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TEMA 2. LAS REACCIONES QUIMICAS

Clasificacion de las reacciones. Composicion centesimal,
formula empirica y molecular. Estequiometria: ajuste de
las reacciones quimicas y calculos estequiométricos.

Reactivo limitante. Rendimiento de una reaccion.

2.1 CLASIFICACION DE LAS REACCIONES

Una reaccion quimica es un proceso en el que un conjunto de
sustancias, llamadas reactivos se transforman en un nuevo conjunto de

sustancias llamadas productos

El proceso que tiene lugar se representa de forma simboélica mediante
una ecuacion quimica donde las formulas de los reactivos se escriben en el

lado izquierdo de la ecuaciéon y las de los productos en el lado derecho.

Las reacciones quimicas las podemos clasificar en:

. Reacciones acido-base

. Reacciones de precipitacion

. Reacciones de oxidacion-reduccion
. Reacciones de complejacion

Reacciones acido-base

Los acidos son sustancias capaces de dar iones hidréogeno (H*,

protones) en disolucién acuosa (definiciéon de Arrhenius).

El HCl es un acido fuerte ya que al disolverse en agua se ioniza

completamente (electrolito fuerte).

HCl(g) + Ho.O — H30%*(aq) + Cl(aq)
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- Acidos fuertes son aquellos que estan totalmente disociados en agua (HCI,

HNOs, ...).

El acido acético es un electrolito débil. Su disociacién es un proceso de
equilibrio
CH3;COOH(aq) + H,0O = H30%(aq) + CH5C0O0(aq)
- Acidos débiles son los que se disocian parcialmente en agua.

Las bases son sustancias capaces de dar iones hidroxilo (OH") en una disolucién
acuosa (definicion de Arrhenius).

El NaOH (s) al disolverlo en agua se disocia totalmente.

NaOH (s) — 20

Na* (aq) + OH'(aq)

- Bases fuertes son aquellas que estan totalmente disociadas en disolucion acuosa. Es el
caso del NaOH

- Bases débiles son aquellas que se disocian parcialmente en agua (la mayoria de ellas).
El amoniaco reacciona parcialmente con el agua y por ello es un electrolito
débil:
NH;3 (ag) + HyO () = NH," (ag) + OH(aq)

- Algunos compuestos, al disolverse en agua, reaccionan con ella y crean iones OH".

Estas sustancias se comportan como bases.
Na,CO5(s) + H,O(1) —— HCO;5 (aq) + 2Na*(aq) + OH (aq)

En las reacciones de neutralizacion reaccionan los acidos y las bases, generando
sal y agua, caso de la reaccion entre el HCl y el NaOH:

H'*(aq) + Cl'(aq) + Na*(aq) + OH'(aq) —> H,0(l) + Na*(aq) + Cl'(aq)
N\ J 4 ) N ~ _J

Y Y

Acido Base Sal

En la reaccion entre un acido fuerte y una base fuerte la ecuacion neta es:

H* (aq) + OH (aq) — H,0 (1)
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- Si reaccionan un acido fuerte y una base débil:

H" (ag) + CI' (ag) + NHz(aq) ——> NH," (ag) + CI (aq)
N J . J

LY Y
Acido Base Sal
0

H* (aq) + NH3 (aq) ——> NH/" (aq)

Reacciones de precipitacion

Si al mezclar diferentes compuestos disueltos se forma un compuesto
insoluble se dice que ha tenido lugar una reacciéon de precipitacion. Se
combinan dos iones que son solubles y se crea un compuesto 16nico que no es

soluble.
En el laboratorio se emplean las reacciones de precipitaciéon para
identificar los iones que hay en una disolucién.

Ejemplo: Si al anadir AgNOs a una disolucién acuosa aparece un precipitado
blanco podremos afirmar que existen iones cloruro y utilizar este resultado

como método de identificacién de 16n cloruro en el agua.

Ag’(ag) + Cl(aq) —— AgCl (s)

Reacciones de oxidacién-reduccién

Se llaman reacciones redox a aquellas en las que tienen lugar

procesos de oxidacion—reduccion.

Ejemplo: En los altos hornos el hierro metalico se obtiene a partir del

mineral hematites (Fe20s).

Fe,05 () + 3CO () —o—» 2Fe(l) + 3CO,(g)

En la reaccion el Fe2Os se reduce a Fe y el CO se oxida a COzteniendo

lugar a la vez una reduccién y una oxidacion.
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Para estudiar estas reacciones hay que analizar el estado de

oxidacion de cada elemento.

