
5,58 g de X(NO3)2 y 0,595 g de NO. Determinar: a) el número de átomos de X que 
reaccionaron b) la masa de ácido que se necesitó. El otro producto de la reacción 
es agua.

Paso 1 Planteamos un sistema de ecuaciones:

La reacción química no indica una relación molar 1:1 entre X(NO3)2=X
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Paso 2 Resolvemos el sistema de ecuaciones y determinamos el valor de a:

Paso 3 Resolvemos el ejercicio:

2.73. En la combustión de 13,6 g del compuesto XH3 se producen 8,96 litros del gas 
X2 medido en condiciones normales y agua. Determine: a) el peso atómico de X b) 
el número de moléculas de agua que se forman. Sugerencia para transformar de 
volumen a moles, use la siguiente ecuación:

La reacción química no indica una relación molar entre 2X2=XH3



Capítulo II: Estequiometría 117

2.74. El elemento X es un metal que forma cloruros y yoduro, cuando el yoduro 
reacciona con una corriente de cloro ocurre una reacción de desplazamiento como 
se muestra a continuación:

Si 0,5 g de XI3 producen 0,236 g de XCl3, identifique que elemento es X.

2.75. Una mezcla de KCl, KClO3, KHCO3 y K2CO3 se calienta para producir CO2, O2 
y H2O según las siguientes reacciones químicas:

El KCl no reacciona, si 100 g de muestra generan 1,8 g agua, 13,20 g de dióxido de 
carbono y 4 g de oxígeno, calcular la composición de cada sal en la muestra (Chang 
& Goldsby, 2016).

Igualamos las reacciones:
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Ahora se calcula la cantidad de dióxido de carbono que corresponden al KHCO3

De la cantidad original de CO2 restamos lo que corresponde al KHCO3

2.76. Determinar la composición de una mezcla de aire e H2 requerido para consumir 
el oxígeno y formar agua, la cantidad de hidrógeno restante sea estequiométrica para 
producir amoniaco con el nitrógeno del aire, sugerencia la composición porcentual 
del aire es 21 % O y 79 % N (Ibarz. 1964). 

Paso 1 Escribir las reacciones igualadas:

Paso 2 Desarrollar una relación a través, de la composición porcentual:
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Paso 3 Con la ley de volúmenes de Gay-Lussac (no recomendado en ingeniería 
química)  

Esta parte es complicada de entender: nótese que se requieren 2 volúmenes de 
hidrógeno por cada 1 volumen de oxígeno, es decir que el volumen de hidrógeno 
es el doble que el volumen de oxígeno en el reactor:

Para el VH2exceso

El volumen de hidrógeno en el reactor es 3 veces mayor al volumen de nitrógeno:

Paso 4 Calcular el porcentaje de la mezcla:

2.77. Una mezcla salina es analizada, se determinó que 1 g contiene, 0,529 gramos 
de nitrato, 0,2014 g de bromuro y 0,171 g de calcio y 0,0986 g potasio, calcular la 
composición de la mezcla.

Paso 1 Calcula los pesos moleculares de las cuatro sales posibles:

Paso 2 Calcula las composiciones porcentuales de cada sal:

Para KBr:
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Para KNO3:

Para CaBr2:

Para Ca(NO3)2:

Paso 3 Calcula las composiciones porcentuales de cada sal en la muestra analizada: 
8KBr=0,2014+0,0986=0,3g;

Paso 4 Calcula las composiciones porcentuales final en la muestra:

2.78. Se añaden 0,756 g de una mezcla de NaBr y NaCl producen 1,617 g de una 
mezcla de cloruro de plata y bromuro de plata, determinar la composición de la 
mezcla (Ibarz. 1964).

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Pesos moleculares de cada implicado:
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Paso 3 Se determinan relaciones entre los datos del ejercicio y realizamos cálculos:  

Se sabe:

Determinamos las relaciones estequiométricas entre las sales y los precipitados:

Se sabe:

Reemplazamos 1 en 2:

2.79. Se tiene una aleación compuesta de cobre y aluminio, 0,852 g de muestra 
son disueltos con ácido nítrico, posteriormente, las sales formadas se calcinan para 
formar 1,5660 g de una mezcla de óxido de aluminio y óxido cúprico, calcular la 
composición de la aleación. 

