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MATERIA Y TRANSFORMACIONES QUIMICAS



1. PROPIEDADES DE LA MATERIA

= Los cuerpos que nos rodean estan compuestos de diferentes tipos de sustan-
cias. Sean cuales sean estas sustancias, que llamamos genéricamente materia,
presentan una serie de PROPIEDADES comunes, y que vamos a enumerar a
continuacion:

= Se llama masa de un cuerpo a la cantidad de materia que contiene. La masa
determina el comportamiento fisico del mismo, pues con ella est4 relacionada
la fuerza gravitatoria y la propiedad de inercia.

= Por otro lado, los cuerpos ocupan una cantidad de espacio. A dicha cantidad la
denominamos volumen del cuerpo.

= Definimos la densidad de un cuerpo como la cantidad de masa por unidad de
volumen, o dicho de otra forma al cociente entre ambos:

P=v

En el sistema internacional las unidades en las que se miden la masa, el volumen
y la densidad son el kilogramo (kg), el metro cabico (m’) y los kilogramos por metro
clibico (kg/m’) respectivamente.

2. CLASIFICACION DE LAS SUSTANCIAS

Las sustancias que podemos observar en la naturaleza se dividen en sustancias
puras y mezclas.



= Se llaman SUSTANCIAS PURAS a aquellas que no se pueden descomponer me-
diante procedimientos fisicos sencillos (calentamiento, sometimiento a campos
magnéticos, etc.) en otras sustancias.

Dentro de las sustancias puras puede darse el caso de que mediante procesos qui-
micos podamos descomponer la sustancia pura en otras mas simples.

= Si ello es posible, la sustancia se llama compuesto.

= En caso contrario, la sustancia se llama elemento.

= Se llaman MEZCLAS a las sustancias que resultan de la combinacion de varias
sustancias puras, siendo posible la separacion de estas sustancias utilizando
procedimientos fisicos.

= Una mezcla se llama homogénea si dos partes cualesquiera de la misma tienen
exactamente las mismas propiedades y caracteristicas (por ejemplo, sal disuelta
en un agua).

= Una mezcla se dice heterogénea si las propiedades de dos partes de dicha mez-
cla pueden tener propiedades diferentes (como un monton de arena mezclada
con serrin).

Podemos resumir lo anterior en el siguiente cuadro:

( Elementos
Sustancias puras
Compuestos
Materia
Mezclas homogéneas
Mezclas

Mezclas heterogéneas



3. REACCIONES QUIMICAS

= Se llama REACCION QUIMICA a cualquier proceso en el que unas sustancias se
transforman en otras. Es decir, en una reaccion quimica hay unas sustancias que
desaparecen y otras que se forman.

= Se llaman reaccionantes o reactivos a las que inicialmente toman parte en la
reaccion quimica.
= Se llaman productos a las sustancias que se obtienen de la reaccion.

Una reaccidon quimica se representa escribiendo a la izquierda los reactivos y a
la derecha los productos. Esta expresion recibe el nombre de ecuacion quimica de la
reaccion:

A+B —-C+D

La flecha indica el sentido de la reaccidn, es decir, cudles son los reactivos que
se transforman en los productos. Este tipo de reacciones recibe el nombre de irrever-
sibles.

Hay algunas reacciones en las que los productos pueden volver a convertirse en los
reactivos. Estos tipos reciben el nombre de reacciones reversibles, y se representan en
una ecuacion cambiando la flecha anterior por una flecha de doble sentido.

A+B & C+D
CLASIFICACION DE LAS REACCIONES QUfMICAS

< Las reacciones quimicas se CLASIFICAN en:

= Reacciones de combinacion
Son aquellas en las que varios reactivos dan lugar a un compuesto resultante.

2H, +0, »2H,0
Ca0 +Si0, — CaSiO,
2Na+H,0, —2NaOH



= Reacciones de descomposicion
Al contrario que las anteriores. En ellas un compuesto da lugar a varios pro-
ductos.