3+ 2- 2+ 2- 0 4+ 2-
FesO3(s) + 3CO(g) — 2Fe () + 3CO4(g)

El Fe3+* se reduce a hierro metalico

El CO se oxida para dar diéxido de carbono

o En el proceso de oxidaciéon aumenta el estado de oxidaciéon de un
elemento (pierde electrones) y en la reduccién disminuye el estado de

oxidacion (gana electrones).

o Las reacciones redox se pueden representar como dos reacciones que

se dan a la vez, la de oxidaciéon y la de reduccion.
Ejemplo:

Zn (s) + Cu®" (ag) ——> Zn?"(aq) + Cu(s)

que se puede desglosar de la siguiente manera:

Oxidacién Zn(s) ——>» Zn®*"(aq) + 2¢€
Reduccién Cu®(aq) + 26 ——>» Cu(s)
Ecuacién neta Zn (s) + Cu® (ag) —— Zn?"(aq) + Cu(s)

Oxidacion: proceso en el que incrementa el estado de oxidacién de

un elemento, generandose electrones.

Reduccion: proceso en el que disminuye el estado de oxidaciéon de un

elemento, captandose electrones.

Una reaccion de dismutacion o desproporcion es aquella que tiene

lugar cuando la misma sustancia se oxida y se reduce a la vez:

2Hy09(aq) — 2H0 () + Oy(g)
1- 2- 0
(reduccion) (oxidacion)



OCW 2013 J. Martinez y C. Iriondo

La oxidacion de los alcoholes es una reacciéon importante en los seres
vivos, que esta catalizada por unos enzimas llamados deshidrogenasas. La
oxidacion de un alcohol primario conduce a un aldehido y si se trata de un

alcohol secundario se obtiene una cetona.
CH; — CH.OH —— CHs;—- CHO
CHs; - CHOH - CH; —— CHs-CO - CHgs;

En ambos casos se ha producido una oxidacién y una pérdida de

hidrégeno.

La oxidaciéon del malato (sal del acido malico) a oxalacetato es un
ejemplo de un proceso de oxidaciéon que tiene lugar en el ciclo del acido

citrico.

Reacciones de complejacion

Un ion complejo es un anién o cation poliatdémico compuesto por un
ion metalico central al que se unen otros grupos (moléculas o iones

denominados ligandos.

Ejemplo:
CuCl? Cu(NHs)42*

Al niumero de uniones que aparecen entre el cation y los ligandos se le

denomina indice de coordinacién (normalmente 2, 4 6 6).

Las reacciones de complejaciéon mas simples tienen lugar cuando se

combinan un metal y un ligando.

Ejemplo:

Mn2t + CI' ——» MnCl"

En reacciones de complejacion mas complicadas los cationes se

combinan con mas ligandos.



Tema 2. Las reacciones quimicas

Ejemplo:

Cu?t + 4CI' ——— CuCL*

La complejacion también puede tener lugar con moléculas organicas.

Ejemplo: El EDTA (acido etilendiaminotetracetico) tiene una gran

capacidad de complejacion. Crea complejos estables con cualquier metal.

0)
o}

innm/<

HOOCH,C_ ,CH;COOH N:\i =
,N—CH,—CH,~N_ ( U
HOOCH,C CH,COOH TN -

;o

(')_

2.2 COMPOSICION CENTESIMAL. FORMULA EMPIRICA
Y MOLECULAR

El mol

Un mol es equivalente a un nuimero de Avogadro de unidades

(prescindiendo a qué unidades se refiere: atomos, moléculas, iones, ...)

Asi, podemos hablar de un mol de atomos de plata o de un mol de
moléculas de HaO o de un mol de electrones, ... de la misma forma que

podriamos hablar de un mol de euros o de un mol de hormigas.
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Masas molares

En general un mol de atomos de cualquier elemento pesa X gramos,
donde X es el peso atomico de dicho elemento. Esta idea se extiende a

sustancias que constan de moléculas o iones.
De esta forma:

un mol de atomos de H pesa 1,01 g

un mol de moléculas H2 contiene 2 moles de atomos de H y pesa
2(1,01g)=2,02¢

un mol de moléculas de H20 contiene 2 moles de atomos de H y 1 mol

de atomos de O y pesa 21,01 g + 16,00 g = 18,02 g

En general, para cualquier sustancia un mol pesa X g, donde X es el
peso de su féormula, es decir, la suma de los pesos atémicos de la formula. O
lo que es lo mismo la masa molar o peso molecular de una sustancia, en

gramos por mol (g/mol) es numéricamente igual a la masa de la férmula.