Para el Aluminio:
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Para el Cobre:

Ahora se procede a obtener relaciones de masa:

Procedemos a buscar una relación entre la masa del óxido de aluminio y el aluminio:

Ahora partimos de la siguiente expresión:

Reemplazamos 1 y 2 en la expresión anterior:

Se procede a reemplazar las ecuaciones en verde:
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2.80. Se dispone de una mezcla de hidrogenocarbonato de sodio y carbonato de 
sodio, con un peso total de 1,0235 g. Cuando la mezcla se disuelve en agua y 
se trata con hidróxido de bario, se produce en ambos casos carbonato de bario, 
la masa total de carbonato de bario es 2,1028 g, a continuación, se muestran las 
reacciones químicas implicadas: 

Determinar la composición de la mezcla.

Paso 1 Calcular los pesos moleculares de los implicados:

Paso 2 Realizar una relación matemática para resolver el problema:

Paso 3 Realizar los cálculos estequiométricos:

Calculamos la masa de carbonato de bario proveniente del carbonato de sodio:

Calculamos la masa del carbonato de bario proveniente del hidrógeno carbonato de 
sodio.
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Resolvemos el sistema de ecuaciones:

2.81. Se tiene una muestra de 3,5084 g de una mezcla de cloruro de sodio y bromuro 
de sodio, esta se precipita con nitrato de plata para formar bromuro y cloruro de plata, 
la mezcla de AgCl y AgBr se disuelve con cianuro de potasio y luego se recupera 
como plata metálica mediante el siguiente proceso:

La plata pura obtenida pesó 5,5028 g, calcula la composición de la muestra inicial.

Paso 1 calcular los pesos moleculares de los implicados:

Paso 2 realizar una relación matemática para resolver el problema:

Paso 3 realizar los cálculos estequiométricos:

Calculamos la masa de plata proveniente del cloruro de sodio:
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Calculamos la masa de plata proveniente del bromuro de sodio.

Resolvemos el sistema de ecuaciones: 

2.82. Se tiene una mezcla de etanol y etoxietano (dietil éter), cuando se combustiona 
de manera completa 1,005 g de mezcla se produce 1,963 g de dióxido de carbono, 
calcular la composición de la mezcla. 

Paso 1 Escribir las ecuaciones igualadas: 
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Paso 2 Calcular los pesos moleculares de los implicados:

Paso 3 Realizar una relación matemática para resolver el problema:

Paso 4 Realizar los cálculos estequiométricos:

Calculamos la masa de CO2 proveniente del alcohol:

Calculamos la masa de CO2 proveniente del éter.

Resolvemos el sistema de ecuaciones: 
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2.83. Reaccionan 10 g de Na con oxígeno molecular para generar 13,83 g de una 
mezcla de peróxido de sodio y óxido de sodio, calcular la composición de la mezcla.

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Pesos moleculares de cada implicado:

Paso 3 Se determinan relaciones entre los datos del ejercicio y realizamos cálculos:  

Se sabe:

Resolvemos el sistema de ecuaciones:
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2.84. 3,595 g de una mezcla de KCl y KBr se hacen reaccionar con Cl2 después 
de consumirse todo el KBr, se obtienen 3,129 g de KCl, determinar la composición 
inicial de la muestra.

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Pesos moleculares de cada implicado:

Paso 3 Se determinan relaciones entre los datos del ejercicio y realizamos cálculos:  

Se sabe:

Resolvemos el sistema de ecuaciones:

2.85. 1 mg de una mezcla de azúcar (C6H22O11) y cocaína (C17H21O4N) es quemada 
generando 1 cm3 de CO2 de densidad 1,8 g/L, determinar el porcentaje de cocaína 
en la muestra.

Paso 1 Escribir la reacción igualada:
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Paso 2 Pesos moleculares de cada implicado:

Paso 3 Se determinan relaciones entre los datos del ejercicio y realizamos cálculos:  

Se sabe:

Resolvemos el sistema de ecuaciones:

2.86. Cuando se colocaron 2,50 g de una barra de zinc en una disolución de AgNO3, 
se formó plata metálica sobre la superficie de la barra. Después de cierto tiempo, la 
barra se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si la masa de la barra fue de 3,37 
g, calcule la masa de Ag y Zn metálicos presentes (Chang & Goldsby, 2016).

