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Estructura del átomo: partículas subatómicas

—
—

—
PROTONES

+—

PROTONES

NEUTRONES

ELECTRONES

núcleo

——

—

Carga eléctrica Masa

PROTÓN 1 602176487 10 19 C 1 672621637 10 27 kPROTÓN + 1.602176487∙10–19 C 1.672621637∙10–27 kg

NEUTRÓN 0 1.674 927293∙10–27 kg

ELECTRÓN – 1.602176487∙10–19 C 9.109382914∙10–31 kg
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X: símbolo del elemento químico

Estructura del átomo: partículas subatómicas

A
Z X

• X: símbolo del elemento químico
• A: número másico = nº protones + nº neutrones
• Z: número atómico = nº protonesp

Átomo neutro: nº electrones = nº protones

Ejemplo:
35 A = n + n = 35

Cl35
17X = Cl

X35
17

A = np + nn = 35
Z = np = 17

17 protones, 18 neutrones, 17 electrones

Ejemplo:

17

Cl35  A = np + nn = 35 17 protones, 18 neutrones, 18 electrones
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El º d ú l d i l l í i

Estructura del átomo: isótopos

El nº de protones en un núcleo determina el elemento químico a 
que corresponde un átomo. Ejemplo:

X35 X37
Z º t 17 X Cl

Isótopos: átomos que tienen el mismo número atómico (Z) pero 

X17 X17y                        Z = nº protones = 17            X = Cl

diferentes números másicos (A), es decir, tienen el mismo número 
de protones pero distinto número de neutrones.

Ejemplos:
1H

(H, 99.99%)

2H 
(D, 0.01%)

3H
(T)

12C
(98.93%)

13C 
(1.07%)

14C1                     1 1 6              6 6
( , 99.99%) ( , 0.0 %) ( ) (98.93%) ( .0 %)

Protones = Z 1 1 1 6 6 6

Neutrones = A – Z 0 1 2 6 7 8
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Modelos atómicos clásicos

Rutherford y Chadwick→ el átomo está formado 
por un núcleo (protones y neutrones) y electronespor un núcleo (protones y neutrones) y electrones 
en torno a él.

De acuerdo con la física clásica, si los electrones 
están en movimiento alrededor del núcleo, 
deberían acelerarse continuamente perdiendodeberían acelerarse continuamente, perdiendo 
energía hasta colapsar con el núcleo.

Bohr resolvió este dilema utilizando la hipótesis cuántica de Planck.

Fundamentos de Química (1º Grado en Física) INTRODUCCIÓN 52011/2012
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Teoría cuántica
Pl k i ió d l í l í di iPlanck→ cuantización de la energía: la energía es discontinua 
(cuantos de energía). La energía de un cuanto de radiación 
electromagnética es proporcional a la frecuencia de la radiación:

Ecuación de Planck:     E = h (h = 6.62607∙10–34 J s)
constante de Planck

Einstein → interpretación corpuscular de la radiación: la 
radicación electromagnética tienen propiedades corpusculares; 
las “partículas” de luz (fotones) tienen una energía dada por lalas  partículas  de luz (fotones) tienen una energía dada por la 
ecuación de Planck.

De Broglie→ dualidad onda‐partícula: las partículas pequeñas 
de materia pueden mostrar propiedades de ondas, cuya longitud 
de onda es inversamente proporcional a su momento lineal:    

h
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Modelo atómico de Bohr
B h ti ió d l t l bit lBohr→ cuantización del momento angular orbital:

El electrón se mueve en órbitas circulares alrededor del núcleo 
(órbitas clásicas), pero solo hay un conjunto de órbitas(órbitas clásicas), pero solo hay un conjunto de órbitas 
permitidas, que son aquellas que cumplen:

n n L h L→momento angular orbital
2n n 


L
n = 1, 2 , 3, …

–e

+Ze

e

Los electrones pueden saltar de 
una órbita a otra, emitiendo o  E = h
absorbiendo cantidades de 
energía discretas y fijas 
(cuantos): E = h n = 2

n = 1
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Modelo atómico de Bohr
Á hid id ( l ó )Átomos hidrogenoides (un electrón):

Energía: HZ2

n 2
    


E

R 18
H 2.179·10 J(    constante de Rydberg) R

2n

n = 1 → estado fundamental
n = 2,3, … → estados excitados, ,

Limitaciones del modelo de Bohr:

No justifica el postulado de cuantización del momento 
angular.
N i li d á á dNo permite explicar espectros de átomos con más de un 
electrón.
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Mecánica cuántica

Thomson y Davidsson→ dualidad onda‐partícula del electrón: el 
electrón es una onda. 

