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OBJETIVOS GENERALES

Los gases han intervenido en una u otra forma, en muchos de los adelantos fun-
damentales de la Quimica. Aunque en la actualidad sabemos mucho mas respec-
to a las propiedades basicas de los gases, que respecto a los liquidos y solidos,
aun queda mucho por aprender.

Este trabajo lo hemos querido dirigir al estudiante en sus primeras etapas de
formacion academica porque consideramos que el estudio de los gases es de gran
importancia para la comprension de la estructura molecular de la materia.

El objetivo principal que se pretende alcanzar a lo largo de este trabajo es el de
introducir al estudiante a la comprension del metodo cientifico, es decir, a la
estrecha relacion que existe entre la experimentacion y la postulacion de mode-
los que puedan explicarla. Si las propiedades de los gases calculadas en base

a consideraciones de modelos pueden ser compaginadas con las propiedades obte-
nidas experimentalmente, uno puede considerar que los modelos son correctos.
Se debe tener en cuenta que los resultados experimentales son de primordial
importancia ya que son la Unica realidad de que disponemos. Los modelos son
arbitrarios, por lo que el principal criterio para que un modelo sea aceptable es
que este concuerde con los datos experimentales; es precisamente esta metodolo-
gia la que se pretende que el alumno entienda y maneje.

Hemos tratado de estructurar el contenido de este trabajo de tal manera que al
finalizar el alumno su estudio sea capaz de:

- comprender las caracteristicas y propiedades de los gases.

-  postular modelos y ecuaciones que traten de explicar satisfac-
toriamente el comportamiento real de los gases.

- tener habilidad para manejar dichos modelos y ecuaciones al
aplicarlos a problemas que se presentan en la practica.

.



Para alcanzar estos objetivos se ha procurado en presentar una exposicion clara
y minuciosa de los topicos que conforman este trabajo, y asi mismo al final

de cada uno de ellos se sugieren preguntas y problemas con el fin de que el es-
tudiante pueda tener una idea de su aprovechamiento y del grado en que los

objetivos propuestos se hayan cumplido.

Queremos hacer destacar que este trabajo sirvio como tronco comun para la
elaboracion de dos tesis y es por ello que patentizamos nuestro agradecirhiento
a nuestros amigos y compafieros Jaime Briman Epelstein y Rolande Moutal Fua
con los cuales desarrollamos el material base que se presenta en esta tesis.



INTRODUCCION

En el estudio que estamos emprendiendo, trataremos coniuntos mas que molecu-
las individuales; dependiendo de ias caracteristicas de dichos conjuntos, estos
Para nuestras consi-

pueden constituir tres fases: solida, liquida y gaseosa.

deraciones, las principales caracteristicas de dichas fases son.

PASE sblica licuiga gaseosa
| del reci-
VOLUNL LN nrovio propio niente. que
lo contiene
del reci- Jdel reci-
FORIIA propia piente cue|piente que
lo contie-]lo contie-
ne ne
. gg%?g?gl' poca poca mucha
.

Los gases se pueden manejar en forrﬁas muy versatiles, lo que permite cuantifi-
car con relativa facilidad lo que en ellos ocurre; experimentos sencillos pue-
den originar conclusiones trascendentales (ejemplo: experiemnto de Boyle-
Mariotte). Cualquier experimento se desarrolla en un sistema, el cual es una
porcion dei universo que se aisla con el fin de estudiar un fenomeno en parti-
cular. Entre los alrededores y el sistema existe un limite bien definido denomi-
nado frontera (por el momento consideraremos que no hay interacciones entre

el sistema y los alrededores). Cuando los valores de las propiedades de un
sistema no cambian con el tiempo, se dice que el sistema esta en equilibrio;

ademas los sistemas se pueden clasificar en:



Homogeneos: un sistema homogéneo es aquel en eique todas sus
partes poseen las mismas propiedades fisicas y quimicas,
es decir, una composicion uniforme.

Heterogéneos: un sistema heterogéneo no tiene una composicion unifor-
me, es decir, sus propiedades fisicas y quimicas varian

de un lugar a otro.

Al trabajar con un sistema.y obtener datos experimentales de las propiedades de
este, forzosamente tendremos que sacar conclusiones, las cuales seran la base
para establecer un modelo. Un modelo es cierta construccion o representacion
imaginaria que incorpora solo aquellos rasgos que se piensa son importantes
para determinar la conducta de un sistema fisico real. Con frecuencia, estos
rasgos son elegidos intuitivamente, y otras veces sobre la base de la convenien-
cia matematica. La validez de cualquier modelo puede determinarse solo al com-
probar las predicciones basadas en el con ios hechos experimentales reales.

Una vez definido lo que es un sistema, es conveniente asociarle ecuaciones de
estado, las cuales no son mas que una relacion matematica precisa entre los
valores de ciertas propiedades involucradas en dicho sistema. Tales propie-
dades pueden ser intensivas o extensivas. Una propiedad extensiva es aquella
que depende de la cantidad de materia, mientras que una intensiva es indepen-
diente de ella. Consideramos por ejemplo un sistema constituido por una masa
gaseosa confinada en un cubo, la cual posee valores definidos de presion, volu-
men, temperatura y masa. Dividamos dicho cubo en pequeiios elementos de

gas y midamos en ellos las propiedades antes mencionadas; la presion y la tem-
peratura medidas en cada elemento son las mismas que en el sistema inicial,
mientras que el volumen y la masa de cada elemento son diferentes. Asi pues,
la presion y la temperatura son propiedades intensivas; la masa y el volumen
son propiedades extensivas. Del cociente de dos propiedades extensivas resul-
-ta una intensiva; por ejemplo, la densidad es una propiedad intensiva, la cual
se obtiene al dividir la masa de una substancia por el volumen que ocupa.
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PREGUNTAS:
1.- iPor qué los gases obedecen leyes mas simples que los liquidos o solidos?
2.- Se puede considerar a la atmosfera como:
A) un sistema homogéeneo.
B) un sistema heterogéneo.
Argumente su respuesta.

" 3.- Aparte de las propiedades intensivas y extensivas antes mencionadas, de

otros ejemplos de dichas propiedades.
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SECCION 1: MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO.

| PRESION ATMOSFERICA Y BAROMETRO

Los antiguos investigadores sabian que los liquidos se elevaban en los tubos
donde se habia hecho el vacio. Galileo explicaba que la naturaleza tenia odio
al vacio pues en sus experiencias alcanz0 elevaciones en el vacio hasta unos
10.33 m; después de esas alturas ias bombas no podian elevar mas agua.

Torricelli se did cuenta de que la altura maxima de la columna de liquido era

esencialmente una medida de la presicn atmosferica y construyo un aparato

sencillo para hacer la medicion comodamente. Su aparato llamado barometro

se puede ver en la figura 1. Consiste en un tubo de vidrio cerrado e invertido
sobre un recipiente abierto con
mercurio; siempre que el tubo

Vacio sea suficientemente largo, al in-
vertir el tubo fluye mercurio
liquido ai depbsito y deja un
vacio sobre el liquido. La altura
de la columna del liquido que
queda en el tubo es asi, directa-
mente proporcional a la presion
atmosferica. Como la densidad
del mercurio es alta, la altura
de la columna es mucho menor
que si el tubo se hubiera Ilena-
do con agua, y es, a la presion
atmosferica normal de 760 mm

Presisn atmochivics si el mercurio esta en cero gra-

dos centigrados.

+—— Superficie de mercurio

fiqura 1




PREGUNTAS :

1.- Por queé piensa usted que las bombas no podian elevar agua a mas de 10.33 m
de altura.

2.~ Si se hiciera el experimento de Torricelli, es decir, con mercurio a cero gra-
dos centigrados confinado en una columna de vidrio de una longitud de 400 mm.
iQue sucederia ? y iComo interpretaria sus observaciones?

3.~ (Tiene alguna influencia el diametro del barometro en la altura de la columna
de mercurio, que es indicadora de la presion atmosferica?

4.- (A quée cree que se deba la variacion de ia presion atmosferica con la altitud
a que esta es determinada?

5.- iComo comprobaria de una manera sencilla la existencia de un vacio en el
extremo cerrado del tubo utilizade por Torricelli en su experimento?



Il LEY DE BOYLE-MARIOTTE

Robert Boyle fue uno de los primeros cientificos que llevaron a cabo experimen-
tos; ademas del descubrimiento de la iey que lleva su nombre, realizo muchas
contribuciones al pensamiento cientifico. Una de las mas importantes fue un
libro titulado "El Quimico Esceptico", donde rebatia muchas teorias erroneas

que prevalecian en aquella epoca.

Fue en 1662 cuando postuld una relacion simple entre el volumen y la presion;
encontrd, dentro de los Iimites de error de sus experimentos imperfectos, que
a temperatura constante, el volumen de una masa definida de gas es inversa-

mente proporcional a la presion.

Experimento de Boyle

Boyle usd un tubo de vidrio doblado en forma de J y cerr0 el extremo del bra-
z0 mas corto dejando el otro extremo abierto y ampiiado en forma de embudo.
Dejo caer una pequefia cantidad de mercurio en el tubo para confinar un vo-
lumen V de aire en la forma que se muestra en la fitura 2a. Se notara que los
niveles de mercurio en ambos brazos son iguales, por lo que |a presion P

del aire confinado sera igual a la presion atmosféerica. Cuando Boyle dejo caer
mas mercurio por el extremo abierto subid la superficie de ambas columnas de
mercurio, pero no se conservod el mismo nivel en las dos, comoe hubiese sucedi-
do de haber estado abiertos ambos extremos del tubo. En vez de ello, el nivel
en el tubo abierto subid con mayor rapidez y quedd como se muestra en la

figura 2b.

Boyle agregd mercurio por el extremo abierto hasta que el volumen de aire con-
finado se redujo a la mitad del volumen original, es decir, hasta que el volumen
cambid de V a V/2.

. Una vez hecho esto, midio la distancia h entre las dos superficies de mercurio
y encontro que era de 760 mm aproximadamente. iQue nos indica esto?. La
presion ejercica sobre la superficie de mercurio en B en el brazo largo es de
dos atmosferas; una atmosfera de presion se debe a los 760 mm de mercurio de



la columna, y la otra se debe a la presion del aire de la atmosfera sobre la super-
ficie libre de mercurio en el lado abierto del tubo. Por lo tanto, |a presion que
ejerce el gas confinado sobre la superficie A (que esta al mismo nivel que la
superficie B) es tambien de dos atmosferas. Es decir, al reducir a la mitad el
volumen del gas confinado, la presion del gas se duplico de una a dos atmbs-
feras.

Boyle agregd mercurio hasta que el volumen del gas se redujo a un tercio del
volumen original y encontro de la misma forma que la presion habia aumentado
al triple. Aumentb la presion cuatro veces y el volumen disminuyd a un cuarto
del volumen original. Continuando de esta forma llegd a obtener datos suficien-
tes para, a partir de ellos y usando razonamiento inductivo, obtener una ley

natural. &mw ATMOSFERICA

e B

presion de la
columna de H,

a b

La ley conocida hoy en dia como la ley de BoyleMariotte se puede enunciar de
la siguiente manera: el volumen de una masa de gas a temperatura constante,
varia en razon inversa a la presion. Esta relacion inversa puede expresarse

cuantitativamente:

Vel | (14)
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Se puede pasar de una proporcionalidad a una igualdad por medio de una constan-

te, por lo que la expresion ( 1.1), se transforma:

v T,m constantes (1.2)

=K
=P

Siendo m 1a masa del gas que no varia en el experimento. DondeV, P, Ty m
son el volumen, presion, temperatura y masa del gas respectivamente y K es
la constante de proporcionalidad. Alternativamente se puede escribir:

PY=K Tm comstantes (4:3)

Este es el enunciado mateméatico de la ley de Boyle-Mariotte. La ecuacion ( 1.3)

es la ecuacion de una hiperbola ( + ).

Repitiendo el experimento a una serie de temperaturas diferentes, se genera
una familia de hiperbolas, siendo cada una de ellas caracteristica de un valor
particular de la temperatura. Como la temperatura es constante a lo largo de
cada linea, estas curvas se llaman isotermas, cuya representacion se muestra

en la figura 3.

La ecuacion ( 1.3 ) se puede escribir de una forma mas practica de la siguien-
te manera. Sea V1 el volumen de una masa dada de gas a una temperatura dada
T, cuando se le aplica una presion P1 y Vz, el volumen de esa misma masa ga-
seosa a la misma temperatura T, cuando la presion es PZ' Puesto que el pro-
ducto de presion y volumen debe ser igual a una constante a una temperatura

definida, se ve que:

RY,=RV, (1.4)

(+) ver apéndice



En la figura 4 se representa graficamente la variacion de la ecuacion ( 1.4).

PRESION | mm Hg

11

F‘agura 3: compresicn de una muestra de aire a 15°C

Presion Velumen PY
Estedo (mm kg) (md ) (mng)ml
1 400 400 40 110
u 10 60 4.0 X 10
i 400 0 4.0 K 40
vow 8 Bia
vi 1680 15 h x 194
2%00 :
i R
P oo mly (ryedo x 10 amllg wl) ]
1640 ' L 1t & .1
T 1 ]
o P= 1000 mmHg §
o Z= vt (P =4.0x10 ' mmiig mi)
o0 |
K0
°
® 2 b ) 5 60 w o 9 0 0
YOLUNEN , m]
}isura 4 -

Tzcte,

11

L

R
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Ejemplo 1. -
Una muestra de gas a 25°C ocupa un volumen de 2 | cuando la presion es de
650 mm de mercurio. Calcular el volumen que ocupa a la presion atmosfe-

rica si la temperatura permanece constante.

La presion atmosferica standard es de 1 atm = 760 mm Hg.

Dabos: ) Incégnitba:
R:6s50mmlig B 760mmiq Vy
Y=2t Ta= 25°C
T, = 25°C

Resolucidn & resolviendo la ecvacisn (1.4) paraV, ysustituyendo tenemos:

v,. v, R _ 550 mm
2- 1?_2lw_#;.m,

vz o 1.71 L

Ejemplo 2. -

La densidad del oxigeno a 25°C y 1 atm de presion esde 1.43 g/l. i A
que presion la densidad del oxigeno sera el doble de la inicial, mantenien-
do la temperatura constante ?.