Escribimos la reacción igualada:
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Desarrollamos un sistema de ecuaciones con los datos entregados:

Encontramos una relación estequiométrica para el sistema de ecuaciones:

Resolvemos el sistema de ecuaciones

2.87. Cuando se colocaron 2,37 g de una barra de hierro en una disolución de 
CuSO4, se formó cobre metálico sobre la superficie de la barra y la solución se tornó 
verde y todo el cobre de la solución inicial se consumió. Después de cierto tiempo, la 
barra se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si la masa de la barra fue de 2,41 
g, calcule la masa de Cu y Fe metálicos presentes.

Escribimos la reacción igualada:

Desarrollamos un sistema de ecuaciones con los datos entregados:

Encontramos una relación estequiométrica para el sistema de ecuaciones:

Resolvemos el sistema de ecuaciones
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2.88. Cuando se colocaron 2,39 g de una moneda de cobre en una disolución de 
Hg2+, se formó una capa fina de mercurio sobre la superficie de la moneda. Después 
de cierto tiempo, la moneda se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si la masa 
de la moneda fue de 3,37 g, calcule la masa de Hg y Cu metálicos presentes.

Escribimos la reacción igualada:

Desarrollamos un sistema de ecuaciones con los datos entregados:

Encontramos una relación estequiométrica para el sistema de ecuaciones:

Resolvemos el sistema de ecuaciones

2.89. Cuando se colocaron 2,50 g de una pieza de cobre para joyería en una 
disolución de AuCl3, se formó oro metálico sobre la superficie de la pieza. Después 
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de cierto tiempo, la barra se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si la masa de 
la pieza fue de 3,17 g, calcule la masa de Au y Cu metálicos presentes.

Escribimos la reacción igualada:

Desarrollamos un sistema de ecuaciones con los datos entregados:

Encontramos una relación estequiométrica para el sistema de ecuaciones:

Resolvemos el sistema de ecuaciones

2.90. La galvanización es un proceso donde un metal más reactivo recubre la 
superficie de otro metal más noble para protegerlo de la corrosión. Cuando se 
colocaron 2,50 g de una pieza de hierro para cadenas en una disolución de ZnCl2 y 
se aplicó corriente eléctrica, se formó zinc metálico sobre la superficie de la pieza. 
Después de cierto tiempo, la barra se sacó de la disolución, se secó y se pesó. Si 
la masa de la pieza fue de 3,17 g, calcule la masa de Fe y Zn metálicos presentes, 
posteriormente la pieza se dejó en una cámara rica en oxígeno hasta que se tornó 
de color blanco por la formación de una capa protectora de óxido de zinc la pieza 
pesó 3,35 g, calcular la masa del ZnO y del Zn en la pieza galvanizada. Sugerencia 
el hierro pasa a 3+ (Chang & Goldsby, 2016)

Escribimos la reacción igualada:
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Desarrollamos un sistema de ecuaciones con los datos entregados:

Encontramos una relación estequiométrica para el sistema de ecuaciones:

Resolvemos el sistema de ecuaciones

Para el ZnO.

Escribimos la reacción igualada:

Desarrollamos un sistema de ecuaciones con los datos entregados:

Encontramos una relación estequiométrica para el sistema de ecuaciones:
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Resolvemos el sistema de ecuaciones:

Estequiometría con reactivo limitante

2.91. Cuando se calienta cobre con azufre se produce sulfuro cuproso, cuando se mezclan  
100 g de cobre con 50 g de azufre, determinar el reactivo limitante, la cantidad de 
sulfuro cuproso que se puede producir.

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares: 

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:

Según estos cálculos, el Cu es el reactivo limitante, ya que determina la cantidad 
mínima de producto que se puede producir con 125,18 g CuS.

