GASES
* Presion
* Ley de Boyle (P;V)
* Ley de Charles(V;T)
* Ley de Gay-Lussac (P;T)
* Ley de Avogadro(V/;n)
* Ley de los gases combinada (PVT)
* Ecuacion de los gases ldeales (PV = nRT)
» Ley de Dalton (ley de las presiones parciales)
 Difusion y Efusion (ley de Graham)
» Teoria cinetica Molecular
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ESTADO GASEOSO

En este estado, las particulas tienen la suficiente
energia para superar todas las fuerza de
atraccion entre ellas.

Estado desordenado, con particulas moviéndose
de manera caética

Cada particula esta completamente
separada una de otra.

Tienen bajas densidades (facilmente
compresibles)

Llenan completamente el recipiente que los
contiene

Malos conductores del calor y la electricidad




LOS GASES OCUPAN EL VOLUMEN DEL
RECIPIENTE QUE LOS CONTIENE
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Los Gases ejercen presion sobre las paredes del
recipiente en el cual se encuentran.

La presion se define como la fuerza aplicada por
unidad de area.

Presion = Fuerza / Area

Unidades de Presion
1,00 atm = 760 torr = 760 mm Hg
1,01 x 10° Pa =1,01325 bar = 1013,25 mbar



BAROMETRO

Equipo empleado para medir la presion atmosférica




LAS LEYES DE LOS GASES

* Debido a que los gases son
altamente compresibles y se
expanden cuando se los calienta
vamos a estudiar estas
propiedades en forma exhaustiva

« Las relaciones entre volumen,
presion , temperatura y moles se
conocen como las leyes de los

gases.
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UNIDADES A EMPLEAR

Volumen (V) litros, aunque alguna otra
unidad puede ser empleada

Temperatura (T) Debe ser expresada en
escala absoluta: K (Kelvin)

Presién (P) atm, torr, mmy, Pa.

Moles (n) 1 mol = 6,022 x 102 particulas
11



Leyes de los gases

* Ley de Boyle
* Ley de Charles
* Ley de Gay-Lussac
* Ley de Avogadro

La ecuacion GENERAL de los gases ideales
combina estas leyes en una sola relacion
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Ley de Bgyle

e
El volumen de un gas es
inversamente proporcional a

Su presion. Al aumentar la presion
en una muestra de gas

PV =k el volumen disminuye,
O cuando la temperatura se
P,V,=P,V, mantiene constante .

T, n deben ser constantes!
13



LEY DE BOYLE (1662)-

MARIOTTE (1676)

PV=k

P=k/V

a temperatura y n constantes
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P,n constantes!
Cuando se calienta una Ley de Charles

muestra de gas,

su volumen aumenta (1787)
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LEY DE CHARLES

V=kT

P, n constantes!

V — k V1 V2
— — (o)
T

El volumen de un gas es
directamente proporcional a la
temperatura absoluta (K).

_EI _
= 20

40 -

30

254

354

15
10

5

760 570 (mmHg)
T,0C Vi V2
0 25 33.4
20 26.9 35.7
40 28.6 38.2
60 30.4 40.7
80 32.4 43.1

100 34.2

570 torr/

- 7760 torr

Isobara

04

T T T T T T T T T T T T
0 50 100 150 200 250 300 350

T,K 16



LEY DE GAY-LUSSAC (1802)

V y n constantes
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Ley de la combinacion de
volumenes de Gay-Lussac (1808)

A Ty P constantes, los
voliumenes de gases
involucrados en una reaccion
quimica se encuentran en
relacion de numeros enteros
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Ley de Combinacion de

volumenes
* Ejemplo
Reaccion entre hidrogeno y oxigeno gaseoso.

/
+ - == | 0 H,0

2 “volumenes” de hidrogeno(g) se combinan con 1
“volumen” de oxigeno(g) para producir dos
volumenes de agua(qg).

H, | Hy

2Hs09+ 05,0 — 2 H50 (g
19



Hipotesis de Avogadro (1811)

Voliumenes iguales de cualquier gas a
una misma temperatura y presion
contienen igual nimero de moléculas

sz — VHz =224

1 mol=6,02 x 1023
moléculas de
cualquier gas

ocupa22,4L a1
atmy 0°C

P=1atmy T=273 K
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Ley de Avogadro

A presion y temperatura constantes, el
volumen de un gas es directamente
proporcional al numero de moles del gas

V=kn

Vi _ Vo

n, n,

21
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Aplicacion cotidiana de la Ley de Avogadro

Inhale Exhale

e
iy

Chest , Chest
expands contracts
P
i —
(I8 3
- Lung—"
S
*r/' I::‘ia;ul'iragm'/F
Diaphragm Diaphragm -
contracts relaxes
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variables variables constantes.. ...relacion: Ley

P,V n, T P,V,=P,V, Boyle

vV, T n, P V,IT, =V, [T, Charles
PT n,V P,/T,=P,IT, Gay-Lussac
n,V PT V,In,=V,/n, Avogadro
PV, T n P,V/mM,=P,V,IT, Combinado
PV,Tn P,V.In,T, =P, V,/n,T, Gas Ideal
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ley de los gases ideales