Ejercicio:
Calcular los pesos moleculares de:

a) KoCrOy b) sacarosa, C12H22011 c) HaSOy4

Conversiones mol - gramo

Ejercicio:  Calcular el nimero de moles en 212 g de:

a) KzCI‘O4 b) 012H22011 C) HzSO4

Ejercicio:  Hallar la masa en gramos de 1,69 moles de HsPO4

Idem. de 1,69 moles de H2O
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COMPOSICION CENTESIMAL

Representa el valor de los porcentajes de cada uno de los elementos
presentes en la molécula.

Si la suma total de los porcentajes no llega al 100% y no se conoce la
presencia de ningun otro elemento en los ensayos cualitativos, se asigna la

diferencia al porcentaje de oxigeno ya que este elemento no se analiza.

Ejemplo:

Hallar el % en masa de Na, H, C y O en el NaHCO:s.
Solucién:
En un mol de NaHCOs3 hay:
22,99 g (1 mol) de Na
12,01 g (1 mol) de C
1,01 g (1 mol) de H
48,00 g (3 mol) de O

La masa de un mol de NaHCOs3 sera:

2299 g+ 1,01 g+ 12,01 g+ 48,00 g=84,01 g

92.99
% de Na :mgg x 100 = 27,36

12.01
% de C =m§ x 100 = 14,30

1.01
% de H =m§ x100= 1,20

48.00
% de O :mgg x 100 = 57,14

La composicién centesimal se puede determinar mediante un método

sencillo que se denomina Método de Combustion. Consiste en quemar un
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compuesto en presencia de o6xido de cobre al rojo vivo. El compuesto
organico se transforma en CO:z y H20. A partir de los pesos de los dos
productos, el peso de la sustancia quemada y los pesos atémicos del carbono

y del hidrégeno, es posible determinar el % de los elementos.

Ejemplo:

El analisis de 0,500 g de muestra de un alcohol dio 0,600 g de H20 y

1,099 g de COs. La composicion centesimal se hallaria:

Peso de H en la muestra = 0,600 g x 2,016/18,016 = 0,067 g
Peso de C en la muestra = 1,099 g x 12,01/44,01 = 0,300 g

% de H en la muestra = 0,067/0,500 x 100 = 13,4
% de C en la muestra = 0,300/0,500 x 100 = 60,0

Como la suma de ambos % no llega al 100%, el restante 26,6%

corresponde al % de Oxigeno.

Actualmente existe un aparato denominado Analizador Elemental,
que nos da directamente los % de los diferentes elementos presentes en la

muestra.

FORMULA EMPIRICA

Las moléculas se representan mediante FORMULAS.

La férmula empirica, consta de los simbolos de los elementos
componentes con subindices numeéricos que expresan la relacién numeérica

mas sencilla entre los 4&tomos que constituyen el compuesto.

Etanol: CHs;— CH2:OH CoHgO
Butano: CHs—- CH,; - CHs — CHg CoH5

Ejemplo:
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El analisis elemental de un compuesto desconocido revela los

siguientes datos:
40,00 % de C 6,67 % de H
El % de oxigeno sera 100 — (40,00 + 6,67) = 53,33%
A partir de estos datos podemos obtener la féormula empirica.

1. Suponiendo que partimos de 100 g de muestra, si dividimos los
40,0 g de C por la masa atomica del C, obtendremos el n° de moles de ese
atomo en 100 g de muestra. Realizando esta operacion para cada uno de los

elementos, se obtienen los siguientes resultados:

40,0 g C/ 12,0 g/mol = 3,33 mol de C 3,33/ 3,33 =1
6,67 g H/ 1,01 g/mol = 6,60 mol H 6,60/3,33=1,98=2
53,3 g 0 /16,0 g/mol = 3,33 mol O 3,33/3,33=1

2. Se divide cada uno de los n° de moles obtenidos por el n° mas

pequeno, redondeando a la cifra entera mas proxima.

Este paso conduce a la relacion existente, expresada en n° enteros,

entre los elementos de la molécula.
El resultado final da una relacién de: C1H20

La féormula empirica indica solamente una relacién entre el nimero

de atomos de los elementos de 1a molécula.
Ejemplo:

Un mineral (casiterita) contiene 78,8% de Sn y 21,2% de O.