Schrödinger → ecuación de onda para el movimiento del electrón: 
el electrón puede ser descrito mediante una ecuación matemática 
denominada función de onda ψ que se obtiene resolviendo unadenominada función de onda, ψ, que se obtiene resolviendo una 
ecuación de ondas, llamada ecuación de Schrödinger.

2 2 2            
 V2 2 2 i2

           em
V tx y z ( )   x, y,z,t

En el caso de estados que no varían con el tiempo (estacionarios):
2 2 2   2 2 2

2 2 22
                



em
V E

x y z
( )   x, y,z

^ E ió S h ödi i d di t
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Ecuación de Schrödinger. Números cuánticos
Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

Las soluciones de la ecuación de Schrödinger para el átomo de 
hid ó i l f i d d l l t ó

Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

hidrógeno proporcionan las funciones de onda para el electrón en 
el átomo de hidrógeno. Estas funciones se denominan orbitales y 
pueden escribirse como:

, ,( , , ) R ( ) , )   
   n ,m n ,mr r Y   

función radial función angular

Cada orbital tiene 3 números cuánticos que lo definen:

función radial función angular

n → nº cuántico principal
→ nº cuántico angular
m → nº cuántico magnético

n = 1, 2, 3, 4, …
 = 0, 1, 2, 3, … n–1
m = – –+1 –+2 –1 +

Fundamentos de Química (1º Grado en Física) INTRODUCCIÓN 102011/2012
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Ecuación de Schrödinger. Números cuánticos
Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

Todos los orbitales con el mismo valor de n se encuentran en la 

Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

misma capa electrónica principal o nivel principal.
n = 1 → primera capa;  n = 2→ segunda capa, …

Ç

Todos los orbitales con el mismo valor de  se encuentran en la 
misma subcapa o subnivel. Las subcapas se nombran según elmisma subcapa o subnivel. Las subcapas se nombran según el 
valor de :

 = 0 → orbital s
 = 1→ orbital p  1 → orbital p
 = 2 → orbital d
 = 3 → orbital f

Fundamentos de Química (1º Grado en Física) INTRODUCCIÓN 112011/2012
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Ecuación de Schrödinger. Números cuánticos
Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

Los orbitales se suelen representar indicando el número de capa, 

Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

el símbolo de la subcapa y el valor de m como subíndice.
Ejemplo:       n = 1, = 0, m = 0  → orbital 1s

n = 2  = 1 m = +1 → orbital 2p 1n 2,  1, m +1  → orbital 2p+1
n = 5, = 3, m = –2  → orbital 5f–2

Todos los orbitales con el mismo valor de n tienen la misma

( )
18

2
2.178 ∙ 10J      

En n
Energía:

Todos los orbitales con el mismo valor de n tienen la misma 
energía; se dice que están degenerados.
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Ecuación de Schrödinger. Números cuánticos
Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

n  m símbolo

Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

1
(primera capa)

0
(orbital s) 0 1s

0

2

0
(orbital s) 0 2s

–1 2p–1 = 2px
(segunda capa) 1

(orbital p) 0 2p0= 2py

1 2p+1= 2pzp+1  pz
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Ecuación de Schrödinger. Números cuánticos
Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

n  m símbolo

Ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno

0
(orbital s) 0 3s

–1 3p–1 = 3px

3

1
(orbital p) 0 3p0= 3py

1 3p+1 = 3pz
(tercera capa)

2
( bi l d)

–2 3d–2 = 3dxy
–1 3d–1=3dxz
0 3d =3d(orbital d) 0 3d0=3dyz
1 3d+1=3dx2‐y2
2 3d+2=3dz2

Fundamentos de Química (1º Grado en Física) INTRODUCCIÓN 142011/2012
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Orbitales atómicos hidrogenoides

Orbitales del átomo de hidrógeno:

, ,( , , ) R ( ) , )   
   n ,m n ,mr r Y   

f ió l

Ej l

función radial función angular

/ /e 1 e2     
   

0 0r a r a
Å( 0 529 )di d B hEjemplo:

La función de onda por sí misma no tiene significado físico Sin

1 3/2 3
e 1 e2= 

2
        

s
0 0

a a
Å( 0.529  ,  )0a radio de Bohr

La función de onda por sí misma no tiene significado físico. Sin 
embargo, el cuadrado de la función de onda, ψ2, es una magnitud 
que puede relacionarse con la probabilidad de encontrar al 
l ó d i d l (d id d l ó i )electrón en un determinado volumen (densidad electrónica). 

