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= Una reaccion quimica permite conocer la
cantidad necesaria de los reactivos y la
cantidad de productos formados.

m Toda reaccion quimica se representa por
una ecuacion quimica.

Ejemplo. Cuando el hidrégeno gaseoso se quema con el
oxigeno del aire se forma vapor de agua.

2 H,(9) +_0,(9) < 2H,0 (9) productos

reactivos /
produce

reacciona con
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Ecuacion quimica
— Escribir los reactivos del lado izquierdo y
los productos del lado derecho.

— Indicar el estado fisico de cada
compuesto (g, / s, ac).
— Balancear la ecuacion.

Ejemplo. Escriba la reaccion que ocurre entre dos liquidos, hidrazina y
tetradxido de dinitrégeno, para formar nitrégeno gaseoso y vapor de agua.
N,H, (1) + N,O, (I) — © N, (g) + * H,0 (g)

Ejercicio. Cristales de hidréxido de sodio reaccionan con didxido de carbono
del aire para formar un polvo blanco, carbonato de sodio, y agua liquida
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= Dado que el nimero de atomos de cada
elemento no puede cambiar, debe haber el
mismo numero de cada lado de la ecuacion
quimica. En este caso, se dice que la
ecuacion esta balanceada.

m Para todo calculo de cantidades, se necesita
que la reaccion esté balanceada.
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m Balanceo

1. Se deben conocer las formulas de todos
los reactivos y productos de la reaccion.
B Escribir la ecuacion sin balancear.
Se eligen los coeficientes adecuados para

cumplir la condicion de conservacion.

B Se recomienda iniciar con los elementos que aparecen
en menos compuestos.

B Nunca se modifican los subindices de las férmulas.

Ejercicio. Balancee la ecuacidon quimica de la combustion del metano.
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m Tipos de reacciones

Es importante identificar algunos tipos de
reaccidn para predecir los productos.

Reconocer las regularidades en la reactividad
facilita su compresion.

— Reacciones de combinacion
Una o mas sustancias reaccionan para formar un
producto.
Ejemplo. 2 Mg (s) + O, (g) — 2 MgO (s)
El Mg pierde dos electrones para formar Mg?* y los recibe el oxigeno.

En una reaccién de combinacion entre un metal y un no metal
se forma un compuesto idnico.
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m Tipos de reacciones (cont.)

— Reacciones de descomposicion
Un compuesto produce dos o mas sustancias.
Ejemplos.

CaCoO; (s) — 2 Cao (s) + CO, (9),
2NaN; (s) = 2Na(s) + 3N, (g).

En muchos casos la descomposicion ocurre al calentar,
pero no siempre es asi.
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m Tipos de reacciones (cont.)

— Reacciones de combustion

Es una reaccion rapida que requiere de oxigeno y que
produce una flama.

Al quemar hidrocarburos, se forma agua y diéxido de
carbono, si hay oxigeno suficiente.

Ejemplos.
CiHg (9) + 50, (9) — 4 H,0 (g) + 3 CO, (9),
CeH1,0, (s) + 6 0, (9) — 6 H,0 (g) + 6 CO, (g) .

Estas reacciones son de oxidacion.

3.2. Masa molecular y
masa formula
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m Masa atomica en el S. XIX

— A partir de 100.0 g de agua se obtienen 11.1 gde
hidrogeno y 88.9 g de oxigeno. Esto es, hay 8.01
veces mas oxigeno que hidrogeno.

— El volumen que ocupa el hidrégeno es el doble
que el oxigeno. Se asume que el niUmero de
particulas es el doble y que la relacién es 2H:10.

— Asi, el oxigeno es 16.0 veces mas pesado que el
hidrogeno (masa atdmica relativa).

— El valor actual de la masa relativa del oxigeno es
15.871.
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= Masa atomica

Los atomos son muy pequefos, por lo que se
usa una escala de masas atomicas, la escala
del carbono 12.

En esta escala, al isotopo se le asignan
exactamente 12 unidades de masa atomica,
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Como el isétopo es 19.00/12 veces mas
masivo que el isotopo de referencia, entonces

5@# =19.00 uma
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Para otros isdtopos, se conoce su masa
relativa.

La espectrometria de masas permite
determinar masas relativas. También
separar isotopos y conocer su abundancia

relativa.
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Al separar los isotopos de un atomo, también
se puede determinar su abundancia relativa.

m,, ., =34.97uma (75.53%)

m, . =36.97uma (24.47%)

3.2. Masa molecular y
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Masa atomica promedio de un elemento

a;: abundancia relativa de cada isdtopo
m;: masa atomica de cada isotopo
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Ejemplo. Para el cloro, (™= Qe Mg, 8y My, = 35.46 uma

Cuando soélo hay dos isétopos, la masa atomica
promedio permite conocer la abundancia.