2.92. A partir de la siguiente reacción:

Si 0,82 mol de hidruro de calcio reaccionan con 1,54 mol de agua, determinar el 
reactivo limitante, los gramos de hidrógeno y las moléculas de hidrógeno que se 
producirán. 
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Por simple inspección se puede ver que el agua es el reactivo limitante:

2.93. A partir de la siguiente reacción:

Calcular los gramos de Na2CS3 que se producen al reaccionar 92,5 mL de CS2 
sabiendo que su densidad es de 1,26 g/mL con 2,78 mol de hidróxido de sodio.

El Reactivo limitante es el NaOH:

2.94. A partir de la siguiente reacción:

Calcular el rendimiento de la reacción cuando 0,4935 mol de hidróxido de sodio 
reaccionan con 7,81 g de óxido de aluminio si se obtuvieron 28,2 g de Na3AlF6 
(Petrucci et al. 2017).

El Al2O3 es el reactivo limitante, calculamos la cantidad teórica de Na3AlF6:

Calculamos el rendimiento de la reacción: 



Capítulo II: Estequiometría 136

2.95. A partir de la siguiente reacción:

Iguale la ecuación, si 116 mL de nitrobenceno, de densidad 1,20 g/mL reaccionan 
con 0,3 litros de trietilenglicol de densidad 1,12 g/mL producen 55 g de azobenceno, 
calcular el rendimiento de la reacción, el reactivo limitante y las moléculas de 
azobenceno (Petrucci et al. 2017). 

Paso 1 Igualar la reacción:

Paso 2 Cálculo del reactivo limitante: 

C6H14O4 es el reactivo limitante:

2.96. A partir de la siguiente reacción:

Calcular el reactivo limitante, el rendimiento teórico y el número de moléculas de 
C4H9Br cuando 15 g del alcohol reaccionan 22,4 g de bromuro de sodio y 17,9 mL 
del ácido sulfúrico al 98 % de pureza y de densidad 1,84 g/mL produciendo 17,1 g 
de C4H9Br.

Paso 1 Determinar los pesos moleculares de cada implicado: 



Capítulo II: Estequiometría 137

Paso 2 Determinar la cantidad real del ácido sulfúrico a partir de la pureza y densidad:

Paso 3 Determinar el reactivo limitante:

Una forma alternativa de calcular el reactivo limitante es determinar el producto 
teórico cuando se tiene más de dos reactivos:

El reactivo que genere menor cantidad de producto es el reactivo limitante, por lo 
tanto, el C4H9OH es el reactivo que limita la reacción.

Paso 4 Determinar el rendimiento de la reacción:

Paso 5 Determinar el número de moléculas de producto:

2.97. Al reaccionar 20 g de sulfato de cobre(II) con 30 g de yoduro de potasio 
se obtienen yodo, yoduro de cobre(I) y sulfato de potasio. Se pide: a) ajuste las 
reacciones correspondientes. b) El peso de yoduro de cobre(I) que se formará:

a) 
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Se procede a igualar el yodo y el potasio si se tiene un número impar se trata de 
multiplicar por 2 para que se pueda igualar, si tengo 3 yodos (I2 y CuI, al CuI lo 
multiplicamos por 2 y reajustamos toda la ecuación)

b)

El reactivo limitante es el K, por lo tanto, la cantidad de yoduro de cobre (I) formada 
será 17,25 g.

Estequiometría con pureza

2.98. La fórmula del vidrio comercial es 6SiO2·Na2O·CaO, calcule el porcentaje de 
arena, carbonato de sodio y carbonato de calcio que se requiere para la preparación 
del material (Rosenberg. 2009).

Primer paso se determina el peso molecular: 

Segundo paso se escribe la reacción, se iguala y se calcula la masa de cada reactivo:

Se determina la masa total de los reactivos, esta será la masa que corresponde al 
100 %:

Finalmente se calcula el porcentaje de cada componente de la mezcla:
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2.99. A partir de la siguiente reacción:

Determinar la pureza del carbonato de calcio si 3,28 g de una muestra produce 
0,981 g de dióxido de carbono al reaccionar con HCl.

2.100. A través del siguiente proceso:

El Na2S2O4 es 90% puro, determine la cantidad de Na2S2O4 impuro se puede producir 
a partir de 100 T de Zn.

