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El primer vuelo tripulado de un globo de aire caliente tuvo lugar
en Paris, en 1783.

INTroaduccion

En ciertas condiciones de presion y temperatura, es posible que la mayoria de
las sustancias existan en alguno de los tres estados de la materia: solido,
liquido o gaseoso. Por ejemplo, el agua puede estar en estado sélido como
hielo, en estado liquido como agua o en estado gaseoso como vapor. Las
propiedades fisicas de una sustancia dependen a menudo de su estado.

Los gases, tema de este capitulo. son en diversos aspectos, mucho mas
sencillos que los liquidos y los solidos. El movimiento molecular de los gases
resulta totalmente aleatorio, y las fuerzas de atraccion entre sus moléculas
son tan pequefas que cada una se mueve en forma libre y
fundamentalmente independiente de las otras. Sujetos a cambios de
temperatura y presién, los gases se comportan en forma mas previsible que
los sélidos y los liquidos. Las leyes que norman este comportamiento han
desempenado un importante papel en el desarrollo de ia teoria atémica de la
materia y la teoria cinética mofecular de los gases.
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Sustancias que existen como gases

Vivimos en el fondo de un océano de aire cuya composicion porcentual en volumen es
aproximadamente de 78% de N5, 21% de O, y 1% de otros gases. incluyendo CO,. En la
década de 1990, la quimica de esta mezcla de gases vitales se volvié un tema muy rele-
vante debido i los perjudiciales efectos de la contaminacion ambiental. En el capitulo 17
se analizardn la quimica de la atmésfera y los gases contaminantes. Estard enfocado al
comportamiento de las sustancias que existen como gases en condiciones atmos{éricas
normales de presion y temperatura, es decir, a 25°C y | atmésfera (atm) de presion
(véase seccidn 5.2).

En Jafigura 5.1 se tlustran fos clementos que son gases en condiciones atmosféricas
normales. Observe que el hidrégeno, el nitrogeno, el oxigeno. el fldor y el cloro existen
como moléculas diatdmicas gascosas: H., N.. O.. F, y Cl,. Un aldtropo de oxigeno,
ozono (O,), también ¢s un gas a temperatura ambiente. Todos los elementos del grupo
8A, gases nobles, son gases mononoatomicos: He, Ne, Ar, Kr, Xe y Rn.

Los compuestos idnicos no existen como gases a 25°C y | atm, porque los cationes
y aniones e¢n un s6lido 1onico se hallan unidos por fuerzas electrostiticas muy fuertes.
Para vencer esas alracciones se necesita aplicar una gran cantidad de energia, que en la
practica significa calentar demasiado al sélido. En condiciones normales, lo Unico facti-
ble ¢s fundir el sélido, por ejemplo. el NaCl se funde a una temperatura alta: 801°C. Para
que hierva, se debe elevar la temperatura a mas de | 000°C.

El comportamiento de los compuestos moleculares es mds variado; algunos, por
ejemplo. CO, CO.. HCI, NH, y CH, (metano), son gases. pero la mayoria son lquidos o
sélidos a la termperatura ambiente. Sin embargo, por calentamicnto se convierten en
gases con mayor facilidad que los compuestos i6nicos. En otras palabras, los compues-
tos moleculares por lo regular hierven a temperaturas mucho mas bajas que Jos com-
pucstos 16nicos. No hay una regla simple que nos ayude a determinar si cierto compues-
to molecular ¢s un gas en condiclones atmostéricas normales. Para hacer tal aseveracion
se considera necesario entender la nawraleza y magnitud de las fuerzas de atraccion
entre las moléculas, denominadas firerzas intermoleculares (que se estudian en el capitu-
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Na Mg Al Si P S Cl1 Ar
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Algunas sustancias que existen en estado gaseoso
a1atmy 25°C

Elementos Compuestos

H, (hidrégeno molecular) HF (fluoruro de hidrogeno)
N, (nitrégeno molecular) HC| (cloruro de hidrégeno)
0, (oxigeno molecular) HBr (bromuro de hidrogeno)
0, (ozono) HI (yoduro de hidrogeno)
F, (flior molecular) CO (monoxido de carbono)
Cl, (cloro molecular) CO, (diéxido de carbono)
He (helio) NH, (amoniaco)

Ne (nedn) NO (6xido nitrico)

Ar (argén) NO, (dioxido de nitrogeno)
Kr (kripton) N,O (6xido nitroso)

Xe (xenon) SO, (diéxido de azufre)

Rn (radon) H,S (sulfuro de hidrogeno)

HCN (cianuro de hidrogeno)*

* Aunigue gl punto de ebullicion del HCN es 26°C se considera como gas en las condiciones atmasfeéricas ardinarias

lo I1). En general, mientras mds fuertes sean esas atracciones, es menor la posibilidad de
que un compuesto exista como gas a lus temperaturas ordinarias.

De los gases que se indican en la tabla 5.1, solo el O, es esencial para la vida. El
sulfuro de hidrogeno (H.S) y ¢l cianuro de hidrogeno (HCN) son muy venenosos, en
tanto que otros, como el CO, NO,, O, y SO.. resultan un poco menos toxicos. Los gases
He. Ne y Ar son quimicamente inertes, es decir, no reaccionan con ninguna otra sustan-
cia. La mayoria de los gases son incoloros, con excepcidn del I, Cl, y NO.. El color café
oscuro del NO- es visible a veces en el aire contaminado. Todos los gases poseen las
siguientes caracteristicas ffsicas:

Adoptan la forma y el volumen del recipicute que los contiene.
Se consideran los mds compresibles de los estados de la materia.

+  Cuando se encuentran confinados en el mismo recipiente se mezclan completa y
uniformemente.

» Cuentan con densidades mucho menores que los solidos y liguidos. NO, gaseoso

5.2 Presion de un gas

Los gases ejercen presion sobre cualquier superficie con la que entren en conticto, ya
que las moléculas gaseosas se hallan en constante movimiento. Los humanao: nos hemos
adaptado fisiologicamente tan bien a la presion del aire que nos rodea, que usualmente
desconocemos su existencia, quizds como los peces son inconscientes de la presion del
agua sobre ellos.

La presion atmosférica se demuestra fdcilmente. Un ejemplo comiin es al beber un
liquido con un popote. Al succionar e} aire del popote se reduce la presion en su interior,
el vacio creado se llena con el liquido que ¢s empujado hacia la parte superior det popote
por la mayor presién atmosfcrica.

uUnidades del si¢

La presion es una de las propiedades de los gases que se mide con mayor facilidad. Para
entender como se mide la presion de un gas, conviene saber cémo se obtienen las unida-
des de medicion. Para ello, se empezard con la velocidad y la aceleracion.



Columna -

de aire

UNTREF VIRTUAL | 4

Lo velocidad se deiine como el cambio en la distancia en funcidn del ticmpo; es
dicir,

. distancia recorrida
velocidad = —

tiermpo transcurrido

La unidad ST de velocidad es m/s, aunque también se utiliza cm/s.
LLa aceleracion es el cambio de velocidad en funcion del tiempo, o
. cambio de velocidad
aceleracion = — — —
tiempo transcurrido
La aceleracién se mide en m/s” (o cm/s?).
La segunda icy del movimiento, formulada por Sir [saac Newton' a finales del siglo
X Vi1, define otro término, [lamado fuerza, del cual se derivan las unidades de presion. De
acuerdo con esta ley,

fuerza = masa X aceleracion
En este contexto, la unidad S['defuerza es ¢l newton (N), donde
IN=1kem/s
Por dltimo, la presion se define como la fuerza aplicada por unidad de drea:

. fuerza
presion = ———
arca
La unidad ST de presion es el pascal (Pa) ., que se define como un newton por metro
cuadrado:

| Pa = | N/m*

Los dtomos v las moléculas de los gases en la atmosfera, como el resto de la matera,
estdn sujetos a la atraccion gravitacional de la Tierra; por consiguiente, la atmésfera es
mucho mas densa cerca de la superficie de la Tierra que a altitudes elevadas. (El aire

fuera de la cabina presurizada de un avién a 9 km es muy ligero para ser respirado.) De

hecho. la densidad del aire disminuye muy rdpido al aumentar la distancia a la Tierra.
Las mediciones sefalan que aproximadamente 50% de la atmostera se encuentra dentro
de 6.4 km de la superficie de la Tierra, el 90% dentro de 16 km, y el 99% dentro de 32
km. No sorprende que cuanto mds denso sea el aire, mayor es la presion que ejerce. La
fuerza que experimenta cualquier superficie expuesta a la atméstera de la Tierra es igual
al peso de la columna de aire que estd encima de ellu. | a presion atmosférica, como 1o
indica su nombre, s [a presion que ejerce la atmdsfera de la Tierra (figura 5.2). El valor
real de la presion atmostérica depende de la localizacién, la temperatura y las condicio-
nes climaticas.

,Como se mide la presién atmosférica? Probablemente el barémetro es el instru-
mento mds conuin para medirla. Un barémetro sencillo consta en un tubo largo de vi-
drio, cerrado de un extremo y leno de mercurio. Si el tubo se invierte con cuidado sobre

" Sir Isaac Newton (1642-1726), matemdtico, fisico y astrénomo inglés, es considerado por muchos como
uno de los dos {isicos mds grandes que ha conoctdo el mundo (el otro es Albert Einstein). Dificilmente hay una
rama de la fisica en la que Newton no haya hecho una contribucion importante. Su libro Principiu. publicado
en |67, marca una era en la historia de la ciencia.

* Blaise Pascal (1623-1662). Matemdtico y fisico francés. Su trabajo abared un campo amplio en las mate-
mdticas y la fisica. pero su especialidad era el drea de la hidrodindmica (el estudio del movimicnto de los
{luidos). También inventd una calculadora.
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un recipiente con mercurio, de manera que no entre aire en el tubo, parte del mercurio
saldrd del tubo hacia el recipiente, creando un vacio en el extremo superior (figura 5.3). |
El peso del mercurio remanente en ¢l tubo se conserva por la presion atmosférica que
actda sobre la superficie del mercurio en el recipiente. La presion atmosfeérica estandar
(I atm) es igual a la presion que soporta una columna de mercurio exactamente de 760
mm (0 76 cm) de altura a 0°C al nivel del mar. En otras palabras, la presion atmosférica
estandar es igual a la presién de 760 mmHg. donde mmHg representa la presion ejercida
por una columna de mercurio de | mm de altura. La unidad de mmHg también se llama b cm
torr. en honor del cientifico italiano Evangelista Torricelli’, quien inventd el barémetro. o
. reston
Asl atmosierica
I torr = 1 mmHg ‘
/
) z o v
T atm = 760 mmHg ' \
=760 tor <

La relacién entre atmdsferas y pascales (véase apéndice 2) es F'GURA‘S%

latm=101325 Pa

=1.01325 x10" Pa mantiant

y, dado que 1 000 Pa = I kPa (kilopascal)
I atm = 1.01325 X 10" kPa

Los siguientes ejemplos muestran la conversion de mmHg a atm y kPa.