Calcular la formula méas sencilla.

1.- En 100 g de casiterita hay:

10
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78.8

T00 X 100 g = 78,8 g de Sn
21.2

700 X 100g=21,2gde O

o _ 1mol Sn _
n’ moles de Sn = 78,8 g Sn x 118gSn 0,664 mol de Sn

1 mol O
n° moles de 0 =21,2g O x% = 1,33 mol de O

1.33 mol O
2.- 0.664 mol Sn — 2 mol de O por mol de Sn

3.-  SnO9 ya que la relacién entre moles es igual que la relacién

entre atomos.

Problema:

Se sabe que un hidrocarburo contiene 83,6% de C y 16,4% de H.

,Cual es su formula mas simple? Resp: CsH7
Problema:

El alcohol etilico contiene C, H y O. La combustion de 5,00 g de una
muestra de dicho alcohol dio 9,55 g de CO2 y 5,87 g de H20. Calcular:

a) las masas de C, Hy O en 5,00 g de muestra, suponiendo que todo el

C se transforme en CO2z y todo el H en H20.

b) la composicion porcentual del alcohol etilico.

c¢) la férmula mas sencilla del alcohol etilico.

Solucidn:

a) En 44,01 g (1 mol) de COz hay 12,01 g (1 mol) de C. Segun esto, la
masa de C que hay en 9,55 g de COq sera:

11
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12.01g C
masa de C = 9,55 g COg x M%_Oz = 2,61 g de C en el COs

masa de C en el alcohol

En un mol de H20 (18,02 g) hay 2 mol de H (2,02 g); por tanto:

2.02 g H
masa de H = 5,87 g H20 x m%—zo = 0,658 g de H en el H20

masa de H en el alcohol

El resto de la masa de los 5 g sera de O: 1,736 g de O

b) %deC= ma;gaﬁjiigstra x 100 = %ﬁ x 100 = 52,2
% de H = magagsriiim x 100 = %5085 x 100 = 13,2
% de O = ma:;a;:iigstra x 100 = %g x 100 = 34,6

¢) El nimero de moles de cada elemento en la muestra es:

1 mol C
moles de C: 2,61 gde C x% =0,217 mol de C

1 mol H
moles de H: 0,658 g de H X% =0,651 molde H

1 mol O
moles de O: 1,73 g de O x% = 0,108 mol de O

Dividido por el mas pequeno:

n°molde C 0.217 _
n°molde O ~ 0.108

2

Queda: C2HeO

12
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FORMULA MOLECULAR

La formula molecular indica el nimero de atomos de cada elemento

presentes en una molécula.

Una vez determinada la féormula empirica de un compuesto podremos

conocer su formula molecular sabiendo el peso molecular del compuesto.

Ejemplo: Formula empirica: CH20
Pm del compuesto: 90
Férmula molecular del compuesto: (CH20)n
Valor de n: 90/30 = 3

La formula molecular sera: CsHeOs

Existen diversos métodos para determinar masas moleculares

basados en las propiedades coligativas.
Hoy en dia se utiliza la Espectrometria de Masas.
Problema:

La vitamina C contiene, en peso, un 40,91% de C, 4,54% de H y
54,564% de O. En otro experimento se halld que su masa molecular

aproximada es de 180 g/mol. ;,Cual es su formula molecular?

En primer lugar habra que hallar su formula empirica:

40.91
C: s =3,41 1,00 x3=3
12
4.54
H: 1 - 4,54 1,33 x3=4
54.54
O: 16 - 3,41 1,00 x3=3
Por tanto la formula empirica sera: CsH4Os3

13
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La masa de la formula empirica es:
3-:120+4 -1,0+3 -16,0=88,0¢
La masa real sera: 88,0 -x =180 g de donde x = 2

La féormula molecular sera:CeéHsOs

Numero de insaturaciones de una molécula

Para conocer la estructura de un compuesto a través de su féormula
molecular es muy interesante saber el Numero de Insaturaciones que

presenta la molécula.

Cada instauracién presente en una molécula corresponde a un doble

enlace 6 a la presencia de un ciclo.

La férmula de un Hidrocarburo Saturado es CnHan+o
Un Hidrocarburo Etilénico tiene de formula CnHaon

Un Hidrocarburo Acetilénico tiene de formula CnHan-2
Lo que significa que una instauracion, resta 2 atomos de H de la formula

Para calcular el n° de instauraciones de una férmula, se relaciona

ésta con la que le corresponderia si fuera saturada.