2.101. A partir de la siguiente reacción:

Determinar la masa de Na2CO3 que se requieren para reaccionar con 0,5 g de arena 
que contiene un 19,1% dióxido de silicio.

Paso 1 Calcular los pesos moleculares: 

Paso 2 Realizar cálculos estequiométricos:

2.102. Para la manufactura de sulfato de cobre se hace reaccionar cobre metálico 
con ácido sulfúrico concentrado, se tiene cobre puro y ácido al 97 % de pureza, 
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¿Cuánto ácido sulfúrico y cobre se requieren para producir 1 kg de sulfato de cobre 
pentahidratado?

Paso 1 Se escribe la reacción y se la iguala:

Paso 2 Se calcula los pesos moleculares de cada reactivo y producto deseado:

Paso 3 Por factores de conversión se calcula la cantidad requerida:

2.103. Se tiene el siguiente proceso simultáneo:

Se tiene una mezcla que pesa 425 g de hidróxido de magnesio (64,8 %) y carbonato 
de magnesio (35,2 %), calcular los mL de ácido clorhídrico de 37 % de pureza y 
densidad 1,12 g/mL requeridos para consumir toda a muestra.

Los volúmenes en química no suelen ser aditivos, pero la masa sí.

2.104. La reacción de bismuto metálico, ácido nítrico y agua producen nitrato de 
bismuto pentahidratado y monóxido de nitrógeno, determinar la cantidad de ácido 



Capítulo II: Estequiometría 141

nítrico del 30 % de pureza que reaccionan con 10,4 g de Bi, calcular la cantidad del 
nitrato que se puede preparar.

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares: 

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:

2.105. Un biocarbón tiene 1 % de azufre, para eliminar el azufre se trata el material 
con hidróxido de sodio, según el siguiente proceso: 

Donde R representan las cadenas orgánicas en el biocarbón.

Calcular la cantidad de carbonato de sodio se debe utilizar para producir suficiente 
hidróxido de sodio para tratar 100 toneladas (1 T= 106 g) del carbón con 1 % de 
azufre (Rosenberg. 2009).  

2.106. En la producción de teflón (polímero fluorado), se hace reaccionar polietileno 
con trifluoruro de cobalto según el siguiente proceso.

El CoF3 se regenera con la siguiente reacción:
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n es un coeficiente muy grande y desconocido en el ejercicio, calcular los kg de flúor 
molecular se consumen por cada kg de (CF2)n producido (Rosenberg. 2009).

2.107. Se tiene el siguiente proceso consecutivo:

Determinar el número de moléculas de cloro que deben consumirse para producir 
2,25 kg de CCl2F2 suponga que todo el tetracloruro de carbono del primer paso se 
consume en el segundo.

Paso 1 Igualamos las reacciones:

Paso 2 Pesos moleculares:

Paso 3 Cálculos estequiométricos:

2.108. Se tiene el siguiente proceso consecutivo:

Calcular las masas de carbono, cloro molecular e hidrógeno molecular para producir 
un kilogramo de silicio ultra puro.
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Estequiometría con rendimiento

2.109. La reacción de naftaleno produce anhídrido ftálico:

Determinar las libras de anhídrido ftálico que se pueden producir a partir de 100 lb 
de naftaleno, sabiendo que el rendimiento de la reacción es del 70 %.

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares: 

Paso 3 Realizar cálculos estequiométricos:

2.110. El yodo se utiliza como desinfectante y se lo puede obtener mediante la 
siguiente reacción:

Calcular los gramos de una muestra de yodato de sodio del 65 % en peso de pureza 
que se requieren para obtener 50 g de yodo si la reacción ocurre con una eficiencia 
del 60%. ¿Cuántos gramos de hidrógenosulfato de sodio se producen? 
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2.111. Cuando ácido etanoico se neutraliza con cal y posteriormente se calcina se produce  
2-propanona, se conoce que el rendimiento del proceso es del 93 %, determine la 
cantidad de la cetona que puede obtenerse a partir de 250 kg del ácido carboxílico 
del 97,2 % de pureza.