La presion externa de un avion de propulsion que vuela a gran altitud es
consldpmblememe menor que la presién atmosférica estandar. Por ello, el aire del inte-
rior de la cabina debe presurizarse para proteger a los pasajeros. ;Cual es la presion (en
atm) en la cabina si la lectura del barémetro es 688 mmHg?

+ Se trata de un problema de conversion de unidades y se

o y solucic

necesita el factor unitario (1 atm/760 mmHg). Asi, la presién atmosférica es

presién = 688 mmHgx — tamh,
760 mnrHg
= 0.905 atm YRR W
Eiercicio Convierta 749 mmHg en atmdsferas.

La presidn atmosférica en San Francisco en un cierto dia fue de 732 mmHg.

,_Cual fue la presion en kPa?

Como en el ejemplo 5.1, también es un problema de con-

Razonamiento v solucion

version de unidades. Las ecuaciones necesarias son

1 atm = 1.01325 x 10° Pa = 760 mmHg

* Evangelista Torricelli (1608-1674). Matemdtico italiano. Todo indica que Torricelli fue la primera perso-
na que reconocio la existencia de la presion atmosférica.
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que permiten calcular la presion atmosférica en kPa:

1.01325 X 10° Pa
760 mmrig

presion = 732 mmHg X

=9.76 X 10° Pa
= 97.6 kPa

Convierta 295 mmHg en kilopascales.

Un manometro es un dispositivo para medir la presion de los gases distintos a los
de la armdsfera. El principio de operacion de un mandmetro es parectdo al de un bard-
metro. Existen dos tipos de mandémetros, que se observan en la l1gura 5.4. El manometro
de tubo cerrado se utiliza cominmente para medir presiones menores a la presion at-
mosférica [figura 5.4a)], mientras que el mandometro de tubo abierto es mas adecuado
para medir presiones iguales 0 mayores que la presién atmostérica {figura 5.45)).

Casi todos los barémetros y la mayoria de los mandmetros emplean mercurio como
fluido de trabajo, a pesar de que es una sustancia toxica, al igual que sus vapores. La
razén es que el mercurio tiene una densidad muy alta (13.6 g/mL) en comparacion con la
mayoria de los liquidos. Como la altura de la columna de un liquido es inversamente
proporcional a su densidad, esta propiedad permite construir bardmetros y mandmetros
pequetios que se manipulan con facilidad.

Las leyes de los gases

m Las leyes de los gases que se estudiardn en este capitulo son producto de incontables
experimentos que se realizaron sobre las propiedades fisicas de los gases durante varios
siglos. Cada una de las generalizaciones en cuanto al comportamiento macroscépico de
las sustancias gaseosas representa una etapa importante en la historia de [a ciencia. En
conjunto, tales generalizaciones han tenido un papel muy destacado en el desarrollo de
muchas ideas de la quimica.

Leyes de los gases
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La relacion presion-volumen: ley de Boyle

En el siglo Xvil, Robert Boyle' estudié sistemadtica y cuantitativamente el comportu-
micnto de los gases. En una serie de experimentos, Boyle analizé la relacidn que hay
entre la presion y el volumen de una muestra de un gas. por medio de un aparato como el
que se ilustra en la figura 5.5. La presion cjercida sobre el gas por el mercurio que se¢  La presion aplicada a un gas es igual o |
agrega al tubo, como se presenta en la figura 5.5¢), es igual a la presion atmosférica. En - presion del gas
tanto en la 5.5b) sc aprecia que un aumento en la presién, debido a la adicion mayor de
mercurio, conduce a una disminucion del volumen del gas y a un desnivel en la columna
de mercurio. Boyle noté que cuando la temperatura se mantiene constante, el volumen
(V) de una cantidad dada de un gas se reduce cuando la presion total que se aplica (P)
da presion atmosfcrica mds la presion debida al mercurio anadido—, aumenta. Lsta
relacion entre presion y volumen es clara en las figuras 5.50), ¢) y d). Por el contrario, si

la presion que se aplica decrece, el volumen del gas aumenta. En la tabla 5.2 se indican

o
o

los resultados de algunas mediciones de presidn y volumen.
Los datos de /7y Vregistrados en la tabla 5.2 son congruentes con esta expresion

matemdtica que senala la relacion inversa entre la presion y el volumen:
|

Pic —

Vv

donde el simbolo « signilica proporcional a. Para cambiar el signo oc por el de igualdad
se escribe

Relaciones tipicas de presion y volumen obtenidas por Boyle

P (mmHg) 724 869 951 998 1230 1893 2250
V {unidades arbitrarias) 1.50 1.33 1.22 1.16 0.94 0.61 0.51
PV 1.09 x 10° 1.16 % 10° 1.16 X 10° 1.16 X 10° 1.2 X 10° 1.2 X 10° 1.1 x 10°

' Robert Bovle (1627-1691), Quimico y filésofo britdnico. Aungue se le asocia cominmente con la ley de
los gases que leva su nombre, Boyle, realizd muchas otras contribuciones importantes a la quimica y a la
fisica, Aun cuando estivo en desacuerdo frecuente con sus contempordneos cientificos, su libro £ guimico
exscdprico (1661) ha influido en diversas generaciones de quimicos.
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1
P=k1><; (5.1a)

donde k, es una constante llamada constante de proporcionalidad. La ecuacion (5.1a) es
una expresién de la ley de Boyle, 1a cual establece que la presion de una cantidad fija de
un gas mantenido a temperatura constante es inversamente proporcional al volumen del
gas. Reordenando la ecuacioén (5.1a) se obtiene

PV =k (5.1b)

Esta forma de la ley de Boyle establece que el producto de la presion y el volumen de un
gas a temperatura y cantidad del gas constantes, es una constante. En al figura 5.6 se
observa una representacion esquemadtica de la ley de Boyle. La cantidad » es el nimero
de moles del gas y R es una constante, que se definird en la seccién 5.4. Asi, la constante
de proporcionalidad, k,, de la ecuacidn (5.1) es igual a nRT.

El concepto de una cantidad proporcional a otra y el uso de una constante de pro-
porcionalidad se explica con la siguiente analogia. El ingreso diario de un cine depen-
de tanto del precio de los boletos (en pesos por boleto) como del nimero de bole-
tos vendidos. Si se supone que el cine cobra por todos los boletos al mismo precio, se
escribe

ingreso = (pesos/boleto) X nimero de boletos vendidos

Como el niimero de boletos vendidos varia diariamente, se dice que el ingreso en un dia
determinado es proporcional al nimero de boletos vendidos:

ingreso o< ndmero de boletos vendidos

= C x ntimero de boletos vendidos

donde C, la constante de proporcionalidad, es el precio por boleto.

Enla figura 5.7 se muestran dos formas convencionales de expresion grifica de los
descubrimientos de Boyle. La figura 5.74) es un gréafico de 1a ecuacién PV = k; 1a figura
5.7b) es un grafico de la ecuacién equivalente P = k, X 1/V. Observe que esta tltima es
una ecuacion lineal de la forma y = mx + b, donde b = 0.

Aunque los valores individuales de presién y volumen pueden variar mucho para
una muestra dada de un gas, siempre que la temperatura permanezca constante y la can-
tidad de gas no cambie, el producto P X V serd igual a la misma constante. Por consi-
guiente, para una muestra de un gas bajo dos condiciones distintas a temperatura cons-
tante, se tiene

PV,=k =PV,

PV, =PV, (5.2)

donde V, y V, son los volimenes a las presiones P, y P,, respectivamente.

Una aplicacién comiin de la ley de Boyle, es predecir, con base en la ecuacién (5.2),
en qué forma se afectard el volumen de un gas por un cambio de presién, o como impactard
la presion ejercida por un gas mediante el cambio de volumen. En el ejemplo 5.3 se
ilustra el procedimiento para resolver problemas con la ley de Boyle.
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Ley de Boyle

Ley de Charles
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Ejemplo 5.2 Un globo inflado con un volumen de 0.55 L al nivel del mar (1.0 atm) se
deja elevar a una altura de 6.5 km, donde la presion es de casi 0.40 atm.

Suponiendo que la temperatura permanece constante, ;cual es el voiumen final del
globo?

Razonamiento y solucién  Observe que el nimero de moles y la temperatura del gas
se mantienen constantes; por tanto, se utiliza la ley de Boyle. A partir de la ecuacion
(5.2):

PV, =PV,
donde
Condiciones iniciales Condiciones finales
£, = 1.0 atm P, = 0.40 atm
v, =055L Vv, =7
Asi
v,=¥x 4
)
= i R atm
0.40 atm
=14L

Comentario Cuando la presion se reduce (a una temperatura constante), el volumen
aumenta. El volumen final es mayor que el inicial, de modo que la respuesta resulta
razonable.

Ejercicio  Una muestra de cloro gaseoso ocupa un volumen de 946 mL a una presion
de 726 mmHg. Calcule [a presion del gas (en mmHg) si el volumen se reduce a tempera-
tura constante a mL.



La ley de Boyle depende de que la temperatura del sistema permanezca constante. Pero
suponga que cambia la temperatura. ;Coémo afectard el cambio de la temperatura al vo-
lumen y la presion de un gas? Veamos por principio de cuentas el efecto de 1a temperatu-
ra sobre el volumen de un gas. Los primeros investigadores que estudiaron esta relacion
fueron los cientificos franceses. Jacques Charles” y Joseph Gay-Lussac®. Sus estudios
demostraron que, a una presién constante, el volumen de una muestra de gas se expande
cuando se calienta y se contrae al enfriarse (figura 5.8). Las relaciones cuantitativas
implicadas en estos cambios de temperatura y volumen del gas resultan notablemente
congruentes. Por ejemplo, se observa un fenémeno interesante cuando se estudia la rela-
cion entre temperatura y volumen a varias presiones. A cualquier presion dada, el gréfico
de volumen contra temperatura es una linea recta. Extrapolando la recta al volumen
cero, se encuentra que la interseccién en el eje de temperatura tiene un valor de —273.15°C.
A cualquier otra presion se obtiene una recta diferente para el grifico de volumen y
temperatura, pero se alcanza la misma interseccion de —273.15°C para la temperatura
correspondiente al volumen cero (figura 5.9). (En la practica, se puede medir el volumen
de un gas solo en un intervalo limitado de temperatura, ya que todos los gases se conden-
san a bajas temperaturas para formar liquidos.)