Ejemplo:   /
1 e

3
2 21 1=        

0r a
s a
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Orbitales atómicos hidrogenoides
Densidad electrónica en el átomo de hidrógenoDensidad electrónica en el átomo de hidrógeno

y1s 2s 3s

xx

y

x

y

z

zz

2p
2px 2py 2pzpz
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Orbitales atómicos hidrogenoides
Densidad electrónica en el átomo de hidrógenoDensidad electrónica en el átomo de hidrógeno

3d

3dxy
3dyz 3dxz

3dx2‐y2 3dz2
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Espín del electrón

Además de los 3 números cuánticos n,  y m, hay otro llamado 
número cuántico de espín, ms, que está relacionado con la 
orientación del electrón en un campo magnéticoorientación del electrón en un campo magnético. 

El número cuántico de espín puede tomar dos valores, que son 
independientes de los otros 3 números cuánticos:independientes de los otros 3 números cuánticos: 

ms = +½   espín ↑)
ms = –½ espín ↓)

Estructura electrónica del átomo de hidrógeno: el electrón en el 
estado fundamental se encuentra en el nivel de energía más bajo:

ms ½ espín ↓)

estado fundamental se encuentra en el nivel de energía más bajo:

n = 1;    = 0;    m = 0;     ms = +½ o –½ 
1s1

Fundamentos de Química (1º Grado en Física) INTRODUCCIÓN 182011/2012
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Átomos polielectrónicos

La ecuación de Schrödinger para átomos con más de un electrón 
es mucho más compleja de resolver debido a las repulsiones 
interelectrónicas.

Se utilizan soluciones aproximadas que se obtienen representando 
la contribución de cada electrón mediante una función parecida ala contribución de cada electrón mediante una función parecida a 
los orbitales del hidrógeno.

La parte angular de los orbitales de átomos polielectrónicos esLa parte angular de los orbitales de átomos polielectrónicos es 
similar a las de los orbitales hidrogenoides, pero no la parte radial.

En átomos polielectrónicos, los orbitales con el mismo nº cuántico 
n y valores diferentes de no son degenerados.
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Átomos polielectrónicos

átomo de hidrógeno                      átomo polielectrónico

3s 3p 3dE
3d

3p
3s

2s 2p 2p
2s

1s
1s
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Configuraciones electrónicas

Configuración electrónica: distribución de los electrones en los 
diferentes orbitales en las capas principales y subcapas.

Reglas para el llenado de orbitales:

1)Mínima energía: los electrones ocupan los orbitales de forma ) g p
que se minimice la energía del átomo.

2)Principio de Exclusión de Pauli: dos electrones de un átomo no 
pueden tener los 4 números cuánticos iguales.

3)Regla de Hund: cuando hay orbitales degenerados, los 
electrones ocupan en primer lugar estos orbitales de formaelectrones ocupan en primer lugar estos orbitales de forma 
desapareada.
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Configuraciones electrónicas

El orden de energías de los orbitales se realizó experimentalmente 
y es el siguiente (excepto para algunas pocas excepciones):

d d f d1s< 2s < 2p < 3s< 3p< 4s < 3d < 4p < 5s < 4d< 5p< 6s < 4f < 5d < 6p …

En general, el orbital de menor 
energía es aquel de menor valor 
de la (n + ); en caso de igualdad, 
es más estable el de menor nes más estable el de menor n.  

Una forma simple de recordar el 
orden energético para el llenadoorden energético para el llenado 
es utilizar el siguiente diagrama:

Fundamentos de Química (1º Grado en Física) INTRODUCCIÓN 222011/2012
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Configuraciones electrónicas

Utilizamos el Principio Aufbau (construcción progresiva) para 
asignar las configuraciones electrónicas a los elementos por orden 
creciente de su número atómico.creciente de su número atómico. 