CH, - C+2H,
H,SO, - H,0+S0,
Cu(OH), —» CuO+H,0

= Reacciones de sustitucion simple

Un elemento desplaza a otro en un compuesto.

H,SO, +Ca— CaSO, +H,
ClL +SH, - 2CIH+S

= Reacciones de doble sustitucion

En este tipo de reacciones dos elementos se desplazan mutuamente de dos

compuestos.

AgNO, + NaCl - NaNO, + AgCl
CaCl, +Na,CO, — CaCO, +2 NaCl

= Se llama AJUSTAR UNA ECUACION QUIMICA a escribirla (como las anteriores)
de forma que el nimero de atomos de cada elemento en la parte izquierda sea
igual al de la parte derecha de la ecuacion. Una forma sencilla de hacerlo es
escribiendo unos coeficientes en cada compuesto e igualando los &tomos de cada
elemento, resolviendo después el sistema de ecuaciones:

a-C,H, +b-0, »>¢-CO,+d-H,0

Igualando para cada elemento:

C 2-a=c c=2-a
O 2-b=2-c+d —>b=%-a
H 6-a=2-d d=3.a



Todos los valores dependen de uno (en este caso a), al que damos un valor que haga
desparecer los coeficientes fraccionarios. En nuestro caso, haremos a = 2;

a=2;b=7;c=4;,d=6
con lo que la ecuacidn ajustada es:

2C,H, +70, —4C0, +6-H,0

# Ejemplo:
&5 Ajustar las siguientes ecuaciones quimicas:
a) H, + Cl, > HCI
b) Ca(OH), + HNO,; — Ca(NO;), + H,0
¢) NH, + HCI <> NH,CI

a)
aH, +bCl, = cHCI

Para cada elemento tenemos que:

H 2a=c
Cl 2b=c

1 1
Dando a c el valor ¢ = 1, nos quedaque a=—, b=—
Quedando: 2 2

1 1

EHZ +EC12 — HCl1

Aunque esta expresion es correcta, es mejor evitar las fracciones, por lo que
multiplicamos por dos quedando la ecuacidon como:

2 H, +21cl, 5 2HCIS H, +01, - 2HC
2 2

b)
aCa(OH), + bHNO, — cCa(NO, ), +dH,0




Las ecuaciones son ahora:

Ca a=c

O 2a+3b=6¢c+d
H 2a+b=2d

N b=2c

Sustituyendo a partir de las ecuaciones del Ca y el N, nos queda:
O 2c+3-2c=6¢c+d—>8c—6¢c=2c=d
H 2c+2c=2d—>4c=2d—2c=d

Estas dos ecuaciones conducen a la misma igualdad. Como todas las variables
estan en funcion de ¢, podemos dar a esta el valor 1, quedando:

c=1

a=c=1

b=2c=2

d=2c=2

La ecuacion queda como:

Ca(OH), + 2HNO, — Ca(NO,), +2H,0
)

aNH, + bHCI < cNH,Cl

El sistema de ecuaciones es:

N a=c
H 3a+b=4c
Cl b=c

Vuelve a ocurrir que el sistema depende de una de las variables, por lo que po-
demos darle un valor como ¢ = 1, quedandoa=1yb=1:

NH, +HCl <> NH,Cl




LEYES DE LAS REACCIONES QUIMICAS

< Se llaman LEYES ESTEQUIOMETRICAS o PONDERALES a unas leyes que se
aplican a las reacciones quimicas, y que consideran las masas de las sustancias
que reaccionan.

= Ley de conservacion de la masa (o ley de Lavoisier). Esta ley simplemente
nos dice que la masa de los compuestos que forman parte de la reaccion se conserva,
es decir, la masa total de los reactivos sera igual a la de los productos. La masa no
desaparece, se conserva.

# Ejemplos:

& En la reaccion que aparece a continuacion se combinan 6 g de carbono con
16 g de oxigeno. ;Cudntos g de dioxido de carbono se formardn?