En 1848, Lord Kelvin comprendi6 el significado de dicho fenémeno. Identificé la
temperatura de ~273.15°C como el cero absoluto, tedricamente la temperatura mds baja
posible. Tomando el cero absoluto conmo punto de partida, establecié entonces una esca-
la de temperatura absoluta, conocida ahora como escala de temperatura Kelvin (véase
seccion 1.7). En la escala Kelvin, un kelvin (K) es igual en magnitud a un grado Celsius.
LLa inica diferencia entre la escala de temperatura absoluta y la de Celsius es la posicion
del cero. Los puntos importantes de las dos escalas se comparan del siguiente modo:

mL)

30—

\

20 - /
-273.15°C //! / P,
10 < / P ",-'/
l ,/ - -
# - - -
A Ly f |
0 = F ! \ | |
=300 200 100 0 100 200 300 400

: Jacques Alexandre Cesar Charles (1746-1823). Fisico francés. Fue un orador dotado, inventor de apara-
tos cientificos y la primera persona que utilizd hidrogeno para inflar globos.

" Joseph Louis Gay-Lussac (1778-1850). Quimico vy fisico francés. Como Charles. Gay-Lussac fue tam-
bién un entusiasta de los globos. En una ocasion ascendid a 20,000 pies para recoger muestras de aire y
analizarlas.

"William Thomson, Lord Kelvin (1824-1907). Matematico vy fisico escocés. Kelvin hizo trabajos impor-
tantes en casi todas las ramas de la fisica.
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En condiciones experimentales especiales,
los cientificos han logrado estar a unas
fracciones del cero absoluto o kelvin.
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Escala Kelvin Escala Celsius

Cero absoluto 0K -273.15°C
Punto de congelacion del agua 273.15K 0°C
Punto de ebullicion del agua 373.15K 100°C

La conversion entre °C y K se encuentra en la pagina 17. En la mayoria de los célculos
de este texto se utilizard 273 en lugar de 273.15 para relacionar K y °C. Por convenio, se
utiliza 7 para denotar la temperatura absoluta (kelvin) y ¢ para indicar la temperatura en
la escala Celsius.

La dependencia del volumen de un gas con la temperatura, se da por

VeT
V=kT
‘ (5.3)
[§] . K: kz
T

donde k, es la constante de proporcionalidad. La ecuacién (5.3) se conoce como ley de
Charles y de Gay-Lussac, o simplemente ley de Charles, la cual establece que el volu-
men de una cantidad fija de gas, mantenida a presion constante, es directamente propor-
cional a la temperatura absoluta del gas. La ley de Charles también se ilustra en la
figura 5.6. Se observa que el factor de proporcionalidad, k,, en la ecuacién (5.3) es igual
anR/P.

Otra forma de presentar la ley de Charles muestra que para una cantidad de gas y
volumen constantes, la presion del gas es directamente proporcional a la temperatura.

P=T
P=kT
(5.4)
0 Py
T

En la figura 5.6 se aprecia que k; = nR/V.

Igual como se hizo para la relacién presion y volumen a temperatura constante, es
posible comparar dos condiciones de volumen y temperatura para una muestra dada de
un gas a presion constante. De la ecuacién (5.3) se puede escribir

(5.5)

donde V, y V, son los voliimenes de los gases a las temperaturas 7, y T, (ambas en kelvin),

respectivamente. En todos los célculos subsecuentes se supone que las temperaturas da-

das en °C son exactas, de modo que no se alteraran el nimero de cifras significativas.
El siguiente ejemplo ilustra el uso de la ley de Charles.

Ejemplo 5.4 Una muestra de 452 mL de flGor gaseoso se calienta de 22 a 187°C a
presién constante. ; Cual es su volumen final?

Razonamiento y solucién Este cambio se realiza a presién y nimero de moles del
gas constante, asi que se puede aplicar 1a ley de Charles [ecuacién (5.5)]:



W ol
LT
donde
Condiciones iniciales Condiciones finales
V, =452 mL L Vi=2
T, =22 +273) K= 295K T, ={187 +273)K = 460 K
Por tanto V, =V, x ﬁ

1

460 K
295K

=452 mL X

=705 mL

Comentario Como se ve, el gas se expande cuando se calienta a presion constante.

Ejercicie Una muestra de monoéxido de carbono gaseoso ocupa 3.20 L a 125°C. Calcu-
le la temperatura a la que el gas ocupara un volumen de 1.54 L si la presién se mantiene
constante.

La relacion entre volumen y cantidad: ley de Avogadro

El trabajo del cientifico italiano Amedeo Avogadro complement? los estudios de Boyle,
Charles y Gay-Lussac. En 1811 public6 una hipétesis en donde estableci6 que a la mis-
ma temperatura y presion, volimenes ignales de diferentes gases contienen el mismo
nimero de moléculas (o dtomos si el gas es monoatémico). De ahi que el volumen de
cualquier gas debe ser proporcional al nimero de moles de moléculas presentes, es decir

Van

V=rkn (5.6)

donde n representa el nimero de moles y k, es la constante de proporcionalidad. La
ecuacidn (5.6) es la expresion matemadtica de la ley de Avogadro, 1a cual establece que a
presion y temperatura constantes, el volumen de un gas es directamente proporcional al
nimero de moles del gas presente. En la figura 5.6 se observa que k, = RT/P.

De acuerdo con la ley de Avogadro cuando dos gases reaccionan entre si, los volu-
menes que reaccionan de cada uno de los gases tienen una relacién sencilla entre si. Si el
producto es un gas, su volumen se relaciona con el volumen de los reactivos por medio
de una relacién sencilla (un hecho demostrado antes por Gay-Lussac). Por ¢jemplo, con-
sidere Ia sintesis de amoniaco a partir de hidrégeno y nitrégeno moleculares:

3Hy(g) + Na(g) —> 2NH;(g)

3 moles 1 mol 2 moles

Dado que a la misma temperatura y presion, los voldmenes de los gases son directa-
mente proporcionales al nimero de moles de los gases presentes, ahora se puede escribir

3H,(g) + Na(g) —> 2NHs(g)

3 volimenes 1 volumen 2 volimenes
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Recuerde convertir °C a K al resolver

problemas de las leyes de los gases.

Problema similar: 5.21.

El nombre de Avogadro aparecié primero

en la seccion 3.2,
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3. (9) + Ni (g) — 2NH; (2)

3 moléculas + 1 molécula e ! moléculas
3 moles + | mol - 2 moles

3 volamenes + 1 volumen — 2 volamenes

LLa relacién de volumen de hidrégeno moleculur a nitrégeno molecular es 3:1, y la de
amoniaco (el producto) a hidrégeno molecular y nitrégeno molecular (los reactivos) es
2:4 0 1:2 (figura 5.10).

5.4 La ecuacion del gas ideal

Resumiendo las leyes de los gases que se han analizado hasta el momento:

Ley de Boyle: V = (any T constantes)

1
P

Ley de Charles: Ve I7 (any P constantes)
Ley de Avogadro: Veenn  (a Py T constantes)

Es posible combinar las tres expresiones a una sola ecuacion macestra para el comporta-
micnto de los gases:

yise 22
/l
nl
= R—
[¢]
PV =nRT (3.7)

donde R, la constante de proporcionalidad. se denomina constante de los gases. 1.a
ecuacion (5.7), conocida como ecuacion del gas ideal, explica la relacion entre las cua-
tro variables P, 'V, Ty n. Un gas ideal es un gas hipotético cuvo comportamicito de
presion, volumen v temperatura se puede describir completamente por la ecuacion del
gas ideal. Las moléculas de un gas ideal no se atracn o se repelen entre si, y su volumen
es despreciable en comparacién con el volumen del recipiente que lo contiene. Aunque
en la naturaleza no existe un gas ideal, las discrepancias en el comportamicnto de los
gases reales en mdrgenes razonables de temperatura y presion no alteran sustancialimen
te los cdlculos. Por tanto, se puede usar con seguridad la ecuacion del gas ideal para
resolver muchos problemas de gases.

Antes de aplicar la ecuacién del gas ideal a un sistema real, se debe calcular R, la
constante de los gases. A 0°C (273.15 K) y | atm de presion, muchos gases reales se
comportan como un gas ideal. En los experimentos se demuestra que en esas condicio-
nes, | mol de un gas ideal ocupa un volumen de 22.414 L, que es un poco mayor que el
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FIGURA 5.11 Comparacion del
volumen molar a TPE
(aproximadamente 22.4 L) con una
pelota de basquetbol.

volumen de una pelota de basquetbol, como se ilustra en la figura 5.11. Las condiciones
de 0°C v [ atm se denominan temperatura y presion estandar, y a menudo se abrevian
TPE. De la ecuacién (5.7), se puede escribir

r=LV
nT
_ (1 a[m)(22414 L) La constante de los gases se puede
(l mol)(z??) 15 K) expresar en distintas unidades (vease
. apendice 2)
= 0.082057 2™
K - mol

=0.082057 L - atm/K - mol

Los puntos entre L y atm, y entre K y mol, recuerdan que tanto L como atm estdn en el
numerador, y que K y mol estdn en el denominador. Para la mayoria de los cdlculos, se
redondeard el valor de R u tres cifras significativas (0.0821 L - atm/K - mol), y s¢ utiliza-
ra 2241 L para el volumen molar de un gas a TPE.

Ln el siguiente ¢jemplo se indica que si se conoce la cantidad, el volumen y la
temperatura de un gas, es posible calcular su presién al utilizar la ecuacién del gas ideal.

Elemplo 5.5 El hexafluoruro de azufre (SF;) es un gas incoloro e inodoro muy poco .
reactivo. Calcule la presién (en atm) ejercida por 1.82 moles del gas en un recipiente de
acero de 5.43 L de volumen a 69.5°C.

Razonamiento y solucion  Este problema ofrece informacién acerca del numero de ’
moles, el volumen y la temperatura de un gas, pero no presenta cambio en ninguna

de las cantidades. Por tanto, para calcular la presién se utiliza la ecuacién del gas ideal, .
que puede reordenarse y se obtiene

~ (1.82 mol)(0.0821 L - atm/k - mol)(69.5+273) K
543 L

= 9.42 atm Problema similar: 5.30.
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NH,

Problemas similares: 5.41, 5.42.

Los subindices 1y 2 denotan los estados
inicial y final del gas.
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Ejercicio (alcule el volumen (en litros) ocupado por 2.12 moles de 6xido nitrico (NO)
a 6.54 atm y 76°C.

Dado que el volumen molar de un gas ocupa 22.41 L a TPE, se puede calcular el
volumen de un gas en condiciones de TPE sin utilizar la ecuacién del gas ideal.

