- 4.032
12.000
16.032

H= 1.008x4 =
O = 12.000x1 =

Si redondeamos el peso de un mol de CH4 en 16.00 g/m podremos
calcular el nimero de moles que representan 20 g de CHa.

Recordando las férmulas antes expuestas.

g de CHa

moles de CH4 =
peso de un mol de CHa

20g

16.00 g/mol
= 1.25 moles

A continuacién calcularemos tembién el nimero de moles d¢
oxigeno que reaccionan con los 1.25 moles de metano y los moles d¢
diéxido de carhono y agua que s€ producen en esta reaccion. Por Iz
ecuacién descrita se prevee que por cada mol de metano se requierel
dos moles de oxigenoy se producirdn dos moles de aguayuno de dioxido
de carbono. Por lo tanto, utilizaremos como constante los 1.25 molesde
CHa ya obtenidos para deducir la cantidad en moles de los otros comr
puestos. ‘ :

’2 moles de O2

SRS

"1 mol de CH4

Moles de O2 1.25 moles de CH4 x

Moles de O2 125x2
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e 2.$f moles

1 mol‘de C02 -

Moles de CO2 = 1.25 moles de CH4 x

1 mol de CHg4

Mples de CO2 1.25x 1

1.25 moles

2 moles de H20

-Moles de H20 1.25 moles de CH4 x

1 mol de CH4

Molesde H2O = 1.25x2

= 2.5 moles

Hasta aquf hemos calculado que al quemarse 1.25 moles de CHas
(20g) se consumen 2.5 moles de oxigeno y se forman 1.25 moles de CO2
y2.5 moles de H20.

El siguiente paso es calcular el peso en gramos que representan
cadauna c!e las cantidades de moles obtenidas en el paso anterior, y pafa
ello lo tnico que hay que hacer es multiplicar la cantidad en moles de

ca.da uno de los compuestos por el peso en gramos de un mol de los
mismos. b i 138205 %

El peso de unmolde O2 = 16.0x2 = 32.0 g/mol
El peso de un mol de CO2 = 12.0 + 32.0 = 44.0 g/mol
El peso de un mol de H20 = 2.0 + 16.0 .= 18.0 g]rhol

Ahora,




2.5 moles x 32.0 g/mol = 80.0g
1.25 moles x 44.0 g/mol = 55.0 g
2.50 moles x 18.0 g/mol = 450 g

Pesode O
Peso de CO2
Peso de H20

Para comprobar que estdn correctos los célculos, el peso de Iy
reaccionantes deber4 ser igual al peso obtenido en los productos.

20g de CH4 + 80.0g de O2—— 55g de CO2 + 45g de H20

20g +80g=100g——55g +45g = 100¢g

reactivos productos

7-2 CALCULOS SOBRE RELACIONES PONDERALES El
LAS REACCIONES QUIMICAS EN LAS QUE ALGUNO D
LOS REACTIVOS ESTA EN EXCESO CON RESPECTO

OTRO.

En algunas ocasiones al consumarse una reaccién quimica se o
serva que el total de los reactivos no es transformado a productos y esh
es debido a que siempre debera4 existir una relacién exacta de reactivos
paraser transformados en productos, y en el caso en que esta proporcid
es alterada, daré la apariencia de que no se consumé totalmente l
reaccién.

Cuando uno de los reactivos presentes en una reaccién gufmio
se encuentra en una proporcién mayor de la necesaria para reaccion
con la cantidad del otro reactivo presente, estaremos-hablando de w
reactivo en exceso.

Por otra parte, cuande un reactivo se encuentra presente en vl
proporcién menor de la necesaria para reaccionar con la cantida
presente del otro reactivo llamaremos al reactivo en menor proporciil
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"imitante’. Ya que la reaccién ocurrir§ sélo hasta que este reactivo se
consuma, quedando cantidades del otro reactivo capaz de reaccionar,
sin transforr'narse ya que debido a la cantidad del reactivo limitante, la
reaccién se interrumpe. A continuacién citaremos un ejemplo.

Se produce una chispa eléctrica en una mezcla de 100 g de H2 y
100 g de O2 de manera que se forma agua de acuerdo con la reaccién:

2H>2
(2mol = 4 g)
(100 g)

1102
(1mol = 32p)
(100 g)

——

2H20
(2mol = 36g)

a) ¢Cudl es el reactivo limitante?

b) Cudnta agua se produce?

8 La caracterfstica especial de este problema es que las cantidades
iniciales de los dos reactivos se han especificado. Primero, es necesario
determinar cu4l de las sustancias, esta como limitante.