Ejemplos:

C4Hs  Sifuera saturada seria C4H1o.

o

La diferencia en n° de atomos de H dividido entre 2 corresponde al n

de instauraciones: 10 — 8 /2 = 1 insaturacién

Si existe presencia de heteroatomos en la molécula, la equivalencia es:
El atomo de O equivalea un CHa
N CH
X H

Ejemplo: Dibujar al menos dos estructuras de formula molecular CsH7NO

14
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2.3 ESTEQUIOMETRIA: AJUSTE DE LAS REACCIONES
QUIMICAS. CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS

La estequiometria es el calculo de las relaciones cuantitativas entre

los reactivos y los productos en el transcurso de una reaccién quimica.

Ejercicio de estequiometria

El amoniaco usado en la preparaciéon de fertilizantes para jardines se
obtiene haciendo reaccionar el nitrégeno del aire con hidrégeno. La reaccion

ajustada es:
3Ha(g) + Na(g) —> 2NHs(g)

Calcular:
a) la masa de amoniaco formado a partir de 1,34 g de Noa.
b) la masa de N3 necesaria para formar 1,00 Kg de NHs.

¢) la masa de Hsz necesaria para reaccionar con 6,0 g de No.

Para resolver el ejercicio lo primero que ha de hacerse es ajustar la

reaccion.

AJUSTE DE LAS REACCIONES QUIMICAS

Algunas reacciones se pueden ajustar facilmente por tanteo. Asi, la

reaccion:

NoHs + N2Oy —— N; + H-0

1 3
NoH, + 5 NoOy — § N + 2 H-0

2N2Hy + N2Oy —— 3 N2 + 4 H20
Hay reacciones en las que es mas complicado el ajuste (caso de las

reacciones redox), para las cuales existe una metodologia especial.

15
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Ajustes Redox

Una ecuacién redox es aquella en la que se da una transferencia de

electrones.
Una especie quimica se oxida cuando pierde electrones:
/n ——> 7Zn? + 2e
Una especie quimica se reduce cuando gana electrones
Cuz* + 2e —— Cu
El estado de oxidacién para un ion sera su carga neta. Asi:
S2- tendra —2; Cu?* tendra +2

Para un elemento sera cero, asi como para una molécula.

Para conocer en una ecuacion redox qué elemento/s se oxida/n y qué
elemento/s se reduce/n es necesario determinar el estado de oxidacién de los

elementos que intervienen.

Para hallar el estado de oxidacién de un elemento en un ion
poliatomico o en una molécula hay que tener en cuenta las siguientes

consideraciones:

1.- El oxigeno tiene estado de oxidaciéon 2—, salvo en los perdxidos en

los que tiene 1—.

2.- El hidréogeno tiene estado de oxidacion 1+, salvo en los hidruros

metalicos en que es 1—.

3.- Sabiendo la carga del ion poliatdbmico en cuestion bastara con
hacer una suma algebraica (si se trata de una molécula la carga global sera

cero).

Asi, en el 4acido sulfurico el estado de oxidacién del azufre se hallara:

16
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H: 2+1)=+2
H2SO04 O: 4(-2)=-8
0=+2-8+x x=+6

Si hubiéramos considerado el 1on sulfato:

0: 4(-2)=-8

—2=-8+x x=+6

Método ion-electron en un ajuste redox

Sea la reaccion:
KMnO, + HCl —— MnCl: + KCl + Cl: + H20

+1 +7 -8 +1-1 +2 -2 +1-1 0 -2 +2

Vemos que pasa el Mn™ a Mn2*: se reduce. También vemos que parte

del C1™ pasa a Cl1° (Cly): Se oxida.

Hay que establecer las semirreacciones de reduccion y de oxidacion.
Cuando un elemento va acompanado por oxigeno, hay que poner éste en la

semirreaccion correspondiente.