C+0, —C0,

Como sabemos que la masa se conserva a ambos lados de la ecuacion, si reaccio-
nan 22 g de reactivos, se formara la misma cantidad de productos, en este caso
solamente el CO,. Dicho de otra forma:

me +Mm,, =M, —> Mgy, =6+16=22¢g

&5 En la misma reaccion anterior, jcuantos gramos de oxigeno habrdn reaccionado
con 30 g de carbono si tenemos 110 g de dioxido y no han sobrado reactivos?
Igualando las masas de productos y reactivos:
mg +m,, =mg,, —30+m, =110

Despejando la masa de oxigeno queda:
m,, =110-30=80g

= Ley de las proporciones definidas (o ley de Proust). Si para formar 36 gramos
de agua necesitamos 4 gramos de hidrogeno, esta ley nos dice que para el doble de agua
usaremos el doble de hidrogeno, y para la mitad de agua la mitad de hidrogeno.



El enunciado méas formal nos dice que las cantidades de elementos que reaccionan
para dar un compuesto son fijas entre si.

# Ejemplos:

&5 Si 40 g de SO, reaccionan con 9 g de agua, ;cudntos g de H,O hardn falta para
conseguir agotar completamente 144 g de SO,?

SO, +H,0— H,S0,

La ley de Proust dice que la relacion entre las masas que reaccionan es una
constante. O sea:

m
SO
— =cte.

il

Aplicando esto:
40gS0O, 144¢gS0O,
9gH, 0 m

H,0
Despejando la masa de agua:

_144-9

fitl 0 =32,4¢

& Si tenemos 26 g de SO,y 14 g de H,O, ;cudntos g de dcido se formardn?
Sabemos que 40 g de SO, reaccionan con 9 g de agua, y usando la ley de las
proporciones definidas, como en el ejemplo anterior, podemos saber la masa de
SO, que reaccionara con los 14 g de agua presentes.

m o
40880, | Mo, o _4014_ 0
9gH,0 14gH,0 9

Pero no hay disponible tanto SO,, por lo que no reaccionara todo, s6lo podran
reaccionar los 26 g presentes. Con esta cantidad reaccionaran:

40gS0O, 26gSO0O, 26-9
= —my, =
9gH,0 m : 40

H,0

=5,85¢g




Es decir, sobraran 14 — 5,85 = 8,15 g de agua.
Se formaran, por tanto:
5,85 +26 =31,85 g H,SO,

= Ley de las proporciones multiples (o ley de Dalton). Esta ley se usa cuando
dos elementos se pueden combinar para formar varios productos diferentes. La relacion
entre las cantidades de un elemento que se combinan con una cantidad fija del otro es
una relacidon entre nameros enteros (1:2, 2:3, etc.).

# Ejemplo:

&5 El oxigeno y el cobre se pueden combinar formando dos oxidos diferentes. En la
formacion del primero reaccionan 60 g de cobre con 15 g de oxigeno, mientras
que en el segundo, 88 g de cobre reacciona con 11 g de oxigeno. ;Se cumple la
ley de Dalton?

Tenemos que averiguar qué cantidad de oxigeno reacciona con una cantidad fija
de cobre (por ejemplo, 32 g, aunque cualquier otra cantidad es valida).

15¢0 m

OX.1 =—2  _sm,=—"-=8g0
60gCu 32gCu 60

oxn 189 _ m 13,
88gCu 32gCu 88

Comparando las cantidades que reaccionan con una dada de Cu (32 g), resulta
que la relacion entre ellas es:

m,,,(0) 8 _ 2

Moy n(0) 4 1

Si las leyes estequiométricas se ocupaban de las relaciones entre las masas de los
diferentes elementos que tomaban parte en una reaccion quimica, la ley de los voliime-
nes de combinacion o ley de Gay-Lussac, estudia la relacion entre los volimenes de

los elementos gaseosos que reaccionan, y pertenece a las llamadas leyes volumétricas
(de volumen).



La ley de los volimenes de combinacion (aplicable a reacciones entre gases,
recuérdalo), nos dice que los volimenes de gases que intervienen en una reaccion (en
las mismas condiciones de presion y temperatura), guardan entre si una relacion de
nlimeros enteros sencillos.