• H (1 electrón): 1s→
1s

• He (2 electrones): 1s2 →
1s

1s 2s
• Li (3 electrones): 1s2 2s→

• Be (4 electrones): 1s2 2s2→
1s 2s

• B (5 electrones): 1s2 2s2 2p→
1s 2s 2px  2py  2pz

electroneselectrones

Fundamentos de Química (1º Grado en Física) INTRODUCCIÓN 232011/2012
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Configuraciones electrónicas

• C (6 electrones): 1s2 2s2 2p2 →
1s 2s 2px  2py  2pz

1s 2s 2p 2p 2p

• N (7 electrones): 1s2 2s2 2p3 →

• O (8 electrones): 1s2 2s2 2p4 →

1s 2s 2px  2py  2pz

1s 2s 2px  2py  2pz
• O (8 electrones): 1s 2s 2p →

• …

• Ne (10 electrones): 1s2 2s2 2p6

• Na (11 electrones): 1s2 2s2 2p6 3s = [Ne]3s
• …
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Configuraciones electrónicas

• Na+ (10 electrones): 1s2 2s2 2p6 = [Ne]

• F– (10 electrones): 1s2 2s2 2p6 = [Ne]

C (24 l t ) [A ]4 3d5

Excepciones: 

• Cr (24 electrones): [Ar]4s3d5

• Cu (29 electrones): [Ar]4s3d10

• …
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Diamagnetismo / paramagnetismo

Un electrón es una carga eléctrica en movimiento que induce 
un campo magnético.

En un átomo o ion diamagnético todos los electrones están 
apareados y los efectos magnéticos individuales se cancelan.

Un átomo o ion paramagnético tiene electrones desapareados
y los efectos magnéticos individuales no se cancelan. Los 
electrones desapareados inducen un campo magnético queelectrones desapareados inducen un campo magnético que 
hace que el átomo o ion sea atraído por un campo magnético 
externo.

Ejemplos:   

Mg (Z = 12): 1s2 2s2 2p6 3s2
1s 2s 2px 2py 2pz 3s

diamagnético
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Tabla Periódica y propiedades periódicas

Cuando los elementos se ordenan en orden creciente de su 
número atómico (Z = número de protones), algunas 

i d d i i iódipropiedades siguen secuencias periódicas.

TABLA PERIÓDICATABLA PERIÓDICATABLA PERIÓDICATABLA PERIÓDICA
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
GRUPOSgrupos principalesgrupos principales

elementos de transición

PERIODOSPERIODOS

Lantánidos
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Tabla Periódica y propiedades periódicas

alcalinos: ns1 gases nobles: ns2np6

alcalinotérreos : ns2 halógenos: ns2np5

Metales
No metales

halógenos: ns np

No metales
Metaloides
Gases nobles
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
Algunas propiedades periódicas:Algunas propiedades periódicas:

Radio atómico
Energía de ionización
Afinidad electrónica

Energía ionización
Afinidad electrónica

ón ic
a

Energía ionización

a 
io
ni
za
ci
ó

d 
el
ec
tr
ón

i

o 
at
óm

ic
o

En
er
gí
a

A
fin

id
ad

Ra
di
o
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
RADIO ATÓMICORADIO ATÓMICO

Lo único que se puede medir es la distancia entre los núcleos de 
átomos adyacentes (distancia internuclear).

RADIO ATÓMICORADIO ATÓMICO

Radio covalente: mitad de la distancia entre los 
núcleos de dos átomos idénticos unidos por un 

l l t i l

átomos adyacentes (distancia internuclear).

157 pm
Na Naenlace covalente simple.

R di áli i d d l di i l

Ejemplo: molécula Na2 (g)

v vNa                                  Na

Radio metálico: mitad de la distancia entre los 
núcleos de dos átomos contiguos del metal 
sólido cristalino.

v vNa      Na
186 pm

Radio iónico: radio del ion en una red cristalina 

Ejemplo: Na (s)

v vNa+ Cl–

99 pm

(iones unidos por un enlace iónico)
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
l di ó i á l i dEl radio atómico está relacionado 
con la carga nuclear efectiva 
(apantallada) que experimentan p q p
los electrones de la capa más 
externa del átomo.

Reglas generales:
Cuantas más capas 
electrónicas tenga el átomoelectrónicas tenga el átomo, 
mayor será su tamaño.