100 g
nH; =
2.02 g/mol

100 g
= 49.5 moles H> nO2 = —— = 3.13 moles 02
32 g/mol

En esta reacci6n si observamos la ecuacién original, no damos
tenta que para que se efectie la reaccién se requieren 2 moles de H2
por 1 mol de O2. Y tomando en cuenta los datos originales de lareaccién
tenen.ms 49.5 moles de Hz por 3.13 moles de Q2. Aquf nos dames cuenta
que si se utilizara todo el hidrégeno, se requeririan 1/2 (49.5) = 24.8
moles de O2 debido a que la relacién que existe en la ecuaci6n es de 2
21, entonces obviamente, no puede utilizarse todo el hidrégeno. Puesto
Que el O2 estd presente en forma de la cantidad limitante, los c4lculos

I leben basarse en la cantidad de O2, debido a que mientras este presente

tloxfgeno se va a efectuar la reaccién, debido a que es el reactivo que
Y42 determinar el fin de una reaccién. |
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nH20 = 2n(02) = 2x3.13 = 6.26 mol H20

6.26 x 18 g/mol = 113g H20

nH20 =

Ejemplo:

Se tiene un trozo de magnesio que pesa 1.0 g en una disoluciénque |

contiene 3.00 g de cloruro de oro I disuelto en agua. (Cual de los
reactivos se encuentra presente en exceso? (Qué cantidad de oro se
producird? (Qué cantidad de reactivo queda en exceso al final?

i

Solucidén:

Primero se representa la reaccion mediante una ecaucién quimica
y se balancea para obtener la relacién en moles de reaccionantesy

productos.

3Mg + 2AuClz — 3MgCl2 + 2Au

3 moles 2 moles 3 moles 2 moles

Ahora se calcula el namero de moles disponibles de cada uno de
10s reactivos:

[

24.3 g/m
303.0 g/m

El peso de un mol de Mg
El peso de un mol de AuCl3

entonces,

1gde Mg

Il

Moles de Mg
243 g/m
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== -9.04'11-mole's '
3.0g '

Moles de AuCl3
303.0g/m

= (.0099 moles

Siguiendo los pasos del punto 7-1, calcularfamos lé cantidad de
moles de AuCl3 que deberfa reaccionar con los 0.0411 moles de Mg
presentes, los cuales se tomarfan como constante para deducir la can-

tidlad de moles de los demés com
uestos g
gcuacion: P y tenemos que Seguln la

2 moles de AuCl3
Moles de AuCl3 = (.0411 moles de Mg x '
' 3 moles de Mg

2

= 0.0411x—
3

= 0.0411x 0.67

= 0.0275 moles

Sin embargo, segin calculam i '
z 0S anteriormente, s6lo tenemos
0.0099 moles de AuCl3 por lo que deducimos que no todo el magnesio

# : 3
El Ax;fl reaccionar, o sea que el magnesio se encuentra en exceso, o bien
Cl3 es un reactivo limitante. ' - : , ,

c£lcu1COI:1 t(})do el Au(.313 si Pu'ede re;accionar. realizaremos nuestros
1 0s de las sustancias reaccionantes y de los productos basdndonos
nla cantidad de AuCl3 presente y no en el magnesio. anus

2mde Au -
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| = (.0099 m de AuCl3 x = # B

Moles de Au formados
' 2 mde AuCly

= (.0099 moles de Au

Para calcular el peso que representan 0.0099 moles de Au, lo que
hay que hacer es multiplicar esta cantidad de moles por el peso de un
mol de Au (197 g/m). Entonces tenemos:

= 0.0099 moles de Au x 197 g/mol
= 1.95 g de Au

g de Au

Ahora calculamos la cantidad de moles de Mg que reaccionan
para, posteriomente, calcular la cantidad que qued6 en exceso.

3 moles de Mg

0.0099 mol de AuCl3 x
2 m de AuCls

Moles de Mg que

reaccionan
0.0099x 1.5

= (0.0148 moles de Mg

Moles de Mg que permanecen en exceso
= (0.0411 moles de Mg - 0.0148 moles de Mg

= (.0263 moles de Mg que no reaccionan

Por dltimo se calcula el peso de los moles de Mg que permanecen
. de moles de Mg

sin reaccionar (en exceso), multiplicando la cantidad
por el peso de un mol (24.3 g/m).

Peso de Mg en exceso 0.0263 moles x 24.3 g/m

0.639 g de Mg

73 CALCULOS PARA DETERMINAR LA FORMULA
MOLECULAR DE UN COMPUESTO, DADA SU FORMULA
EMPIRICA SU PESO MOLECULAR EXPERIMENTAL.

En el capitulo anterior, ya hemos definido lo que es una férmula
empitica y una férmula molecular. Y aunque a veces la f6rmula
molecular de un compuesto puede resultar ser la misma que la férmula
empirica o més sencillo, (como en el metano CHas), por lo general
resulta ser un miltiplo de la férmula empfrica (ejemplos son el etano,
(2116 y la glucosa, CeH1206).