Ejempio 5.6 C(Calcule el volumen (en litros) que ocupan 7.40 g de NH; a TPE.

Razonamiento y solucién Si se acepta que 1 mol de un gas ideal ocupa 22.41 L a TPE,
se escribe

TmotNF, 22411
17.03 gNHA;,  1metNH,

V = 7.40 gNF; X
=9.741

Comentario Puesto que 7.40 g es menor que la masa molar de NH, (17.03 g), es de
esperar que el volumen sea menor que 22.41 L a TPE. Por tanto, la respuesta es razona-
ble. Es posible resolver el problema de manera diferente si primero se convierte 7.40 g
de NH; a nimero de moles de NH;y entonces se aplica la ecuacion del gas ideal. Pruebe.

Ejercicio ;Cual es el volumen (en litros) que ocupan 49.8 g de HCl a TPE?

La ecuacién del gas ideal es itil para resolver problemas que no implican cambios
en P, V, Ty n de una muestra de gas. Sin embargo, a veces es necesario trabajar con
cambios de presion, volumen y temperatura, o incluso, de cantidad del gas. Cuando
cambian las condiciones, se debe emplear una forma modificada de la ecuacidn del gas
ideal que toma en cuenta las condiciones iniciales y finales. Esta ecuacidn se obtiene del
modo siguiente, partiendo de la ecuacién (5.7),

R= EAd (antes del cambio)
nl 1

R= RV, (después del cambio)

de manera que

Si n,= n,, como normalmente ocurre, porque la cantidad de gas por lo general no
cambia, la ecuacion en tal caso se reduce a

v _EV,
R (5.8)

Las aplicaciones de la ecuacién (5.8) son el tema de los dos ejemplos siguientes.
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Una pequena burbuja se eleva desde el fondo de un lago, donde la
temperatura y presion son 8°Cy 6.4 atm, hasta la superficie del agua, donde la tempera-
tura es 25°Cy la presion de 1.0 atm. Calcule el volumen final de la burbuja (en mL) si su
volumen inicial era de 2.1 mL.

samiento vy solucion  Observe gue este problema implica un cambio de tempe-
ratura, presion y volumen, pero no del nimero de moles del gas. De ese modo, se puede
utilizar la ecuacion (5.8) para calcular el volumen final. Se empieza por escribir

Condiciones iniciales Condiciones finales

P, = 6.4 atm P, = 1.0 atm

V,=2.1mL Vo =7

=8+ 273) K= 281K T,=(25+ 273) K =298 K

La cantidad de gas en |la burbuja permanece constante, por lo que n, = n,. Para calcular el
volumen final, V;, se arregla la ecuacién (5.8) como sigue:

v=vxbxlh
P,

Fi

_aairic 6.4 atm 5 298 K
1.0 atm 281K

=14 mL

Asi, el volumen de fa burbuja aumenta de 2.1 mL a 14 mL por la disminucién de la
presion del agua y el aumento en la temperatura.

Un gas que inicialmente tiene un volumen de 4.0 L a 1.2 atm y 66°C experi-
menta un cambio de manera gue su velumen y temperatura final se convierten en 1.7 L
y 42°C. ¢ Cual es su presion final? Suponga que el niumero de moles no ha cambiado.

El argon es un gas inerte que se emplea en los focos para retrasar la
vaporizacién del filamento. Un cierto foco que contiene argén a 1.20 atm y 18°C se
calienta a 85°C a volumen constante. Calcule su presion final (en atm).

: o y El volumen y la cantidad de gas no han cambiado, pero si
la temperatura y la presion. Por consiguiente, la ecuacién (5.8) se puede reducir a

A_fh
T‘l TZ
A continuacion se escribe AT
% llenos con argon
Condiciones iniciales Condiciones finales
P, = 1.20 atm P=7
=018+ 273)K= 291K T, =(85+ 273} K= 358 K

La presion final esta dada por
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Una consecuencia practica de esta

relacion es que la presion de las llantas de
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los automéviles debera verificarse sélo =P Tz

cuando las llantas estén a la temperatura Pz =hx ?1-

normal. Después de un largo viaje

(especialmente en el verano), las llantas = 1.20 atm X M
se calientan y la presion interior 291K
aumenta. = 1.48 atm

Comentario A volumen constante |a presién de una cantidad dada de un gas, es di-
rectamente proporciona! a su temperatura absoluta. Por tanto, en este caso, es razona-

Problema similar: 5.34. ble el aumento en la presién.

Ejercicio Una muestra de oxigeno gaseoso sometida a una presion inicial de 0.97 atm
se enfria de 21 a —68°C a volumen constante. ; Cual es su presién final (en atm)?

Calculos de densidad
Si se reacomoda la ecuacién del gas ideal, se puede calcular la densidad de un gas:

n_FP
V RT

El nimero de moles del gas, n, esta dado por

donde m es 1a masa del gas en gramos y Al es su masa molar. Por tanto

om _ P
MV RT

Dado que la densidad, d, es la masa por unidad de volumen, se puede escribir

a=m P4 (5.9)

V RT
A diferencia de las moléculas de la materia condensada (es decir, liquidos y s6lidos), las
moléculas gaseosas estan separadas por distancias que son amplias en comparacién con
su tamafio. Como consecuencia, la densidad de los gases es muy baja en condiciones
atmosféricas. Por esta razdn, la densidad de los gases se expresa cominmente en gramos
por litro (g/L) en lugar de gramos por mililitro (g/mL), como lo muestra el siguiente
ejemplo.

Ejemplo 5.9 Calcule la densidad del dioxido de carbono (CO,) en gramos por litro (g/L)
a 752 mmHg y 55°C.

Co,

Razonamiento y solucién Se utiliza la ecuacién (5.9) para calcular la densidad del
dioxido de carbono. Como las unidades de la presién en R, la constante de los gases es-
tan en atm, es necesario convertir 752 mmHg en atmésferas, como sigue:

1 atm

P=752mmHAg X —————
9% 760 mmHg
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5\
H= (%iatm
/

Al utilizar la ecuacién (5.9)y T = 273 + 55 = 328 K, se tiene

_ P
=
(752/760) atm(44.01 g/mol)
(0.0821 L - atm/K - mol)(328 K}

=1.62 g/L

d

Comentario La densidad del gas expresada en gramos por mililitro seria 1.62 < 107
g/mlL, el cual es un valor muy pequerio. Pro imil

Ejercicio  ;Cudlesladensidad (en g/t) del hexafluoruro de uranio (UFg) a 779 mmHg y
62°C?

De lo que se ha dicho hasta aqui. quiza se tenga la impresion de que la masa molar de una
sustancia se encuentra examinando su formula y al sumar las masas molares de los dto-
mos que la componen. Sin embargo, este procedimiento solo funciona si se conoce la
formula real de la sustancia. En la prdctica, los quimicos con frecuencia trabajan con
sustancias de composicion desconocida o sélo parcialmente definida. No obstante, si la
sustancia desconocida es un gas, se puede encontrar su masa molar gracids a la ecuacion
del gas ideal. Todo lo que se necesita es determinar el valor experimental de la densidad  pIGURA 5.12  Un aparato para
(o los datos de masa y volumen) del gas a una presidn y temperatura conocidas. Al '
reordenar la ectiacion (5.9) se obtiene
=L (5.10)
P

fin un experimento tipico, un bulbo de volumen conocido se llena con la sustancia ga-
seosa en estudio. Se registran Ja temperatura y presion de la muestra de gas y se determi-
na fa masa total del bulbo mas la muestra de gas (figura 5.12). Luego se vacia el bulbo y
se pesa otra vez. La diferencia en masa es la masa del gas. La densidad del gas es igual a
su masa dividida entre el volumen del bulbo. Una vez conocida la densidad del gas. sc
puede calcular fa masa molar de la sustancia utilizando la ecuacidn (5.10). Por supuesto,
un espectrémetro de masas serfa el instrumento ideal para determinar la masa molar,
pero no todos los quimicos cuentan con este equipo.

In el ejemplo 5.10 se scnala el método de la densidad para determinar la masa
molar.

Ejempls 5.9€ Un quimico ha sintetizado un compuesto gaseoso amarillo verdoso de G

cloro y oxigeno, y encuentra que su densidad es 7.71 g/L a 36°C y 2.88 atm. Calcule la
masa molar del compuesto y determine su férmula molecular. . .

. s . . , clo
niente v seiucién Dado que se tiene la densidad del gas, asi como la tempe- 3
y

Razon
raturay la presion, se utiliza la ecuaciéon (5.10) para calcular su masa molar, como sigue:
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Problemas similares: 5.47, 5.48.

SizFs
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dRT
M=
P
_ (7.719A)(0.0821L - atm/K - mol)(36+273) K
.. 2.88atm
= 67.9 g/mol

Es posible determinar la férmula molecular del compuesto mediante prueba y error,
utilizando. séfo los datos conocidos de las masas molares de cloro (35.45 g) y oxigeno
(16.00 g). Se sabe que un compuesto que contenga un dtomo de Cl y un &tomo de O
tendria una masa molar de 51.45 g, que es muy baja, mientras que la masa molar de un
compuesto formado por dos &tomos de Ciy un atomo de O seria 86.90 g, que es dema-
siado elevada. Por consiguiente, el compuesto debe contener un 4tomo de Cl y dos de
oxigeno, es decir, tendria la formula ClO,, cuya masa molar es 67.45 g.

Ejercicio La densidad de un compuesto organico gaseoso es 3.38 g/l a 40°Cy 1.97 atm.
¢Cual es su masa molar?

Puesto que la ecuacidn (5.10) se deriva de la ecuacién del gas ideal, se puede calcu-

lar la masa molar de una sustancia gaseosa al usar la ecuacién del gas ideal, como se
observa a continuacién.

Ejemplo 5.11 El anélisis quimico de un compuesto gaseoso mostré que contiene 33.0%
desilicioy 67.0% de fluor en masa. A 35°C, 0.210 L del compuesto ejercen una presién de
1.70 atm. Si la masa de 0.210 L del gas fue 2.38 g, calcule la férmula molecular det com-
puesto.

Razonamiento y solucién Es necesario calcular la férmula empirica del compuesto y
comparar la masa molar de éste con la masa molar del compuesto, determinada experi-
mentalmente, para obtener la férmula molecular. Como se hizo con anterioridad, se
supone que hay 100 g del compuesto, por lo que los porcentajes en masa se convierten
directamente en gramos. Se escribe

1 mol Si .
ng=33.0g8X ——>_ =117 mol §
s 28.09 g5i mot 3t
1mol F
=67.0gFX ———_ =353 molF
™ 97" J500 oF me

Por tanto, la férmula es Si, 1;F; 5s. Al dividir los subindices entre 1.17, se obtiene SiF; como
férmula empirica. A continuacion se calcula el nimero de moles corttenidos en 2.38 g del
compuesto. De {a ecuacion del gas ideal

(1.70 atm)(0.210 L)

= = 0.0141 |
(0.0821L - atm/K - mol)(308 K) mo

Debido a que hay 2.38 g del compuesto en 0.0141 moles, el nimero de gramos en 1 mol,
o la masa molar, se obtiene
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Kot
" 0.0141 mo!