# Ejemplo:

& ;Cudntos litros de oxigeno, entre las siguientes respuestas (7,532 L, 1 L, 5,467 L),
reaccionardn con I L de nitrogeno para dar 2 L de NO?
Sabemos que la relacion ha de ser de nimeros enteros sencillos, lo que quiere
decir que la Ginica respuesta validaes 1 L.

TEORIA ATOMICA DE DALTON

En 1808, Dalton enunci6 su teorfa. En dicha teorfa suponia que:

= Los elementos quimicos estan formados por particulas llamadas atomos. Los
atomos de un elemento quimico son iguales entre si.

= Los compuestos estan formados por atomos que se unen de alguna manera
entre ellos.

= En una reaccion quimica los atomos no se crean ni se destruyen.

A partir de estas caracteristicas, es facil explicar las leyes estequiométricas que
hemos estudiado antes:

= LEY DE LAVOISIER. Si los &tomos no se crean ni se destruyen, debe haber antes
de la reaccion el mismo niimero que después, con lo que la masa de los productos es
igual que la masa de los reactivos.

Las cantidades de cada elemento quimico que interviene en la reaccion deben con-
servarse antes y después de la misma. Como consecuencia de esta ley, las ecuaciones
deben estar ajustadas, es decir, para un elemento cualquiera, el niimero de 4&tomos que
interviene debe ser igual antes y después.



= LEY DE PROUST. Los compuestos estan formados por la union de atomos
de forma que siempre se unen el mismo nimero de atomos (porque si no estaria-
mos hablando de compuestos diferentes). Como esta relacion entre el niimero de
atomos es fija, las masas también guardaran una relacion fija, pues para el doble
de compuesto hara falta el doble de 4&tomos de cada elemento, e igual para el triple,

la mitad, etc.

10 g compuesto 20 g compuesto

= LEY DE DALTON. Esta ley la podemos explicar facilmente con un ejemplo.
Imagina que los elementos de A 'y B se combinan para formar dos compuestos de
forma que en el primero un atomo de A se combina con dos atomos de B, y en el
segundo un atomo de A se combina con tres de B. La relacion entre las masas de B
que se combinan con una determinada masa de A sera la que hay entre el nimero de
atomos, es decir, 2:3

@
@20

Compuesto | Compuesto Il

HIPOTESIS DE AVOGADRO

La hipdtesis de Avogadro sirvio para poner de acuerdo la teoria atdmica con la ley
de los volimenes de combinacion.

Si tenemos 1 1 de oxigeno y 1 1 de nitrogeno, se forman 2 1 de NO, lo que parece
bastante natural.



1 litro nitrégeno

1 litro oxigeno

2 litros NO

Sin embargo, cuando reacciona 1 1 de nitrogeno con 3 1 de hidrogeno, se forman 2 1
de amoniaco. ;Por qué desaparecen dos litros en la reaccion?

1 litro nitrégeno

3 litros hidrégeno

2 litros NH3

Avogadro afirmd que los atomos de los elementos, al estar en estado gaseoso, se
agrupan formando moléculas.

Q0

OO

1 litro nitrégeno

1 litro oxigeno

2 litros NO

0o
O




Asi es mas facil comprender el porqué de las cantidades que reaccionaban en el
ejemplo anterior.

oo 1litro N,
@)

% 2 litros NH3
@)

(X) 3 litros H,

0

MASAS ATOMICAS Y MOLECULARES

= Se llama MASA ATOMICA de un elemento a la masa de un atomo de ese elemento
medida en una unidad especial, la unidad de masa atomica.

La unidad de masa atdbmica (u.m.a.) es la masa de un dtomo de carbono dividida
entre 12 y corresponde aproximadamente a 1,66-107% kg.

Asf, la masa atdmica del oxigeno es 15,9994 uma (se suele redondear a 16), la del
nitrogeno es 14,0069 uma (14 en la practica), etc.