Para los compuestos i6nicos debe tenerse en cuenta que no existen
las moléculas, ya que lo que la férmula indica en estos compuestos es
simplemente la proporci6én en que se encuentran los iones presentes.

Entonces, queda claro que la férmula molecular de un compuesto
s igual a la f6rmula empfrica, o bien, a un miltiplo entero de la misma.
Para poder calcular este nimero entero deberj conocerse el peso
nolecular experimental del compuesto.

Como ejemplo, supongamos que el peso molecular experimental
tncontrado para el benceno es de 77 uma, mostraremos a continuacién
b manera en que este peso puede emplearse junto con la férmula
tmpirica para deducir su férmula molecular. En todas las formulas que
i continuacién se describen, la proporcién entre carbén e hidr6geno
|llementos cons-tituyentes del benceno) esde 1a 1, pero una sola de

tllas ser4 la correcta (CsHe) de acuerdo con el peso molecular deter-
{ninado experimentalmente de 77 uma.




Peso molecular calculado
por suma de pesos atémicos

(uma unidad de masa

Posible Férmula atémica)

CH 13.0

C2H2 26.0

C3H3 39.0

CaHa 52.0

CsHs 65.0

- CeHe 78.0

CH7 91.0

En primera instancia se podrfa pensar que CeHe no es necesaria-
mente la férmula correcta para el benceno ya que el peso molecular
determinado experimentalmente es de 77 uma, mientras que el valor
calculado aquf es de 78. Lo que pasa es que en realidad la mayoria de
los métodos experimentales dan tan sélo una aproximacién al peso
molecular real. En el caso particular del benceno, los pesos obtenidos
en el laboratorio oscilan entre 76 y 80, pero como las formulas empiricas
son exactas, so6lo son posibles los pesos moleculares de la column
derecha, por lo que una de ellas debe ser la correcta.

Resumiendo, la férmula molecular de un compuesto €s igual alé
f6rmula empirica, o bien a un multiplo entero de ésta. Para poder
determinar la férmula molecular de un compuesto, deberd contars
como datos:

1.- Los porcentajes en peso de los elementos que formen dicho
compuesto, asf como: !

2.- El peso molecular determinado en el laboratorio.

| .SI ya s¢ nos proporciona la formula empirica del compuesto, se
lacilita grandemente el cdlculo de la formula molecular. a

e ——

Ejemplo.

Caicular la férmula molecular de un compuesto cuya férmula

empirica se ha determinado, CH20, y en el laboratorio experimental-
mente se calculé un peso molecular de 179 uma.

Lo que hay que hacer es que a partir de los pesos atémicos del
tmpuesto, se calcula el peso molecular de la férmula empirica el cual
posteriormente se decide con el peso molecular experimental para de

ihf obtener larelacién real del 4tomos que hay en la formula molecular
Entonces: :

C=1Z2x1
H= 1x2
O =16x1

12
i
16

30

: 30 es la suma de los pesos atémicos de la férmula empirica y como
79 es el peso molecular experimental, esto conduce a: .

179

—

30

5.97

0 sea, aproximadamente 6.




Por lo tanto, la molécula real es 6 veces més pesada que 1o que
tiene de férmula CH20, entonces se multiplica por 6 cada uno de log
4tomos presentes en el compuesto para obtener la férmula molecular,

Formula molecular = CoH 1206

Una vez conocida la férmula molecular, se podré calcular el peso
molecular real y exacto de la férmula ya que el calculado en ¢l
laboratorio s6lo es una aproximacion.

72.06 uma
12.09 uma
96.00 uma

Peso de dtomos de C = 6x 12.01
12 x 1.008
6x 16.00

Peso de 4tomos de H =

Peso de 4tomos de O =

Peso de la molécula de C6H1206 180.15 uma

UNIDAD VIIL

UNIDAD DE REPASO.

Como toda unidad de repaso final, la presente engloba los ob-

ftivos mds importantes que a través del semestre, se supone, debes.
haber comprendido y desarrollado. :

Esta unidad, a diferencia de las dem4s unidades de que consta el
wrso, tiene por objeto reconocer en el alumno si obtuvo un conocimien-
o generalizado de lo que el texto contiene, y por otro lado, tiene un
nlor algo diferente a las demds, ya que se considera obligatoria y el no
iprobarla puede significar el no aceditar el curso en su totalidad.

Por lo anteriormente expuesto, es de suma importancia que es-
udies nuevamente los objetivos que se mencionardn a continuacién
para que en el mejor de los casos, obtengas una mayor calificacién final,
jen el peor de los casos, cuando menos logres el pase. |