= 169 g/mol

La masa molar empirica del SiF; (férmula empirica) es 85.09 g. Por consiguiente, la formu-
la molecular del compuesto debe ser Si,F;, puesto que 2 X 85.09 = 170.2 g, que es un
valor muy cercano a 169 g.

i Un compuesto gaseoso estd formado por 78.14% de boro y 21.86% de hi-
drogeno. A 27°C, 74.3 mL del gas ejercen una presion de 1.12 atm. Si la masa del gas fue
0.0934 g, ¢ cual es su formula molecular?

La estequiometria de los gases

En el capitulo 3 se utilizaron relaciones entre cantidades (en moles) y masas (en gramos)
de reactivos y productos para resolver problemas de estequiometria. Cuando los reactivos
v/0 los productos son gases, tambica pucden emplearse las relaciones entre cantidades
(moles, 1) y volumen (V) para resolver problemas de este tipo (figura 5.13). Los siguien-
tes ejemplos muestran cdmo se utilizan las leyes de los gases en estos calculos.

je Calcule el volumen de O, (en litros) a TPE requerido para la combustion
completa de 2.64 L de acetileno (C,H,) a TPE:

2C,H,(g) + 50,(g) —— 4CO,(g) + 2H,0())

’ Dado gue tanto el C,H, como el O, son gases medidos a la
misma temperatura y presion, de acuerdo con la ley de Avogadro sus volumenes de
reaccion estan relacionados con sus coeficientes en la ecuacion balanceada, es decir, 2 L
de C,H, reaccionan con 5 L de O,. Conociendo esta relacion, se puede calcular el volumen
(en litros) de O, que reaccionara con 2.64 L de C,H,.

volumende O, = 264 L CH, X ~——2—

- 6.60 L O,

Suponiendo que no hay cambios en la temperatura y presion, calcule el vo-
lumen de O, (en litros) necesario para la combustién completa de 14.9 L de butano

(CiHo):
2CH (@) + 130,(9) ~— 8CO,(g) + 10H,0(/)
FIGURA 5.13 (2
r-,zfjéli'nz“d(ifv(:"dc i Moles — Moles 2 O;:l\ida(‘i;j‘cnfrf)» Altc S
eactivo (gramos N o de producto ducto (gramos jases.

o volumen) 0 volumen)
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Elemplo 5.13  La azida de sodio (NaN,) se usa en bolsas de aire en algunos automovi-
fes. El impacto de una colision desencadena la descomposicion de la NaN, de la siguiente

manera:
2NaN,(s) —— 2Na(s) + 3N,(g)

El nitrégeno gaseoso producido infla rapidamente la bolsa que se encuentra entre el
conductor y el parabrisas. Calcule el volumen de N, generado a 80°Cy 823 mmHg por fa
descomposiciéon de 60.0 g de NaN,.

Razonamiento vy solucion Para resolver este problema son necesarias dos etapas.
Primero, se calcula el nimero de moles de N, formados por la descomposicion de 60.0 g
de la NaN,. A continuacién se calcula el volumen de N, gaseoso a la temperatura y pre-

sion dadas.

1 molNaN, » 3 mol N,
65.02 g NaN, ~ 2 molNaN,

moles de N, = 60.0 g-NaN; X
= 1.38 mol N,
El volumen de 1.38 moles de N, se obtiene utilizando la ecuacion del gas ideal:

nRT (1.38 mol)(0.0821L - atm/K - mal)(80 | 273) K
P (823/760) atm

54 =369L

%4

reicio La ecuacion para la degradacion metabdlica de la glucosa (CH,,0;) es la

misma que ia ecuacion para la combustién de glucosa en aire:

» 6CO,(g) + 6H,0()

CoH,,04(s) + 60,(g)

Calcule el volumen de CO, producido a 37°Cy 1.00 atm cuando se consumen 5.60 g de

glucosa en la reaccion.

Ejemplo 594  E| hidréxido de litio en disolucion acuosa se emplea para purificar el
aire de las naves espaciales y de los submarinos ya que absorbe didxido de carbono de

acuerdo con Ya ecuacion
2LI0H(a0) + COLg) —— Li,CO(ad) « H,O0

La presion de dioxido de carbono en una cabina que tiene un volumen de 2.4 x 10° Les
7.9 X 10 * atm a 312 K. Se introduce en la cabina una disolucién de hidréxido de litio
(LIOH) de volumen despreciable. Al final, la presion de CO, se reduce a 1.2 x 10 * atm.
¢Cudntos gramos de carbonato de litio se forman por este proceso?

Aazonamiento y solucion  Primero se calcula el numero de moles de CO, consumido
enlareaccion. Lacaidade presion, quees7.9 % 10 *atm ~ 1.2 X 10 “atm = 7.8 X 10 *atm,
corresponde al consumo de CO,. Utilizando la ecuacion del gas ideal, se escribe

PV
RT
(7.8 x 107 atm)(2.4 X 10° L)

= 73 !
(0.0821L - atm/K - mol)(312 K) g

De la ecuacion se observa que 1 mol de CO, < 1 mol de Li,CO,, de modo que la cantidad de
Li,CO; formada es también de 73 moles. Entonces, con la masa molar de Li,CO, (73.89 q)
se calcula su masa:
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masa de Li,CO, formado = 73 mol ti,CO, X -

= 5.4 X 10° g Li,CO,

icio  Una muestra de 2.14 L de cloruro de hidrogeno gaseoso a 2.61 atm y 28°C se
dlsuelve completamente en 668 mL de agua para formar una disolucidn de acido clorhi-
drico. Calcule la molaridad de la disolucién del &cido.

Ley de Dalton de las presiones parciales

Hasta ahora, nos hemos concentrado en el comportamiento de sustancias gaseosas pu-
ras, pero en los experimentos a menudo se utilizan mezclas de gases. Por ejemplo, para
el estudio de la contaminacion del aire, puede interesar la relacion de presion, volumen y
temperatura de una muestra de aire, que contiene varios gases. En éste y todos los casos
que implican mezclas de gases, la presién total del gas se relaciona con las presiones
parciales, es decir, las presiones de los componentes gaseosos individuales de la mezcla.
En 1801, Dalton formuld una ley, que actualmente se conoce como ley de Dalton de las
presiones parciales, la cual establece que lu presidn total de una mezcla de gases es
igual a la suma de las presiones que cada gas ejercertu si estuviera solo. En la figura
5.14 se ilustra la ley de Dalton.

Considere el caso en el que dos gases Ay B, estdn en un recipiente de volumen V. La
presion ejercida por el gas A, de acuerdo con la ecuacién del gas ideal, es

p =1

donde n, es el nimero de moles de A presente. Del mismo modo, la presidn ejercida por
el gas B es

n,RT

B ="t

El volumen y la temperatura se mantienen constantes

Ty €T (€D

FIGURA 5.14

3 \ B Combinacion | F B
B __&’ i T _,L’ de_ga,\e‘- e . 1.3’

3 Py Pr=Py+ Py
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En una mezcla de gases A y B, la presion total Pres el resultado de las colisiones de
ambos tipos de moléculas Ay B, con las paredes del recipiente. Por tanto, de acuerdo con
la ley de Dalton,

donde n, el mimero total de moles de los gases presentes, estidadoporn =n, + ngy P,
y Py son las presiones parciales de los gases Ay B, respectivamente. Asi, para una mez-
cla de gases, la P; depende sélo del nimero total de moles de gas presente, no de la
naturaleza de las moléculas del gas.

En general, la presién total de una mezcla de gases estd dada por

Pr=P +P,+P;+ -
donde P, P,, P,,... son las presiones parciales de los componentes 1, 2, 3,... Para darse

cuenta cémo estd relacionada cada presion parcial con la presién total, considere de
nuevo el caso de la mezcla de dos gases A y B. Dividiendo P, entre P, se obtiene

P, nRTIV
B (n,+ny)RTIV
nA
- n, +ng,
= XA

donde X, se denomina la fraccion molar del gas A. La fraccion molar es una cantidad
adimensional que expresa la relacion del niimero de moles de un componente con el ni-
mero de moles de todos los componentes presentes. Su valor siempre es menor que 1,
excepto cuando A es el inico componente presente, en cuyo c¢aso, ny =0y X, =n/n,=1.
La presion parcial de A se puede expresar como

P,=X,P;
Del mismo modo,
Py = XpPr

Observe que la suma de las fracciones molares de una mezcla de gases debe serigual a la
unidad. Si s6lo dos componentes estin presentes, entonces

"y

n
X, +Xy=—2—+
n,+ng n,+ng

Si un sistema contiene mas de dos gases, la presion parcial del componente i se relaciona
con la presion total por

P, = XP; (.11

donde X, es la fraccién molar de la sustancia i.
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({C6émo se determinan las presiones parciales? Un manémetro nicamente mide la
presidn total de una mezcla gaseosa. Para obtener las presiones parciales, es necesario
conocer las fracciones molares de los componentes, lo cual podria implicar elaborados
andlisis quimicos. El método mas directo para medir las presiones parciales es usar un
espectrémetro de masas. Las intensidades relativas de las sefiales de un espectro de ma-
sas son directamente proporcionales a las cantidades y, por tanto, a las fracciones molares
de los gases presentes.

Con los valores de las fracciones molares y de la presién total, es posible calcular las
presiones parciales de los componentes individuales, como se muestra en el ejemplo
5.15. En La quimica en accion de la pagina 180 se muestra una aplicacion directa de la
ley de Dalton de las presiones parciales, en el buceo.

Ejemplo 5.5 Una mezcla de gases cdm"se_ﬁe 4.46°'moles de nedn {Ne), 0.74 moles de
argén (Ar) y 2.15 moles de xendn (Xe). Cafcule las presiones parciales de los gases si la
presién total es 2.00 atm a cierta temperatura.

