
LAS REACCIONES QUÍMICAS 
 
 

CAMBIOS EN LAS SUSTANCIAS 
 

 La materia puede sufrir dos tipos de transformaciones, cambios o fenómenos: 
Fenómeno físico: es todo cambio o transformación que sufre la materia sin que se vea afectada su 
composición. Es decir no aparecen sustancias nuevas. 
 Ejemplo de cambio físico es fundir el hielo, doblar un clavo, afilar un cuchillo. 
Fenómeno químico: es toda transformación que sufre una sustancia con la consecuencia de alterar la 
composición de ésta. Es decir aparecen sustancias nuevas. 
 Ejemplo de fenómeno químico son las reacciones químicas, en las cuales unas sustancias 
denominadas reactivos se transforman en otras denominadas productos. 

Reactivos              Productos    
 

NaOH +  HCl      NaCl  +  H2O 
 
 Una reacción química ocurre por el choque entre los reactivos, lo que provoca una ruptura de 
algunos enlaces y un nuevo reagrupamiento de estos que darán lugar a los productos de la reacción con 
propiedades distintas a las de los reactivos. 
 
 
VELOCIDAD DE REACCIÓN. 
 

 Hay reacciones que son lentas como la oxidación del hierro expuesto al aire y rápidas como la 
combustión de la pólvora. 
 Podemos aproximar la definición de velocidad de reacción como la variación de la concentración de 
un reactivo o producto en la unidad de tiempo. O dicho de otra manera: para un cierto volumen es la  
cantidad de moles de un reactivo que se consumen en la unidad de tiempo 
 
 
FACTORES QUE AFECTAN A LA VELOCIDAD DE REACCIÓN 
 

 La velocidad de una reacción depende, y por tanto, se puede alterar por una serie de factores: 
 
Naturaleza química del proceso: en general las reacciones que requieren mayor número de ruptura y 
formación de nuevos enlaces son más lentas que aquellas que requieren menor número de ruptura y 
formación de enlaces, si bien puede ocurrir que una reacción con poca ruptura de enlaces sea lenta o una 
con muchas rupturas sea rápida ya que influyen lo que se denomina energías de enlace y energía de 
activación que se verá en otros curso. 
 

Concentración de los reactivos: Cuanto mayor sea el número de moléculas de los reactivos presentes en 
un mismo volumen más fácilmente podrán colisionar. Asimismo, cuanto mayor sea el número de colisiones 
que se producen en la unidad de tiempo, tanto más probable será la realización de un choque eficaz, esto 
es, de un choque que dé lugar a la transformación de las moléculas. De esta forma se explica el hecho 
experimentalmente observado, de que al aumentar la concentración de los reactivos  aumente la 
velocidad de la reacción. 
 

Temperatura: De acuerdo con la teoría cinético -molecular de la materia, las moléculas constituyentes de 
cualquier tipo de sustancia se hallan en continua agitación vibrando o desplazándose con una energía 
cinética que es directamente proporcional a la temperatura absoluta T a la que se encuentre dicha 
sustancia. Experimentalmente se observa que la velocidad de una reacción aumenta mucho con la 
temperatura. En definitiva a mayor temperatura mayor velocidad de las moléculas y por tanto más 
probabilidades de choques que además serán con mas nergía y mas fácilmente se romperán los enlaces 



 

Grado de división de los reactivos: Cuando el sistema está constituido por reactivos en distinto estado 
físico (reacciones heterogéneas), como sólido y líquido por ejemplo, el grado de división del reactivo sólido 
influye notablemente en la velocidad de la reacción. Ello es debido a que, por verificarse la reacción a nivel 
de la superficie del sólido, cuanto más finamente dividido se encuentre éste, tanto mayor será el número 
de moléculas expuestas al choque y, por consiguiente, el número de choques eficaces aumentará. 
 En las reacciones en las que todos los reactivos se encuentran en la misma fase (reacciones 
homogéneas) las reacciones entre gases suelen ser más rápidas que las que ocurren entre líquidos. 
 