PV PV

n;T; n,rT,

Una ecuacion
que dice todo
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La ley de los gases ideales
(ecuacion general de estado)

Boyle: V P = constante
Vo< 1/P,siT, nson ctes.
PV = nRT
Charles: V/ T = constante

V «< T, si Pynson ctes.

combinacion de las leyes
de Boyle, Charles y

Avogadro: V / n = constante Avogadro
V«n,siPyTsonctes.
P = atm
. V=L
VenT/P o les
T=K
R |
OPVaenT %a(()sfgsgit%?(t)esgeL gtsm /K



ley de los gases ideales

Ejemplo : siny T constantes
P1 V1 P2V2
R N Ro Ty

Nos conduce a:

P,V, = P,V, Boyle
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Ejemplo
Si un gas tiene un volumen de 3.0 L a 250 K,

Cual sera el V a 450 K si la presion se mantuvo
constante?

Simplificamos PV, _ PV,
Pyn Ryl Aol
Tenemos la expresién V, V,

De la ley de Charles _— = —
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Ejemplo

Si un gas tiene un volumen de 3.0 L a 250 K,
Cual sera el Va450 K ?

RV, RV,

A e

(3.0 1) (450 K)
(250 K)

Vl VZ
Tl B T2

V5

5.4 L
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Condiciones Normales (CNPT)

« Recordemos las condiciones normales

« Temperatura = 273,15 K (273 K)
 Presion = 1 atm

« Bajo estas condiciones:

Un mol de un gas ocupa un volumen de
22,4 litros.

30



CALCULO DE LA CONSTANTE R A
PARTIR DE CNPT

PV
R = nT
R— _(latm)(224L)

(1 mol) (273,15 K)

= 0,082 atm L mol-! K1
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Ejemplo

Cual es el volumen de 2,00 moles de un gas a
3,50 atm y 310,0 K?

PV = nRT

Vi =nRT/P

= (2,00 mol)(0,08206 L atm K1mol-1)(310,0 K)

(3,50 atm)

14,5 L
32



DETERMINACION DE LA MASA MOLAR

‘ masa
m
PV = nRT y N = UM !

Masa

m Molar
PV = MM RT
MM = M RT

PV

33



DENSIDAD DE LOS GASES

TR i

m
MM

PV = RT
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Ley de las presiones parciales de
Dalton (1801)

La presion total de una mezcla
gaseosa es la suma de las presiones
parciales de cada uno de los gases
de la mezcla.

P, = P,+P,+P;+....P,

35



LEY DE DALTON DE LAS PRESIONES PARCIALES

_'_,_4— = —\__ _'_,_4— —__
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() 5.0L a20°C (bl 50 L a20°% led S.0L a20°C

e Las leyes de los gases se aplican a las mezclas de gases.

e Presidon parcial:

Cada componente de una mezcla de gases ejerce una
presion igual a la que ejerceria si estuviese €l solo en el
recipiente.
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Ejemplo de presiones parciales

* Las mezclas de Hedy O2 se utilizan para
llenar los tanques de buceo.”

« Para una zambullida particular, se bombean
46 Lde O, y 12 L de He a un tanque de 5
L. Ambos gases fueron agregados a una
presion de 1,0 atm a 25°C.

- Determinar la presion total de los gases en
el tanque de buceo a 25°C.

37



Ejemplo de presiones parciales

Primero calcular el nimero de moles de cada
gas empleando PV = nRT.

B (1,0 atm) (46 ) _
No2 = (G083 Catm KT molN(298 158) — 1,9 Mol

_ (1,0 atm) (12 1) _
Nue = (6082061 atm KT molT)(298.15k) — 0,49 mol
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Ejemplo de presiones parciales

Ahora calcular la presidn parcial de cada uno

'DOZ — (1,9 mol) (298,15 I?%’%OL(;SZ L atm K molt) _ 9’3 atm

PHe = (0,49 mol) (298,15 K) (0,082 L atm K1 moll) = 2,4 atm
(5,01)

Pr= 11,7 atm
39



FRACCIONES MOLARES

N B _ Ny RT 0. = Nng RT
Pa Pe = Pt + Pa v Y Vs v
Ny RT Nng RT (n,+ng) RT _ nytRT _
+ = = = Pr
V V V V
nA/F{ﬂ_/_ nB/F{ﬂ_/_
Pa _ v _ Na =% Ps _ v _ Ng =Xg
A _ — =Xp —B _ — =
Pr nT}(//T/ Nt Pr nT}(//T/ Ny
Y, v
Pa = Xa Pr Pg = Xg Pt

Las fracciones molares varian entre cero y uno. La suma de las
fracciones molares de los gases de una mezcla es igual auno 40



El aire es una mezcla de gases
-cada uno contribuye con su propia presion al total.