Datcs: ng’ nita:

T =25 R
= 1atm (para queg =29 )
§ =1 g
LResolucién:_ P que p-2 0y la masa es constante, Lendremos

bt s D gu=gw W)
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queremos que 31‘ 2& ; su,stituyendo en (1) y oblenemos:

gq\lq 2 2?1‘/2
o sea V,: 2V,
de la leyde Beyle-Mario\:te tenemos: RV =0V

ya que V=2V, , resuita que:

2V2P1 = szz
2k =P
por lo tanto : P, -2atm

NOTA: Es importante destacar que el cientifico frances Mariotte, obtuvo los
mismos resultados que Boyle en forma independiente, y es por ello que a esta

ley se le denomina conjuntamente ley de Boyle-Mariotte.
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PREGUNTAS Y PROBLEMAS:

1.- iUna jeringa podria ser un sistema para demostrar la ley de Boyle-Mariotte?
2. - (Como comprobaria experimentalmente los datos de la figura 3?

3.- Si se efectuara el experimento de Boyle con diferentes masas de aire, i(Cree

usted que los resultados se verian afectados?

4. - (Se podria comprobar la ley de Boyle-Mariotte para un liquido o para un

solido? Explique su respuesta.
5.- iQue diferencia existe entre un barometro y un manometro?

6.- Basandose en su respuesta anterior, (Como clasificaria el aparato usado

por Boyle?

7.- Considere el aparato en forma de "J" utilizado por Boyle, tal como se
muestra en la figura. Cuando h = 40 mm. ¢Cual de las siguientes asevera-
ciones es aplicable al
gas atrapado en el Pie o Lt
extremo cerrado del
tubo (vgas”

(la temperatura es

constante).
1.- La presion del gas es 0 mm Hg
2.- La presion del gas es 40 mm Hg

3.- La presion del gas es 760 mm Hg

4.- La presion del gas es 720 mm Hg

5.~ La presion del gas es 800 mm Hg'
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8.- Considere la bureta de gas de la figura; inicialmente h es igual a 380 mm.

Si el recipiente conteniendo mercurio se ve disminuido hasta que h sea
igual a 190 mm. (Cual de
2 s . Pom™ | atm
las siguientes aseveraciones IS
respecto al volumen del gas

atrapado en la bureta es

correcto? (Como consegui- deposite _1
e CON MERCURIO

ria disminuir la altura de

la columna tal como se

sefiala en la pregunta

anterior? *

1. - Cuando el recipiente = ¥
conteniendo mercurio =1
se ve disminuido, el =
volumen es la mitad =
del inicial. =

2.- El volumen permanece
igual.

3.- El volumen es 20% mayor.

4. - El volumen es 50% mayor

5.- El volumen es del doble TUBO

REXISLE

del inicial.

La figura representa el comportamiento de un gas siempre y cuando la
siguiente condicion se cumpla:

\\ 1. X=P, y=T, an, V=constantes
2. X=P, y=V, an, T=constantes
F e 3. X=V, y=T, an, P=constantes

4, X=n, y=P, aT, V=constantes

X 5. ninguna de las anteriores,
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1=

En su experimento original, Boyle midid la longitud | (directamente pro-
porcional dl volumen) de una columna de gas como una funcion de la presion
h de mercurio. Con tal procedimiento se obtuvo la siguiente tabla de datos:

L (em) 40 33 30 25 20
h (cm Hg) 0 11 253 4.5 75.6

la presion barometrica durante el experimento fue de 76 cm Hg y la tempe-
ratura 25°C. Formule los calculos partiendo de estos datos que demuestren

la validez de la ley de Boyle-Mariotte.

A temperatura constante, se comprimio una muestra de 250 ml. de neon,
hasta un volumen de 0. 083 ml., dicho volumen ejercio una presion de
3.14 cm Hg iCual era la presion original del neon?

Se hace pasar argbon contenida en un bulbo de 0.35 m!l. a 1 atm de presion,

a un bulbo vacio para luz, con volumen de 210 ml., a fin de establecer

una presion baja de gas e inhibir la vaporizacion del filamento de tungsteno.
Si la temperatura permanece constante, icual seria la presion que ejerce-
ria el argon en el bulbo para luz ?

Una cantidad dada de aire se encuentra en un cilindro, la presion y el

volumen son respectivamente 250 Ib/l'n2 y 1000 ft3. El aire se expande
isotermicamente hasta una presion de 100 lb/in2 iCual sera el volumen
final de la cantidad de aire considerada?

Un litro de oxigeno a la presion de 1 atm y 0°C pesa 1.429 g. Calcular el
peso de 500 cm3 del mismo gas a temperatura constante pero a una presion
de 857 mm Hg.
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IIl__LEY DE GAY LUSSAC-CHARLES

Alrededor de 1802 el cientifico frances J. L. Cay Lussac descubrid por razona-
miento inductivo la ley relativa a las relaciones volumen, temperatura de dos
gases. J. A. C. Charles obtuvo en 1787 resultados similares, aunque no fueron

publicados en esa epoca. A continuacidon se describe brevemente su experimen-
to.

En primer lugar determinaron con todo cuidado el volumen de un buibo de vidrio.
Después  unieron al extremo del bulbo un mondmetro, tal como se muestra en
la figura 5; para encontrar la relacion volumen, temperatura es necesario man-
tener la presion constante. Charles y Gay Lussac mantuvieron una presion
constante de una atmobsfera manteniendo las superficies de mercurio de ambos
tubos al mismo nivel.

t

[aie sin s | &

£ T

2]

fiqura § : calentamiento de undas a presion constante . la pigura (b) muestra
los niveles de mercurio cuando 3¢ sumerge en agua el bulbo de.
dire,

En primer Iygar sumergieron el bulbo que contenia aire en una mezcla de hielo
y agua a cero grados centigrados. Ajustaron el tubo derecho del manometro
hasta que se igualaron los niveles del mercurio como se muestra en la figura
5a y leyeron el volumen de aire en la escala. Sumergieron después el bulbo
en agua a diversas temperaturas, haciendo los ajustes necesarios, como se
muestra en la figura 5b, y leyeron en la escala el volumen de aire correspon-
diente a cada una de las temperaturas selecciaradas.
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Consideremos ,ahora la figura 6, la cual muestra una grafica de presion en fun-
cion de volumen. Si la presion permanece constante, y la temperatura se in-
crementa desde T1 hasta TZ' el volumen tambiéen se incrementara desde V1 hasta Vz
donde V1 y V2 son las intersecciones con P‘ de las isotermas de P en funcion

de V. Vemos que en este caso tenemos un proceso a presion constante al cual

se le denomina proceso isobarico.

Fiﬂura (4

]

:

|

v, v
Volumen

K

Experimentalmente Charles y Gay Lussac ‘encontraron que por cada grado que
se incrementaba en la temperatura, el volumen de gas se incrementaba aproxi-
madamente 1/273. 15 del volumen inicial a cero grados centigrados. A este dato
experimental se le denomind coeficiente de dilatacion a presion constante, o€ ,

el cual por definicion se expresa como:

= 1 M-% 1.5

donde V0 Yy Vt son los volumenes ocupados por la masa de gas a cero grados
centigrados y a t grados centigrados respectivamente a la presion P.

Despejando Vt de la ecuacion (1.5) :

V = Y (1+0ct) (1.6)

V(,:V,*Vooct (1_7)



19

La determinacion de OC puede llevarse a cabo experimentalmente en la siguien-
te forma. Los volumenes Vl de masas dadas de gas a diferentes temperaturas t
son medidos, y con estos datos experimentales se traza una grafica de Vt en fun-
cidn de t como se muestra en la figura 7.

Y N
)
0°,/ 273"A T

~T27316°C  |0°C !

fiquraT : grapica que muestra la relacion entre el volumen y la
Uemperatvra de unqas.

Como se puede observar la ecuacion (1.7) es la ecuacion de una linea recta cu-
ya ordenada al origen es Vo y pendiente Vo OC ; por lo tanto de la medicion
de la pendiente de la linea recta y la interseccion Vo se puede calcular ¢ ,
cuyo valor experimental es de 1/273.15. Sustituyendo este valor en la ecuacion
(1.6) se tiene:

’

Vt;V°(1+_ZtB'_'5) (1.8)

De la figura 7 y de la ecuacion (1.8) se tiene que cuando t=-273.15°C,
(1+¢/273.15) =1-1=0y Vt resulta igual a cero. En la grafica de la figura 7
este punto es la interseccion de la linea recta sobre el eje de temperatura

(Vt =0). Esta temperatura se conoce como el cero absoluto, y a partir de este
se define una nueva escala de temperatura, denominada como escala absoluta.
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La escala de temperatura absoluta se obtiene de la siguiente manera. Rearre-

glando la ecuacion (1.8) obtenemos:

Y s 21;3.15 (213'15”") (1.‘1)

La cantidad (273.15 + t ) se define como |la temperatura absoluta T o escala Kelvin,

es decir:

TEKk)=273.45+¢ (1.10]

Asi vemos que cuando t=0°C, T= 273. 15°K. Designando esta temperatura como

T0 en la ecuacion (1.9), tenemos:

% B (273154 t) (1.1)

Vi T Pm constantes  (1.12)

Donde VT es el volumen del gas a la temperatura absoluta T.

La ecuacion (1.12) representa matematicamente la ley de Charles-Gay Lussac,
que como se ha visto establece que el volumen de un gas, a presion constante,
es directamente proporcional a su temperatura absoluta.

Vo Ve ~(113)
Ejemplo 3.- T T

El volumen de una muestra de hidrogeno es de 1.63 \ a-10°C. Encontrar
el volumen que ocuparia dicha muestra a 150°C, suponiendo que la presion

permanece constante.

Datos: Incégni ta:
Vi= 1630 vz
Ty=-10°C

Tl = 150°C



Resolucidn:
Ty = -10 +273.45 = 263.15°K
T, 150427345 = 423.45°K

Aplicando la ecuacion de Gay lussac-Charles ‘\‘/__‘: %
T
despejando V; de [a ecuacion anterior:
Vy-_MT2
- T

sust) buyendo:

V, = {1.631)(423.15°K)
263.45°K

Vz: 2.6 L
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PREGUNTAS ¥ PROBLEMAS:

T

Z.=

iPor qué la conveniencia de usar una escala de temperatura absoluta?
Aparentemente resultaria igual decir:
que T (°K) =273.15+ ¢

T (°K)

273. 15+ ¢ (°C)

sin embargo esta Ultima expresion es incorrecta. Explique la diferencia

entre estas dos ultimas expresiones. (ayudese con la figura 7).

Considere la siguiente figura una masa dada de gas a dos presiones
(F’I y P2) siendo la presion dos mayor que la presion uno. Indigue en
la grafica la presion que h
le corresponda a cada
isobara y de el por que
de su respuesta.

volumen

> T(K)

Considere el aparato en la figura. Si se eleva la temperatura del aceite de
68°C a 136°C, iCual de las siguientes afirmaciones respecto al volumen

del aire atrapado en

/ECMA

el tubo capilar es

correcta? (considere
gue la presion per-

manece constante) .

Expli " L A 1
plique su respuesta | 1 Alme En oaRiaR

CRTTURLN Y SUNTTRRINUIRILINTY )

1.- el volumen se reduce un 20%

Imlmluvlmlml\

2. - el volumen se incrementa un
143,

S~ ACEITE CAUEATE
De TEmMPE RATURA

J Conaciba
\—
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3.- el volumen se incrementa un
20%.

4. - el volumen se incrementa un
50%.

5.~ el volumen aumenta al doble.

El gas natural en un deposito de almacenamiento a presion atmosferica, tie-
ne un volumen de 15 xlos litros a 25°C. Si la temperatura desciende a
-25°C, permaneciendo la presion constante iCual sera el volumen del gas
a las condiciones finales?

Un volumen de 250 ml. de metano a -42°C se calienta hasta que el aumento
de volumen es de 125 ml. Calcular la temperatura final.

A qué temperatura sera necesario calentar una muestra de helio para que
se duplique su volumen si la temperatura original era:

a) 100°C
b) 100°K

Se tiene un cilindro conteniendo aire a presion constante, si el volumen se

3 3

incrementa de 150 ft~ hasta 325 ft” siendo la temperatura inicial de 120°F

i(Cual sera la temperatura final?

Una masa dada de nitrogeno a cero grados centigrados y 1000 mm Hg ocupa

un volumen de 1 litro. La misma masa de gas a -100°C y a la misma presion
ocupa un volumen de 0. 6313 litros. Calcular el cero absoluto en grados cen-
tigrados.
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IV__LEY DE CHARLES

Charles modifico su aparato para poder calentar un gas a volumen constante;
dedujo la relacion presion, temperatura de un gas, cuyo enunciado es: |a pre-
sion de un gas aumenta en 1/273. 15 de su presion original a cero grados centi-
grados por cada grado que aumenta la temperatura a volumen constante. Este
dato experimental se denomind coeficiente de variacion de presion a volumen
constante (3 , por definicion:

PR (1.14)

@
i
c'—.
o?

despejando Pt tenemos:

R =R (1+4t) (1.15)

donde Po y Pt son las presiones a 0°C y t°C respectivamente a volumen constan-

te.

En la figura 8 se muestra una grafica de presion en funcion de temperatura abso-
luta para una masa gaseosa dada, a dos volumenes V1 Yy Vz siendo V1 > Vz;
notese que puesto que la presion varia inversamente con el volumen la curva
obtenida de V’ se encuentra debajo de la de Vz.

%

iqura 8
M fs

PRASION

TEMPERATURA ASSONTA
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A partir de la ecuacion (1.15) tenemos:

= R (1+8L)

8-

R = a(w pice)

R o (2m315+t)

Rz To ~f (27345+t)

P :_'T’:_ T m N constantes
P?*:—TP:— (1.16)

La ecuacidon (1.16) es la representacion matematica de la ley de Charles que
establece: a volumen constante la presion de un gas varia en relacion directa
con las temperaturas absolutas.

En la ecuacion (1.16) PT es la presion a T° K, Po y To son respectivamente la
presion y la temperatura en grados kelvin a las condiciones iniciale-.