Paso 1 Se escribe las reacciones y se las iguala:

El proceso global será:

Paso 2 Se calcula los pesos moleculares de cada reactivo y producto deseado:

Paso 3 Por factores de conversión se calcula la cantidad requerida

2.112. Se desea sintetizar 150 gramos de anilina a partir de nitrobenceno, sabiendo 
que solo el 80 % del nitrobenceno se transforma en anilina, calcule la masa de 
NaOH, y Na2S2O4 al 90 % de pureza, y los mililitros de nitrobenceno de densidad 
1,20 g/cm3 que serán necesarios para la reacción.  Identifique el agente reductor y 
oxidante. Calcule el número de átomos de nitrógeno contenidos en los 150 gramos 
de anilina y la composición porcentual de la anilina. 

Paso 1 Primero se iguala la ecuación:

Por ion-electrón:
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Paso 2 Cálculos estequiemétricos:

El número de átomos de nitrógeno en 150 g de anilina:

Fórmula porcentual:

Estequiometría aplicada a ciencias e ingeniería

2.113. (Ingeniería civil) La formulación de un concreto tiene la siguiente proporción 
en masa ½:1:2,14:2,61 en agua, cemento Portland, agregado fino y agregado 
grueso, se desea preparar 14 toneladas de concreto para una construcción, calcular 
la masa de cada ingrediente.
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Calculamos el porcentaje de cada componente: 1 T de cemento; 0,5 T de agua; 2,14 
T de agregado fino; 2,61 T de agregado grueso=6,25 T

Calculamos la cantidad de cada componente:

2.114. (Ingeniería ambiental) Un agua residual de una planta alimenticias después 
del tratamiento tiene un pH de 10, una muestra de (50 mL) requiere 2,1 mg de NaOH 
puro, el NaOH que se tiene en bodega es 75 % de pureza para neutralizar el agua 
residual y poder descargarla a la red pública, calcular la cantidad de NaOH grado 
técnico debe añadirse al agua residual para su tratamiento, sabiendo que la cisterna 
de homogenización es de 8 metros cúbicos.

2.115. (Industria metalúrgica) Se tiene óxido férrico impuro el cual es tratado coque 
(C) para formar hierro metálico y monóxido de carbono, si 938 kg del mineral 
producen 523 kg de hierro, determinar la pureza del óxido.

Paso 1 Igualar la ecuación:

Paso 2 Determinar los pesos moleculares de los implicados:
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Paso 3 Realizar los cálculos estequiométricos:

2.116. (Industria metalúrgica) La Cianuración es el proceso preferido en Ecuador 
para las actividades de extracción de oro, para este proceso se utiliza cianuro de 
potasio: 

¿Cuántas moles de cianuro de potasio se requiere para extraer 29,0 g de oro?

2.117. (Industria farmacéutica) En una planta farmacéutica se desea preparar un 
lote de 5000 frascos de un jarabe que contiene 2,5 g amoxicilina y 2,5 g sulbactam 
por cada frasco, se sabe que cada frasco contiene 20 dosis de 5 mL (100 mL), la 
amoxicilina trihidratada equivale a 87,855 % de amoxicilina pura, el sulbactam pirroxil 
equivale a 66,92 % sulbactam puro, calcular la cantidad de amoxicilina trihidratada 
y sulbactam pirroxil que se requiere para la fabricación del lote, calcular la cantidad 
de amoxicilina que tendrá 1 dosis del jarabe.

Para la amoxicilina: 

Para el sulbactam:

La dosis tendrá:

2.118. (Industria farmacéutica) Se requiere fabricar 20 000 cajas x 30 tabletas de 
ibuprofeno, 2 500 cajas x 2 tabletas para muestra médica y el resto de la producción 
será cajas x 10 tabletas, la capacidad del mezclador es 300 kg, y el peso de cada 
tableta es 495 mg, la dosis del principio activo es 200 mg/tableta, y la pureza del 
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ibuprofeno a utilizar es del 97,83 %, el proceso de granulación y mezcla tiene un 
rendimiento de 98 %, el tableteo tiene un 2 % de pérdida, el proceso de recubrimiento 
tiene una eficiencia del 99,5 %. Calcular cuántos lotes se deben fabricar para 
cumplir con el pedido, la masa de ibuprofeno que se requiere mezclar, ¿cuál será el 
rendimiento real por lote? 

