Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles

ATOMOS.- no todos los atomos de un elemento de un elemento son idénticos, los elementos
pueden existir en varias formas denominadas isotdpicas, se ha sugerido el nombre de is6topos
para los atomos de un mismo elemento que solo difieren en masa. Los isétopos de un
elemento dado tienen la misma carga nuclear y el mismo numero de electrones, pero
difieren en el niumero de neutrones en el nucleo.

Nucleo y numero atomico. — casi toda la masa de un atomo (99,9%) esta concentrada en su
ndcleo cargado positivamente y constituido fundamentalmente por dos clases diferentes de
particulas llamadas nucleones como el proton y el neutrén.

Numero atomico de un elemento se simboliza con Z, es igual al nUmero de electrones de un
atomo neutro y al numero de protones de su nucleo.

El nUmero masico de uno de sus isotopos, se representa por A y es igual al nUmero atomico Z
mas el namero de neutrones del nacleo (N). A= Z + N . A Se simboliza colocando como
superindice a la izquierda del simbolo del elemento. Por ejemplo, el isétopo del nitrogeno que contiene
8 (N) neutrones tiene un numero de masa 15 y se representa como *°N. Es posible determinar el nUmero
de neutrones en un isotopo restando el nimero atomico del nimero de masa: A-Z=15-7=8N



Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles

Peso atomico.- de un elemento, expresa la masa promedio de atomos de un elemento determinado. Las
masas de los atomos individuales son muy pequenas, el dtomo mads pesado descubierto tiene una masa menor que 5
x 107%° kg 0 1.10 x 107%* Ib. Para evitar valores de masas de los 4tomos con exponentes negativos, se utiliza unidad de
masa atomica (uma) o simplemente se representa con el simbolo u. 1 uma=1.66053906660x10"2* gramos o
1 uma=3.66086x10-27 libras

En quimica se trabaja con el peso atbmico promedio de los atomos que refleja su abundancia relativa de los
diferentes isétopos.

Peso atomico promedio. (abundancias isotdpicas).- al medir el peso atomico de un elemento, por lo general se debe
establecer el peso promedio de la mezcla natural de los isotopos. Por lo tanto el peso atomico promedio de los
elementos se puede calcular asi:

Peso atomica de X = (masa atomica de X1) x (% de X1) /100 + (masa atomica de X2) x (% de X2)/100 + ...... Ec. (1)
Donde X es la masa de los is6topos de los elementos y %= su abundancia isotdpica .

Los porcentajes de los distintos isétopos deben sumar 100:

% de X1 + % de X2 + ....... =100% Ec.(2)



Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles

Ejemplo 1.- Se ha determinado que la masa atomica del carbono-12 es de 12.00000 u y del C-13 es de
13.00335 u y su abundancia isotopica es 98.90% y 1.10% respectivamente. Asi, el peso atdmico promedio del
carbono se calcula como sigue:

Peso atomico promedio Carbono = (12.00000 u)(98,90/100) + (13.00335 u)(1,10/100) = 12.01 uma o0 12.01 wu.

En calculos que incluyen porcentajes es necesario convertir los porcentajes a fracciones. Por ejemplo, 98.90% se
transforma en 98.90/100 o 0.9890, como se muestra en el ejemplo anterior.

Ejemplo2.- el elemento boro tiene dos isotopos 123 y 1%3. Sus masas en la escala del carbono 12 son 10,01 y

11,01, respectivamente. La abundancia del 2B es del 20%. Cual es a) la abundancia del 1B y b) la masa
atomica del boro?

Solucion:

a) La masa de las abundancias debe ser 100%. b) Sustituyendo en la ecuaciéon 1 tenemos:

Por tanto: 20.0

Peso atomico boro= 10,01 XToot 11,01 x% =2,00+8,81=10,81
AbundanciallB = 100% — 20% = 80%

Valor dado para el boro en la tabla periddica, la masa es mas cercana a 11 que a 10, por ser el mas pesado y
esta en mayor porcentaje.



Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles
Mol: numero de Avogadro

Mol. - En razén de que los atomos tienen masas muy pequeias, se utiliza el término mol para indicar un
conjunto de un numero grande y fijo de entidades quimicas fundamentales, (atomos, moléculas u otras
particulas), comparable con la cantidad que se manejaria en un experimento real. La abreviatura de la unidad
es mol (n). En el SI, el mol es la cantidad de una sustancia que contiene 6.022 x 1023 entidades elementales
(3tomos, moléculas u otras particulas), a este numero se denomina nimero de Avogadro (NA),

NA = 6.022 x 1023 = 1 mol; se puede dar en NA= moléculas/mol o N= atomos/ mol de &tomos
Para un quimico 1 mol es equivalente a un numero de Avogadro de unidades asi

o 1mol de 4tomos de S = 6.022 x 1023 dtomos en su masa o peso atomico= 32,06 gde S
o 1mol de 4tomos de Cu = 6.022 x 1023 4tomos en su masa o peso atdmico= 63,55 g de Cu

o 1mol de 4tomos de O = 6.022 x 1023 4tomos en su masa o peso atomico= 16 gde O

Una vez que conocemos el numero de Avogadro y la masa o peso atomico del elemento, es posible calcular

o la masa de un atomo individual.

o También podemos determinar el numero de dtomos que hay en una cantidad determinadas de cualquier
elemento.



Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles

Peso molecular y mol

El peso de un mol de moléculas también se puede obtener de los pesos atdmicos asi un mol de
moléculas de CO, contiene un mol de atomos de Cy un mol de atomos de O, el peso de un mol de
CO sera:

Peso de un mol de C + peso de un mol de O = peso de 1 mol de CO
12,01g + 16g = 28,01g

Entonces peso molecular de CO (28,01) expresado en gramos, es el peso de 1 mol de CO. Peso
molecular expresado en gramos es igual a 1 mol y contiene 6,02 x 1023 moléculas de CO. El mol se
designa con la letra n y sus unidades es el peso en gramos sobre el peso molecular:
_ peso (9)
n= g

peso molecular —=—
mol

En general, necesitamos multiplicar la masa atdmica de cada elemento por el nimero de atomos de ese elemento
presente en la molécula y sumar todos los resultados. Para calcular el peso molecular de una sustancia debemos
conocer la féormula.



Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles

Peso molecular Y mol .- por ejemplo, la masa molecular del H20 es: 2(peso atdmico del H) + peso
atomico del O; o bien 2(1.008 g) + 16.00 g = 18.02 para el H20). Podemos realizar los siguientes calculos

Para pasar de Use la relacion

1. Numero de particulas a moles 1 mol = 6.022 x 1023 particulas

2. Moles a gramos 1 mol = X gramos

3. Numero de particulas a gramos 6.022 x 1023 particulas = X gramos

Donde X es el peso de la férmula (63,55 para el Cu, 18,02
Ejemplo 1: : tomando para el nUimero de Avogadro 6.022 x 1023, calcular a) la masa del atomo de azufre b) el

numero. Solucion:

a) Sabemos que 6.022 x 10?? dtomos de S pesan b) Se procede en sentido inverso, es decir pasar
32,6g: de gramos a numero de atomos, el factor de

conversion es:

6.022 x« 102° atomos de S = 32,6g

6.022 »x 102%% atomos de S5/32,06g

Esta relacion nos da un factor de conversion para

convertir un atomo de S en gramos: No. de atm. S — 1000g x 6.022 x 10%% atomos

32.06 g

= 1,878 x

. . 32.06 1027 atomos
masa atomo de S =1 atomo S x g =

G5.022 x 102F gtomos
5,324 x 10%3g




Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles
Ejemplo 2: Ejemplo 1: calcular los pesos moleculares (g/mol) de a) K2CrO4; b) sacarosa C12H22011

a) Calculamos la masa de la férmula K2CrO4: b) Calculamos la masa de la formula C;2H>:0q;
Masa del K2Cr207= 2(peso atémico K) + peso | Masa del Ci:H22011= 12(peso atémico C) +
atémico de Cr + 4(peso atdmico del O) 22(peso atémico de H) + 11(peso atdémico del O)
=2(39,10) + 52,00 + 4(16,00) = 194,30 | =2(12,01) + 22(1,01) + 11(16,00) = 342,34
Peso molecular del K2CrO4 = 194,30g/mol Peso molecular del C12H2:01; = 342,34 g/mol

Conversion de mol —gramo.-

Para transformar de moles a gramos y viceversa es necesario determinar primero: el peso molecular de

