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Resumen 

Concepto de mol 

ado que un átomo, un ion o una molécula 

son unidades extraordinariamente 

pequeñas, aun las más diminutas 

cantidades de sustancias contienen un número 

enormemente grande de dichas partículas. Por 

ejemplo, un pequeño trozo de hierro de apenas 

1 g de masa ¡contiene 1×1022 átomos! (es decir, 

un valor numérico formado por un 1 seguido de 

22 ceros). Por ello, en Química se utiliza una 

unidad llamada mol (del latín moles que 

significa montón) para el estudio de las 

cantidades de las sustancias.   

Un mol es la cantidad de materia que 

contiene tantas entidades como átomos hay en 

0.012 kilogramos o 12 g de carbono-12, la que 

corresponde a 6.022 x 10 23 partículas 

elementales. El mol se refiere a la cantidad 

fija de unidades, pudiendo ser partículas de 

distinto tipo, por ejemplo:  

1 mol de átomos 

1 mol de moléculas 

1 mol de iones 

1 mol de cualquier partícula elemental. 

 

Este número tan impresionante  

602.200. 000.000. 000.000. 000.000 

tiene nombre propio, se llama Número de 

Avogadro o NA (también N0) 

Una analogía común para comprender 

este concepto es el uso cotidiano de 

unidades de medida como un par o una 

docena que nos sirven para agrupar 2 o 

12 unidades de cualquier objeto.   
 

  De esta forma, en Química podemos tener 

que: 

-1 mol de He = 6.022×1023 átomos de He  

-1 mol de H2SO4 = 6.022×1023 moléculas de H2SO4  

-1 mol de Na+ = 6.022×1023 cationes sodio 

 

Error frecuente: no reconocer que el mol 

es una unidad de medida y, a la vez, un 

factor de conversión que establece una 

proporción útil en química para 

resolver problemas cuantitativos, siendo:  

 

1 𝑚𝑜𝑙 

6.022 × 1023 𝑝𝑎𝑟𝑡í𝑐𝑢𝑙𝑎𝑠
 

 

Masa Molar  

emos visto que 1 mol de átomos de 

carbono-12 tiene una masa exactamente de 

12 g y contiene 6.022×1023 átomos. Esta 

cantidad de carbono-12 es su masa molar (MM) y 

se define como la masa (m) de 1 mol de 

unidades (como átomos o moléculas) de una 

sustancia; es decir, NA o 6.022x1023.  

De esta forma es fácil saber cuántos mol (n) 

de sustancia tendremos: 

 

𝑀𝑀 =
𝑚

𝑛
  ↔   𝑛 =

𝑚

𝑀𝑀
 

 

Para los átomos, es numéricamente igual 

a su masa atómica, en unidades de masa atómica 

(u), pero expresada en g/mol. Si conocemos la 

masa atómica de un elemento, también conocemos 

su masa molar.  

En cambio, para moléculas y compuestos 

iónicos, la masa molar es igual a su masa 

molecular o total (en u), expresada en g/mol: 

 

Elemento: Na Compuesto: CO2 

Masa atómica: 22.99 u Masa Molecular: 44.0 u 

(1x12.0 + 2x16.0) 

Masa Molar: 22.99 g/mol Masa Molecular: 44.0 g/mol 

1 mol Na = 22.99 g 1 mol CO2 = 44.0 g 

 

Error frecuente 1: no comprender que la 

masa molar es otro factor de conversión 

entre la masa (m) de una sustancia con 

el número de partículas (N) que posee: 

 

D 

H 



 

 
   

 
 

Error frecuente 2: no saber interpretar 

las fórmulas químicas en términos de 

mol de los átomos que posee un número 

determinado de mol de una sustancia: 

 

Por ejemplo, en 1 mol de H2O, se cumple: 

 

1 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑂 

2 𝑚𝑜𝑙 𝐻 
  𝑦  

1 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑂 

1 𝑚𝑜𝑙 𝑂 
   

 
De esta forma, tenemos relaciones 

molares que serán utilizados en los distintos 

cálculos, predicciones o determinaciones 

cuantitativas en el estudio de las distintas 

áreas de la Química:  

Puedes practicar con los ejercicios propuestos y 

profundizar con los links al final de la guía. 