Razonamiento y solucién Para calcular las presiones parcialesse aplica la ley de Dalton.
Primero se determina la fraccién motar de! Ne, como sigue

Nye - 4.46 mol
Nye +Nap +1y, 446 mol + 0.74 mol + 2.15 mol

= 0.607

Xne =

De la ecuacién (5.11) Rie = XnePr
= 0.607 X 2.00 atm
=1.21atm

Del mismo modo, : P, =0.10 X 2.00 atm
= 0.20 atm

y P, = 0.293 X 2.00 atm
= 0.586 atm

Comentario para verificar la respuesta, aseglrese de que la suma de las presiones
parciales sea igual a la presion total dada, es decir (1.21 + 0.20 + 0.586) atm = 2.0 atm. Problema similar: 5.57.

Ejercicio Una muestra de gas natural contiene 8.24 moles de metano (CH,), 0.421
moles de etano (C;H,) y 0.116 moles de propano (C;H,). Si la presién total de tos gases es
1.37 atm, ¢cuales son las presiones parciales de los gases?

La ley de Dalton de las presiones parciales es titil para calcular volimenes de gases
recolectados en agua. Por ejemplo, cuando se calienta el clorato de potasio (KC10,), se
descompone en KCly O,:

2KC1O,(s) —> 2KCl(s) + 30,(g)

El oxigeno gaseoso formado se puede recolectar en agua, como se muestra en la figura
5.15. Al principio, la botella invertida estd completamente llena de agura. Cuando se
forma oxigeno gaseoso, las burbujas del gas suben a la superficie y desplazan el agua de
la botella. Este método de recoleccidn de un gas se basa en la suposicién de que el gas no
reacciona con agua y que no se disuelve apreciablemente en ella. Estas suposiciones son
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FIGURA 5.15

un gas

Baotella endndose con oxigeno gascoso

\

KCIO; y MnO,
4
\-. /
Botella llena de agua Botella llena de oxigeno gaseoso
lista para colocarse
en fa tina de plastico
Presion
de vapor de agua a varias
temperaturas validas para el oxigeno gascoso, pero no para gases como NHj, el cual se disuelve facil
Presion mente en agua. Sin embargo, el oxizeno recolectado de esa manera no estd puro porque
de vapor también se encuentra presente en la botella vapor de agua. La presién total del gas es
Temperatura de agua igual a la suma de las presiones ejercidas por el oxigeno gaseoso y el vapor de agua:
Q) (mmHg)
=S = P«,:P“:'P”,,)
0 4.58
5 6.54 Como consecuencia, en el cdlculo de la cantidad de O, formado se debe tomar en cuenta
10 9.21 la presion causada por el vapor de agua. En fa tabla 5.3 se muestra la presién del vapor de
15 12.79 agua a distintas temperaturas. Tales datos s¢ representan graficamente en la figura 5.16.
20 17.54 Enelejemplo 5.16 se aprecia como utilizar la ley de Dalton para calcular la cantidad
25 23.76 de un gas recolectado en agua.
30 31.82
35 42.18
40 55.32
45 71.88 Ejemplo 5.16 El oxigeno gaseoso formado por la descomposicion de clorato de potasio
50 92 51 se recolecta en la forma que se muestra en la figura 5.15. El volumen de oxigeno recolec-
55 118.04 tado a 24°C y una presion atmosférica de 762 mmHg es 128 mL. Calcule la masa (en
60 149.38 gramos) del oxigeno gaseoso obtenido. La presion del vapor de agua a 24°C es 22.4
65 187.54 mmHg.
70 233.7
75 289.1 Razonar to vy solucion A partir de la presion total y la del vapor de agua es facti-
80 35541 ble calcular la presién parcial de O,.
85 4336
90 525.76 P =P Ry
95 633.90

100 760.00 =762 mmHg ~ 22.4 mmHg
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800
760

400

PimmHo

60 30
1 (°C)

100

Py, = 740 mmHg
T G
760 marHg

= 0.974 atm

De la ecuacion del gas ideal se escribe

PV = nRT = EIRT

donde m y .Ul son la masa de O, recolectado y la masa molar de O,, respectivamente.
Reordenando la ecuacion se obtiene

S PVAL _  {0.974 atm)(0.128 L)(32.00 g/mol)
RT (0.0821L-atm/K - mol)(273 + 24) K
=0.164 g

El hidréogeno gaseoso que se forma en la reaccion del calcio metalico con
agua se recolecta en un dispositivo como el de la figura 5.15. El volumen del gas recolec-
tado a 30°Cy a una presion de 988 mmHg es de 641 mL. ;Cual es la masa (en gramos) del
hidrégeno gaseoso obtenido? La presion del vapor de agua a 30°C es de 31.82 mmHg.

La teoria cinética molecular de los gases

Las leyes de los gases ayudan a predecir el comportamiento de los gases, pero no expli-
can lo que sucede a nivel molecular y que ocasiona los cambios que se observan en el
mundo macroscopico. Por ejemplo, (por qué un gas se expande al calentarlo?

mmHg, que es exact
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FIGURA 5.16 [a presion del vapor
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Buceo y las leyes de los gases

El buceo es un deporte excitante, y gracias, en parte, a
las leyes de los gases, también es una actividad segura
para personas entrenadas que gozan de buena salud.
["Scuba” es un acrénimo en inglés que significa apara-
to contenedor para respirar bajo el agua (self-contained
underwater breathing apparatus)]. Dos aplicaciones de
las leyes de los gases a este popular pasatiempo son el
desarrollo de normas para regresar a la superficie a
salvo después de una inmersién y la determinacién de
la mezcla adecuada de gases para prevenir un acciden-
te potencialmente fatal durante una inmersién.

Una inmersién comin puede ser a 40 o 65 ft de
profundidad, aunque también son comunes las inmer-
siones a 90 ft. Como el agua del mar tiene una densi-
dad ligeramente mayor que la del agua dulce —de al-
rededor de 1.03 g/mL, comparada con 1.00 g/mL—, la
presion ejercida por una columna de 33 ft de agua de
mar es equivalente a 1 atm de presién. Esta ultima au-
menta a medida que la profundidad es mayor, de modo

que a una profundidad de 66 ft la presion del agua

sera de 2 atm y asi sucesivamente.

£Qué pasaria si un buzo ascendiera rapidamente a
la superficie desde una profundidad, por ejemplo, de
20 ft sin respirar? La disminucién total de la presién en
la profundidad a causa de este cambio seria (20 ft/33
ft) X 1 atm = 0.6 atm. Cuando el buzo llegara a la
superficie, el volumen de aire atrapado en los pulmo-
nes aumentaria por un factor de (1 + 0.6) atm/1 atm, o
1.6 veces. Esta expansién de aire repentina puede rom-
per fatalmente las membranas de los pulmones. Otra
posibilidad riesgosa es que se desarrollaria una embolia
por aire. Cuando el aire se expande en los pulmones es

expulsado hacia unos delgados vasos sanguineos de-
nominados capilares. Las burbujas de aire en estos va-
sos puede impedir el flujo sanguineo normal al cere-
bro. Como consecuencia, el buzo podria perder la
conciencia antes de llegar a la superficie. La Unica tera-
pia para la embolia por aire es fa recompresion. Para
llevar a cabo este procedimiento, que ademas es dolo-
roso, la victima se coloca en una cdmara llena de aire
comprimido. Aqui, las burbujas en la sangre se vuelven
a comprimir lentamente durante varias horas hasta que
tengan un tamafio inofensivo, lo cual también puede
tardar hasta un dia. Para evitar estas complicaciones,

los buzos saben que deben ascender lentamente, ha-
ciendo pausas en ciertos puntos a fin de dar a su cuer-

po el tiempo para adaptarse a la disminucion de la pre-
sion.

El segundo ejemplo es una aplicacion directa de la
ley de Dalton. El oxigeno gaseoso es esencial para so-
brevivir; de manera que es dificil creer que un exceso
de oxigeno podria ser nocivo. No obstante, estad bien
demostrada la toxicidad del exceso de oxigeno. Por
ejemplo, los bebés recién nacidos colocados en cama-
ras de oxigeno a menudo desarrollan un dafio perma-
nente en el tejido de la retina, que puede ocasionar
ceguera parcial o total.

Nuestros cuerpos funcionan mejor cuando el oxi-
genogaseoso tieneuna presion parcialde unas0.20 atm,
semejante a la que tiene en el aire que respiramos. La
presién parcial de oxigeno esta dada por

No,

P, =X, P = —2_P
0, 0T n02+nN2 T

En el siglo XIX, varios fisicos, entre los que destacan Ludwig Boltzmann® y James
Clerk Maxwell,” encontraron que las propiedades fisicas de los gases se explican en
términos del movimiento de moléculas individuales, el cual es una forma de energia,
que aquf se define como la capacidad para realizar un trabajo o producir un cambio. En
mecanica, el trabajo se define como el producto de la fuerza por la distancia. Como la
energia se mide como trabajo, se escribe

energia = trabajo realizado

= fuerza X distancia

¥ Ludwig Eduard Boltzmann (1844-1906). Fisico austriaco. Aunque Boltzmann fue uno de los fisicos te6-
ricos més grandes de todos los tiempos, su trabajo no fue reconocido por los cientificos de su época. Con una
salud precaria y una gran depresion, se suicid6 en 1906.

¥ James Clerk Maxwell (1831-1879). Fisico escocés. Maxwell fue uno de los fisicos tedricos més grandes
del siglo XIX; su trabajo abarcé muchas dreas de la fisica, incluyendo la teoria cinética de los gases, la termo-
dindmica, la electricidad y el magnetismo.
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donde P; es la presién total. Sin embargo, como el vo-
lumen es directamente proporcional al niumero de
moles de gas presente (a temperatura y presién cons-
tantes), se puede escribir ahora

V,

O

PL s . L=
Vo, + ¥,

Por tanto, la composicién del aire es de 20% de oxige-
no gaseoso y 80% de nitrogeno gaseoso en volumen.
Cuando un buzo se sumerge, la presion del agua sobre
él es mayor que la presion atmosférica. La presién del
aire dentro de las cavidades corporales (por ejemplo
pulmones, senos) debe ser igual a la presién del agua,
de [o contrario se colapsarian. Una valvula especial ajus-
ta automaticamente la presién del aire almacenado en
el tanque, con lo que se asegura que en todo momento
la presién del aire es igual a la del agua. Por ejemplo, a
una profundidad en la que la presién total es 2.0 atm,
el oxigeno contenido en el aire podria reducirse a un
10% en volumen para mantener la misma presién par-
cial de 0.20 atm; es decir,

Ve,
P, =020atm= ——~—
0z

% 2.0 atm
0 TV,
v
g . Q20 WM iENs 10%
v, +V,  20atm

Aungue el nitrégeno gaseoso puede parecer la
eleccion obvia para mezclar con el oxigeno gaseoso,
existe un serio problema con ello. Cuando la presién

El joule (1) es la unidad SI de energia

1

ii

1 kg m/s”
I Nm

i

parcial de nitrégeno gaseoso excede 1 atm, una buena
parte del gas se disuelve en la sangre y ocasiona una
condicién conocida como narcosis por nitrégeno. Los
efectos en el buzo se parecen a los de la intoxicaciéon
alcohélica. Se ha visto que los buzos que sufren de nar-
cosis por nitrégeno hacen cosas extrafas como bailar
en el fondo del mar y perseguir tiburones. Por esta ra-
zon, a menudo se utiliza helio para diluir el oxigeno
gaseoso. Como el helio es un gas inerte, es mucho me-
nos soluble en la sangre que el nitrégeno y no produce
efectos narcoticos.