Ejemplo 4. -

La presion de un gas en un reactor cerrado es de 1520 mm Hg a 27°C. En-
contrar el aumento de presion si el gas se calienta hasta 177°C.

_Dalos: Incsgnika:
R =1520 mm Hs Pz

T = 2T+ 273.15 = 30015°K
T, =1T7+273.45 = 45015°K
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Resclucion:
de la le\/ de Charles : B = R
LB 7
despejando B, ,
Rk
7=,

p - (1520 mmiq) (400.45°K)
= 300415 °K

por o que el aumenlo de presion serd :

R-P = 2280mmHg - 1520 mm Hy

= T60 mmHs



PREGUNTAS Y PROBLEMAS:

1.~

Trace una grafica de la presion en funcion de la temperatura absoluta (man-

teniendo el volumen constante). Si V1 mayor que V., basandose en dicha

2
grafica demuestre de una manera cualitativa las leyes de Boyle-Mariotte,

Cay Lussac-Charles y Charles y expliquelas.
En una grafica de P en funcion de V para dos isotermas dadas iSe podria
apreciar de una manera cualitativa la variacion existente entre la presion

y la temperatura? Si es posible representela.

iComo se podria determinar experimentalmente el valor de 9 7

Se infla una Ilanta de automovil a 35 Ib/in2 a una temperatura de 0°F. Cal-
cular la maxima temperatura a la cual puede calentarse la llanta sin exce-
der |2 presion de 50 Ib/inz.

Un gas tiene un volumen de 10 litros a 600°C y 76 cm Hg. Calcular la tempe-
ratura a la cual la presion del gas es de 38 cm Hg si el volumen permanece
constante.

Un gas ejerce una presion de 1.5 atm a 68°F. A volumen constante encontrar
la presion del gas si la temperatura aumenta a 212°F. ‘

Una muestra de hidrogeno en el punto de congelacion (0°C) tiene una pre-
sion suficiente para soportar una columna de mercurio de 83.5 _m de longi-
tud. En un recipiente de volumen constante, el mismo hidrogeno a otra
temperatura soportd una columna de mercurio de 48. 33 cm de longitud.
iCual era la segunda temperatura?

Un matraz de tres litros de volumen fue disefiado para soportar una presion
maxima de 4 atm. Se desea saber si se puede llevar a cabo un experimento
utilizando dicho matraz en el cual se caliente una masa dada de cloro a una
presion inicial de una atmosfera y una temperatura final tres veces mayor
que la inicial.
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V _ECUACION GENERAL DEL ESTADO GASEOSO

Hasta ahora hemos estudiado las relaciones existentes entre la presion, volumen
y temperatura de un gas, manteniendo uno de estos tres parametros constan-
tes (la masa se ha considerado constante), y asi hemos obtenido una serie de
ecuaciones de estado. Sin embargo, en la realidad, existe una variacion simul-
tanea de estos tres parametros, por lo que es Util y conveniente establecer una
nueva ecuacion de estado que nos relacione a la vez la presion, el volumen y

la temperatura. Esta relacion recibe el nombre de Ecuacion General del Estado

GCaseoso, a la cual se puede llegar de varias formas.

Una de ellas consiste en considerar una masa m constante de gas a las condicio-
nes iniciales P‘, Vl' Yy T1 a la cual queremos llevar a las condiciones finales

Py V¥ Ty,

Como se dijo anteriormente la temperatura, la presion y el volumen de un gas
confinado en un recipiente pueden cambiar simultaneamente, pero en el proceso
de deduccion de la ley, es conveniente, un cambio de temperatura y un cambio
de presion como fenbmenos separados que causan efectos separados, uno
después de otro. Esto se hace debido a que hasta ahora no hemos obtenido nin-
guna ecuacion que nos relacione cambios simultaneos de presion, volumen y
temperatura, y consiste solamente en un artificio.

Consideremos una masa gaseosa a las condiciones Pl' V1 Yy T1, la cual se desea
llevar a las condiciones Pz, V2 Yy Tz‘ Si suponemos que la presion permanece
constante en Pl, y que el volumen del gas cambia de V1 a V*, por la ley de Gay
Lussac-Charles tendremos:

*
—‘.‘;‘1— = ¥z (1.47)

Despejando V* se obtiene:

VSV (1-18)
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En este momento, tenemos un gas en las siguientes condiciones:

Presion P1
Jolumen v*
Temperatura T2

Vamos ahora a pasar este gas manteniendo la temperatura constante (segun la
ley de Boyle-Mariotte) de estas condiciones intermedias a las finales Pz, V2
Yy T2; es decir, supongamos que la presion del gas se cambia ahora de P1 a

PZ’ cambiando el volumen del valor intermedio de V* al valor final V2, perma-
neciendo la temperatura constante en T2. Por o tanto, segun la iey de Boyle-

Mariotte

RVZRY, (1:9)

Despejandode esta ecuacion V*:

* AV, (1-20)
v S
igualando (1.18) con (1.20)

il, = RV,

Ty A
o sea Vi . Ry, (11‘)
T T T

la cual es la ecuacion general del estado gaseoso.

En la figura 9 se ilustra lo dicho anteriormente.
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Y]

4P

. . de 1 a3 : proceso real
} i de1 a2
233

} artificio

I~

u%
T=cte
el
1

N
|

RN

|

I

|

|
yk
famos una relacion identica para la misma masa en condiciones P3, \l3
or lo tanto:

-

PV _ BV . BVa.... PV
T T2 Ts T T

eral,

P_;,’ - constanbe (1.22)

gnifica que si medimos la presion, el volumen y la temperatura de un
ualquier condicion, la relacion PV/T permanece constante.

'era de llegar a esta ecuacion, consiste en seguir un tratamiento mate-
omo el siguiente:



por la Ley de Boyle-Mariotte,

PV = R ( T,constante) (1.12&)

por la Ley de Charles-Gay Lussac,
V? -K ( P, constante) (4.23)

despejando V de las ecuaciones anteriores, obtenemos,

V- _'g._ (4.29)
v=KT (125)

Como podemos observar, el volumen de un gas es funcidon de la presion y de
la temperatura (recordemos que siempre hemos considerado la masa constante);
expresado matematicamente:

derivando parcialmente

dV= [Q_]Ah[ ]AT (12)

derivando la ecuancion (1.24) con respecto a la presion, manteniendo la tempe-

ratura constante:

2P

('w)': 35’:’%) - R Cla - _RpTI_R_

T : §



32

derivando la encuacion (1.25) con respecto a la temperatura, manteniendo la

presion constante:

(ﬂ) _ | RRT K| RT -
oP 'r_ T F 3T -
i P

substituyendo estos valores en la ecuacion (1.26):

dv - _ R 4P . KT

g

substituyendo las ecuaciones (1.22) y (1.23) en esta ultima,

AV—_P_VJP+LJT
S T

o sea,

factorizando:
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i v _ dT _ 4P
v =% P

integrando ambos miembros:

& 4t _(gp
v “\T P

estas integrales son indefinidas, por lo que a cada una de ellas le corresponde

una constante; agruparemos las tres constantes en una sola,

knV= knT- LaP4+C”
th-o- nP- LnT= C'

Ln (%}: i
B-c
que es la expresion hallada anteriormente.
Ejemplo 5. -
El volumen de un gas es de 150 | auna presion de 76 cm Hg, y a una tempe-

ratura de 20°C, y aumenta a 200 |, cuando se eleva la presion a 100 cm de
mercurio. Calcular la temperatura final.

P, = 76 cmtlg B - 100 emiig
- Ty= 20421345 =293.15°K
Incognita: '[2
De la ecuacion general del estado gaseoso: _L\.ll_P - _?_P Va

L



de donde: A
T, = V. Ty
Vi

substituyendo valores:
T (100 em¥q ) (2001 ) (293.45°K)
- (76cm Hg)(‘\so\)
T, - 24115°C

En la figura A se muestra graficamente el proceso llevado a cabo.

Pa
B -
I
|
P ' 2 FiguraA
1 --—-—1 1
M I
1
‘ I
l l
\ I#V
2 V2

Con el fin de hacer notar la utilidad de la ecuacion general del estado gaseoso,
a continuacion resolveremos este mismo problema prescindiendo de ella, usan-
do Unicamente las ecuaciones de Boyle-Mariotte, Gay Lussac-Charles, y Charles.

Ademas, se ilustraran graficamente los procesos.

Proceso 1

Partiendo de nuestro gas a las condiciones iniciales Pl‘ V‘ Yy Tl‘ seguimos
la isoterma T1 hasta llegar a la presion final P2' a la cual le corresponde
un volumen intermedio V*. Esta trayectoria corresponde a la ley de Boyle-
Mariotte, puesto que se mantiene la temperatura constante (ver figura B,
trayectoria 1-2). De este punto nos dirigimos a presion constante hasta
intersectar con la vertical que corresponde al volumen final Vz. Esta Ulti-
ma trayectoria corresponde a la ley de Gay Lussac-Charles debido a que

se efectua a presion constante.
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Graficamente, la isoterma que pasa por |a interseccion antes mencionada,

es la temperatura final.

P

Vq

76 g =0mm g B = 100mik= 1000 mm g
150 L V, = 200L

Ty =20+27315=29305°k T2 =
primera trayectoria. - por la l¢7 da Boyle-MQrioWL . P,V1 = F’2 A

V*: AVa = (760mmll<3)(150L\ - 114 L
P 1000 mm Hq

segunda trayectoria. - por la Ley de &3y lvssac - Chares - V_* .
TN

T,-% T - (2000)(295.45°%) .
2= rrmy = 514.3°K
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Proceso 2

Partiendo de nuestro gas en las condiciones Pl' V1 y Tl‘ seguimos la iso-
terma T], hasta llegar al volumen final V2, al cual le corresponde una
presion intermedia P*. Esta trayectoria corresponde a la ley de Boyle-
Mariotte, puesto que se mantiene la temperatura constante (ver figura C).
De este punto nos dirigimos a volumen constante, hasta intersectar con

la horizontal que le corresponde a la presion final P2' Esta ultima trayec-
toria corresponde a la ley de Charles, debido a que se efectua a volumen
constante. Graficamente, la isoterma que pasa por la interseccion antes

mencionada es la temperatura final.

primera trayectoria. - por la lgy de qu,\g-Mar\oCte. 2 I?‘V1 = P VZ

*
Pt %%:(W_ﬂ_mz%%%ﬂﬂ)_ - s7ommbg

*
segunda trayectoria. - por la |¢7 de Charles:. -P‘[',‘—:_‘?I’l—
2

Bl - (bemblons) gy 5

570 mm “j

Figura C

o
|
l

<v
I
I
|
|
|




Ejemplo 6

A una presion de 752 mm Hg, una masa de 0. 324 g de un gas ocupan 280 ml
a 23°C. (A qué temperatura ocupara exactamente un litro a una atmosfera

de presion, un gramo del mismo gas?

Datos: P = 752 mmHg P =13tm =760 mmHq
V, =280 ml V- 11=1000ml
Ti=23+273452296.15°K m= 03244

Incognita:

T,

Ya que todos los procesos que hemos visto hasta ahora son a masa constante, y
las condiciones finales se refieren a un gramo, debemos primero calcular el

volumen que ocuparia un gramo en las condiciones iniciales.

0.3249 _ 4 4d) (2g0m)
ST -_)?- - 8642 ml

0.3249

Teniendo asi, la masa constante en todo el proceso, podemos aplicar directa-
mente la ecuacion general del estado gaseoso.

BV _ R\,
L5 T,

TZ - Pg VzT.'
A\

Mﬂq)(woo ml)( 296.15 °K)
(752 mm Hq) (46,2 m()

T, = 346.33°K

T, = 13.18°C
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PREGUNTAS Y, PROBLEMAS:

Yo=

De la grafica de la figura 9 {Quée otros procesos se podrian efectuar para
pasar de las condiciones iniciales a las condiciones finales? Haga el desa-

rrollo matematico.

iSeria factible deducir la ecuacion general del estado gaseoso derivando
el volumen con respecto solo a la presion o a la temperatura? Comente su

respuesta.

En la obtencion de la ecuacion general del estado gaseoso, se tiene como

pasos finales los siguientes:
inV+InP-{nT=C'

PV

—_—=C

T
iEs valido hacer estas consideraciones? Argumente su respuesta.

La ley de Gay Lussac-Charles descubierta experimentalmente en 1802 esta-
blece que a presion constante, el volumen de una masa dada de gas se incre-
menta en 1/273. 15 de su volumen a 0°C por cada grado que se incrementa

en la iemperatura. Compruebe el valor de 1/273.15 a partir de la ecuacion
general del estado gaseoso.

Se quiere llevar un gas de las condiciones iniciales (1) a las finales (2)

tal como se muestra en la siguiente figura:

P
p
Si no se desea utilizar la

ecuacion general del esta-
do gaseoso iQuée procesos
serfan factibles de reali- y 1
zarse para llevar a cabo
este cambio? En cada
caso haga el planteamiento
matematico y justifiquelo. T

\/
—
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Si 40, 000 cm’ de nitrogeno a 27°C y 0.9 atm, se enfrian a 4°C y una atmbs-
fera ¢Cual sera el volumen final? Compruebe el resultado utilizando segun
sea conveniente las leyes estudiadas en las secciones anteriores.

Si el volumen de un gramo mol de oxigeno a una atmosfera y 0°C es
22395 ml. iCual sera el volumen a 0.5 atm y 0°C?

Una muestra de 10 litros de vapor de agua a 100°C y a una atmosfera, se

enfria a 30°C y se dilata hasta que la presion es de 25 mm Hg. Si no hay

condensacion de agua, encuentre el volumen final del vapor.

Un gas tiene un volumen de 500 ml. a 27°C y 60 cm. Hg;

a) encontrar el volumen si se eleva la temperatura a 127°C.

b) encontrar el aumento en la presion si el gas esta en un frasco cerrado
bajo las condiciones iniciales de temperatura y presion y si se aumenta

la temperatura a 127°C.