Ejercicio. La masa atomica promedio del Br es 79.90 uma,
calcule la abundancia de los dos isétopos estables,

3%9 =78.92uma B%Wmﬁ =80.92uma
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= Masa molecular
La masa de una molécula, o masa molecular, es la
suma de la masa de los atomos que la forman.
m....= 2 X 1.008 uma + 16.00 uma = 18.02 uma

agua

NUmero de Avogadro: nimero de atomos de 2C
presentes en una muestra de 12 gde 12C,
N, =6.022 x 10%3

La masa de un atomo se calcula a partir M estra

de la masa de una muestra, con un My dividual N
numero de particulas conocido.

particulas
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La relacién entre la masa de dos atomos siempre es la misma,

m |N‘3u53 uwoooB _ N, m

m, 2m, 10m, 1000m, N,m,

en 12 gde 12C, hay N, atomos de 12C (12 uma);

en 35.46 gde Cl, hay N, atomos de Cl (35.46 uma);

en 34.97 gde 3°Cl, hay N, atomos de 3°Cl (34.97 uma);

en 18.02 g de H,0, hay N, moléculas de H,O (18.02 uma).

Ejercicio. Calcule la masa de un atomo de titanio y el nimero de atomos
de titanio presentes en 10.00 g de este metal.
Si se cubre la tierra con N, canicas, se formaria una capa de 5 km de espesor.

Al apilar N, monedas de un peso, la columna mediria 1018 4m.
(dricrra-so™~ 1.5X108 A13; Fgigima soar~6.0x10° Am; afio luz~103 A, 1y, 1scea~ 1018 Am.)
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= Masa formula

La masa formula de una sustancia es la
suma de las masas atomicas de cada
atomo de su formula quimica.

m En un compuesto molecular, la masa férmula
coincide con la masa molecular.

m Para las sustancias ionicas solo se usa la
masa férmula, ya que no hay moléculas
neutras en el cristal.

3.3. El concepto del mol
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Los atomos son muy pequefos para
manipularlos o contarlos individualmente,
por esta razon es mas conveniente tratar
con una coleccion de objetos.

12 objetos docena
100 objetos centena
N, objetos mol
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Un mol es la cantidad de sustancia que
contiene N, particulas de dicha sustancia.

El nUmero de moles se denota con n7y su
unidad es el mol.

3.3. El concepto del mol
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Ejemplos.
1 mol de atomos de H 6.022 x 1023 atomos de H

1 mol de moléculas de H, 6.022 x 102 moléculas de H,
1.204 x 10%* atomos de H

1 mol de moléculas de H,O 6.022 x 102 moléculas de H,0
1.204 x 102* atomos de H
6.022 x 102 atomos de O

Un mol de H,O y un mol de H, contienen el mismo nimero de
moléculas pero cada muestra tiene masa distinta.

#particulas = N, n
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= Masa molar

La masa molar (M) es la masa por cada
un mol de sustancia.

330_moc_m - Z>330_mnc_m - _<_
My, N AM M

HMO

M. 12 gmol™ 1gmol™

= B:O_moc_m = Bjo_moc_m H_.CBD

M= .
B:O_moc_m Smmo ”_.N uma

Numéricamente, la masa molar y la masa molecular coinciden, pero tienen
unidades distintas.

3.3. El concepto del mol
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Asi, la masa es proporcional a la cantidad de
materia,

m=

Ejercicio. El acido acetilsalicilico, CyHgO,, es el ingrediente activo de la
aspirina.

a) Calcule la masa de 0.509 mo/ de C4HgO,.

b) Calcule el nimero de moles de acido acetilsalicilico presentes en
1.000 g de aspirina con 91.6% de C4HgO,.
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= Composicion de un compuesto

— A partir de la formula de un compuesto
es posible calcular la composicion
porcentual.

COMPOSICION = 111,40 [ My

Ejemplo. Un mol de H,O contiene dos moles de atomos de
hidrégeno y un mol de atomos de oxigeno.

i A M/gmol! n/mol m/g composicion
18.02 1 18.02
1.008 2 2.016 11.19%
16.00 1 16.00 88.79%

3.3. El concepto del mol
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Ejercicio. Obtenga la composicion porcentual de la glucosa, C,H,,0.

Ejercicio.
a) ¢Qué cantidad de hierro se puede extraer de 1.000 kg de Fe,05?

b) ¢éQué cantidad del mineral hematita (con 66.4% de Fe,0;) se
requiere para obtener 1.00 kg de hierro?

Un mol de Fe,05 contiene dos moles de Fe,
Nee / Neey0, = 2/ 1 = 2. Por lo tanto,

\w_um = N \.N_nmNOw
%Fe = Mg, [ Mg 203

o\o_nmNOu = s\ummb.w\ Mimineral
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m Formula a partir de analisis quimico

— La informacion sobre la composicion
permite obtener la proporcion de atomos
presentes en una molécula.

m La férmula empirica es la relaciéon mas simple
entre el nimero de atomos de una sustancia.

m La férmula molecular indica la cantidad de
atomos de cada elemento que presentes en
una sustancia.

La glucosa, C,H;,0,, el acetaldehido, CH,O, vy el acido
acético, C,H,0,, tienen la misma férmula empirica, CH,O.

3.3. El concepto del mol
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Ejemplo. Una muestra de 25.00 g de un compuesto soélido, de color
anaranjado, contiene 6.64 g de potasio, 8.84 gde cromoy 9.52 gde
oxigeno. Encuentre su formula empirica.