El Mn™ esta en forma de ion permanganato:

2+

(Mno;+8H++ 56 ——> Mn“" + 4Ho0 ) x 2

(2C1 — Clp + 2¢ ) x b5

2+

2MnO, + 16H' + 10CI" — 2Mn“" + 5Cly + 8Ho0

La ecuacién molecular sera:

2 KMnO4 + 16HCl —> 2MnCly + 2KCl + 5Cly + 8Ho0

17
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Ejercicio:

Ajustar la reaccion:

KoCr9O7 + HCl + FeClg —— FeClg + CrClg + KClI + H9O

2 _
Crg0; + 14H' + 6¢° — 2C°" + 7Hy0

(Fe2+—> Fe3++ lee ) x 6

2+

20—
Crg0; + 14H' + 6Fe*™ — 207" + 6Fe® + THY0

K,Cr,0. + 14HCl + 6FeCl, —> 6FeCl, + 2CrCl, + 2KCl + TH,0

Ejercicio:

Ajustar la reaccion:

CoClg + KClOg3 + KOH —— Co903 + KClI + H90

3x ( 2C0°T + 60H  — Cog03 + 3HoO + 2e )*

Cl0g + 3H0 + 6e¢ — CI” + 6O0OH"

6Co%t + 180H + ClO + 3HoO — > 3Co903 + 9HoO + CI” + 60H™
12 6

6 CoClg + KCIOg3 + 12KOH —— 3Co903 + 13KCl + 6 H9O
* El ajuste de esta semirreaccion se hace:

- Poniendo tantas moléculas de agua como oxigenos haya (en el mismo

miembro). En caso de que haya en ambos miembros se hara sobre el

balance neto.

18
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- En el otro miembro se pone un niumero de OH doble del nimero de H2O

que hayamos puesto (o lo que es lo mismo, un nimero de OH doble del

numero de oxigenos que teniamos).

2.4 REACTIVO LIMITANTE Y
RENDIMIENTO DE REACCION

Sea la reaccion:
2A1 + 3, — 2All;

Esto indica que calentando 2 mol de Al (54,0 g) y 3 mol de 1> (761,4 g)
se obtienen 2 mol de All;s (815,4 g), no quedando nada de Al ni de Io.

S1 se mezclan otras cantidades de aluminio y de yodo en relacién

molar de 2 a 3 tampoco quedara nada de ambos reactivos.

Si las cantidades no estan en esa proporcién quedara en exceso uno
de los reactivos y el otro se consumira totalmente. A este reactivo le
llamamos reactivo limite o limitante Para saber cual es el reactivo limite

hacemos:

1.- Se calcula la cantidad de producto que se formaria si el primer

reactivo se consumiera totalmente.

2.- Se repiten los calculos para el segundo reactivo, es decir, se calcula

cuanto producto se formaria si se consumiese todo el reactivo.

3.- Se elige la menor de las dos cantidades de los apartados 1. y 2.
Este sera el rendimiento tedrico del producto y el reactivo que de la
menor cantidad es el reactivo limite. El otro reactivo esta en exceso

y s6lo se ha consumido una parte de él.

19
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Considerando la reacciéon anterior:

2Al + 3L —> 2Alls

Calcular el reactivo limite y el rendimiento tedrico de producto si
partimos de:
a) 1,20 mol de Al y 2,40 mol de I»
b) 1,20 g de Al y 2,40 g de 12

Soluciéon de a)

1.- Si el aluminio es el reactivo limite:

2 mol Allg
moles de All3 = 1,20 mol Al —5——~~\7= = 1,20 mol Allg

2.- Si el yodo es el reactivo limite:

2 mol Allg
moles de Allg = 2,40 mol Iy Sm—ollg = 1,60 mol Allg

3.- Tomamos la cantidad mas pequena de producto:
1,20 mol (rendimiento tedrico)

El reactivo limite sera el aluminio. Queda exceso de Is.
Respuesta del apartado b): Is; rendimiento tedrico: 2,57 g.

El rendimiento tedrico es la maxima cantidad de producto que se
puede obtener. Para hallarlo hemos supuesto que el reactivo limite
reacciona al 100% para dar el producto deseado. En la realidad parte de él
se puede gastar en reacciones competitivas; también parte del producto se
pierde al separarlo de la mezcla. Por ello el rendimiento real es menor que

el rendimiento tedrico. Asi, hablaremos de porcentaje de rendimiento:

rendimiento real
rendimiento tedrico

% de rendimiento = 100
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OCW 2013

Ejercicio:

J. Martinez y C. Iriondo

En el apartado b) del ejemplo anterior:

(Cuantos gramos de Al se necesitan para reaccionar con el I5?
(Cuantos gramos de aluminio no se consumen?

Suponiendo que el rendimiento real del Alls fuese de 2,05 g,

(cual sera el porcentaje de rendimiento?

Respuestas: 0,170 g; 1,03 g; 79,8%
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