El radio atómico disminuye de 

rizquierda a derecha a lo largo 
de un periodo de elementos 
(excepción elementos de
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(excepción elementos de 
transición).
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
RadioRadio iónicoiónico:: cationescationes

Los cationes son más pequeños que los átomos de los que proceden 
(misma carga nuclear y menor carga electrónica)

Radio Radio iónicoiónico: : cationescationes

(misma carga nuclear y menor carga electrónica).

Ejemplo:  r(Na+) = 99 pm;  r(Na) = 186 pm → r (Na+) < r (Na)

Para un elemento dado, el radio es menor cuanto mayor es la carga 
del catión (misma carga nuclear y menor carga electrónica).

Ej l (M 2+) < (M +) < (M )Ejemplo: r (Mg2+) < r (Mg+) < r (Mg)

En cationes con el mismo número de electrones (isoelectrónicos), el 
radio disminuye al aumentar el número atómico (mayor carga 
nuclear y misma carga electrónica).

Ejemplo: r (Na+) > r (Mg2+)Ejemplo: r (Na+) > r (Mg2+)
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
RadioRadio iónicoiónico:: anionesanionesRadio Radio iónicoiónico: : anionesaniones

Los aniones tienen mayor radio que los átomos de los que proceden 
(misma carga nuclear y mayor carga electrónica)(misma carga nuclear y mayor carga electrónica).

Para un elemento dado, el radio es mayor cuanto mayor es la carga 
del anión (misma carga nuclear y mayor carga electrónica).g y y g

El radio de los aniones isoelectrónicos disminuye al aumentar el 
número atómico (mayor carga nuclear y misma carga electrónica).
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
ENERGÍA DE IONIZACIÓNENERGÍA DE IONIZACIÓNENERGÍA DE IONIZACIÓNENERGÍA DE IONIZACIÓN

Energía de ionización atómica: mínima energía que debe absorber 
un átomo o ion atómico en estado gaseoso para perder un electrónun átomo o ion atómico en estado gaseoso para perder un electrón.

Primera energía de ionización: energía de ionización correspondiente 
al átomo neutro.

Segunda, tercera, … energías de ionización: energías de ionización 
correspondientes a los cationes monovalentes, divalentes, …

Ejemplo: energías de ionización del fósforo
P (g) →   P+ (g) + e– I1 = 1012 kJ/mol
P+ (g) → P2+ (g) + e– I = 1903 kJ/molP+ (g) →  P2+ (g) + e I2 = 1903 kJ/mol
P2+ (g) →  P3+ (g) + e– I3 = 2912 kJ/mol
P3+ (g) →  P4+ (g) + e– I4 = 4957 kJ/mol
P4+ ( ) P5+ ( ) + – I 6274 kJ/ l
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P4+ (g) →  P5+ (g) + e– I5 = 6274 kJ/mol
P5+ (g) →  P6+ (g) + e– I6 = 21270 kJ/mol
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
Primera energía de ionización atómicaPrimera energía de ionización atómica

En general, cuanto más alejado está un electrón del núcleo, más 
fácil resulta alejarlo de éste Por tanto las energías de ionizaciónfácil resulta alejarlo de éste. Por tanto, las energías de ionización 
disminuyen al aumentar los radios atómicos.

I1

I1r

r
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
Segunda tercera energías de ionización atómicaSegunda, tercera, ... energías de ionización atómica

En general, I1 < I2 < I3 < …,  excepto cuando la ionización supone 
romper la subcapa de gas nobleromper la subcapa de gas noble.

Ejemplo: Mg2+: 1s2 2s2 2p6
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
AFINIDAD ELECTRÓNICAAFINIDAD ELECTRÓNICAAFINIDAD ELECTRÓNICAAFINIDAD ELECTRÓNICA

Afinidad electrónica: es la energía que acompaña a la captura de 
un electrón por un átomo en estado gaseoso para formar un aniónun electrón por un átomo en estado gaseoso para formar un anión.

Ejemplo:                 F (g) + e–→   F– (g) Ea = –328 kJ/mol
energía desprendidag p
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Tabla Periódica y propiedades periódicas
L h ló i l l d ( i ) d l fi id dLos halógenos tienen valores elevados (negativos) de la afinidad 
electrónica.

L bl ti t d i l t ó (E 0)Los gases nobles no tienen tendencia a ganar un electrón (Ea > 0).