Se recogen sobre agua exactamente 500 ml. de nitrogeno a 25°C y 755 mm Hg.
El gas esta saturado con vapor de agua. Calcular el volumen del nitrogeno

seco en condiciones normales (Presion del vapor de agua a 25°C : 23.8 mm Hg.)
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VI PRINCIPIO DE AVOCADRO

En 1811 el cientifico italiano Amadeo Avogadro enuncio el siguiente principio:
"volumenes iguales de diferentes gases, en las mismas condiciones de presion

y temperatura, contienen el mismo numero de moleculas".

Este importante principio que se ha confirmado experimentaimente de diferentes

maneras se conoce como el principio de Avogadro.

Condiciones normales de temperatura y presion. -

Con el fin de tener siempre una misma base de calculo, se han escogido arbitra-

riamente ciertas condiciones de presion y de temperatura, es decir:

Temperatura Presion
0°C ' 1 atm
273.15°K 760 mm Hg

321°F 29.92 in Hg
491. 69°R 14.70 psi

conocidas como condiciones normales o T.P.N.
Volumen molar, -

El volumen ocupado por una g mol de cualquier gas en condiciones T.P.N. es
igual a 22.414 litros.

Concepto de g mol. -

Un g mol de una substancia es una cantidad en gramos igual al peso molecular
de esa substancia. Si queremos calcular el numero de g mol que hay en una
masa dada de una substancia se divide la masa entre el peso molecular de esa

subsiancia, o sea:

h - —%110_ (1.27)
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Se han planeado muchos experiementos de laboratorio que permiten medir nume-
ricamente el nUmero de moleculas que hay en un g mol de substancia. Este

numero, conocido como el numero de Avocadro, es igual a :
— ls £
L =6.02217x10" moléculas -

Asi podemos escribir la muy importante relacion,

1.g mol = 6.02217 x 102> moleculas.

Como se puede ver en el siguiente esquema, tenemos un g mol de cada uno de
los siguientes gases, helio (monoatomico), cloro (diatomico), dioxido de car-
bono (triatomico) y metano (penta-atomico), por lo tanto cada uno de ellos po-

3

s 5 = " 2 .
seera el mismo numero de moleculas, o sea 6.02217 x 10~ moleculas; a la vez,

al estar bajo condiciones normales cada uno de ellos ocupara 22. 414 litros.

He Cls 0, CHy
tgml =4 9 1gmol=71 9 1omel =449 19 mol=16 g
P =1 atm P= 4 atm P=1atm P= 4 atm
T - 273.45°K T-273.45°K T= 27345 T= 273.15°K
V= 224ML V= 2244 L Y=224ul V=214l

E[emglo 7.~

iCuantas moleculas hay en dos gramos de agua ?

6.0227 $10™* moléaulas ol ___ 1801534 9/gmol
X ot Zg

x - (60217540 molec [qmel) ( 29)
- 18.01534 g/gmel

x = 0.686 x 0% moléculas &a.agua.
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Ejemplo 8.- .,

Encontrar |a densidad del oxigeno a 20°C y 720 mm Hg.

Datos: &.ehido. a que 1gmol de
P, = TeommHq B =720mmHqg cualquier 9as en wndi

1 Ciones hormales ocupa
Vi 224140 T2 229345°K un volumen de 22441,

T1 = 275:15°K
Incognita: densidad del gas a las condiciones czdas.

Pasolucion:

PV, P V. . \/
PN _ _PaVa e Y,-_PAVaTa
T T2 ""we

- (teommHq)(22.44 \)(29345L) _
K (27345°K) (720mmHq) = 45500

g 22 . 12602 g/L

Ejemplo 9. -

Suponiendo la aplicabilidad de la ecuacion general del estado gaseoso, cal-
cular la maxima temperatura a la cual 4540 g de nitrogeno, confinados en
un reactor de 849.62 |, pueden calentarse para que la presion no exceda

a 10.21 atm.

Datos: .
m =4540 9 B = 40.21 alin
SEREL Y, = g49.62 L

Incognitas: A y T

Resclucion -m_ - 45404  _ 462. 065 qmol
= N e~ T28.0154 glgmel = 3

Vy = 162,065 gmol (_Z;.iﬂt_) = 363,531
.gn\oL A

ﬂ :._p!.\_’z._ a T = PaVa Ty
T1 Tl 2 = PqV1



43

T, = {1021 atm) (840.621) (273.45°K)

(1atm)(3632,531)

T, = 652.29°k

Ty= 3794 °C



PRECUNTAS

No obstante que en este trabajo siempre hemos manejado y manejaremos el
sistema metrico decimal, alin es frecuente el uso de unidades en otros
sistemas. i{Como definiria la libra mol?

A las mismas condiciones de presion, volumen y temperatura iun gramo
mol de cierto gas y una libra mol del mismo gas tendran el mismo numero

de moleculas? Argumente su respuesta.

iComo se representarian las unidades molares mencionadas en la pregunta

anterior?

Se tiene un frasco de un litro conteniendo un gramo mol de hidrogeno y
otro frasco de igual volumen conteniendo un gramo mol de cloro. Si se
mezclan ambos volumenes en otro frasco de un litro y todo el experimento
se lleva a cabo a las mismas condiciones de presion y temperatura, supo-
niendo que en esas condiciones la reaccion es completa (El nUmero de
moléculas en la mezcla gaseosa sera el mismo que el correspondiente al de
cada uno de los frascos antes de la reaccion?
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VIl ECUACION DEL MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO

El valor de la constante de la ecuacion (1.22) depende de la masa y de la natu-
raleza del gas, pero la introduccion de la ley de Avogadro permite una notable

simplificacion.

De acuerdo con esta ley a temperatura y presion determinadas igual numero de
de moleculas de gases diferentes ocuparan el mismo volumen. En otras palabras,
siempre que se considere igual numero de moleculas, que los valores de Py

T no varien, el valor de V sera el mismo para gases diferentes; es obvio que la
constante de la ecuacidon antes mencionada sera independiente de la naturaleza
del gas. Ademas sabemos que 1 g mol de cualquier substancia contiene el mis-
mo numero de moleculas; por lo tanto, siempre que se considere un g mol de

gas, la relacion PV/T sera igual a R, que se llama constante universal del

estado gaseoso, y que tiene el mismo valor para todos los gases. La ecuacion
general del estado gaseoso para cualquier gas sera entonces:

PV __R (1.28)
T =
Para encontrar el valor R sabemos que en condiciones normales:
P 1 atm
T =273.15°K . °. un g mol ocupa un volumen de 22.414 |.

Substituyendo en (1.28):

(1atm) (22.414 L/gmol) —0.082057 _L atm

273.15°K Sle oK
la encuacion (1.28) se puede presentar tambien de la siguiente manera:

PY=RT

donde V, es el volumen ocupado por un g mol, es decir, el volumen molar.
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A la misma presion y temperatura, el volumen de n g mol sera n veces mayor
que el volumen de un g mol, por lo tanto:

PV = nRT (1.29)

Esta Ultima ecuacion se llama ECUACION DEL MODELO IDEAL DEL ESTADO
CASEOSO.

Una representacion equivalente se obtendria al substituir el valor de n en la

ecuacion (1.27) :

PY-__
A RT (4.30)

La ecuacion (1.30) es de gran utilidad, ya que permite calcular, entre otras co-
sas, pesos moleculares de gases o de substancias volatiles, asi como densida-

des de gases.
Zjempio 10. -

iCuantos g mol de oxigeno hay en 10 | de gas, a una presion de 75 cm Hg
y a una temperatura de 27°C ?

Datos: 1 mta:
V- 0l T= 2T+27345 = 30045°K —Inedgnita:

P= 75emHg R =0.082057 L-atm/gmd °K "

Resolyerdn: Pzﬁmﬂgﬂi.,—z%:\—._q) = 0.98684 atm

PN=nRT % - 2v_ _ (098684 atm) (10) Cn
=gy = (0.082057 L—at_m/sm(ox)(mo'ﬁ.K)_OAuOG'ISMI

Ejempio 11, -

La densidad de un determinado gas a 30°C y 1.2 atm de presion es de
0.027 gf‘cml. iCual es su peso molecular ?.

Datos:
f= 0027 g/en’ = 279 /L
T= 30+ 27345 = 300.15°K
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Incognita: Mgy

Resolucion de la ecuacion (1.30) : Mo= ;n—v RT ) Mo :(%.)(%)

Y2 que g-!ﬁ , Sustituyendo Mo = g@) por lo que:
- 979 [(0.082057 L-atm/gmolok)(30345°k) |
[ - 515.55%

1.3 atm

Ejemplo 12.-

Calcular la densidad en g/l de O2 a una temperatura de 25°C y una presion
de 770 mm Hg.

Datos:
T= 25 +273.45 = 298.45°K Mo = 31,998 ¢/gmol
P= 770 mm Hg

Incognita:

Resolucion:

Pi(770 mm Hg) (%M) = 1.01516 atm

de la ewacion (1.30) : PMo - m
RT ~ V

N puesto que © f:—{'/ﬂ-

0= PMo  __(1.01316 atm) ( 31.9488 9/gmel )
RT (0.082057 I-atm /qmol °k ) (248.15°K)

1.325 g/l

“
I
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PRECUNTAS Y PROBLEMAS:

1=

2.~

iPor quée a R se le denomina constante universal del estado gaseoso?

Aparte de la utilidad ya mencionada en esta seccion acerca de la aplicabili-

dad de la ecuacion: PV __ o ( cuando n = ‘§“°')
T

i{Cual cree que sea la ventaja que represente esta ecuacion respecto a la
ecuacion PV -Cc?
T

Se tienen tres matraces en el laboratorio a temperatura y presion ambiente
conteniendo uno etilamina, otro eter y el Ultimo disulfuro de carbono, y
se desea calcular el volumen que ocupa cada uno de ellos. iPara que caso
se podria utilizar la ecuacion del modelo ideal del estado gaseoso? (Consi-
dere: t=25°Cy P =760 mm Hg).

El producto PV posee las unidades de uno de los siguientes incisos.

( nota: P = fuerza area -‘)

fuerza &rea—‘

§

2. fuerza
3. presion
4. energia
5.

presion por area.

Suponga que se tiene una masa de gas a presion constante. De la ecuacion

del modelo ideal se tiene:

T y a las condiciones descritas V=K T

P

Si la temperatura tiende a 0°K {Que sucederia con el volumen?  seria
factibie cbtener este resultado fisicamente?. Basandose en sus respuestas
(Qut se podria concluir acerca del modelo ideal del estado gaseoso?

Nota: ayludese con la ley de la conservacion de la materia.
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Basandose en su respuesta a la pregunga cuatro iQuée cree usted que
represente |la constante universal del estado gaseoso?

Dos bulbos contienen los gases A y B respectivamente. La densidad del gas
A es el doble de la densidad del gas B, y el peso molecular de A es |2
mitad del correspondiente al del gas B, los dos gases estan a la misma
temperatura. Calcular 1a relacion de la presion del,A a |a presion del gas

B. i“

Calcule la presion ejercida por 35 Kg de amoniaco en un tanque de 1 m3,
a la temperatura de 446°K. Suponga que el gas esta descrito por el modelo
ideal del estado gaseoso.

La masa de 2 litros de un cierto gas a 1 atm de presion y 273°C es de 1.34 g.
Considerando el modelo ideal del estado gaseoso, calcule:

a) el volumen del gas a 2 atm y 35°C

b) si la temperatura se aumenta a 400°C iCual sera la presion si el

volumen permanece constante?

c) icuantas moléeculas estan presentes en 10 ml. de este gas, cuando la
presion es de 0.1 atm y la temperatura de 50°C?

d) icual sera el peso molecular de este gas?

Las densidades del metano a 0°C fueron medidas a varias presiones con los
siguientes resultados:

Presion (atm) Densidad (g/l)
0.25 0.17893
0.50 0.35808
0. 75 0. 53775
1.00 0.71707

Encontrar el peso molecular exacto del metano.
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% U.- Una grafica de P en funcion de'V proporciona los siguientes datos:

P. = 0. 68045 atm. &
1 M
PZ = 13. 609 atm
Pz | a b
V., = 31.2128 |/gmol
A : o &
1
Hallar: ) : T
i
1 |
a) latemperatura ( la isoterma) b AV,
“ v

b) las temperaturas en los puntos b y d.
c) el volumen molar'V2

d) el volumen en el punto a, si el sistema consiste de 1814. 4 gmol de

hidrogeno.

e) si el gas fuera oxigeno, calcular la masa si el volumen es de 4247.4387

litros.

% 5.- En la grafica del problema anterior se muestran cinco procesos; ab, bc, cd,
da y ac para un gas que puede ser descrito por el modeio ideal del estado
gaseoso. Muestre los mismos procesos:

a) en unagraficade P en funcionde T.

b) en una graficade T en fucion de'V.

% 6.- Un gramo de un compuesto gaseoso que consiste de boro e hidrogeno ocupa
0. 82 litros a 1 atm y 3°C. El compuesto-es:



1. BH, (H=1, B=10.8)
2. BHyp
3. BH,
N By
% B

7.- Para que un gas (descrito por el modelo ideal) se encuentre a una presion

de una atmosfera y una concentracion de 1 gmol/I requiere de:
1. estar a condiciones normales.

2. ocupar un volumen de 22.4 |.

3. T =12°K.

4. No se pueden satisfacer dichas condiciones.
8.- Un mililitro de un gas a una temperatura de -80°C y una presion de 1073 mm
Hg i(Cuantas moleculas tendra?

9.- iQue presion ejerceran 5 x 1013 moleculas de un gas que ocupa un volumen
de 1 ml a 0°C?

10. - La densidad de un gas en condiciones normales es 1.62 g/l iCual sera la
densidad a 302°K y 740 mm Hg?

11. - La mejor bomba de vacio puede producir una presion de 1 x 10_9 mm Hg.
a 20°C iCuantas moleculas de un gas estan presentes en 1 ml. a dicha
presion?
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12. - Calcule la densidad dél hidrogeno a 75°C y a una atmosfera de presion.
¢(Cual es la densidad del tetracloruro de carbono bajo las mismas condicio-
nes? Compare el nUmero de moleculas contenido en un litro de cada uno
de: estos gases en las condiciones dadas.
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VIll LEY DE LAS PRESIONES PARCIALES DE DALTON

Hasta ahora hemos considerado las propiedades fisicas de sistemas gaseosos en
los cuales solo hay un componente presente. En el caso de trabajar con una mez-
cla gaseosa, es valido usar la ecuacion del modelo ideal, pero es preciso tener
en cuenta la presencia de diferentes gases; es decir:

PV=n,RT (431)
en donde n, es el nUmero de g mol totales.