Catalizadores: Se entiende en química por catalizador toda sustancia que incrementa la velocidad de una 
reacción sin verse ella misma alterada al final del proceso. El efecto del catalizador es, en cierto sentido, 
contrario al efecto de temperatura; así la temperatura aumenta la energía cinética de las partículas 
haciendo por tanto que los choques sean más fuertes (eficaces) y rompan los enlaces para formar los 
productos, sin embargo el catalizador cuando se une a un reactivo  hace que sea necesaria menos energía 
para romper sus enlaces. Una vez concluida la reacción el catalizador queda libre, pudiendo ser 
nuevamente empleado. 
 
 
REACCIONES QUÍMICAS 
 

 Acabamos de decir que en las reacciones químicas unas sustancias se transforman en otras, por 
tanto las propiedades de las primeras desaparecen para dar lugar a unas nuevas propiedades, las de los 
productos. Esto se puede poner de manifiesto por un cambio de color, la aparición de un gas, la disolución 
o la aparición de un sólido, incluso la aparición de luz, electricidad o un efecto explosivo, formación de 
calor o absorción del mismo (producción de frio). Referente a estas últimas hay una clasificación muy 
importante de las reacciones químicas: 
 Reacción exotérmica (o exoenergética) es aquella que en su transcurso desprende calor (u otro tipo 
de energía). 
 Reacción endotérmica (o endoenergética) es aquella que en su transcurso absorbe calor (u otro tipo 
de energía). 
 Todos estos fenómenos son debidos a que en una reacción química los reactivos iniciales chocan 
entre si y rompen sus enlaces (o algunos de ellos) sustancias para reorganizarse formando otros nuevos 
que darán lugar a nuevas sustancias (productos de la reacción) con nuevas propiedades. 
 El hecho de que se rompan y formen nuevos enlaces no significa en absoluto que desaparezcan o 
aparezcan nuevos átomos. La realidad es que en las reacciones químicas la cantidad y tipo de átomos que 
hay entre los reactivos es igual a la cantidad de átomos en cantidad y tipo que habrá entre los productos, 
pero unidos de forma distinta. Así en la reacción  NaOH +  HCl      NaCl  +  H2O   hay la misma cantidad y 
tipo de átomos en los reactivos y en los productos, pero por ej. el Cl inicialmente está enlazado con el H y 
al final está enlazado con el Na. 
 Otro hecho muy importante (y consecuencia de lo anterior) es que: 
“En una reacción química, la suma de la masa de los reactivos es igual a la suma de la masa de los 
productos”. Este enunciado se conoce como ley de conservación de la masa y fue propuesto por Lavoisier 
en el siglo XVIII. Ley que en definitiva dice que la materia ni se crea ni se destruye, solo se transforma. 
 
 
LA ECUACIÓN QUÍMICA 
 

 Una ecuación química es una representación abreviada de una reacción, en la cual figurarán las 
moléculas o átomos reaccionantes y las moléculas o átomos de los productos indicando mediante 
coeficientes la proporción de ellos. Así por ejemplo la reacción entre el carbono y la molécula de oxígeno 
para dar dióxido de carbono será: 

C + O2  CO2 

 



en esta reacción podemos observar que entre los reactivos hay un átomo de carbono y dos átomos de 
oxígeno, como también ocurre entre los productos, sin embargo en la siguiente reacción: 
 

HCl + Ca  CaCl2 + H2 

 
como reactivos hay un átomo de cloro y uno de hidrógeno, pero como productos figuran dos átomos de 
cloro y dos de hidrógeno. Esto no puede ocurrir en la realidad pues aparecen más átomos de los que 
tenemos de partida, eso significa que la ecuación no está ajustada, es decir no están igualados los átomos 
de reactivos con los de los productos. Pero bastará poner dos moléculas de HCl en los reactivos para que 
quede igualada: 