Un buzo.

De modo alternativo, es posible expresar la energia en kilojoules (kJ):

L kI =10001J

Como se verid en el capitulo 6, existen numerosos tipos de energfa. La energia cinética
(EC) ¢s un tipo de energfa que se manifiesta por un objeto en movimiento, o energiu de

novimiento.

" Jamies Prescott Joule ( 1818-1889). Fisico inglés. Cuando era joven, fue dirigido por John Dalton. Se hizo

lamoso por fa determinacién del equivalente mecanico del calor. la conversién entre energia mecinica y ener-

ol térmica.
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Los descubrimientos de Maxwell, Boltzmann y otros, produjeron numerosas gene-
ralizaciones acerca del comportamiento de los gases que desde entonces se conocen
como la teoria cinética molecular de los gases, o simplemente la teoria cinética de los
gases. Dicha teoria se centra en las siguientes suposiciones:

1. Un gas estd compuesto de moléculas que estdn separadas por distancias mucho
mayores que sus propias dimensiones. Las moléculas pueden considerarse como
“puntos”, es decir, poseen masa pero tienen un volumen despreciable.

2. Las moléculas de los gases estdn en continuo movimiento en direccién aleatoria y

con frecuencia chocan unas contra otras. Las colisiones entre las moléculas son

perfectamente eldsticas, o sea, la energia se transfiere de una molécula a otra por
efecto de las colisiones. Sin embargo, la energia total de todas las moléculas en un
sistema permanece inalterada.

Las moléculas de los gases no ejercen entre si fuerzas de atraccién o de repulsion.

4. Laenergia cinética promedio de las moléculas es proporcional a la temperatura del
gas en kelvins. Dos gases a la misma temperatura tendrédn la misma energia cinética
promedio, la energia cinética promedio de una molécula esta dada por:

»

RE=lmu®
donde m es la masa de la molécula y u es su velocidad. La barra horizontal denota un

valor promedio. La cantidad u? se denomina velocidad cuadratica media; es el pro-
medio del cuadrado de las velocidades de todas las moléculas:

o w et
N
donde N es el nimero de moléculas

La suposicién 4 permite escribir

KEoT
%m;ocT

Lmi = CT (5.12)

donde C es la constante de proporcionalidad y T es la temperatura absoluta.

De acuerdo con la teoria cinética molecular, la presién de un gas es el resultado de
las colisiones entre las moléculas y las paredes del recipiente que lo contiene. Depende
de la frecuencia de las colisiones por unidad de area y de la “fuerza” con la que las
moléculas golpeen las paredes. La teorfa también proporciona una interpretacién molecular
de la temperatura. Segun la ecuacién (5.12), la temperatura absoluta de un gas es una
medida de la energia cinética promedio de las moléculas. En otras palabras, la tempera-
tura absoluta es un indice del movimiento aleatorio de las moléculas: a mayor tem-
peratura, mayor energia de las moléculas. Como el movimiento molecular aleatorio se
relaciona con la temperatura de un gas, algunas veces se hace referencia a €l como mo-
vimiento térmico.

Aplicacion de las leyes de los gases
Aunque la teoria cinética de los gases se basa en un modelo bastante simple, los detalles

matematicos implicados son muy complejos. Sin embargo, sobre una base cualitativa es
posible utilizar la teoria para explicar las propiedades generales de las sustancias en el
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estado gaseoso. Los siguientes ejemplos ilustran las circunstancias en las que es util esta
teoria.

¢  Compresibilidad de los gases. Como las moléculas en la fase gaseosa se encuen-
tran separadas por grandes distancias (suposicion 1), los gases se pueden comprimir
facilmente para ocupar un menor volumen.

+  Ley de Boyle. La presion ejercida por un gas es consecuencia del impacto de sus
moléculas sobre las paredes del recipiente que lo contiene. La velocidad de colisién,
o el nimero de colisiones moleculares con las paredes, por segundo, es proporcio-
nal a la densidad numérica (es decir, el nimero de moléculas por unidad de volu-
men) del gas. Al disminuir el volumen de una cierta cantidad de gas aumenta su
densidad numérica, y por tanto, su velocidad de colision. Por esta causa, la presion
de un gas es inversamente proporcional al volumen que ocupa; cuando el volumen
disminuye, la presién aumenta y viceversa.

¢ Ley de Charles. Puesto que la energia cinética promedio de las moléculas de un gas
es proporcional a la temperatura absoluta de la muestra (suposicion 4), al elevar la
temperatura aumenta la energfa cinética promedio. Por consiguiente, las moléculas
chocaridn mds a menudo contra las paredes del recipiente y con mayor fuerza si el
gas se calienta, aumentando entonces la presion. El volumen del gas se expandird
hasta que la presion del gas csté equilibrada por la presién externa constante (véase
figura 5.8).

*  Ley de Avogadro. Se ha demostrado que la presion de un gas es directamente pro-
porcional a la densidad y a la temperatura del gas. Como la masa del gas es directa-
mente proporcional al nimero de moles (n) del gas, la densidad se expresa como
n/V. Por consiguiente

Poe<—T
Para dos gases, | y 2, se escribe
pocil _ ol
7 Y
P o nT, :anTz
A v,

donde C es la constante de proporcionalidad. Por tanto, para dos gases sometidos a
las mismas condiciones de presién, volumen y temperatura (es decir, cuando P, =
P, T\=T,y V,=V,), se cumple que n, = n,, que es una expresion matematica de la
ley de Avogadro.

*  Ley de Dalton de las presiones parciales. Si las moléculas no se atraen o repelen
entre si (suposicion 3), entonces la presién ejercida por un tipo de molécula no se
afectard por la presencia de otro gas. Como consecuencia, la presién total estard
dada por la suma de las presiones individuales de los gases.

Distribucion de las velocidades moleculares

La teoria cinética de los gases permite investigar el movimiento molecular con mayor
detalle. Suponga que se tienen muchas moléculas de gas, por ejemplo 1 mol, en un
recipiente. Mientras la temperatura se mantenga constante, la energia cinética promedio
y la velocidad cuadratica media permaneceran inalteradas con el paso del tiempo. Como
es de esperarse, el movimiento de las moléculas resulta totalmente aleatorio e imprede-
cible. En un momento dado, ;cudntas moléculas estarin en movimiento a una velocidad
particular? Para responder a esta pregunta, Maxwell analizé el comportamiento de las
moléculas de los gases a distintas temperaturas.

Otra manera de expresar la ley de
Avogadro es que a la misma presién y
temperatura, volimenes iguales de gases
contienen ¢l mismo numero de moléculas,
independientemente del tipo de gas de
que se trate.
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FIGURA 5.17 ) La distribucion de
las velocidades para nitrégeno En la figura 5.17a) se muestran algunas curvas comunes de distribucién de veloci-
gaseoso a tres temperaturas dad de Maxwell para el nitrégeno gaseoso a tres temperaturas distintas. A una tempera-
diferentes. Cuanto mayor es la .. C . 4. , . .
temperatura, mas moléculas se tura dada, la curva de distribucién indica el nimero de moléculas que se mueven a cierta
mueven a mas alta velocidad. b) La velocidad. El pico de cada curva representa la velocidad mds probable, es decir, la velo-
distribucion de las velocidades para cidad del mayor nimero de moléculas. Observe que la velocidad mas probable aumenta
tres gases a 300 K. A una temperatura  conforme la temperatura es mayor (el pico se desplaza hacia la derecha). Ademds, a
dada, las '",O/é,cu./as mds ligeras se medida que aumenta ia temperatura, la curva empieza a hacerse mds plana, lo que indica
mueven mds rapido, en promedio. P P , . . .
que un mayor nimero de moléculas se estin moviendo a mayor velocidad. En la figura
5.17b) se muestra la distribucién de la velocidad de tres gases, a la misma temperatura.
La diferencia en las curvas puede explicarse observando que las moléculas mas ligeras
se mueven mds rapido, en promedio, que las mds pesadas.
Es posible demostrar la distribucién de velocidades moleculares con un aparato
como el que se ilustra en la figura 5.18. Un haz de atomos (o moléculas) sale de un horno
a una temperatura conocida y pasa a través de un pequeiio orificio (para colimar el haz).
Dos placas circulares que estan montadas en el mismo eje de transmisién se hacen girar
por medio de un motor. A la primera placa se le llama “alternador” y la segunda es el
detector. El objetivo del alternador es permitir que pequeiias rafagas de 4tomos (o molécu-
las) pasen a través de éste cada vez que la rendija queda alineada con el haz. Entre cada
rafaga, las moléculas que se mueven con mayor velocidad alcanzarén el detector antes
que las més lentas. Finalmente, se depositard una capa en el detector. Como las dos
placas giran a la misma velocidad, las moléculas que lleguen en la siguiente rafaga gol-
pearan la placa del detector casi en el mismo lugar que las moléculas de la rafaga ante-
rior que tenfan la misma velocidad. Con el tiempo, se haré visible el depdsito molecular,
cuya densidad indica la distribucién de las velocidades moleculares a una temperatura
determinada.

Raiz de la velocidad cuadratica media

¢ Qué tan rapido se mueve una molécula, en promedio, a una temperatura 7 dada? Una
forma de estimar la velocidad molecular es calculando la raiz de la velocidad cuadrdtica
media (rms) (u,,,), que es una velocidad molecular promedio. Uno de los resultados de
la teorfa cinética de los gases es que la energia cinética total de un mol de cualquier gas
es igual a 2 RT . Anteriormente, se vio que la energia cinética promedio de una mo-

léculaes Ly 4 2, entonces se puede escribir
2
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donde N, es el nimero de Avogadro. Como Nn = .. la ecuacién anterior se puede
reacomodar para obtener

Pudid

U =—
JM

Tomando la raiz cuadrada de ambos lados de la ecuacidn se obtiene

= _ 3RT

ViU o=, R\ .15

La ecuacién (5.13) muestra que la raiz de la velocidad cuadraitica media de un gas au-
menta con la raiz cuadrada de su temperatura (en kelvins). Como .IL aparece en el deno-
minador, la consecuencia es que mientras mds pesado sea un gas, mas lentamente se
moveran sus moléculas. Si R se sustituye por el valor 8.314 J/K-mol (véase apéndice 2)
y la masa molar se convierte en kg/mol, enlonces el valor de u,, . se obtendrd en metros
por segundo (m/s). Este procedimiento se ilustra con el ejemplo 5.17.