Debido a que es mas facil relacionar las propiedades de sistemas complejos, con
las de sistemas mas sencillos, describiremos el estado de una mezcla de gases
en funcion de los estados de los gases puros que lo componen. Consideraremos

una mezcla de tres gases cuyo numero de g mol respectivo es n., n_, n, ocupan-

1 "2 3
do el volumen V a una temperatura T. Ya que n, =Ny +n, +n la presion ejer-

1 2 3
cida por esta mezcla esta dada por:

Por definicion |a presion parcial de un gas en una mezcla, es ia presion que
el gas ejerceria si este se encontrara solo ocupando todo el volumen a la mis-
ma temperatura. Por lo tanto las presiones parciales Pl, P.., P.. estan dadas

2" 3
por:

) -0

" "
=
&

n, §- | (1.3)

sumando estas ecuaciones obtenemos:

P+ 4Py = (n,mzms)% = My RT (1-3‘\)



54
comparando 13 encuacion (1.32) con esta Ultima tenemos:
’ (1.35
P= R+ B+Py )

Ceneralizando para n componentes:
P= ‘:{'fpzh. .+Pn
P=) R (134
i
Esta expresion es la ley de Dalton, cuyo enunciado establece que la presion totai

de una mezcla de gases es igual a la suma de las presiones parciales de los ga-

ses que la constituyen.

Dividiendo cada una de las ecuaciones (1.33) por la ecuacion (1.32), tenemos

que:
p_.hA-
PR
P, —_n BT
P T MR-
R _ s £
P~ e XF
por lo tanto,
* - n,
A PR
=p 2 (1.37
& = ny = )
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Las fracciones "l/nt' nzlnt. n3/nt se denominan fracciones molares de los ga-
ses respectivos. La fraccion molar de un gas que forma parte de una mezcla
se define como el numero de g mol de ese componente dividido por el nuUmero
total de g mol de la mezcla; la fraccion molar en gases se representa por medio

de una y, por lo que la ecuacion (1.37) resultara:

R =Py
P2 =Py (1.58)
P3 =P Y3

Esto significa que |a presion parcial de un gas en una mezcla gaseosa es igual
al producto de la presion total por la fraccion mol de gas. Es importante hacer
notar que la suma de las fracciones mol de los componentes de una mezcla debe
ser igual a la unidad:

Concepto fisico de presion parcial

Consideremos el ejemplo de la figura 10. En la figura 10a se observa un recipien-
te dividido en dos compartimientos de igual volumen V, el compartimiento supe-
rior contiene hidrogeno a la presion de una atmosfera, mientras que el compar-
timiento inferior esta evacuado al vacio. Una de las ramas del manometro y el
recipiente estan conectadas a traves de una delgada hoja de paladio, la cual

tiene la propiedad de ser permeable stlo al hidrogeno. Hay ‘que hacer notar que
tanto la presion externa de 1 atm como la temperatura se mantendran constantes

a lo largo del experimento.

Inicialmente las dos ramas del manometro estan a la misma altura, hecho que nos
indica que el hidrogeno estd a una presion igual a una atmosfera. Si quitamos
la separacion entre los dos compartimientos, el hidrbgeno ocupara un nuevo
volumen igual a 2 V, reduciendose por consiguiente la presion de 1 atm a 1/2
atm, efecto que se registra por la diferencia de niveles en las ramas del mano-
metro que se muestra en la figura 10b.
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1 atm

{
'

T

U I
| %;m
a Fiqura40 b

Podemos concluir que puesto que el volumen disponible para el hidrogeno es

ahora del doble, ia presitn que este ejerce se ha reducido a la mitad.

Variemos un poco el experimento, es decir, llenemos el compartimiento inferior

con .\2 a una presion de 1 atm, como se observa en la figura 11a. Al principio

del experimento los niveles de mercurio permanecen a la misma altura. Al qui-

tar la division, los gases se mezclan en todo el recipiente y el manometro se degni-
vela, como se muestra en la figura 11b, en ia misma focrma que en el primer ex-
perimento. Hay que hacer nota- que puesto que el nitrbgeno no puede pasar

a traves de la hoja de paladio, no se registra su presion en el manometro.

Primer experimehto:
Ruiciat = nﬂz\ RVT } = {atm

F{,!iml = '\“ (‘BT—\

4
b= = alm
z\ 2V /

4

La interpretacion de cada experimento es sencilla. En el primero de ellos el
manometro registra la presion total antes y despues de haber quitzco 13 sepa-

racion.
hoja de paladio

—_\\E«\ l "y fiaura 1"
H, B

i
{

p=1 aum
v
T

N,
p=1 atm
v

T
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En el segundo experimento, el mandometro registra la presion total antes de
quitar la division, y la presion parcial del hidrogeno en la mezcla despues
de haber quitado la division:

Sequndo experimento: Pricial = Ny (R_J) - 4 akm

Pey final =n, (—&I) - § atm

Ppihal = P“z"'p"q,: - atm +;'— atm

Notese que la presion total del recipiente no ha cambiado antes y despues de
haber quitado la division.

Ejemplo 13. -

Una muestra de aire contiene esencialmente nitrogeno, oxigeno y argon.
Se analizo dicha muestra a una temperatura de -22 grados centigrados y a
una presion de 742 milimetros de mercurio y se encontro que contenia

78 g mol % de NZ’ 21 g mol % de 02 y lg mol % de Ar. Encuentre las presio-
nes parciales de cada uno de estos gases.

Datos: T = .22°C N, . 78
P = TA2 mmHg 0 — 2
Ar —— 1

Incognitas: P“z ) p°l - P“.

P2 = (742 mmig) (0.78)

578.76 mmHq
Poy =(792 mm Hg) (0.24) = 455.82 mm 9

Par = (742 mm #g) (0.01) = T.42 mm Hg
por la Ieyole Dalton: P= P"; P":PArr' 742.00 mm H%

Resolucion:

B=Py
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Ejemplo 14. - o

Una mezcla constituida por 0.150 g de hidrogeno, 0.700 g de nitrogeno y
0.340 g de amoniaco tiene una presion total de una atmosfera a una tempe-
ratura de 27 grados centigrados. Calcular:

a) la fraccion mol de cada gas,

b) la presion parcial de cada gas,

c) el volumen total.

Datos:
m“l = 0450 qd P:-1atm
My, - 0.700 9 T= 274 1273.15 = 300.15°K
mnu3 =0.34049
Incognitas:
Yoy + Wy 1 Yaug "
P“ﬁ. ; g, pNH3 :
Resolucion:
n-"m
Mo
n, --—0A454 - 0.07441 dmol
P RTT glamol  ~ 3
h, -—2.70049 — 0.02498 qmol
M~ 7 28,0134 qlgmol — J
Ao —2:8409 = 0.019%6 g mol

"= 17,0306 a/gmol

NE= Nyt Nt N, =0.07444 4 0.02498 4 0.019%6

N, = 0.1936 gmol
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/s
~ _0.074 44 dmol — 0.62344
yuz T 0336 qmof ‘
Yy = _0:02438 amd  _ 4 70493

27 0.11936 g mol

Y, --0.0199% dmol _ ¢, 44723
NH3 = 70.41935 gmol _

Yoo + Y, + Ynu, = 10000

b)
Piy=Pyy, =(1atm) (0.62341) - 0.¢2301 atm
Ry =P ¥, = (1atm)(0.20928) - 5.20428 atm
Piig=P Yars =(13tm) (0.16723) = 0.46723 atm
por la ley de Dalton PH2+ p’"z + PNH::, =P
c)
de la ewacidn (1.32) P =p, AT despejando V
v Pl
\I:n _gl.

P

v (041936 gmol ) (0082057 Latm/gmel *k) ( 300.15°K)

1 atm

v - 2.93976 |
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PRECUNTAS

1.- Si se tiene una mezcla gaseosa confinada en un cilindro. Si el volumen se
disminuye por medio de un piston, la presion de cada gas:

a) aumenta b) disminuye c) permanece constante, i{Por que?
2.- En un frasco de volumen fijo que contiene los gases A y B a una presion P.

Si un gas C se introduce de tal manera que la presion permanezca cons-
tante, entonces,
i) la presion parcial de B:

a) aumenta b) queda igual c) disminuye
ii) la fraccion mol de A:

a) aumenta b) queda igual c) disminuye
iii) la temperatura:

a) aumenta b) queda igual c) disminuye

En cada caso justifique su respuesta.

3.- Para el caso anterior (pregunta 2) iQue sucederia si se quita el gas A?
Justifique sus respuestas.

4. - :(Que nos representa fisicamente la fraccion mol?
5.- (Que unidades tiene la fraccion mol?

6.- iPor qué la suma de las fracciones molares debe de ser igual a la unidad?



7.- En el experimento representado en la figura 10 del texto iQue ley se cumple?

8.- En el experimento representado por la figura 11b del texto. Si no se tuviera
la hoja de paladio iQue se observaria en el manometro y consecuentemente
qué presion registraria? A que cree que se debe esto?
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IX VOLUMENES PARCIALES: LEY DE AMAGAT

.

El volumen parcial de un gas en una mezcla se define como el volumen que el

gas ocuparia si este se encontrara solo a las mismas condiciones de presion y
temperatura. Por lo tanto:

V1 - n BPI
T
V;,:“.'.R?T

Sumando las ecuaciones anteriores tenemos:

V4+V21'V3 :(“1"‘"21'“3) R_;' = ht (-BPT—)

de la ecuacion (1.31) podemos observar que:

V- nc(_RPl) (1.41)

comparando esta Ultima ecuacion con la ecuacion (1.40):

V = Vq + Vz +V5
generalizando para n componentes,
n
V= V1 + VZ'f..-"' Vh 9 ' V:Z VL (1o“2)
L=1

Esta expresion es la ley de Amagat cuyo enunciado establece que el volumen

total de una mezcla de gases es igual a la suma de los volumenes parciales de
los gases que la constituyen.
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Dividiendo cada una de las ecuaciones (1.39) por la ecuacion (1.41), obtenemos,

Vq,“q‘Bg‘

= Bt
v hy
v n, 5
a1
Vs . M3 p
\'% ng
por lo tanto:
vizV -
n
Vz:V —";_
Vy=v N3
Ne

de la definicion de fraccion mol:

V1 =4 V y‘
v, = Vy, (143)
Va=Vy,

Al hablar de mezclas es necesario considerar un nuevo concepto que es el peso
molecular promedio, el cual se designa por'M'o y es igual a:

Fo= 3 My, C ()

La ecuacion (1.44) indica que para obtener el peso molecular promedio de una
mezcla gaseosa tendremos que efectuar la suma de los pesos moleculares de
cada componente multiplicado por su respectiva fraccion mol.



Ejemplo 15. -

El gas natural tiene la siguiente composicion en volumen:

CHu 94.1%
C2H6 3.0%
N2 2.9%,

el gas va a ser extraido de un pozo a una temperatura de 27 grados centi-

grados y una presion de 3. 4 atmosferas.
Calcular:

a) la densidad de la mezcla en g/l a esas condiciones,
b) el volumen parcial de cada gas en la mezcla.

Antes de hacer el desarrollo del problema se demostrara que PARA GASES
% MOL ES IGUAL A % VOLUMEN

- Y
xV, = _v? x 100
Zni=Di-x10 (a)
Ne
th =ng RT
h, = BN
T RT
Y de igual forma para el componente i,
Ny __Pyj
RT
Py
Substituyendo ambas en (a): z "l - ‘I:J x100 = \\/IL x100 =z Vi.
RT t

para qases Y Ny = % V:




65

Resolucion:
- a)  py.pRT
™ - RY , m_ _PMe
n= Mo v " RT
Mo
m _
e Bof 3 §

Como trabajaeremos con una mezcla de gases tenemos que obtener el peso
molecular promedio PIO:

n
Mo=) MY
4=A

Desconocemos Yi, pero

s “t y Moyt “c;u_"' Ny, =N

como hemos visto en gases % volumen = % mol

- _0.941 gmol  _
h Xu..' 7} = 0.9

CHy - 0.9 gmo‘ dmo
nﬁ."c-_- 0.050 qul y 0.030 ngI
'-ﬂk 1 gqmol ~
n"a - 0.029 9m| .
- —o0.gaqmel _
Ny = 1.000 gmol Va, = —2f qae— = oom

‘ My = m“*yﬂq He czﬂs »zXc

o= (1600303 2.5 ) (0 + (30070128 Yoo=) + (zs.msq,gm) (0.021)
M, = 16008

0-PMo

RT
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g (3.40 atm ) ( 16.81098 4 /dmol )

(0.082057 L abm/qmel °K) (500.15°K)

? = 2,32154 S/L

b) A partir de la ecuacion del modelo ideal

V= Ne Rs;r

_ (1amol ) (0.082057 Latm/qmol *K ) (300.45°K)

3.40 atm

%=V,

¢

= (724304 ) (0aw) - 6.91655 |

Vearg = (7.24394 L) (0.030) = 0.24732 |

Vi, = (7.24394 L) (0.029) =0.21007

V=T7434L

- 72434 L
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PRECUNTAS Y PROBLEMAS:

1=

Se tiene una mezcla de tres gases A, B y C, sus porcientos en gmol son res-
pectivamente: 0.825, 0.125y 0.05. (Cual seria su composicion en volumen?
i Por que ?

Se tiene una mezcla gaseosa confinada en un recipiente, si la presion del

sistema aumenta, entonces el volumen parcial de cada gas:
a) aumenta b) disminuye c) permanece constante,
justifique su respuesta.

Para obtener el peso molecular promedio de una mezcla sabemos que:
n n
'M'o = E Mo Y ademas : y;=1

i=1 ! i=1

i(Seria factible obtener el'm'o sumando los pesos moleculares de cada compo-

nente y multiplicarios por la unidad?

iTiene algun significado fisico la ley de los volumenes parciales de Amagat?

¢ Por que ? (basese en las caracteristicas de la fase gaseosa).

(Es aplicable el principio de Avogadro para mezclas gaseosas? (Por que?