2HCl + Ca  CaCl2 + H2 

 
ahora si hay el mismo número de átomos como reactivos y como productos. 
 Se denominan coeficientes estequimétricos de la ecuación a los números que aparecen delante de 
cada molécula o átomo; en el caso anterior  2,1,1,1  (los números 1 no se escriben). 
 Es muy importante indicar que las fórmulas no deben modificarse para igualar la reacción, solo se 
puede alterar el número de moléculas (o átomos) con un número que afecta a toda la molécula (o al átomo 
si éste está de forma individual). 
 Para ajustar una reacción hay distintos mecanismos, pero para reacciones simples como las que 
vamos a ver se pude aplicar el siguiente: 
 Se empieza por el ajuste de los elementos que figuren en menos lugares, igualando con un número 
que como hemos dicho afecta a toda la molécula. Luego se continúa con otro el elemento que también 
figure en menos lugares, terminando con el que figura en más sitios.  

 
H2SO4 + Fe(OH)3  Fe2(SO4)3 + H2O 

 
vemos que esta ecuación no está ajustada. Para ajustarla empezamos por el S o el Fe, (no por el H que 
figura en tres lugares y menos por el O que figura en cuatro). Así en el primer término hay un solo Fe y de 
producto dos, para ajustar ponemos un 2 delante de la molécula que contiene el Fe en el primer término: 

 
3H2SO4 + 2Fe(OH)3   Fe2(SO4)3 + H2O 

 
en segundo lugar ajustamos el S, viendo que hay tres en el segundo miembro y uno en el primero 
pondremos un tres delante de H2SO4. Seguimos con el H, viendo que ahora tenemos doce en los reactivos 
(seis mas seis) y dos en los productos (en el H2O), por lo tanto a la molécula de agua le ponemos un seis:    
 
                                                           3H2SO4 + 2Fe(OH)3   Fe2(SO4)3 + 6H2O 
 
ahora le toca el turno al último elemento, el oxígeno, y vemos que ya está ajustado. 
 
MASAS ATÓMICAS Y MOLECULARES 
 
 En 1808 Dalton, tras años de investigación deduce y publica en su “Teoría Atómica” que cada átomo 
tiene su masa propia y distinta de la de cualquier otro átomo de otro elemento. 
 Por ello, cuando se combina el azufre con el hierro para dar sulfuro ferroso (S + Fe --> FeS), lo hace 
siempre en la proporción de 1g de S por 1,74 de Fe y eso significa que el átomo de hierro es 1,74 veces más 
pesado que el azufre puesto que se combinan igual número de átomos de S que de Fe.  De igual forma cuando 
el azufre se combina con el calcio (S + Ca --> CaS), lo hace en la proporción de 1 g de S por 1,25 de Ca, lo que 
indica que el átomo de calcio es 1,25 veces más pesado que el átomo de azufre y estas dos proporciones a su 
vez nos indican que el átomo de hierro es 1,4 veces más pesado que el átomo de calcio. 



 Con esta y muchas más relaciones se puede obtener una escala de  masas relativas. Si en esa tabla de 
masas relativas se asigna el valor “1” a una de ellos (por ejemplo al más ligero) y recalculamos los restantes 
obtendremos una escala relativa de masas atómicas. 
 En un principio fue el hidrógeno el que se tomó como unidad de base, pero como el hidrógeno no se 
combinaba fácilmente con todos los elementos había que realizar cálculos indirectos que podrían acarrear 
errores. Por ello se tomó como unidad 1/16 de la masa del oxígeno (se dio este valor ya cuando se asignó 1 al 
hidrógeno se obtenía para el oxígeno un valor aproximado de 16). Actualmente se toma como base la doceava 
parte del átomo del isótopo carbono 12  (la masa atómica de un elemento, la que figura en la tabla periódica, 
es la media ponderada de las masas atómicas de todos sus isótopos).  
           La masa molecular es la suma de las masas atómicas de los átomos que componen la molécula. 
 