Cuando tenemos un compuesto formado por varios elementos, la formula quimica
que nos lo describe nos permite calcular su masa molecular.

< Se llama MASA MOLECULAR de un compuesto a la masa en u.m.a. de una
molécula de dicho compuesto, y se calcula sumando las masas atomicas de los
atomos que la forman.




O 1at. 0—>16 u.m.a. O 1at.S—»32 um.a. 0 1at. H—1um.a.

00 2at. H—>2x1=2um.a.

QO 1at. S —1x32 =32 uma.

OOQO 4 at. O —»4x16 = 64 u.m.a.

MR (HQSO2) =98 u.m.a.

NUMERO DE AVOGADRO. MOL

= Se llama NUMERO DE AVOGADRO a la cantidad 6,02 -10%.

Las masas atdmicas y moleculares son muy pequehas para poder ser manejadas.
Por eso han de buscarse otras formas de medir cantidades de sustancias. Se introduce
asi el mol como la cantidad de un elemento o compuesto en el que hay el nimero de
Avogadro de d&tomos o moléculas.

(Por qué este nimero? ;Y quién va a poder contar los atomos o moléculas? Pues
bien, se toma este niimero porque para cualquier compuesto esa cantidad de moléculas
pesa lo mismo que su masa atdbmica o molecular, pero expresada en gramos. Es decir,
6,02-10% atomos de oxigeno pesan 15,9994 g, 6,02-10” atomos de nitrogeno 14,0069 g
y 6,02 -10” moléculas de agua 18,01534 g.

Q 1at. O—16 u.m.a.

000 0
333 §§§ 33
QO O
&&: §§§ ::::: 1 mol. 0 = 6,02 - 1028 at. 0—>16g
VOO QUL
000]0001000)
000]000]0001000)

En una ecuacidon quimica, los coeficientes de cada compuesto nos dicen los éto-
mos o moléculas que reaccionan, pero también el nimero de moles. Por ejemplo, en

la siguiente reaccion,
2H, + O,—2H,0



si dos moléculas de H, reaccionan con una molécula de O,, con 6,02 - 10* moléculas
(1 mol) de oxigeno reaccionaran 2-6,02 - 10 moléculas (2 moles) de hidrogeno.

CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS

<= Son calculos en los que se trabaja con las masas de los compuestos que toman
parte en la reaccion.

A continuacidn veremos unos ejemplos de este tipo de céalculos.

# Ejemplo:
&5 En la siguiente reaccion de descomposicion:
MnO, — Mn + O,
/Qué cantidad de manganeso se obtiene a partir de 100 kg del oxido?

De la ecuacion se sabe que 1 mol de MnO, (55 + 2-16 = 87 g) da lugar a 1 mol
de Mn (55 g). La cantidad que se obtiene a partir de 100 kg del 6xido es:

55 gMn

100.000 g MIIO2 m
g MnU,

=63.218 gMn = 63kg Mn

= Se llama composicion centesimal de una sustancia al porcentaje en masa de
cada elemento que forma parte de dicho compuesto:

atomos A - masa atomica A

masa molecular compuesto

el A=

100

# Ejemplo:

& ;Cudl es la composicion centesimal del dcido sulfiirico H,SO,?
Consiste en comparar las masas presentes de cada elemento y la masa total,

calculando qué porcentaje corresponde a cada uno de estos elementos. Para
ello, calculamos las masas moleculares:

M, (H)=1 M, (S) = 32 M, (0)=16
M, (H,S0,)=2-1+32+4-16 =98




BH=——21  100=2.100=2%
214416432 98

%0=—216 100254 100=65.3%
21+4-16+32 98

aH=—132  100=22.100=32.7%
214416432 98

En una reaccion quimica, hemos visto que la relacion entre las cantidades de los
compuestos que reaccionan es fija. Si tenemos dos compuestos y los hacemos reaccio-
nar, puede ser que uno de ellos se agote completamente, y quede una cantidad sobrante
del otro. El reactivo que se ha agotado recibe el nombre de reactivo limitante, porque
es el que limita la cantidad de producto obtenida (no puede producirse mas).