A; m/g M,/g mott n/mol n/n,,,
K 6.64 39.10 0.170  1.00
Cr 8.84 52.00 0.170  1.00
o 9.52 16.00 0.595  3.50

compuesto  5.00

Férmula empirica: K,Cr,0,
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— La combustion de un compuesto de C, H,
y O produce dioxido de carbono y agua.

m El carbono del CO, sdlo proviene del
compuesto.

m El hidrogeno del H,0 sdlo proviene del
compuesto.

m El oxigeno de los productos de combustion
proviene tanto del compuesto como del O,.

3.3. El concepto del mol
a1l
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Ejemplo. Una muestra de 5.00 g de acido acético se quema en aire y se
producen 7.33 g de CO, y 3.00 g de H,O. Obtenga la formula empirica.

Nl Neo, =1 e = Neo, = Meo, | Meo,
Myl Mo = 2 My =2 Mo =2 (Nyo / Myo)

n,/mol M,/g mott m/g n/n

\_\. min

C 0.167 12.01 2.00 1.00
H 0.333 1.008 0.336  2.00 CH,O
@) 0.166 16.00 2.66 1.00

compuesto 5.00

La férmula molecular es un multiplo de la férmula empirica.
El benceno, C,H, y el acetileno, C,H,, tiene la misma férmula empirica, CH.
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— La masa molar se puede determinar por

otros métodos y ésta permite encontrar la
formula molecular.

Ejemplo. La masa molar del acido acético se determind con un

espectrometro de masas. Esta es aproximadamente 60 g mo/-.
Encuentre la formula molecular.

\Sﬁ,\.\ /5

o= 30.02 g moH

M, ac.acético \ ] CH NQH 2.0

3.4. Relaciones
estequiométricas
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m Calculos con reacciones

Una reaccion balanceada permite
relacionar cantidades de sustancia entre
_u_,On_ COﬂOm < _\mmnﬂ<0m. no. de moléculas — no. de moles

Ejemplo. Para la reaccion 2 N,H, (I) + N,O, (I) — 3 N, (g) + 4 H,0
(9), se cumplen las siguientes afirmaciones:

2 mol de N,H, reaccionan con 1 mo/de N,Q,,

4 mol de N,H, reaccionan con 2 mo/de N,O,,

1 mol de N,H, reaccionan con 0.5 mo/de N,O,, ..
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Ejercicio. Para la reaccion 2 N,H, (I) + N,O, (I) — 3 N, (g) + 4 H,0 (g),
a) calcule el nimero de moles de hidrazina, N,H,, necesarios para
producir 1.80 /mo/ de nitrogeno gaseoso, N,.

b) Calcule el nimero de moles de nitrégeno molecular formados al
reaccionar 2.60 mo/ de tetradxido de dinitrégeno.

Ejercicio. Considere la reaccion de sintesis del amoniaco,

N, (9) + 3 H, (9) — 2 NH; (9).
a) Calcule el nimero de moles de amoniaco producidos cuando

reaccionan 1.34 mol/ de nitrogeno.

b) Obtenga la masa de nitrdgeno necesaria para formar 1.00 x 103 g
amoniaco.

c) Encuentre el niUmero de moléculas de amoniaco formadas al reaccionar
1.34 g de hidrdégeno.
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m Reactivo limitante

— Cuando los reactivos no estan en
condiciones estequiométricas, aquel que
se consume totalmente limita la reaccion
y se denomina reactivo limitante.

m Todos los calculos deben realizarse con el
reactivo limitante.
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Proporciones estequiomeétricas
2 Sb (s) +3L(s) — 2 Sbl; (s)
inicio 2.00 mo/ 3.00 mo/
reacciona 2.00 mol/ 3.00 mo/
final 0.00 mo/ 0.00 mo/ 2.00 mo/

ne | a 1.00 1.00

El reactivo con el menor cociente es el reactivo limitante.

3.4. Relaciones
estequiomeétricas ...5

I_I

Ejercicio. Inicialmente se tienen 1.24 mo/ de antimonio y 1.50 mo/ de
yodo que siguen la reaccion 2 Sb (s) + 3 I, (s) — 2 SbI; (s).

a) Determine al reactivo limitante.

b) Indique que cantidad de producto se forma.

¢) Calcule la cantidad de reactivos que quedan sin reaccionar.

Ejercicio. Determine la cantidad final de cada compuesto para la reaccion
anterior, si inicialmente se tienen 1.20 g de antimonio y 2.40 g de yodo.
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m Rendimiento de una reaccion

— Cuando una reaccion quimica no se
completa en su totalidad, el rendimiento
se determina a partir de la cantidad de
productos formados, o bien, con la
cantidad de reactivo limitante consumido.

cantidad real

rendimento=-——
cantidad esperada
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Ejercicio. Inicialmente se tienen 1.24 mo/ de antimonio y 1.50 mo/ de
yodo que siguen la reaccion 2 Sb (s) + 3 I, (s) — 2 SbI; (s).

Calcule la masa de producto formado, si la reaccidon se completa en
78.2%.