Reglas generales:

|Ea|
La afinidad electrónica aumenta (en valor 
absoluto) de izquierda a derecha

L fi id d l t ó i ti d di i i

|Ea|

La afinidad electrónica tiende a disminuir 
(en valor absoluto) según se avanza hacia 
la parte inferior de un grupo.

Hay muchas excepciones, sobre todo en 
átomos pequeños, en los que el electrón 
adicional puede sufrir repulsiones que
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adicional puede sufrir repulsiones que 
hacen disminuir la estabilidad.
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Concepto de mol. Constante de Avogadro.  

Mol: es la unidad de cantidad de materia en el Sistema 
InternacionalInternacional.

El número de entidades elementales (átomos, moléculas, …)El número de entidades elementales (átomos, moléculas, …) 
que hay en un mol es una constante universal conocida como 
constante de Avogadro:

23NA = 6.02214199∙1023 mol–1

Un compuesto molecular está formado por unidadesUn compuesto molecular está formado por unidades 
discretas llamadas moléculas, que consisten en un número 
pequeño de átomos no metálicos unidos mediante un enlace 
covalente
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Fórmula empírica y fórmula molecular
U l l á f d id d di ll dUn compuesto molecular está formado por unidades discretas llamadas 
moléculas: número pequeño de átomos no metálicos unidos mediante 
un enlace covalente. Se representan mediante una fórmula química: 
representación simbólica que indica los elementos presentes y el 
número de átomos de cada elemento. 

Fó l í i l bí di l fl j lFórmula empírica: los subíndices solo reflejan la 
proporción relativa de los distintos tipos de átomos.

Fórmula molecular los s bíndices representan el

CH2O

Fórmula molecular: los subíndices representan el 
número de átomos de cada tipo presentes en una 
molécula. La fórmula molecular es un “múltiplo” de 
l fó l í i

C2H4O2

(CH2O)n donde n=2

la fórmula empírica.

Fórmula estructural: muestra el orden en que se 
l át l lé l l ti d

H C C O H

H O
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unen los átomos en la molécula y los tipos de 
enlace. H

CH3COOH (condensada)
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Fórmula empírica y fórmula molecular
Fórmula 
empírica

Fórmula 
molecular

Fórmula estructural

C2H2 H–C≡C–H acetileno

C6H6

H

benceno

CH

H

CH

C8H8

barreleno

benzociclobuteno
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Masa atómica, masa molecular y masa molar

No se puede determinar la masa de un átomo sumando las de sus 
partículas subatómicas, ya que cuando se forma el núcleo una 
pequeña cantidad de la masa original se convierte en energíapequeña cantidad de la masa original se convierte en energía 
(defecto de masa).

Se toma como referencia el isótopo 12C y el resto de masas 
isotópicas se determinan en relación a él.

La unidad de masa atómica (uma) es un doceavo de la masa 
del isótopo 12C. Por tanto: Isótopo 12C→12 uma.

Masa(16O) = 1.33291 masa(12C) = 15.9949 uma

Fundamentos de Química (1º Grado en Física) INTRODUCCIÓN 432011/2012
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Masa atómica, masa molecular y masa molar

La masa atómica de un elemento es la media de las masas 
isotópicas, ponderada de acuerdo a la abundancia en la naturaleza 
de los isótopos del elementode los isótopos del elemento.

masa del 
isótopo 2=                       x                 +                    x                 + …  masa atómica

de un elemento
abundancia 
del isótopo 1

masa del 
isótopo 1

abundancia 
del isótopo 2 pp p p

Ejemplo:
12C:    abundancia = 98.93 %; masa = 12 uma
13C:    abundancia = 1.07 %; masa = 13.00335 uma

m (C) = 0 9893 x 12 + 0 0107 x 13 00335 = 12 0107 umamatómica(C) = 0.9893 x 12 + 0.0107 x 13.00335 = 12.0107 uma
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Masa atómica, masa molecular y masa molar

Masa molecular: es la masa de una molécula (en uma). Se obtiene 
sumando las masa atómicas de todos los átomos que forman la 
moléculamolécula.
Ejemplo:         mmolecular(H2O) = 2 x matómica(H) + matómica(O) 

= 2 x 1.00794 + 15.9994 = 18.01528 uma

Conociendo la fórmula química de un compuesto, es posible 
determinar su composición centesimal en masa, es decir, ladeterminar su composición centesimal en masa, es decir, la 
proporción en masa de cada elemento.
Ejemplo:  H2O

 2 × 1.00794% H =  × 100 = 11.19 %18.01528

15.9994% O = × 100 = 88 81 %
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Masa atómica, masa molecular y masa molar

Lamasa molar de una sustancia (átomo, molécula, …) es la masa 
de un mol de dicha sustancia (átomo, molécula, …).