Cálculos Estequiométricos 

 

n el estudio más práctico de la química, 

es fundamental predecir y/o determinar la 

cantidad de cada una de las sustancias 

involucradas en toda reacción. Para ello, el 

concepto de mol nos permite aprovechar, en un 

nivel macroscópico práctico, la información 

cuantitativa contenida en una ecuación química 

balanceada. Consideremos la siguiente ecuación 

balanceada: 

 
Al estar balanceada nos aporta importante 

información cuantitativa: 

 

 
 

Con ella podemos establecer proporciones 

entre las cantidades de las sustancias en 

términos de átomos, moléculas, moles y masa, 

utilizándolas en la resolución de distintos 

problemas: 

 

2 𝑚𝑜𝑙 𝐻2

1 𝑚𝑜𝑙 𝑂2
∶  

2 𝑚𝑜𝑙 𝐻2

2 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑂
∶  

1 𝑚𝑜𝑙 𝑂2

2 𝑚𝑜𝑙 𝐻2𝑂
  

Fácilmente podemos predecir la cantidad 

de agua que se producen a partir de 1.57 mol 

de O2: 

 
 

Y con ello saber cuántas moléculas de 

agua, utilizando la relación de 1mol = 

NA=6.022x1023.   

 

Además, y más útil a nivel 

experimental, es posible saber la 

masa de agua que se produce, 

sabiendo la Masa Molar (MM), o el 

volumen si conocemos su densidad 

(g/mol). 

 

Estos cálculos son la base del 

estudio cuantitativo de las 

distintas sustancias y de las 

reacciones o transformaciones que 

experimentan cada una de ellas. 

 

 

Puedes practicar con los ejercicios propuestos y 

profundizar con los links al final de la guía. 
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Ejercicio Resueltos 
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Ejercicio Propuestos 

 

1. Determina cuántos átomos de oxígeno hay en:  

(a) 0.25 mol de Ca(NO3)2  

(b) 1.50 mol de carbonato de sodio? 

 

R: 9.0x1023 & b) 2.71x1024  

 



 

 
   

2. Sin usar calculadora, ordena las muestras 

siguientes de menor a mayor número de átomos 

de O:  

1 mol de H2O 

1 mol de CO2 

3x1023 moléculas de O3. 

 

R: 1 mol de H2O < 3x1023 moléculas de O3 < 1 mol 

de CO2 

 
3. Utilizando datos de masa atómica de un 

sistema periódico con 3 c.s., determina la 

masa molar del Ca(NO3)2 

 

R: 164.1 g/mol 

 
4. Utilizando datos de masa atómica de un 

sistema periódico con 3 c.s., determina 

cuántos moles de bicarbonato de sodio (NaHCO3) 

están contenidos en 508g del compuesto. 

 

R: 6.05 mol de NaHCO3. 

 

5. Determina la masa, en gramos, de: 

a) 6.33 mol de bicarbonato de sodio 

b) 3.0x10-5 mol de ácido sulfúrico 

 

R: a) 532 g & b) 2.9 x10-3g.  

 
6. Determina el número de moléculas que hay 

presentes en 4.20g de HNO3. Luego, determina 

cuántos átomos de O se tienen en esa misma 

muestra. 

R: 4.01x1022moléculas HNO3 y 1.20x1023 átomos O. 

 
7. La descomposición de KClO3(s) se usa 

comúnmente en el laboratorio para preparar 

cantidades pequeñas de O2(g), formándose además 

KCl(s). Luego, ¿Cuántos gramos de O2 se pueden 

obtener a partir de 4.50g de KClO3(s)? 

R: 1.77 g de O2(g).  

 
8. El propano, C3H8, es un combustible común 

que se emplea para cocinar y para la 

calefacción casera. ¿Qué masa de O2(g) se 

consume en la combustión completa de 1.00g de 

propano? 

R: 3.64 g de C3H8 

 
9. Los alimentos que ingerimos son degradados 

o desdoblados en el cuerpo para proporcionar 

la energía necesaria para el crecimiento y 

otras funciones. La ecuación general global 

para este complicado proceso está representada 

por la degradación de la glucosa (C6H12O6) en 

dióxido de carbono (CO2) y agua (H2O): 

 

Si una persona consume 856 g de C6H12O6 durante 

cierto periodo, ¿cuál será la masa de CO2 

producida? 

R: 1.25 × 103 g CO2 

 

10. ¿Qué masa de CO2 se produce en la reacción 

de 4,16 g de trietilenglicol, C6H14O4, en un 

exceso de O2 para producir, además, H2O? 

R: 7,31 g CO2 

 

Más información en …  
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