Vimos un ejemplo de esto al resolver el ejercicio de la ley de Proust

# Ejemplo:

& En un experimento tenemos 48 g de C y 34 g de H, que se ponen a reaccionar
para formar metano. ;Cudl es el reactivo limitante? ;Qué cantidad del otro
elemento queda sin reaccionar?

C+2H, — CH,

De la ecuacion se sabe que 1 mol de C (12 g) reacciona con 2 moles de H,
(2:2 =4 g). Entonces, una simple regla de tres nos da la cantidad de C que debe
reaccionar con 34 g de H,:

12gC
34gH2-4g’=;{

=102gC
2
Como de C sodlo disponemos de 48 g éste es el reactivo limitante. Al gastarse
todo el C, tenemos que saber cuanto H, se consume:
4gH,

48gC-—2 2 =16gH
eCy e~ loeh:

de forma que sobran 34 — 16 = 18 g de H,




Cuando tiene lugar una reaccion quimica, sobre todo a escala industrial, suele
ocurrir que los reactivos no reaccionan completamente por diversas causas. Se llama
rendimiento (medido en porcentaje) de una reaccidon quimica a la relacion entre la
cantidad de producto obtenida y la cantidad se calcula tedricamente:

masa obtenida
=—-100
masa tedrica

# Ejemplo:

& En una instalacion industrial de generacion de dcido clorhidrico, segun la si-
guiente reaccion, se obtienen 700 g del mismo por cada kilo de cloro gaseoso
que se pone a reaccionar. ;Cudl es el rendimiento de la reaccion?

Cl, + H, — 2HC]

La ecuacion nos dice que 1 mol de Cl, (M = 70 g) produce 2 moles de CIH
(2-M; (HCl) =236 =72 g).
Teoricamente, con 1 kg de cloro gaseoso debemos obtener:

72 ¢ CIH

1.000gc12~70gc1
2

=1.029 g CIH
El rendimiento de la reaccion se calcula dividiendo la cantidad real obtenida entre
la tedrica:

700

N=——-100 = 68%
1029

4. ESTADOS DE AGREGACION DE LA MATERIA

= La materia puede encontrarse en la naturaleza en tres estados diferentes, 1la-
mados ESTADOS DE AGREGACION, caracterizandose cada estado por unas propiedades
determinadas:



= SOLIDOS:
En el estado solido, la materia tiene una forma definida, aunque pueda defor-
marse aplicando fuerzas sobre ella.
Al calentar un sdlido se dilata en una cantidad pequeha respecto del volumen
inicial que ocupaba.
Un s6lido se comprime con mucha dificultad, y presenta una densidad alta en
comparacion con los otros posibles estados de la materia.

= LIQUIDOS:
En el estado liquido, la principal caracteristica de la materia es la fluidez, lo que
origina que un liquido no tenga una forma definida, adopta la del recipiente
que lo contiene.
Por otro lado, un liquido también sufre variacion en su volumen cuando se le
calienta o enfrfa, aunque esta variacidn como ocurria en el caso de los solidos
es de pequeha magnitud.
Respecto a la respuesta de un liquido frente a la aplicaciéon de una presion,
resulta comprimible, aunque con dificultad y en pequena proporcion.
Por tltimo, la densidad de un liquido es de un valor medio.

= GASES:
El estado gaseoso comparte con el estado liquido la propiedad de la fluidez,
con la diferencia de que un liquido ocupa sdlo una parte del recipiente que lo
acoge, mientras que un gas ocupa todo el volumen disponible, con lo que tiende
a expandirse todo lo posible.
Los gases pueden comprimirse con mucha mas facilidad que los solidos y los
liquidos, y sblo para volimenes muy pequefios empieza a costar trabajo esta
compresion.
La densidad de los gases es muy pequeha, porque como hemos dicho, ocupan
un volumen grande comparado con los correspondientes solidos o liquidos.
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