El valor numérico de la masa molar (g/mol) coincide con el valor 
numérico de la masa atómica o molecular (uma).( )

Ejemplo:    oxígeno atómico (O) y oxígeno molecular (O2)

Átomo O Molécula O2

matómica(O) = 15.9994 uma mmolecular(O2) = 2∙15.9994 uma = 31.9988 uma

mmolar(O) = 15.9994 g/mol mmolar(O2) = 31.9988 g/mol
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Reacciones químicas

Una reacción química es un proceso en el que uno o varios 
compuestos (reactivos) se transforman en otros diferentescompuestos (reactivos) se transforman en otros diferentes 
(productos).

Ejemplo:

H F H
C C

H H

C C

HH
H

C C
H H

H F

C2H5F   → C2H4  +  HF
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Ecuaciones químicas

Una ecuación química o ecuación estequiométrica es la 
representación simbólica de una reacción química.

Las moléculas se representan mediante sus fórmulas moleculares.

Los reactivos aparecen a la izquierda de la expresión y los 
productos a la derecha separados por una flecha (simple oproductos a la derecha, separados por una flecha (simple o 
doble).

Las fórmulas aparecen precedidas de números llamados 
coeficientes estequiométricos, necesarios para que la ecuación 
química refleje la ley de conservación de la materia y la ley de 
conservación de la carga.conservación de la carga.

C2H5F   → C2H4  +  HF
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Ajuste de una ecuación química

Materia: todos los átomos que aparecen en los reactivos deben  
aparecer en las mismas cantidades en los productos.

Carga: la suma de las cargas de los reactivos debe ser igual a laCarga: la suma de las cargas de los reactivos debe ser igual a la 
suma de las cargas de los productos.

Ej lEjemplos:
reactivos         productos

2 H S + SO 3 S + 2 H O
H:                  4                      4
S 3 32 H2S +  SO2→ 3 S + 2 H2O S:                   3                      3
O:                  2                      2
carga:     0                      0

2 Ce4+ +  2 Cl– → Cl2  + 2 Ce3+
Ce:                 2                      2
Cl:                  2                      2
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Ajuste de una ecuación química

La forma más general de ajustar una ecuación química consiste en 
resolver el sistema de ecuaciones lineal resultante de la aplicación de las 
leyes de conservación de materia y carga, donde las incógnitas son los 

Ejemplo 1Ejemplo 1

coeficientes estequiométricos.                     

a NH3 + b O2→ c NO + d H2O

Ley de conservación de la materia
N:    a = c
H: 3a = 2dLey de conservación de la materia

Damos el valor arbitrario a = 1 y determinamos el resto en 

H:    3a = 2d
O:    2b = c + d 

función de este valor. 

a = 1; b = 5/4; c = 1; d = 3/2   
5 3
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5 3NH O NO  H O                4 NH 5 O 4 NO  6 H O
4 2

     

iPad (2)



Ajuste de una ecuación química
Ejemplo 2Ejemplo 2Ejemplo 2Ejemplo 2

 2+
3 4 2 2 Pt  +     Cl  +    NO  +    H   PtCl +    NO  +   H O

  a b c d e f g

Pt:               a = e
Cl–:              b = 4e
N f

si a = 1:
b 4 2 d 4N:                c = f

O:                3c = 2f + g
H:                d = 2g
carga: – b – c + d = – 2e

b = 4; c = 2 ; d = 4;
e = 1; f = 2; g = 2

carga:         – b – c + d = – 2e

 2+
3 4 2 2Pt + 4 Cl + 2 NO + 4 H PtCl + 2 NO + 2 H O

    3 4 2 2 Pt  +   4 Cl  +  2 NO  +  4 H   PtCl +  2 NO +  2 H O
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Composición de un sistema reactivo

La composición de un sistema reactivo varía en el tiempo. 

En un sistema reactivo cerrado (que no pierde ni gana materia), la 
composición viene determinada por la estequiometría Por tantocomposición viene determinada por la estequiometría. Por tanto, 
conociendo la ecuación química y la composición en un instante, 
es posible determinar la composición en otro instante.