Calculamos la cantidad real de tabletas requeridas:

El resultado anterior muestra que deben prepararse 2 lotes para cumplir la entrega.

Para el primer lote:

Para el segundo lote se debe repartir el producto para cada presentación:

Comentario: en producción farmacéutica se tiene varias presentaciones de 
producto, las muestras médicas son productos de que sirven para promocionar 
los medicamentos y su producción es pequeña, las presentaciones más grandes 
suelen ser producidas para hospitales y entidades públicas, mientras que el resto de 
presentaciones son para productos que se comercializan de forma privada.

Cálculos para el ibuprofeno:

2.119. (Industria cosmética) La fórmula maestra de un jabón líquido base es: 5 % 
lauril sulfato de sodio, 4,5 % NaCl, 6 % glicerina, 0,001 % colorante, 1 % fragancia, 1 
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% conservante y 1 % EDTA. Se desea preparar 5 000 botellas de 500 mL líquido, se 
sabe que el rendimiento es del 96 % y la pureza del lauril sulfato de sodio es del 70% 
de pureza, calcular la masa del lauril sulfato que se debe pesar para la manufactura 
(la densidad del jabón líquido es 1,21 g/mL.)

2.120. (Industria cosmética) En la bodega de materias primas se tiene 6,5 toneladas 
de glicerina al 77 % de pureza que se encuentra a un año de caducar, por tal motivo 
se planifica la producción de jabón líquido para consumir toda la glicerina disponible, 
calcular la cantidad del resto de ingredientes para la manufactura, ¿Cuántos frascos 
de jabón de 500 mL se pueden fabricar? (use los datos del ejercicio anterior). 

Para las botellas:

Para el lauril:

Para el NaCl:

Para el colorante:

Para el conservante:
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Para la fragancia:

Para el EDTA:

2.121. (Ingeniería ambiental) El DQO es una medida de la cantidad de material 
biodegradable y no biodegradable que contiene agua, el DBO5, por otro lado, es la 
medida de material que puede biodegradarse en 5 días, ambas medidas están en 
mg de oxígeno molecular por cada litro que se requieren para degradar la materia 
contaminante, un agua residual contiene 450 mg/L de DQO y 231 mg/L de DBO5, 
si la cisterna de almacenamiento tiene 16 m3, calcular la cantidad de oxígeno 
requerido para degradar la materia biodegradable y no biodegradable contenidos 
en la cisterna.

Oxígeno para todo el material contaminante:

Oxígeno para todo el material biodegradable:

Oxígeno para todo el material no biodegradable:

2.122. (Ingeniería ambiental) Para la extracción de cadmio de almendras de cacao, 
es necesario “lavar” las almendras molidas con una solución de EDTA por 60 minutos, 
el contenido del metal pesado en las almendras es 0,8 mg de cadmio por cada kg 
de almendra de cacao antes del lavado y después del tratamiento su concentración 
baja un 54 %, calcular cuánto cadmio se remueve de 30 kg de almendras de cacao, 
la normativa europea para exportación de cacao y derivados es 0,5 mg de Cd por 
cada kg de producto ¿el producto cumple con la normativa?   

El bajó un 54 % significa 100-54 = 46 %: 
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El producto cumple la normativa europea.

Cadmio inicial:

Cadmio Final:

Cadmio extraído:

2.123. (Ingeniería ambiental) Un agua residual está contaminada netamente con 
meropenem, un antibiótico de última línea, con una concentración de 1 mg/L, 
calcular el DOQ teórico que tendría el agua residual considerando que toda la 
materia contaminante es meropenem (C17H25N3O5S, 383,46 g/mol.)

2.124. (Ingeniería química) Para sintetizar carburo de calcio se hacen reaccionar 
en un horno eléctrico carbono y óxido de calcio para generar el carburo de calcio y 
monóxido de carbono, en el horno el producto en mezcla resultante es 15 % óxido 
de calcio sin reaccionar y 85 % carburo de calcio, calcular la cantidad de óxido de 
calcio que se deben añadir al horno por cada 50 toneladas de carburo de calcio, 
realizar el mismo cálculo para 50 toneladas de producto en mezcla (Rosenberg. 
2009).