Dos frascos A y B contienen oxigeno y nitrogeno respectivamente, y estan
conectados por una llave de paso. La temperatura es de 25°C en ambos

frascos,
Frasco componente volumen (ml) presion (atm)
A oxigeno 500 1

B nitrogeno 1500 - 0.5
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Calcule: 1a presion total y la presion de cada gas, después de abrir la
llave. Considere que la temperatura no cambia.

Sometiendo una salmuera a electrolisis, se obtiene en el catodo una mezcla
gaseosa con la siguiente composicion en peso: Cl2 —67%; Br2 —28%;

02 —5%; utilizando el modelo ideal, calcular:

a) la composicion en volumen de cada componente.

b) la densidad de la mezcla en g/l a 25°C y 740 mm Hg.

Una mezcla gaseosa contiene 0. 274 gmol de HCI, 0. 337 gmol N2 y 0. 089 gmol
de 02. Suponiendo la aplicabilidad del modelo ideal, calcular:

a) el volumen ocupado por esta mezcla a 30°C y 2.72 atm.
b) su densidad en gramos por litro.

Un gramo de nitrogeno y un gramo de oxigeno ocupan un volumen de dos
litros a 27°C. Calcular:

a) la presion parcial de cada gas.

b) la presion total del sistema.

c) la composicion de la mezcla en g/mol.
d) el volumen parcial de cada gas.

Calcule el volumen de una mezcla de 0.5 gmol de N2 y 1.5 gmol de Hz, a

600 atm y 450°C, suponiendo que los gases no reaccionan. Repita el calculo
anterior, considerando que se utiliza un catalizador y que en el equilibrio
el rendimiento de amoniaco es de 56.3%, segun la reaccion:

1 3 )
g Ny g Hy - =% iy

Para ambos casos suponga que los gases son descritos por el modelo id<al
del estado gaseoso.
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Una mezcla de nitrogeno y vapor de agua se introduce en un frasco que
contiene un solido secante, en este momento, la presion es de 760 mm Hg.
Después de algunas horas, la presion alcanza un valor constante de

710 mm Hg.

a) calcular la composicion en fraccion mol de la mezcla original.
b) el experimento se efectua a 20°C y el peso del solido se incrementa en
0.35 g. iCual es el volumen del frasco si el volumen del solido es

despreciable?

El pentacloruro de fosforo se disocia en tricloruro de fosforo y cloro, segun
la reaccion:

pcls ------------- > PCI3 + Cl2

Cuando se calienta el pentacloruro de fosforo a 200°C y a una presion de
1.22 atm, se disocia en un 42%.

a) iCual es la fraccion mol de los productos finales ?
b) iCual es la presion parcial de los productos de la reaccion?
Un gas de chimenea tiene la siguiente composicion en volumen:

CO2 — 9.5%; CO ~—0.2%; O2 — 9.6% N2 — 80.7%. Aplicando el modelo ideal,
calcular:

a) su composicion en peso.

b) el volumen ocupado por 453. 6 g del gas a 26.666°C y 0.98593 atm.

c) la densidad de la mezcla en g/l a las mismas condiciones del inciso
anterior.
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9.- Una cierta mezcla de helio y argon pesa 5 g y ocupa un volumen de 10 litros
a 25°C y 1 atm. i(Cual es la composicion de la mezcla en porciento en peso?

10. - Una torre de destilacion trabaja bajo las siguientes condiciones: P = 5 atm;

T = 200°C. La torre tiene en su interior una mezcla gaseosa formada por:
S0 g de metano, 20 g de etano y 5 g de oxigeno. Considerando que esta mez-
clz esta descrita per el modelo ideal, calcule:
a) el volumen total de la mezcla gaseosa.
b) los volumenes parciales de cada uno de los componentes de la mezcla.
c) la presion parcial de cada componente.

% 11.- Un bulbo de vidrio vacio pesa 27.9214 gramos; llenado de aire a 1 atm y 25°C,

pesa 28.0529 g. Al llenarlo con una mezcla de etano y metano, pesa 28.14 g.
Calcular el porciento en gmol de metano en la mezcla gaseosa.
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SECCION 2: TEORIA CINETICA DEL MODELO IDEAL
DEL ESTADO GASEOSO.

| INTRODUCCION HISTORICA.

Fue Daniel Bernoulli (1700 - 1782), quiéen por primera vez did una explicacion
teorica de las leyes de los gases descubiertas anteriormente y quien relaciono
directamente la temperatura y el movimiento molecular. Calculd la presion de
un gas a partir de los choques de las moleculas contra las paredes de un reci-
piente y dedujo que las velocidades de las moleculas aumentan cuando se eleva
la temperatura. Joule aclaro y amplio considerablemente el trabajo de Bernoulli,
relacionando de una manera cuantitativa la energia cinetica molecular de un gas
con su temperatura. A. Kroning (1822 - 1879) y Rudolph Claussius (1822-1888)
refinaron y extendieron esas ideas y |legaron substancialmente a la misma for-
ma que actualmente tiene la Ilamada teoria cinetica de los gases. Clerk Maxwell
(1831-1879) en Inglaterra, Ludwig Boltzman (1844-1906) en Austria y J. Willard
Cibbs (1839-1903) en Norteamerica, completaron la teoria.

En la teoria cinética de los gases |a mecanica neuwtoniana se extiende a la esca-
la atomica, originando una teoria microscopica que predice correctamente mu-
chas cantidades observadas macroscopicamente. Por supuesto, al aplicar las
ideas de Newton, no podriamos esperar obtener resultados Utiles tratando de
especificar la posicion y velocidad de cada particula de un gas. En lugar de
ello, usamos un metodo estadistico y deducimos valores medios de diversas can-
tidades, ya que son los valores medios y no los valores individuales de las pro-
piedades de las particulas del gas lo que observamos y medimos experimental-
mente.

La continuidad de la materia a nuestra escala, |lamada macroscopica, enmasca-
ra su discontinuidad a escala molecular. Numerosos hechos han conducido a
admitir que esta constituida por particulas extremadamente pequefias cuyos mo-
vimientos y acciones mutués dependen esencialmente de la temperatura y de la
presion.
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Las teorias es't‘ructurales son aquellas que tratan de explicar las propiedades
macroscopicas de la materia en sus diferentes estados a partir de hipotesis re-
lativas a su estructura. La teoria cinetica de los gases es la mejor desarrolla-
da; esto se debe a la simplicidad de las leyes que rigen al estado gaseoso; en
este estado las particulas son las moleculas, su distancia media es grande con
respecto a sus dimensiones y las fuerzas que se ejercen entre ellas son despre-

ciables.
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Il HIPOTESIS SOBRE LA ESTRUCTURA DEL MODELO IDEAL

Tamafios moleculares:
Las moleculas que constituyen un cuerpo puro en el estado gaseoso son

todas identicas, de la misma masa m, fraccion |/L de la masa molecular
M , siendo L el numero'de Avogadro,
o

m:LL- M°

Por ejemplo la masa de la molecula de hidrogeno, la mas ligera de todas
es:

4 /dmd -20
m-—te —_2.01544 4/ - '
L = 6.02217x10%% mokec/qmel 334753 X107 9/molec

El volumen de las moleculas es muy pequefio con respecto al que ocupa
el gas. El angstrom y el angstrom cubico,

1;;___ 10—:9 m3 _ m-zﬂms

son unidades de longitud y volumen mas practicas para expresar las di-
mensiones y los volumenes moleculares.

Un volumen gaseoso, aunque pequefio a nuestra escala, contiene un numero
enorme de moléeculas cuyo volumen propio no obstante es muy pequefio res-
pecto al del vacio intermolecular. EIl volumen de la molecula de hidrogeno

es del orden de | angstrom cubico; el volumen molar normal 22414 cc =

L]
= 2.2614 x 1028 A} contiene 6.02217 X10%3

.

moleculas cuyo volumen propio
es por consiguiente:

23 93

A

( 1A )(g 02217 x10** mle:ulas) - 6.on21Tx10
gmo|

@Ie'r.ula .jm.l
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14

y por lo tanto ocupan una fraccion iguat a:

o3
23
0.02247 x40 E‘nﬂ = 2.68679 ;10'5 = 2.68619 X10-1 °/ del volumen

22444 w23 © total esocupado
Sk por fas. male wias.

En el dominio de las bajas presiones, en donde un gas se comporta sensible-
mente conforme al modelo ideal del estado gaseoso, las moleculas se pueden

considerar como puntuales.

Agitacion molecular:

Un gas ocupa todo el volumen que le es ofrecido y ejerce una presion sobre

las paredes del recipiente que lo contiene. Para explicar estos hechos, nos
imaginaremos que en un gas las moleculas se encuentran en movimiento, y
que sus movimientos se ven modificados Unicamente por sus colisiones y
por sus choques sobre las paredes del recipiente; dicho de otra manera,
suponemos despreciables las fuerzas de Van der Waals a las cuales se hace
referencia en la siguiente seccion. Estas se manifiestan Unicamente a dis-
tancias muy pequefias con respecto a la distancia media de las moleculas

en el dominio de las bajas presiones.

Las propiedades y magnitudes caracteristicas: P, T, g ... deun gas en
equilibrio son constantes y uniformes, es decir, las mismas en todos los
puntos. Esto nos lleva a admitir que las colisiones entre las moléculas y

sus choques sobre las paredes del recipiente se llevan a cabo sin variacion
de energia cinéetica total, es decir, de una manera elastica, de tal suerte
que la trayectoria de una molecula es una linea quebrada formada por seg-
mentos; cada segmento representa un movimiento uniforme cuya velocidad

en magnitud y sentido solo se ve modificada a causa de una colision o choque
elastico.

Caos molecular:
Es imposible describir en detalle la agitacion molecular, es decir, determi-

nar completamente las trayectorias y los movimientos de las moleculas y de-
finir en cada instante sus posiciones y velocidades. El estudio de este
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problema puede no obstante, |levarse a cabo con ayuda del célculo de proba-

bilidades proveyendo resultados estadisticos validos a escala macroscopi-
ca, gracias al concepto de "caos molecular”,

Una vez definido nuestro modelo microscopico trataremos ahora de relacio-
narlo con propiedades macroscopicas.

Consideremos un cubo de lado a (como se muestra en la figura 12) que con-
tiene una molecula de masa m y velocidad V.

Sean ;x’ VY y '\7z los componentes de |a velocidad en los ejes x, y, z respec-

tivamente. Por el teorema de Pitagoras en tres dimensiones (ver apendice)
tendremos:

(F): () (@ () (21)

Por otro lado, analicemos lo que sucede en el plano A (ver figura 12). La
molecula de masa m chocara contra dicho plano con una velocidad -Jx'

Su cantidad de movimiento 0 momentum lineal* sera por definicion (ver
apéndice):

F =_m?/°,‘ (2.2)

Después del choque, rebotara con una velocidad de igual magnitud, pero
de sentido opuesto, que sera por consiguiente,

-
...mv’l

y su momentum sera - m?x, por lo tanto:

* en lo sucesivo escribiremos la palabra momentum en lugar de momentum
lineal.
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Cambio de momzntum /pa‘»t«’:.-"a //:hoque- :( moMchum) - ("\OMCNEQM)

‘ es antes
del cho- del chg
que 1'l¢

= -mY, —-mv,
2 =M, (2.3)
{ qura 12
o/
/’, | =
N & !
i | s
! % \\
| ~l @
e y o o
m Vi
| . W ’
8 ~ /
a : ™S d
i s s e “eme 7
o IR, T
>
~
>
&
— a —




i

Antes de que la molecula pueda volver a chocar contra el plano A debera
recorrer una distancia a, chocar contra la pared B, y volver a recorrer a.
La distancia total recorrida sera 2a. Sabemos que:

velocidad - distancia frecuencia de choque - Vchcidad
tiempo - ~ distanaa
. - !L
frecuencia -_A 23
de choque hCmPO = himero de veces que hay d\ol\uc contra

el piano A cada sajunde

Por lo tanto, puesto que hay Vx/h choques por segundo contra la pared A
la molecula sufrira Vx/h cambios de momentum por segundo, y tendremos:

bio de iotmentum /seqd /melecta bio d tum /molec/choque | | Niumero de.
- contra la Pﬁl = “c:ntcmml.;mp-“"ncd A ] er:qw;/hﬂ

A'Zm?&)(ﬁha) - ‘ﬂ[ﬁ (2-‘0

a

Efecuando un anilisis dimensional al miembro derecho de la ecuacion (2.4):

[m]-=m

- A . ml¥ -2, 4 -2 que son las
= = I

[V] =LT . ,:__L_i.]_ MUTTU =MLT"  dimensiones

[ ] a de la fuerza

a :L

Por consiguiente |2 ecuacion (2.4) nos expresa la fuerza Que aciua sobre la
molecula.

Por la tercera ley de Newton, sabemos que a toda accion (fuerza) correspon-
de una reaccidn de igual magnitud pero sentido opuesto, por lo que la fuerza
ejercida por la molecula sobre el plano A, sera de:

m (%)

2



78

La presibr; (ver apendice) es la fuerza ejercida en la unidad de area, por

consiguiente:

|

P.F siendo A el 3rea Total del cubo , es decir 6a*

substituyendo:

P: 2mn iV 2mn(V)? _ mn (D)
aA - 6a3 i 3a3

3_
como a” = chbo

P: mn;&V)i (2.8)
por lo tanto,
Pv=L mn” (V)" (29)
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Esta misma fuerza sera aplicada sobre |la pared B por la molecula, por lo que

la fuerza total en la direccion x sera:
- \2
am (V)
a
para n' moleculas tendremos:

2mr\;(vu)z (2.5)

Si hicieramos lo mismo en las direcciones y, z, obtendriamos respectivamen-

te:
2 mg’ (Vy)z ( 2'6)
2mr (V) (2.7

Para hallar la fuerza total en las direcciones x, y, z sumamos las ecuaciones
(2'S), (2.6) y (2.7), es decir:

) ' i [=>\% , (= &
- 2mn’ (%) " 2m\; (%), 2mr; (V)

- a
.Lgm’_{ (%) (9 V(T )

Por la ecuacion (2.1) tendremos,

F_2mn ('\7)1_
a

QUG
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PREGCUNTAS

1.- Al hablar respecto a la agitacion molecular se postulo que la presion, la
temperatura y la densidad son las mismas en todos los puntos del sistema
en equilibrio. Justifique la validez de dicha aseveracion.