CONCEPTO DE MOL 
 
 Si definimos mol como la masa atómica expresada en gramos (a veces se emplea el término átomo-
gramo o molécula-gramo, según corresponda), tenemos que para la reacción: 
 
                                                           S     +     Fe   ==    FeS 
                                                                                                  
                     
                                                                32g    +    56g   ==   88g 
  
o lo que es lo mismo:                      1mol   +  1mol  ==  1mol 
 
Y para la reacción:                     Cl2    +    H2   ==  2HCl 
                           
                                                      == 
 
                                                    71g    +    2g   ==     73g  (2 * 36,5) 
 
o lo que es lo mismo:                1mol   +   1mol ==  2 moles 
  
 En definitiva,  podemos trabajar las cantidades estequiométricas tanto en gramos como en moles, 
siendo este último caso más sencillo pues emplea números enteros y sencillos. 
 Por otra parte podemos ver que en la primera reacción un mol de S reacciona con un mol de Fe 
para dar un mol de FeS y como también según la reacción la cantidad de átomos de azufre que reaccionan 
con el hierro deben ser iguales y darán lugar a igual cantidad de moléculas de FeS  se puede concluir que 
en un mol de sustancia existe siempre un número igual de partículas (*) (átomos o moléculas según 
corresponda). La misma conclusión se obtiene si usamos la segunda ecuación pues 1 mol de Cl2 reacciona 
con un mol de H2 para dar dos moles de HCl, y también el número de moléculas de Cl2 que reaccionan con 
H2 deben ser iguales y darán lugar al doble de moléculas de HCl. 
 En general en una reacción     aA   +  bB   ==  cC   +   dD   tenemos que: a moles de A reaccionan con 
b moles de B para dar c moles de C y d moles de d ( para los moles a+b no tiene por qué ser igual que c+d, 
puede ser mayor igual o menor, sin embargo la masa de A más la masa de B será igual a la masa de C 
más la masa de D) 
  

(*) El número de partículas existentes en un mol de sustancia se demuestra experimentalmente que es 
6,023 * 1023. Este valor se conoce como número de Avogadro (NA). 

 
 

En definitiva un mol es la cantidad de materia que contiene 6,023x1023 átomos o moléculas según 
corresponda. Igualmente un mol equivale a la masa molecular o atómica expresada en gramos. 
 



CÁLCULOS ESTEQUIOMÉTRICOS 
 
 Estequiometría es el cálculo de las relaciones cuantitativas entre los reactivos y productos en el 
transcurso de una reacción química 
 Los coeficientes estequiométricos que aparecen en las ecuaciones químicas (3,2,1,6 en el caso del 
ejemplo que sigue), indican la proporción de moléculas o átomos que reaccionan y que se producen, y en 
consecuencia también la proporción de moles de reactivos y productos. Pero también, y partiendo de la 
definición de mol, nos indicará con unos simples cálculos la proporción de gramos que se necesitan de 
reactivos y la que se producirán de productos.  Así en la reacción: 
 

3H2SO4 + 2Al(OH)3  Al2(SO4)3 + 6H2O  
 

tenemos que tres moles de H2SO4 reacciona con dos moles de Al(OH)3 y producirán un mol de Al2(SO4)3 y 
seis moles de H2O. Pero aplicando el concepto de mol eso significa que son 3x98=294 gramos de H2SO4   
reaccionan con 2x78=156g de Al(OH)3  para dar lugar a 342g  de Al2(SO4)3  y 6x18=108g de H2O. Esto es lo 
que se denomina estequiometria de la reacción lo representamos de la siguiente forma: 
 

    Masas moleculares (Mm)         98             78                342            18 
                                                      3H2SO4 + 2Al(OH)3  Al2(SO4)3 + 6H2O  
                                       Moles          3               2                   1                6 
                           Gramos      294          156           342            108 
 

 Es muy conveniente comprobar que se cumple con la primera ley de la química (Ley de Lavoisier) o 
ley de conservación de la masa:  

“La suma de la masa de los reactivos es igual a la suma de la masa de los productos” 
 

 En nuestro caso los reactivos suman 294+156=450 que es igual a los productos 342+108=450 
 
 Veamos ahora cómo se realizan los cálculos estequiométricos: 
 

 -- ¿Cuántos gramos de Al(OH)3 reaccionarán con 50 g de H2SO4? Para resolverlo sólo es necesario 

realizar la siguiente proporción (semejante a una regla de tres). 
 