Paso 1 Escribir la reacción igualada:

Paso 2 Calcular los pesos moleculares: 

Paso 3 Realizar cálculos: 
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De la reacción anterior se tendrá 50 Toneladas del producto en mezcla:

Para el cálculo número 2 

De la reacción anterior se tendrá 50 Toneladas del producto en mezcla:

2.125. (Industria farmacéutica) Se desea preparar 7800 cajas x30 cápsulas de un 
medicamento cuya fórmula maestra es 200 mg Ibuprofeno puro, 200 mg paracetamol 
y 5 mg estearato de magnesio (excipiente), el peso promedio del polvo contenido 
en cada cápsula es 408 mg, el técnico encargado olvidó realizar los cálculos de 
corrección de pureza de las materias primas y produjo un lote de 100 kg. Realizar 
los cálculos de reproceso, sabiendo que la pureza del ibuprofeno es 98,39 % y del 
paracetamol es 97,94 %.

Primero calculamos el porcentaje de cada componente para la fórmula maestra:
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Luego calculamos la masa real de cada componente para 100 kg que es el tamaño 
del lote:

Para el lote mal pesado tendremos:

Para esta operación se dividirá el lote mal pesado en 2 lotes reprocesados:

Para el lote un se toman 50 kg del lote mal pesado y se añade la cantidad de cada 
componente necesaria para llegar a la proporción correcta:

Cantidad real por lote:

Cantidad real de ibuprofeno por lote: Ibuprofeno 49,02 kg Ibuprofeno/100 kg

Para el paracetamol:

Cantidad real de paracetamol por lote: Par. 49,02 kg Par./100 kg
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Para el estearato:

Finalmente:

Se fracciona el lote mal pesado en 2 lotes:

A cada uno se le añade:

0,62 kg de estearato de magnesio

25,54 kg de paracetamol USP

25,31 kg de Ibuprofeno USP 

Se mezcla correctamente y se arregla el lote mal pesado con dos lotes de reproceso.

2.126. (Análisis químico) Una muestra de 1,25 g contiene 35,5 % BaCl2∙2H2O, 48,70 
% NaBr, 10,88 % KI, determinar la cantidad de haluro de plata que se puede obtener 
de la muestra al reaccionar con nitrato de plata. 

2.127. (Industria licorera) Se desea preparar 10 000 botellas de 750 mL de un licor 
dulce de 15° la fórmula maestra 75,51 % en agua, 8,71% azúcar, 0,06 % saborizante, 
0,06 % colorante y 15,04 % etanol puro, el técnico encargado olvidó realizar los 
cálculos de corrección de pureza del alcohol y produjo un lote de 7,5 m3. Realizar 
los cálculos de reproceso, sabiendo que la pureza del etanol es 95,46 % en peso. 
Calcule el rendimiento del proceso si se produjeron 19845 botellas de licor después 
del reproceso. La densidad del licor es 1,067 g/L, calcule los grados alcohólicos del 
primer licor, sabiendo que la autoridad sanitaria no acepta un valor inferior a 15° ¿El 
primer licor cumple parámetros de calidad?

Nota para transformar de % en masa de etanol a grados gl utilice la siguiente 
ecuación:
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Primero calculamos las masas teóricas que se debieron pesar para su producción:

Al verificar el Bach récord se verificaré el cálculo erróneo en el alcohol:

Procedemos a calcular la cantidad de etanol puro pesado erróneamente:

Calculamos el % en peso del licor:

Calculamos el % en volumen el cual es el grado alcohólico: 

El licor con el cálculo erróneo cumple con el requerimiento de la entidad sanitaria 
>15°

 En la realidad el análisis de calidad cuando se calcula 15 % en masa el valor final 
del licor es alrededor de 2 grados menos del calculado debido a la evaporación del 
etanol durante la manufactura.

Para los cálculos del reproceso se fracciona el lote en 2, teniendo en cada reactor.
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Completamos las masas de cada ingrediente enfocándonos en el etanol que poseía 
el error.

Es decir, dividimos el lote en dos fracciones y a cada lote reprocesado se añade 
658,03 g de etanol impuro, se añaden el resto de los ingredientes.

Finalmente, para el rendimiento tenemos:
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