Ejemplo:                       a A + b B→ c C + d D

Las variaciones de las cantidades de cada especie respecto de una deLas variaciones de las cantidades de cada especie respecto de una de 
ellas, por ejemplo A, vienen dadas por:

B A C A D A          b c dn n n n n n

→ nº moles en el instante t0
0
indonde   

B A C A D A                                  n n n n n n
a a a

0 0
i i i  n n n
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Grado de avance de una reacción

Se define el grado de avance de una reacción como:

0
i i i 

  n n n donde i es el coeficiente estequiométrico 
de la especie i con signo negativo si es

i i
 
  de la especie i, con signo negativo si es 

reactivo y con signo positivo si es producto

Ejemplo: a A + b B→ c C + d DEjemplo:                       a A + b B→ c C + d D

CA B D  
   

 


nn n n
a b c da b c d

La composición del sistema en un instante determinado puede 
expresarse en función del grado de avance:

0 0  0 0

0 0

0 0

i i i i i i i

A A B B

                 

          

        

   

n n n n n

n n a n n b

   

   
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Terminación de una reacción química

El final de una reacción química puede producirse por 
agotamiento de uno, varios o todos los reactivos, o bien porque 
el sistema alcance una situación de equilibrio.el sistema alcance una situación de equilibrio.

Si el final se produce por agotamiento de algún reactivo, se dice 
que la reacción es completa:que la reacción es completa:

Si se acaban todos los reactivos se dice que la reacción es
completa en condiciones estequiométricas.

Si no se agotan todos los reactivos se dice que la reacción
es completa en condiciones no estequiométricas. El 
reactivo que se acaba en primer lugar recibe el nombre dereactivo que se acaba en primer lugar recibe el nombre de 
reactivo limitante.

Si el sistema alcanza una situación de equilibrio se dice que la
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Si el sistema alcanza una situación de equilibrio se dice que la 
reacción es incompleta.
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Terminación de una reacción química

4 NH3 +  5 O2 →  4 NO  +  6 H2O

[O ] [O ] [O ][O2]0

[NH3]0

[O2]0

[NH3]0

[O2]0

[NH3]0

Completa en condiciones

→ → →

Completa en condiciones Incompletap
estequiométricas

p
no estequiométricas

p
(equilibrio)

REACTIVO LIMITANTE
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Reactivo limitante

El reactivo limitante viene determinado por la composición 
inicial del sistema y por la estequiometría de la reacción.

El reactivo limitante es aquel que tenga el menor valor de        .i

00 0 0
i i i i i

i

 
    
    n n n n n

Ejemplo:

i
i i i i


   

4 NH3 +  5 O2 →  4 NO  +  6 H2Oj p 3 2 2

3 moles   6 molesinicial: 

3 3(NH ) 0 75  3

2

3 3(NH ) 0.75
4 4

6 6(O ) 1.2
5 5





  

  







NH3 es el reactivo limitante
O2 está en exceso
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Rendimiento de una reacción

En algunas reacciones, las cantidades de productos que se 
calculan pueden no coincidir con las que realmente se obtienen 
d b d d d l d d l l ldebido a que se puede perder algo de producto al manipularlo o 
bien los reactivos pueden participar en otras reacciones 
secundarias, etc. En estos casos, el rendimiento de la reacción no 
es del 100%.

El rendimiento de una reacción es la relación entre la cantidad de 
d t l t bti ió l tid dproducto que realmente se obtiene en una reacción y la cantidad 

de producto esperada teóricamente (calculada a partir de las 
cantidades iniciales de reactivos), expresada en %.

cantidad de producto real
(%)

cantidad de producto teórica
 100Rendimiento 
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Rendimiento de una reacción

Ejemplo: en un proceso de obtención de formaldehído, CH2O, a 
partir de metanol, según la reacción:

CH OH ( ) CH O ( ) H ( )CH3OH (g)  → CH2O (g)  +  H2 (g) 

se producen 25.7 g de CH2O, por cada mol de metanol que 
reacciona. ¿Cuál es el rendimiento de la reacción? ¿

 Por cada mol de CH3OH que reacciona debería formarse un 
mol de CH2O, es decir, 12.0107 + 2∙1.00794 + 15.9994 = 2
30.02598 g de CH2O


25.7

100 85 6 %  Rendimiento 100 85.6 %
30.02598

  Rendimiento 
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