 156g Al(OH)3        X g Al(OH)3 
           ----------------    =   ---------------          por tanto  X = 50*156/294 = 26,5 g de Al(OH)3 
           294g H2SO4           50 g H2SO4            
 

 -- ¿Cuántos moles de  H2O se obtienen con 1,5 moles de Al(OH)3? 

 
        2 moles Al(OH)3      1,5 moles Al(OH)3 
         --------------------  =  ----------------------     por tanto  X =  1,5*6/2 =  4,5 moles dc H2O 
         6 moles H2O              x moles H2O 
 

           -- ¿ Cuántos gramos de Al(OH)3 darán 1,5 moles de agua? 

 
          156g Al(OH)3          X g Al(OH)3 
           ----------------    =   ---------------          por tanto  X =  1,5*156 /6 = 39 g de Al(OH)3 
           6 moles H2O         1,5moles H2O            
 

En clase veremos ejemplos en los que trabajaremos con gases y disoluciones, por lo que 
debes repasar el tema de gases y disoluciones. 
 

http://es.wikipedia.org/wiki/Reacci%C3%B3n_qu%C3%ADmica


DEFINICIONES DE ÁCIDOS Y BASES. 
 

Definición histórica:  los ácidos se caracterizan por tener un sabor ácido (agrio), atacar o corroer los 
carbonatos y metales, dar color a ciertas sustancias de forma distinta a como lo hacen las bases y perder  
sus propiedades ácidas al ponerse en contacto con una base. Por otro lado, las bases se caracterizan por 
tener un sabor amargo y tacto jabonoso, y dar color a ciertas sustancias de forma distinta a como lo hacen 
los ácidos y perder igualmente sus propiedades al ponerse en contacto con un ácido. 
  
Teoría de Arrhenius: A finales del siglo XIX, Arrhenius mientras estudiaba la conductividad eléctrica de las 
sustancias iónicas entre las que se encontraban los ácidos y bases, definió éstos como: 
 
Ácido a aquella sustancia que en disolución acuosa libera iones hidrógeno H+ 
 
 

                                          Ejemplo:  
 

             
  Base a aquella que libera iones OH-. Es decir: 
 
                                        Ejemplo:       
                                 

 
REACCIÓN DE NEUTRALIZACIÓN. 
 

 La neutralización es la reacción entre un ácido y una base, en la cual los iones H+ procedentes del 
ácido y lo iones OH- procedentes de la base reaccionan para formar agua (H2O) 
 Ejemplos: 
                                                              HCl + NaOH  NaCl + H2O 
 

3H2SO4 + 2Al(OH)3  Al2(SO4)3 + 6H2O  
 
ESCALA DE pH 
 

 El pH es una medida que nos indica la concentración de iones H+ en una disolución, es decir, nos 
indica si una disolución es ácida o básica 
 

 El pH = 7 indica un valor neutro (ni ácido ni básico) y es el que corresponde al agua pura. 
  

 Los valores de pH<7 son ácidos, tanto más ácido cuanto más pequeño sea. 
 Los valores de pH>7 son básicos, tanto más básico cuanto mayor sea. 
 

 La escala de pH toma valores de 0 a 14, pero para altas concentraciones de ácidos o bases muy 
fuertes puede llegar a ser -1 o 15 respectivamente. 
 
  

H NO3(ac) ⇌  H
+

(ac) + NO3
-
(ac) 

Mg(OH)2 (ac)  ⇌   Mg
+2 

(ac)  +  2OH
 - 

(ac) 

 