, . peso (g)
las sustancias por convertir asi: n= n=g/M
P Peso molecular (M) g/

Ejemplo 1: calcular el nimero de moles en 212g de a) K2CrO4 b) C,,H,,0,,

Solucion:



Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles

Eje

mplo de Conversidon de mol —gramo:

Ejemplo 1: calcular el niumero de moles en 212g de a) K2CrO4 b) C,,H,,0,,

So

lucion:

a)

Segun el problema anterior el peso molecular
del K2CrO4 es 194,20g/mol
1mol de K2CrO4 = 194,20g K2CrO4

1mol

NMumero moles de K2CrO4 = 212g x ——— =
194,29g

1,09 moles

b) Segun el problema anterior el peso molecular
del Ci2H22011 es 242,34 g/mol

I1mol de Ciz2H220411 = 342 .34

1maol

Numero moles de Ci12H2:0711 = 212g x 3a234g

0,619 moles

Ej

emplo 2:

i Cuantos moles estan representados por a) 6.35 g de CO9, £) 9.11 g de 5102, c¢) 15.02 g de Ca(INO3)2?

)
b)

<)

Consulte las masas atémicas correspondientes en la tabla periodica. Las masas moleculares se calculan usando las
masas atomicas.

Masa molar de CO>2 = 1{12.01) + 2(16.00) = 44.01 g/mol

Masa molar de 51072 = 1{28.09) + 2(16.00) = 60.09 g/mol

Masa molar de Ca(NO1)2 = 1(40.08) 4+ 2[1(14.01) 4+ 3(16.00)] = 164.10 g/mol

Cantidad de CO,; = 6.35 g = (1 mol/44.01 g) = 0.1443 mol de CO,

Cantidad de 5102 = 9.11 g = (1 mol/60.09 g) = 0.1516 mol de 510,

Cantidad de Ca(NO3): = 15.02 g = (1 mol/164.10 g) = 0.0915 mol de Ca(NO3)>




Subunidad 2.3: atomos, moléculas y moles

2.7.

LACuantos a) gramos de Ho5, b)) moles de H v de 5. ¢) gramos de H v de S, d) moléculas de H25, v ¢) dtomos
de H v de S. contiene 0.400 mol de H,S7?

Las masas atomicas implicadas son H, 1.008; 5, 32.066. La masa molecular de H25 es 2(1.008) +— 32.006
= 34.08.

Observe gue no es necesario expresar la masa molecular hasta 0.001 v, aungue se conozcan las masas atGmicas con
tal precision. Como el factor hmitante en este problema es n{H25), conocido hasta una parte en 400, el valor de 34.08
{expresado hasta una parte en 3 000) de la masa molecular es suficiente. Esto ahorra tiempo; si se usaran las masas atomicas
completas, el resultado seria el mismo.
) Cantidad de gramos del compuesto = (cantidad de moles) = (masa de 1 mol)

Cantidad de gramos de H25 = (0,400 mol34.08 gfmol) = 13.63 g HaS

b Un mol de H2S contiene 2 moles de H v 1 mol de S. Entonces, 0.400 mol de H2S contiene

2 mol H
(0400 mol H>S) (7""’ — 0.800 mol H
1 mol H2 S

¥ 0,400 mol de 5 (la mitad que de H).
) Cantidad de gramos del elemento = (cantidad de moles) = (masa de 1 mol)
Cantidad de gramos de H = (0800 mol 1.008 g/mol) = 0.806 gde H
Cantidad de gramos de 5 = (0,400 mol}32.066 g'mol) = 12.83 gde S
) Cantidad de moléculas = (cantidad de moles) > (cantidad de moléculas en 1 mol)
= (0.400 molN6.02 < 10?3 moléculas/fmol) = 2.41 = 10%> moléculas
el Cantidad de datomos del elemento = (cantidad de moles) = (cantidad de atomos por mol)
Cantidad de dtomos de H = (0.800 mol}6.02 = 10%? dtomos/mol) = 4.82 = 10?3 dromos de H

Cantidad de atomos de S = (0.400 molW6.02 = 1023 atomosimol) = 2.41 = 1022 dgtomos de 5



Subunidad 2.3.1 Calculo de formulas y composicion

2.3.1Calculos de formulas Yy COmpOSiCién.- Hay 3 tipos de formulas quimicas:

— Simplificada (llamada también empirica). - la férmula empirica nos dice solamente el nimero
relativo de los distintos atomos del compuesto

- Molecular. - nos dice cuantos atomos de cada tipo existe en la entidad individual llamada
molécula,

- Estructural. - la formula estructural nos dice que atomos estan unidos a que otros atomos y la
forma de su disposicion en el espacio.