2.- Como primera aproximacion a escala macroscopica ¢{Como comprobaria
que las colisiones entre las moleculas y los choques de estas con las pare-

des del recipiente son elasticos?

3.- Si se aumenta o disminuye el numero de moleculas en un sistema isotermi-
camente iQue efecto registraria usted macroscopicamente?

4.- Es un hecho observable que |2 presion que ejerce un gas sobre las paredes
de un recipiente en cualquier punto de la superficie limitante y en cualquier
instante de tiempo es la misma. (A que cree que se deba esto?

S.- En el analisis que se lleva a cabo en el texto para la obtencion de la ecuacion
2.3, se establece que el momentum lineal de la particula despues del choque
es igual al momentum lineal de la particula antes del choque pero de signo
contrario. iPor qué es valido hacer esta consideracion?

6. - El cambio de momentum lineal cuando una molecula (de masa ™) de un gas,
viajando en la direccion x con velocidad Vx. choca contra la pared del reci-
piente y rebota el asticamente es:

1. m ¥
x
2. -2m¥V
x
3. -mV
x
[} mZV
x

5. cero
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7.- Una molecula en un cubo de longitud | tiene una velocidad \‘/’x en la direc-
cion x. El numero colisiones contra una pared (YZ) por segundo para

esta molecula estara dado por cual de las siguientes expresiones:

-

1. vx/\,
¢ P7TZ
2. V.
X !
|
3 10 1/
H - L
B
4 er./z ! ' /"
3 L k.
o, N oo
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1 CONéECUENCIAS DE LA TEORIA CINETICA DE LOS GASES

Ley de Boyle-Mariotte:
Uno de los postulados fundamentales de |a teoria cinetica menciona que la

temperatura absoluta de un gas es directamente porporcional a la energia
cinetica promedio de las moleculas que lo componen. La energia cinética se define

como (ver apéendice):

2
EU%MW)

la energia cinética promedio:
n

n'
donde n' es el nUmero de moleculas.
n
Lom (V) 2 A0 2
E. - ;2 L(VL) __i[W\.(Vq)-fmz (vz)+...+m,.(Vn)]
K = n’ ol | n’
comom‘ =mz= =mn =m
y @) =)= =@ = »?
£ - _znm) T -4 mE) (2.10)

Puesto que E'k es directamenie proporcional a la temperatura:

4 mVP =kT (2.n)

~

donde K es una constante de proporcionalidad.
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Multipliquemos ambos miembros de la ecuacion (2.11) por n',
.% mn (V)" = n"KT (2.12)

puesto que n' y K son constantes, su producto sera una nueva constante
K':

LZ mn’ (V) - K1 ( 2.13)
Si multiplicamos y dividimos la ecuacion (2.9) por dos:

PY

-

A o ()
2

wiln

U= L@ 3PV (2.4)

igualando los dos segundos miembros de las ecuaciones (2.13) y (2.14):

FrvexT
por lo tanto
PV:%K'T _ - (2%9)

En la ecuacion (2. 15) vemos que si |a temperatura permanece constante,
el producto PV permanece tambien constante, lo cual coincide con Ia ley
de Boyle-Mariotte.
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Ley de Gay Lussac-Charles:

Partiendo de ta ecuacion {2.15), si despejamos V, obtenemos:

.2 K7
e g

Si K' y P son constantes, su cociente ser3a constante,

v-{3%)T

[
Por lo tanto: Ka

N Ry | (216)
T
L2 cual coincide con |a ley de Gay Lussac-Charles.
Ley de Charles:
A partir de la ecuacion (2.15) despejando la temperatura tenemos:
14
T:é--EK\,L donde V y K’ son constantes
Agrupando terminos:

T= (-;%,) P il lp -K,

o lo que es igual
P _ 1
T T K,
Debide a que el inverso de una constante da por resultado una nueva cons-
tante:

£ -k, - {247)

Siendo esta la expresion matemé&tica de la ley de Charles.
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Principio de Avogadro:
Consideremos dos masas gaseosas de diferentes gases de igual volumen a

las mismas condiciones de presion y de temperatura. Como los volumenes
y las presiones son iguales tendremos:

Por la ecuacion (2. 9) tenemos entonces,
1 -1\ ’ — 2
—3‘“; m, (V) = nm (%) (2.18)

Como la temperatura es constante la energia cinetica promedio por molecu-
la debe ser la misma, es decir:

Em @Y =4 m (%) (2.19)

Dividiendo (2.19) por (2.20) tenemos:

que es el principio de Avogadro.
Ley de difusion de Graham:

Consideremos dos masas gaseosas diferentes, cada una de ellas de 1 g mol
de igual volumen a las mismas condiciones de presion y de temperatura;
siguiendo un razonamiento similar al anterior, volvemos a obtener la
ecuacion (2.18),

r - 2 ' 4 - 2
Anim (%) =Lnpm, (V)
rearreglando esta ecuacion obtendremos:

2 = :
(\3) _myny , o | man; (2.20)
CAR Vo | mang
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ya que n,1 es iguala 1 g mol y nz' es igual a 1 g mol, tendremos que

n, =n, =L, substituyendo en la encuacion (2.20):

1 2

Y _ ml _ Moy (2.7

V2 T T,

La ecuacidon (2.21) es la expresion matematica de la ley de Graham la cual
se enuncia de la siguiente manera: la velocidad de difusion de un gas es
inversamente proporcional a la raiz cuadrada de la masa molecular. Comeo
consecuencia directa de esta ley resulta que si mantenemos la presion y

la temperatura constantes el volumen molar sera el mismo; por lo tanto:

% - S
2 ?1

De la ley de difusion de Graham se deduce que un gas liviano se difundi-
ra con méas velocidad que uno pesado. Este hecho fue utilizado en los pri-
meros intentos para separar los isotopos de Neon (F.W. Aston, 1913), y los
metodos de difusion han sido empleados con frecuencia en estos Ultimos
afios en la separacion de isbtopos. E! mayor exito se ha obtenido en la se-
paracion de los isbtopos del hidrogeno debido al valor relativamente ele-
vado de la razon de las densidades.

La razon de la densidad del hidrogeno a la del deuterio es aproximadamen-
te de 1 a 2 y por lo tanto las velocidades de difusion se hallan en razon

deﬁa 1.



PREGUNTAS Y PROBLEMAS:

1=

iCual cree usted que sea la razon por la que a escala macroscopica se tra-
baje siempre con energia cinética promedio?

La siguiente expresion relaciona el producto PV para n' moleculas:

2

PV=1 mn'¥
3

Si consideramos un gramo mo! de cualquier gas ¢{Como expresariamos el
producto PV?

iCual serfa la expresion para la energia cinetica promedio de un gramo
mol de cualquier gas?

iComo llegaria a ta siguiente expresion?

E

% =3 PV
(1gmol) 2

Nota: basese en las dos preguntas anteriores.

Con ayuda de la ecuacion del modelo ideal del estado gaseoso, {Como
obtendria la siguiente expresion?

.

E

=3 RT
(1gmol) 2

iQuée interpretacion fisica le daria usted a la ecuacion obtenida en la
pregunta anterior?
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7.- A la misnfa temperatura y presion iCuél de los siguientes gases tendra la
mayor energia cinetica promedio por gramo mol ? iPor qué?

(pesos atomicos: H=1; C=12; 0=16; S=32; F=19)

1 H2
2 02
3 CHu
4 Sl'-'6

5. Todos la misma.

8.- (Por qué podemos considerar que el producto PV es proporcional a la energia cinéti

ca promedio?

9 .- Deduzca la ecuacion:

-
L
—=lg—
. Va2 81
10. - Suponga el siguiente experimento: si primero dejamos difundir un gas
A y repetimos el experimento
con un gas B. Exprese la Ley
de difusion de Graham en

funcion de pesos moleculares
y tiemgos empleados en el

proceso de difusion.

—“
S Eeeneesem
.
[ —

Nota: suponga que dos gases
a las mismas condiciones,

e

recorren la misma distancia.
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iCual es la energia cinetica total en ergios de dos gramos mol de un gas
a 27°C ? i en calorias ?

iCual es la energia cinética promedio de una molecula de metano en condi-
ciones normales? (Cual es la energia cinética promedio a 100°C?

Un gas cuyo peso molecular es 28 se difunde a traves de un pequefio orificio

en 75 segundos. iCual es el peso molecular de otro gas que toma 120 segun-
dos en difundirse bajo las mismas condiciones experimentales?

iCual es la energia cinetica total de 1000 cm’ de un gas monoatomico a una
atmosfera?

Se encontrd que el tiempo necesario para la efusion de un volumen definido
de oxigeno a través de un orificio era de 135 segundos. En las mismas con-
diciones exactamente, otro gas necesitdo 236 segundos. iCual es el peso
molecular del gas?

- a) Calcular la energia cinetica en calorias de un gramo mol de un gas a

las temperaturas de 300 y 500°K.

b) Calcular la energia cinetica promedio de una molecula a 300°K en calorias
y en ergios. '

Calcular la energia cinética total promedio en:
a) ergios
b) calorias,

de un gas que se encuentra ocupando un volumen de 250 ml. a 27°C y
755 mm Hg.



8. - Calcular la presion ejercida por 1023
masa 107 22

moléculas de un gas, cada una de

g, contenidas en un recipiente de un litro. La velocidad de las
particulas es de 10° cm/seg. iCual es la energia cinetica total promedio
de estas moleculas? iCual debe ser la temperatura?

9.- El argon es diez veces mas denso que el helio a la misma temperatura y
presion. iCual gas se difunde mas rapido? {Cuanto mas rapido?

10. - Una molecula de oxigeno esta confinada eri un recipiente cubico cuyo
volumen es de un metro clubico. La molecula continuamente esta chocando
contra dos de las paredes del recipiente con una velocidad de 5 x 10“ cm/seg.
iCu’antbs choques por segundo efectuara la molecula sobre una de las pare-
des?
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IV COMENTARIOS

Las leyes tratadas en estas dos secciones son aplicables a cualquier gas someti-
do a bajas presiones y a altas temperaturas.. La aplicabilidad del modelo ideal
del estado gaseoso depende de la validez de los siguientes postulados:

1) Las moleculas de un gas son semejantes en forma y tamario.

2) El efecto de las interacciones entre las moleculas se puede considerar
despreciable.

3) Las colisiones entre las moleculas son completamente elasticas.

8) Las moleculas sufren colisiones unas con otras muy frecuentemente.

5) Las moleculas gaseosas son tan pequefias y estan tan separadas que su
volumen total es despreciable con respecto al espacio ocupado por el

gas.

Estos son los principales postulados sobre los que descansa la teoria cinetica
para el modelo ideal del estado gaseoso.

.
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SECCION 3: OTROS MODELOS QUE TRATAN DE DESCRIBIR
’ EL COMPORTAMIENTO DE LOS GASES.

PARTE A
| INTRODUCCION

Como primera aproximacion al comportamiento de los gases, en las secciones an-
teriores se trato de dar una vision acerca de las leyes y de las ecuaciones de esta-

do que conforman el modelo ideal del estado gaseoso.

Es necesario hacer enfasis en el hecho de que aqueilo a lc que se suele llamar un
gas ideal NO ES MAS QUE LA REFERENCIA A UN MODELO QUE TRATA DE EXPLI-
CAR EL COMPORTAMIENTO REAL DE LOS GASES. En conclusion podemos decir
que SE DEBE DE HABLAR DEL MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO YA QUE
LOS LLAMADOS GASES IDEALES NO EXISTEN.

Como se ha dicho anteriormente, a2 medida que se aumenta la presion o disminuye
la temperatura de un gas, aparecen manifestas diferencias entre lo que predice

el medelo ideal y lo que sucede en la realidad. En esta seccion se expendran
ecuaciones de estado cada una de las cuales representara un modelo cada vez mas

refinado aplicable 2 un determinado intervaio de presiones y de temperaturas.

Il FORMA GENERAL Y DERIVACION DE UNA
ECUACION DE ESTADO.

En general, una ecuacion de estado es una expresion de la forma:
g (P, V, T, m)=0
Se suele trabajar con masas molares y por lo tanto, la forma usal es:

¢ (V. T)=0
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Para consideraciones practicas, una ecuacion de estado es mas util si expresa el
volumen explicitamente, como: i

V=9 (PT)

debido a que la presion y la temperatura son las variables independientes mas
facilmente determinables.

Se han derivado muchas ecuaciones de estado sobre la base de ciertas considera-
ciones cinéticas; este tratamiento por lo general conduce a ecuaciones en las
cuales la presion esta expresada en forma explicita. No obstante existen ecua-
ciones deducidas en forma puramente empirica. Por ejemplo ecuaciones del tipo:

72

o bien,

PV - a+ bP + cP*+ dP?+,..

donde A, B, a, b, etc.... son funciones de la temperatura tambien representadas
en forma puramente empirica por una ecuacion tal como:

A:a 3_2 a_3 ave
) 1+ = + T =t

Desde un punto de vista de aplicacidn practica todas las ecuaciones de estado se
deben considerar como esencialmente empiricas. Aun cuando la teoria cinética
haya sido el punto de partida para la derivacion de una ecuacion de estado, sus
constantes se deben determinar a partir de datos experimentales en ciertos inter-
valos de presion y de temperatura fuera de los cuales, en general, no puede espe-
rarse que |a ecuacion prediga acertadamente el comportamiento de un gas.
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Las ecuaciones derivadas en base a la teoria cinetica tienen la ventaja de involu-
crar menos constantes que aquellas derivadas empiricamente. Algunas ecuacio-
nes de estado tienen un fundamento termodinamico mas que cinético. Cualquier
ecuacion de estado tiene que satisfacer un lineamiento general 1, asi como ciertas

condiciones a la frontera.

tlOTA ACLARATORIA: con el fin de comparar una ecuacion de estado con la reali-

cad, es necesario substituir en ella dos valores cualesquierade laternaPV T,

nara ercontrar el tercero y comparario con el correspondiente dato experimental.

PARTE B
COMPNORTAMIENTO DE LOS GASES.