P, = PN, + Po, + Par + Pco, + PH,0

Pr = 760 mm Hg; py> = 593 mm Hg

Pn2 = Xn2 P

Pno 593 mm Hg

Pt 760 mm Hg

Xn2 = 0,78

41



2 atm + 1 atm + 3 atm
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OBTENCION DE GASES SOBRE AGUA Presion de vapor

de agua
T (°C) P, (mm Hg)
pgas + pv(HZO) = patm 0 4.6
_ Medicion del 10 9:2
Obtencion del gas volumen del gas
o Ja— 15 12.8
= Lpatm 17 145
= 19 16.5
F IS = & 21 18.7
N w25 23.8
J [ J 27 26.7
| 30 31.8
Pgas = Patm - Py(H20) Igual nivel de agua 40 23:3
dentro y fuera del Y i
Paas (@tm) V (L) vaso graduado 1?}3 ;23[1}

"92s770,082 (L atm/mol K) T (K)
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OBTENCION DE GASES SOBRE

P2 + Py (H,0) AGUA
\ Volumen de gas hiimedo
H, +agua

— Altura de la columna de agua: h (mm)
patm

= D

‘@@

HCI—| |

g - . On20 (g/mL)

H,0 h(mm Hg)=h(mm,8 (a/m0)
Hg

Pu2 + Py(H,0) + h (mm Hg) = p,

PH2 = Patm - Pv(H20) - h (mm Hg)
44



EJERCICIO

El H, producido por reaccion de HCI con Zn se recoge sobre agua
registrandose los siguientes datos:

V =285cm3; T =10 °C; h de la columna de agua = 407 mm sobre el
nivel exterior; P, = 760 mmHg

Cuantos moles de H, se produjeron?

h(mm Hg)= 407 mm x 0,99973 g/mL  _ 35 mim Hg

13,57 g/mL

Puo =Patm - Py (H,O) - h (mmHg) = (760 — 9,2 — 30) mmHg = 720,8 mmHg

Do V 720,8 mmHg (1 atm/760 mmHg) 285 cc (1 L/1000 cc)
Ny = =
e RT 0,082 (L atm / mol K) 283 K
0,1165 mol

45



Densidad del Hg

Temperatura(®C)

Densidad (gfcm?)

t(°C)  |d (g/em?)
0 0.99987
4 1.00000
10 0.99973
20 0.99823
30 0.99568
40 0.99225

0 13,59
3 13,591
3 13,588
4 13,586
¥ 13,583
6 13,581
7 13,578
B 13,576
g 13,573
10 13,571
11 13,568
12 13,566
13 13,563
14 13 561
15 13,559
16 13,556
17 13,554
18 13,551
19 13,540
20 13,546
21 13,544
22 13,541
23 13,539
73 13,5%
25 13,534

Tabla 6.- Densidad del agua entre 0°C y 100°C.

t (°C) |d (g/cm’)
50 0.98807
60 0.98324
70 0.97781
80 0.97183
90 0.96534
100 | 0.95838
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Teoria Cinética Molecular

Esta teoria explica el comportamiento de los
gases.

Los Gases estan formados por particulas muy
pequenas (moléculas) que estan separadas por
grandes distancias.

Las moleculas de los Gases se mueven con una
velocidad alta - ej. las moleculas de hidrogeno
viajan casi a 4000 mph (6437 km/h) a 25°C.

La Presion es el resultado del choque de las
moleculas contra las paredes del recipiente. A
25 °C y 1 atm, una molécula choca con otra a
un promedio de 1010 veces/sec.

47



* No existen fuerzas de atraccion entre las
moleculas de los gases ideales o con el
recipiente que las contiene.

» La energia del movimiento se denomina
energia cinetica.

» Energia cinética promedio =2 m v ?

N |—

* La energia cinética promedio de las moléculas es
proporcional a la temperatura absoluta.

48



Teoria Cinética Molecular

- Dado que las moléculas gaseosas chocan
entre si frecuentemente, la velocidad vy la
direccion cambia constantemente.




SEINIS{OW JO Jaguiny

many different molecular speeds

molecules sorted by speed

.
A A

the Maxwell speed distribution

La distribucidon de
las velocidades de
las moléculas
gaseosas pueden
ser calculadas para
varias
temperaturas

rms

o _ [3RT
MM
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Valores de R Unidades
0,082 L atm/mol K
8,314 J/ mol K
8,314 m3Pa/mol K
8,314 kg m2/s2 mol K
1,987 cal/ mol K
62,36 L torr/ mol K
o [3RT
rms MM tiempo
. 3R(kgm” | s’molK) T (K)

s MM (kg | m61)
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Fraccion de moléculas de = veloc

500

O, a 25°C
O, a 700°C
H, a 25°C

Veloc. promedio

1000 1500 2000 2500 3000

Velocidad Molecular (m/s) 50



Difusion
Mezcla espontanea y al azahar de las moléculas.
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Efusion

Es el escape de las moléculas a traves de
pequefos poros presentes en el recipiente contenedor
del gas.

[
® ? o
9] e °
Q \.
o
Q

Azul= aire
Verde= helio
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Ley de Graham (1846)

« Relaciona las velocidades de efusion de 2
gases con sus masas molares

Vel A _ Yrms A __ 3RT/MM A
Vel B Vrms B 3RT/MM B

Vel. A MM B

Vel. B - \‘ MM A

- Las moléculas mas pesadas se mueven mas
lentamente.
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