Ejemplo: el benceno la formula simplificada (empirica) del benceno: CH; la formula molecular C6HS6,
la formula estructural es: (1). Estas 3 formulas representan el mismo compuesto, pero suministran
distintos grados de informacidn acerca del mismo:

Formula estructural:

/

H c|/ CH

H C\ CH

N\

CH
|
CH



2.3Subunidad 2.3 1calculos de formulas y composicion

2.3.1 PORCENTAJE EN PESO O COMPOSICION A PARTIR DE LA FORMULA. — La formula de un compuesto
nos informa el numero y la clase de los atomos presentes. Se puede utilizar para determinar los
porcentajes en masa de los elementos del compuesto. Los porcentajes en peso se hallan calculando la
masa en gramos de cada uno de los elementos que hay en un mol de compuesto, por medio de la
relacion.

peso del elemento X

Porcentaje en peso del elemento X= x 100

peso molecular del compuesto

Ejemplo 1:- El carbonato acido de sodio, se usa en muchos productos comerciales, su formula es
NaHCO3, ¢Cudl es el tanto por ciento en masa o la composicion porcentual del Na, H, C, y O que hay en
este compuesto? (peso atdmico Na= 22,99; H= 1,01; C=12,01; y O= 16,00).

Solucidon

En un mol de NaHCO32 havy oo a _Z2=.99 g x 100 = 27,36
84,01 g
22,99 g(lmol) de sodio . _ 1z.01g _
12,01 g (Lmol) de C ¥ C= g2.01 g < 100 = 14,30
1,01 g (Lmol) de H
48,00 g (32 mol) de C %H:ﬁxloc}: 1,20
84,01 g
El peso molecular de un mol de MNMaHCO3 es a8.0g
[=:] _—_ T e —_—
22,99g + 1,01lg + 12,01 g + 48,00 g = 84,01 6 O = g1 o1 g X100 =57.14

Los tantos por ciento deben sumar 100 asi: 27,26 +14,20 +1,20 + 57,14 = 100,00



[ I 4

2.3 Subunidad 2.3 1calculos de formulas y composicion

Ejercicios de composicion:
Ejemplo No. 1: calcular la composicidon en porcentaje del cromato de plata: Ag2CrO4

Tenemos como base 1 mol de Ag2CrO4: en la formula se debe tomar el peso de cada elemento por las veces que esta
tomado en la formula(representado por el subindice de la férmula)

Peso de la Ag= 2 moles de Ag= 2 moles x 107,868g/mol = 215,736¢g
Peso de Cr=1 mol de Cr= 1 mol x 51,996 g/mol=51,996g
Peso del O =4 mol de O = 4mol x 15,999g/mol = 63,996 g

Peso de un mol de Ag2CrO4 = 215,736g + 51,996g + 63,996 g = 331.7282/mol

o _ 2pesos atémicos de Ag 215,736 B o
% Ag en Ag2CrO4 = peso molecualr de Ag2CrO4 x 100 = 331,7282 x 100 = 65,02%
1 pesos atémicos de Cr _ 51,996

100

% Cr en Ag2CrO4 = x 100 = 15,68%

"~ 331,7282

_ 63,996
"~ 331,7282

peso molecualr de Ag2CrO4 X

1 pesos atémicos de O

Peso molecualr de Ag2CrO4 x 100

% O en Ag2CrO4 =

x 100 = 19,30%

Comprobacién: 65,02% + 15,68% + 19,30% = 100%



[ I 4

2.3 Subunidad 2.3 1calculos de férmulas y composicion

Ejercicios de composicion:
Ejemplo 2.- Cuantos gramos de hierro se pueden obtener de 500g de Fe2037?
Peso molecular del Fe202 = 2 moles de Fe + 3 moles de O = 159,70g/mol

— lro. Determino el porcentaje de Fe en el compuesto

2 pesos atomicos de Fe 2x 55,85

Fraccion de Fe en Fe203 = = = 0,69994 x 100 = 69,94%
pPeso molecular de Fe2Z03 159,70