Ya que la validez de un modelo reside en su confrontacion con la realidad, anali-
cemos qué tan acertadas son las predicciones del modelo ideal del estado gaseoso
respecto a datos experimentales, para lo cual consideraremos una masa gaseosa

dada a temperatura constante. En la ecuacion PV = nRT, yaquen, Ry T perma-
necen constantes, el producto PV permanecera tambien constante para cualquier

valor de presion, es decir:
PV=f (p), siendo f (P) =constante.

Una grafica de PV (ordenadas) en funcidon de P (abscisas) dara una recta parale-

la al eje de las abscisas como se muestra en {a figura 13:

T

PV

T= constante

|
l
! > p baeats

at

1 Barnett F. Dcdge,
Chemical Engineering Thermodynamics,
Chapter V: Pressure-volume-temperature Relationships of Fluids,
pag. 159-171,
Mc. Graw-Hill Book Company, Inc.
New Yerk and London (1944).
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Asi por ejemplo, sin=1gmoly T =273.15°K, aplicando la ecuacion del modelo
ideal del estado gaseoso, tendremos:

PV = nRT

PV =1g mol (0.082057 | atm/gmol °K ) (273.15°K)

PV =22.414 | atm

Este producto es independiente de la presion; la representacion grafica de este
resultado se muestra en la figura 14:

A PV (latm)

—— T:2T3.15 °K fiqura 1

) ad o (‘R’ﬂ,

Experimentalmente, se obtuvieron datos para masas dadas ( 1 g mol) de nitrogeno,
aire, oxigeno, hidrogeno, dioxido de carbono y helio a una temperatura de cero
grados centigrados, los cuales se muestran en la tabla I.

La representacion grafica de la tabla anterior se muestra en la figura 15; esta
figura tambien incluye, con fines de comparacion, |a recta predicha por el modelo
ideal del estado gaseoso, a la cual se hizo mencion anteriormente. En esta figura
se observa el comportamiento de los gases antes mencionados, notandose claramen-
te la desviacion del modelo ideal del estado gaseoso con respecto a la realidad. Con
el fin de poder distinguir claramente esta desviacion, representaremos en la figu-
ra 16, de una manera mas pronunciada, las curvas correspondientes a la figura

15. En la figura 16, se puede observar que el producto PV no permanece constan-
te, a diferencia de lo que sucederia si dichos gases se comportaran segun el
modelo ideal a lo largo del intervalo de presiones considerado. Es evidente de

la observacion de la figura anterior, que el MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO
NO PUEDE DESCRIBIR CORRECTAMENTE EL COMPORTAMIENTO DE LOS GASES,
SOBRE TODO A PRESIONES ALTAS.

Estas curvas, y en general todas aquellas que representan a PV en funcion de P,
son de dos tipos:



96

1) Aquellas que empiezan en el valor de PV predicho por PV = RT, aumentando
este valor al aumentar la presion. Este es el caso del helio y del hidrogeno

a cero grados centigrados.

2) Acuellas que empiezan en el mismo valor de PV, el cual decrece con los
primeros valores de presion, alcanza un minimo y aumenta posteriormente
con los siguientes valores de presion. Este es el caso del didoxido de carbo-
no, nitrdogenc, oxigeno y aire a la misma temperatura. Hay que hacer notar
que el valor de este minimo depende del gas en cuestion y de la températura
3 ia cual se hayan obtenido los datos experimentales.

Una vez hecho el estudio de la variacion del producto PV en funcion de P para
diferentes gases a una misma temperatura, resuitaria interesante estudiar esta
variacion para un mismo gas a diferentes temperaturas. Como una primera apro-
ximacicn, veamos lo que predice el modelo ideal del estado gaseoso a este res-
pecto. Este modelo, cuya ecuacion representativa es PV = RT nos indica que

a temperatura constante, el producto PV permanece constante (ley de Boyle-
Mariotte), de tal manera que al variar la temperatura, el producto PV variara.
En base a esto, se obtuvo la tabla Il; Ia figura 17 representa graficamente los

valeres de la tabla Il.

LPV (Latm gmol™)

32345 K
293.15 °K
27345 K
248.45 °K

203.45 °*K

» P(atm)

fidara17: yrepresentacion 9ra’p|ca de latabla 11.



m;mmmmmm
co, AIRE OXIGENO NITROGENO HIDROGENO HELIO

P | ¥xwf v P v PV P v PV P v PV P v 1 P v PV

1 22,264 [22.264 |1 2.4 22.4 |1 122,394 |22.394 |1 |22.,405 |22,405 |1 _|22.427_)22.427 |1 _122,4138 122,4138
50_|0.4675 | 2.33772| 110 |0.2179521.7952 | 50 | 0.42856/21.42682( 50 | 0.4412 | 22,0599 | 50 | 0.4624 23,11999] 100 | 0.233 _[23.3
| 75 | 0.4542 [ 3.40637 [ 150 | 0.14694 [22.0416 | 75 | 0,28031[21.02349| 100 | 0.22203 22.20335 100 | 0.2386 | 23.86009) 200 | 0.1235_f24.7
100 | 0.4497 | 4.49733[200 | 0,01131322.624 | 100 | 0.20748|20,74804| 200 | 0.11639 23,27879 200 [ 0.12712f25.42325 300 | 0.086 _}25.8
125 | 0.4435 | 5.54374 (250 [0.09399 |23,4976 | 200 | 0.10234[20.46812| 300 | 0.08484 25.45204 300 | 0.09004]27,01332 400 [ 0.0675 ]27.0
150 | 0.4379 | 6.56788 [ 300 | 0,08195 | 24,584 1 300 | 0.07465| 22,394 | 400 | 0.07041 28.16308 400 | 0.07163(28,65042 500 | 0.056__|28,0
175 | 0.4332 | 7.58089 | 350 |0.07386 |25,8496 | 400 | 0.05887| 23.54729f 500 | 0.0622% Jj.uzssr's_QL,Q:QﬁO_S.S 30.27645( 600_| 0.0483 29,0
| 200 | 0.4286 | 8.57164 |40 | 0.06801 |27.2048 | S0 | 0.05177} 25.88546| 00| 0,0569§ 34.19003 600 | 0.05317131.90465 700 10,0436 130,55 |
| 225 | 0.4260 | 9.58465 | 450 [0-06354 |26.5936 | 600 | 0.04736| 26.41799] 7001 0,05321 37.24831 800 1 0,04391 35,1319, [ 800 ) 0,0395 31,6
250 | 0.4221 [10.55314 | 500 [0.06003 |30.016 | 700 | 0.04432|31.02689] 800 | 0.05045 40.36439 1000 0.03835| 38,3524
| 275 | 0.4186 [11.51049 550 |0.05718 |31.4496 | 800 | 0,0420733.65818| 900 9,9_4_33} )

300 | 0.4152 |12 45671 [600 |0.05488 [32.928 [900 | 0.0403136.27828 100 o.nmm

350 | 0.4100 [14,34915 [650 [0,05295 34.4176 | 1000] 0,03886|3 4

400 | 0.4052 [16,20819 |700_|0.05126 }35.8848 o
450 | 0.4003 |18.01158 | 750 |0.04985 |37.3856

| 500 | 0.3965 |19.82609 [800 |0.04857 |38.8528 SRS WD

| 550 | 0.3927 [21,59608 |850 [0.04741 {40,2976 P atm,

600 | 0.3894 [23.36607 |900 |0.04639 |41.7536 v 1 gmot”

650 | 0.3862 [5c 100ec |950 [0.04543 |43.1872 13 atm, 1 gmol” |

| 700 0.3834 [26,83925 1000 |0.04462 |44.6208

| 750 | 0.3804 [28,53132 |

800 | 0.3779 [30.23451 |

850 10.3756 31,92658 |

| 900 10.3733 '[33,59638 |

950 {0.3710 35.24391 |

1000 0, 3687 |36.86418 |
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_figura 16: curvas esquematizadas dela figura1s.



DATOS PARA NITR.GENO A DIFERENTES TEMPERATURAS, SEGUN EL MCDELO

IDEAL DEL ESTADO GASM0SO,

TABLA IT

P atm,

v 1 qlno].-1

A atm, 1 qmol-'

T = 323 °K T = 293 °K T = 273 °K T = 248 °K T = 203 °K

P ¥ PV P v 12 P v 1277 P v [ PV p 1V 137
1 26.50336| 26,50336| 1 |24.04175( 24.04175) 1 22,4138 | 22,4138 |1 20.34433] 20,34433 1 16.65691 16.65691
100 | 0.26503|'26.50336/ 100| 0.24041| 24,04175| 100 | 0.22414| 22,4138 | 100 0.203494 20,34433] 100 | 0,16657| 16.65691
200 | 0.13252|26,50336| 200 0.12021| 24,04175| 200 | 0.11207} 22,4138 | 200 O.10‘|75| 20,344331 200 | 0.08328) 16.65691
300 | 0.08834|26.50336 300( 0.08014| 24,04175/ 300 | 0.07471|22.4138 | 300 | 0.06783| 20.34433] 300 | 0.05552| 16.65691
400 | 0.06626| 26,50336 400' 0.06010| 24,04175{400 | 0.05603{ 22,4138 | 400 ! 0.05087| 20.34433| 400 | 0.04164| 16.65691
500 | 0.05301|26,50336| 500/ 0.04808| 24,04175|500 | 0.04483| 22,4138 | 500 .| 0.04070| 20,34433] 500 | 0,03334| 16.65691
600 | 0.04417/26.50336| 600| 0.04007| 24.04175/600 | 0,03736; 22,4138 [ 600 | 0.03392| 20,34433/ 600 | 0.02770| 16.65691
700 | 0.03786|26,50336| 700| 0.03435| 24.04175| 700 0.03201_12.4138 700 | 0.02907|20.,34433| 700 | 0.0238 | 16.65691
800 | 0,03313{26.50336| 800| 0,03005|24.04175|800 | 0.02802| 22,4138 | 800 | 0.02544|20,34433| 800 | 0,02082| 16,65691
900 | 0.,02445|26,50336| 900| 0.02671|24,04175(900 | 0.,02490/22.4138 |900 | 0.02261|20.34433/900 | 0.01851|16,65691
1000| 0.02651|26,50336|1000! 0.02404|24.0475 |1000| 0,02241;22.4138 | 1000{ 0,02034|20,34433| 1000| 0.01666| 16.65691

00T



DATOS EXPERIMENTALES PARA NITROGENO A DIFERENTES TEMPERATURAS

TABLA III P atm,

\ vV 1 gmol-1
PV atm, 1 gm1-1

T0T

T = 198.15 °K T = 273,15  °K T = 348.15 °K T = 423,15 °K
P v PV P v PV P v PV P v PV
| 0.724|22.389 |16.20965| 1 22,389 |[22.389 1.275|22.389 |28.55269| 1,551(22.389 [34.71638
3.595| 4.4778 [16.09724] 4.991| 4.4778 |22.3496 6.381| 4.4778 [28.57329( 7.769| 4.4778 [34.79116

13.98 | 1.1195 |15.65061| 19.849| 4 4495 |22.22096| 25.602| 1.1195 [28,66144| 31.342] 1.1195 [35,08737

51,52 | 0.27987[14.4189 78.648| 0.27987|22,01122| 104.98 | 0.27987[29.38075| 131,07 | 0.27987|36.68256

97.599| 0.13975|13.65896| 161.54 | 0.13995/22,60752| 224.35 | 0,13995|31.39778| 286.37 | 0,13995[40,07748

146.64 | 0,09328|13,67975| 262,51 0.09328(24,.48403| 375,54 | 0.09328|35,03738| 486,35 | 0.09328/45,37062

331,68 | 0,05597|18,56546| 622,16 | 0,05597|34.82478| 898.4 0.05597 |50, 28704 [1164.9 0.05597|65.20411

R Y- Qe

949,93 | 0,03998|37,9782 |1569,6 0,03998(62,75261|2138.5 0.03998 |66.4988 0.03998
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En la tabla |l se presentan datos experimentales para el nitrogeno a diferentes

temperaturas. Comparando la figura 18 (de la tabla lil) con la figura 17, lo pri-
mero que observamos es que las isotermas no son rectas paralelas, y que ademas
existe un cambio en la forma de estas; tambien podemos anticipar que al trabajar

con diferentes gases, se obtendran diferentes formas de isotermas.

De esta breve exposicion acerca del comportamiento de los gases, podemos inferir
con certeza que el MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO NO PUEDE PREDECIR
CORRECTAMENTE EL COMPORTAMIENTO DE UN GAS A ALTAS PRESIONES Y BAJAS
TEMPERATURAS, ya que:

1) A medida que la presion aumenta, el volumen de una masa gaseosa disminuye,

tendiendo a ser menos despreciable el volumen propio de las moleculas.

2) Al disminuir la temperatura, la energia cinetica promedio de 'as moleculas
tiende a ser menor, por lo tanto esta se aproximara cada vez mas a la de
las moleculas de un liquido.

Debido a que el modelo ideal del estado gaseoso no toma en cuenta estos factores,
al trabajar con gases a presiones y temperaturas en las que estos son claramente

manifiestos, aquél no describira el comportamiento de los gases.

Asi como hemos analizado la desviacion de la ley de Boyle-Mariotte respecto al
comportamiento de los gases, similarmente podriamos obtener la desviacion de las
leyes de Gay Lussac-Charles y Charles, manteniendo la presion y el volumen
constantes respectivamente.

Si el principio de Avogadro, que forma parte de! modelo ideal, fuese valido para
todos los casos, el volumen deberia de ser independiente de la naturaleza del gas,
pero los resultados que se dan en la tabla IV, muestran que no sucede asi.

TABLA IV
VOLUMENES MOLARES DE GASES EN cm3 A 0°C Y 1 atm DE PRESION
Hidrogeno 22 427 Argon 22 390
Helio 22 396 Cloro 22 063
Metano 22 377 Dioxido de carbono 22 264
Nitro<ns1:XMLFault xmlns:ns1="http://cxf.apache.org/bindings/xformat"><ns1:faultstring xmlns:ns1="http://cxf.apache.org/bindings/xformat">java.lang.OutOfMemoryError: Java heap space</ns1:faultstring></ns1:XMLFault>