—  2do. Determino la cantidad de Fe en los 500 g de Fe203, tomando como factor de

conversion la composicion porcentual en la formula del compuesto:

2x 55,85
Gramos de Fe = 500g Fe203 x = xlUD = 349,7g de Fe

Ejemplo 3: el CaO se puede obtener de la piedra caliza, CaCO3, eliminando el CO2 por calentamiento, a)
calcule el porcentaje de CaOQ en CaCO3, b) ;Cuantas libras de CaO se puede obtener de 1 tonelada de piedra
caliza. que contiene 97.0%% de CaCO37 (1 ton = 2000l1lb).

Soluciomn:

a) %o CalO en CaCO3 PM: CaCO3=40,1 + 12,01 + 3(16,00) = 100.1 g/mol; CaO = 56.,1g/mol
by Libras CaO en una tonelada de CaCO3

1 mol CalO 56,1 g/mol

(] —
a) % CaO = 1mol CaCO3 x - =rr e rn 100,1 g/mol

= 0.56 x 100 = 56%0

a7 g caco3
100 Ib

by Peso CaCO3= 20001lb x =1940 1b de CaCD3|

56,11b Cad
100 I1b Caco3

Peso Call = 1940 1b CalCO3 x

= 1090 1b de CaO en 1 ton de piedra caliza
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2.3Subunidad 2.3 1calculos de férmulas y composicion

El ejemplo anterior nos muestra que en un mol del NaHCO3, hay 1 mol de Na (22,99¢g), 1 mol de H
(1,01g), 1 mol de C (12,01 g) y 3 mol de O (48,00g). Entonces la relacion molar es 1 mol de Na: 1 mol de
H: 1 mol de C: 3 mol de O, que es lo mismo que la relacion atomica del NaHCO3: 1 atomo de Na: 1
atomo de H: 1 atomo de C: 3 atomos de O. En general podemos decir que: “Los subindices en una
formula representa no solo las relaciones en que se encuentran los atomos, sino también las relaciones
molares”. Asi:

formula | Relacion atémica Relacion molar

H,0 2 atomos de H: 1 atomo de O 2 moldeH: 1 molde O

KNO- latomo de K: 1 atomo de N: 3 atomos de O 1 mol de K: 1 mol de N: 3 moles de O
Ci2H7:09; | 12 dtomos de C: 22 atomos de H: 11 dtomos de O | 12 moles de C: 22 moles de H: 11 moles de O

el proceso se puede invertir, es decir, si se conoce el tanto por ciento en peso de los elementos, se puede
determinar la formula del compuesto. La férmula hallada de esta manera es la férmula mas simple. Para
poder calcular la formula molecular es necesario conocer otra magnitud como es la el peso molecular.
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2.3Subunidad 2.3 1calculos de férmulas y composicion

* 2.3.2 Formula mds simple a partir del tanto por ciento de la composicion (o cdlculo de las formulas
empiricas) .- es la férmula de un compuesto expresada en la relacion minima que se puede calcular. Si
se conoce los tantos por ciento de la masa de los elementos de un compuesto podriamos deducir cual
es la formula mas sencilla. Para ello se procede en tres etapas:

1. Se calcula el numero de moles de cada elemento en una muestra del compuesto, por conveniencia
100g.

2. Por medio de los resultados de 1) se calcula las relaciones molares mas simples de los elementos
presentes o numero de moles de cada elemento que constituyen la formula.

3. Se igualan las relaciones molares a las atomicas, con lo que se puede calcular directamente la
formula mas simple.

4. A veces al calcular la relacion molar aparecen uno o mds numeros fraccionarios (por ejemplo, 3,50 y

2,33). En este caso se multiplica por el menor numero entero (2y3 etc.), que de una relacion de

. , 350 2 700 __ 233 3 _699 .
nhumeros enteros. Asi: 1,00X2 === 7:2 y1’00x3- 3 - 7:3



2.3Subunidad 2.3 1calculos de formulas y composicion

Ejemplo 1|: El dicromato potasico, un sélido rojo soluble en agua, contiene los tres elementos:
K, Cr, y O. el analisis de una muestra de dicromato potasico dio los siguientes porcentajes en
la masa de cada uno:

K= 26,2%; Cr=35,4%; O= 38,0%
A partir de estos datos, determine la formula empirica mas simple
Solucion:
Por conveniencia trabajaremos con 100g de muestra. En este ejemplo hay 26,6g de K, 35,4 g Cr
v 38,0 g de O. Los pesos atomicosde K, Cry O son 39,10; 52,00y 16,00 respectivamente, en 100g
de muestra habra:

moles de K = 26,6 g K x 1molK 0,680 moles K
39,10g9 K
moles de Cr =35,4 g Cr x Amotor _ 0,681 moles Cr
52,00g Cr
moles de O =38,0g O x 1molOo _ 2,38 moles O
16,00g O

Para hallar la relacion molar mas simple, dividimos por el numero mas pequefio, 0,680

0,681 moles de Cr moles de Cr 2,38 moles de O moles de O
= 1,00 =3,50
0,680 moles K

moles de K 0,680 moles K moles de K
Vemos que por cada mol de potasio hay un mol de cromo v 2,50 moles de O. La relacion molar
v por tanto la del oxigeno sera:

1K:1Cr:32,5 O
Para obtener el numero entero mas sencillos, basta multiplicar por 2, por lo que: 2K:2 Cr:7 O
Y la formula mas sencilla del dicromato potasico sera: KaCraO5



2.3Subunidad 2.3 1calculos de formulas y composicion

Determinacion de la composicion porcentual y de la formula mas Simple a partir de medidas
experimentales:

Se utiliza un aparato especializado de combustién, por tanto se realiza reacciones de combustiéon, dando
como producto uno de los elementos del compuesto en estado puro.

Ejemplo 1: Se calienta en el aire una muestra de 2,500g de uranio. El oxido resultante pesd
2,9449g Determine la formula del oxido.

Solucidn

masa de Uranio= 2,500g
Masa del oxido UO = 2,949g
cFOrmula del dxido =7

1.

NMiasa de oxigeno
MMasa Oxigeno = 2,9499g (Oxido de uranio) — 2,400 g Uranio = 0,449 g de oxigeno

Determino las moles de cada elemento, Pat. U = 228,0 ; O= 16,00

e

1 el de UF

N uranio = 2,400 g (U) x >38.0g U = 0,010081 g/ ol

i — 0,449g (O) x —228 e T _ 4 02806 g/mol|
N oxigenoa = 0, g (0) % Teoogo O g/ mo

O,028056 . . N
— = 2,6 multdplico por 3 para tener un Namero
0,010085

entero: U308, Se debe hacer los calculos con muchas cifras significativas (4)

Divido para el menor wvalor de moles:



2.3Subunidad 2.3 1calculos de formulas y composicion

Determinacion de la composicion porcentual y de la formula mas Simple a partir de medidas
experimentales:

Ejemplao 2: cuando 10g de mercurio reaccionam con suficiente bromo se forma 18g de

compueaesto purao (a) calcular la composicion en porcentaje, (b)) Determinar la formula del
Ccomipuesto.

Solucidm:

a0
a) 26 Hg = pese del Hg x 100 = —2 x 100 = 55,656%%
peso del cormplresto 18

El resto del compuesto (18g -10g) = 8,0 c de bromao

caBr — peco del B 2.0 g

®x 1o = —— = 100 = 44,4945
pesoe del comprresto 18=

Comprobacidm:

HHg + %SBr = 100,00 = 55,6%0 + 44 4 = 100,00

b Por conveniencia tenmnemos 100z de la muestra
= eso el H S5.05
Muumero de moles de Hg = i Hg = 7 — . & = & = 0,277 mol
peso artdmmico del g ZO00,. 59 o frreol
= eco del B e B X
Muurmero de mioles de Br=n Br = Lol — — = = = 0,556 maol
reso afgmico del B T 90 g el

Divido el numero de moles mas grande por el namero de moles mas pequeno, tenemos:

mnEBEr o o 55&emoles de B 200 moles Br

T o D277 rmroles de Hag A.00 rmrol de Haag
La relacion 2,00 moles de Br a 1,00 mol de Hg indica tambiéen gque hay 2,0 atomos de Br

por 1,0 atomos de Hg. Por tanto, la formula empirica del compuesto es HgBr2, la cual
correspornde a su formula molecular.