Ejemplo 5.17 Calcule la raiz de la velocidad cuadratica media de los atomos de helio
y de las moléculas de nitrégeno en m/s a 25°C.

Razonamiento y solucién  Se necesita la ecuacion (5.13) para calcular la raiz de la
velocidad cuadratica media. Observe que, como las unidades de R son J/K-mol, la masa
molar debe expresarse en kg/mol. Asi, la masa molar del He es 4.003 x 10~ kg/mol y no
4.003 g/mol.

-
== ]

[38.314 J/K - mol)(298 K)
' 4.003 X 10 kg/mol
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Problemas similares: 5.71, 5.72.

FIGURA 5.19 Recorrido de una
sola molécula de gas. Cada cambio de
direccion representa una colision con
otra molécula.
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Utilizando el factor de conversion,
1J = 1kg m¥s?

se obtiene

U = +/1.86 X 10° kg m*/kg - s
= ,/1.86 X 10° m?/s’

=1.36 X 10° m/s

El procedimiento:es el mismo para el N,, cuya masa molar es de 28.02 g/mol, o 2.802 X

102 kg/mol:
u = 3(8.314 /K - mol)(298 K)
™ 2.802 X 107* kg/mol
= /2,65 X 10° m?/s*

=515m/s

Comentario Por su menor masa, un 4tomo de helio, en promedio, se mueve aproxi-
madamente 2.6 veces mas rapido que una molécula de nitrégeno a la misma temperatu-
ra (1360 + 515 = 2.64).

Ejercicio Calcule la raiz de la velocidad cuadratica media del cloro molecular, en m/s a
20°C. )

Los célculos del ejemplo 5.17 tienen una relacién interesante con la composicién de
la atmésfera terrestre. La Tierra, a diferencia de Jupiter, por ejemplo, no tiene cantidades
apreciables de hidrégeno o de helio en su atmésfera ; A qué se debe? Siendo un planeta
més pequeiio que Jupiter, la Tierra tiene una atraccién gravitacional més débil por estas
moléculas, que son las mds ligeras. Un calculo bastante sencillo demuestra que para
escapar del campo gravitacional de la Tierra, una molécula debe tener una velocidad de
escape igual o mayor que 1.1 X 10% m/s. Como la velocidad promedio del helio es
considerablemente mayor que la del nitrégeno molecular o el oxigeno molecular, més
atomos de helio escaparan de la atmésfera de la Tierra hacia el espacio exterior. Como
consecuencia, el helio s6lo estd presente en pequefias cantidades (trazas) en nuestra at-
mosfera. Por otra parte, Jipiter, con una masa aproximadamente 320 veces mayor que la
de la Tierra, retiene en su atmésfera tanto a los gases ligeros como a los pesados.

En La quimica en accién de la pagina 188, se describe un fenémeno fascinante en
el que estdn implicados gases a temperaturas extremadamente bajas.

Difusion de los gases

La difusion, es decir, la mezcla gradual de las moléculas de un gas con moléculas de
otro gas, en virtud de sus propiedades cinéticas, constituye una demostracién directa del
movimiento aleatorio. La difusién siempre procede de una regién de mayor concentra-
ci6én a otra menos concentrada. A pesar de que las velocidades moleculares son muy
grandes, el proceso de difusién toma un tiempo relativamente grande para completarse.
Por ejemplo, cuando en un extremo de la mesa del laboratorio se abre una botella de una
disolucién concentrada de amoniaco, pasa un tiempo antes de que una persona que esté


andresfe
Rectangle

andresfe
Rectangle


en el otro extremo de la mesa pueda olerlo. La razon es que una molécula experimenta
numerosas colisiones mientras se estd moviendo desde un extremo al otro de la mesa,
como se muestra en la figura 5.19. Por ello, la difusion de los gases siempre sucede en
forma gradual, y no en forma instantdnea, como parecen sugerir las velocidades
moleculares. Ademds, puesto que la raiz de la velocidad cuadrdtica media de un gas
ligero es mayor que la de un gas mds pesado (véase ejemplo 5.17), un gas mds ligero se
difundird a través de un cierto espacio mds rdpido que un gas mas pesado. En la figura
5.20 se ilustra la difusion gaseosa.

5.2 Desviacion del comportamiento ideal

Las leyes de los gases y la teoria cinética molecular suponen que las moléculas en estado
2aseoso no ejercen fuerza alguna entre ellas, ya sean de atraccion o de repulsién. Otra
suposicion es que el volumen de las moléculas es pequefio y, por tanto despreciable. en
comparacion con el del recipiente que las contiene. Un gas que satisface estas dos condi-
ciones se dice que exhibe un comportamiento ideal.

Aunque se puede suponer que los gases reales se comportan como un gas ideal, no
se debe esperar que lo hagan en todas las condiciones. Por ejemplo, sin las fuerzas
intermoleculares, los gases no se condensarfan para formar liquidos. La pregunta impor-
tante es: jen qué condiciones los gases exhibirdn un comportamiento no ideal?

En la figura 5.21 se muestra la relacién grafica de PV/RT contra P para tres gases
reales y un gas ideal a una temperatura dada. Este grafico aporta una prueba del compos-
tamiento de un gas 1deal. De acuerdo con la ecuacion del gas ideal (para | mol de gas),
PV/RT = 1, independientemente de la presion real del gas. (Cuando n =1, PV = nRT se
convierte en PV = RT, 0 PV/RT = 1.) Para los gases reales, esto es valido sélo a presiones
moderadamente bajas (< 5 atm); cuando aumenta la presidn, las desviaciones son signi-
ficativas. Las fuerzas de atraccion operan entre las moléculas a distancias relativamente
corlas. A presién atmosférica, las moléculas de un gas estdn muy separadas y las fuerzas
de atraccion son despreciables. A presiones elevadas, aumenta la densidad del gas y las
moléculas ahora estdn mds cerca unas de otras. Entonces, las fuerzas intermoleculares
pueden ser muy significativas y afectar el movimiento de las moléculas, por lo que el gas
no se comportard en forma ideal.

Otra manera de observar el comportamiento no ideal de los gases es disminuyendo
la temperatura. Con el enfriamiento del gas disminuye la energfa cinética promedio de
sus moléculas, que en cierto sentido priva a las moléculas del impulso que necesitan para
romper su atraccion mutua.
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FIGURA 5.20
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¢Qué le sucede a un gas cuanda se enfria casi h
cero absoluto? Hace mas de 70 afios, Albert Eir
ampli6 el trabajo del fisico indio Satyendra Na
que predijo que a temperaturas extremadame
jas, los atomos gaseosos de ciertos elementos
drian "fusionar” o "condensar” para formar ur
entidad y una nueva forma de materia. A difes
de los gases, los liquidos y los sélidos ordinari
sustancia sobreenfriada, que se denominé conde
do de Bose-Einstein (BEC), no contendria 4tomo
viduales porque los 4tomos originates se empalma
en tal forma que no dejarian huecos entre ettos.
La hip6tesis de Einstein inspird a la co‘mun‘i‘dad‘
ternacional para intentar producir el BEC.‘Pero, como
sucede a veces en la ciencia, en ese tiempo no se conta-
ba con la tecnologia necesaria, de tal suerte que las pri-
meras investigaciones resultaron infructuosas. Los ra-

yos laser, que utilizan un proceso que'se basa en otra de’
las ideas de Einstein, no fueron disefiados exdusnvamen-'?
te para lainvestigacion del BEC, perose convirtieronen:

una herramienta fundamental para este trébaio '
Finalmente, en 1995, [os fisicos encontraron fa evi-

dencia que habian buscado durante mucho taempo Un -
grupo de la Universidad de Colorado fue el primero en
informar del éxito. El grupo cre6 un BEC enfriando-una
muestra de 4tomos de rubidio (Rb) gaseoso hasta 1.7 X,
107 K mediante una técnica conocida como “enfria
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, Un proceso en el cual un rayo laser
az de étomos, golpeandolos de lle-

baja del gas En este punto, los &tomos de Rb
r ,aron el condensado, justamente como Einstein
habla predicho. Aunque este BEC era invisible a simple

- vista (media tan s6lo 5 X 10 cm de ancho), los cientifi-

cos pudieron capturar su imagen en un monitor de la
computadora enfocandolo con otro rayo laser. El laser
ocasion6 que el BEC se degradara después de unos 15
segundos, pero este tiempo fue suficiente para regis-

‘ trar su existencia..

' La figura muestra la dlstrlbuaén de velocidad de

o Maxwell ! de los 4tomos de Rb a esta temperatura. Los
. f."'o'loires indicga‘n el nﬂmero de 4tomos que tienen la ve-

L i La distribucién de velocidad difiere de la distribucion de rapidez en

‘que 3 velocidad tiene magnitud y direecion. Entonces, la velocidad
ener valores positivos y negativos, pero la rapidez sélo puede
slores.gde cero o. posmvos

FIGURA 5.21 Gréfico de PV/RT
contra P de 1 mol de un gas a 0°C.
Para 1 mol de un gas ideal, PV/IRT es
igual a 1, sin importar la presion del
gas. Para gases reales, se observan
algunas desviaciones del
comportamiento ideal a presiones
elevadas. A presiones muy bajas,
todos los gases se comportan
idealmente, es decir, sus valores PV/RT
convergen en 1 cuando la P tiende a
cero.

188
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locidad especificada por los dos ejes horizontales. Las
porcicnes en azul y blanco representan a los atomos
que se han fusionado para formar el BEC.

Unas semanas después del descubrimiento del gru-
pe de Colorado, un grupo de cientificos de la Universi-
dad de Rice empled técnicas semejantes y produjo con
éxito un BEC con atomos de litio, y en 1998, los cienti-
ficos del Instituto Tecnolégico de Massachusetts pro-
dujeron un BEC con &tomos de hidrégeno. Desde en-
tonces se ha avanzado mucho en ia comprension de
las propiedades del BEC en general y se han hecho ex-
perimentos para sistemas moleculares. Se espera que
los estudios del BEC ayuden a aclarar las propiedades
atémicas que todavia no se entienden por completo
(vease capitulo 7), asi como los mecanismos de la
superconductividad (véase seccion de La quimica en
accion sobre este tema en el capitulo 11). Un beneficio
mas podria ser el desarrolio de mejores rayos laser. Otras
aplicaciones dependeran de estudios posteriores del
BEC mismo. No obstante, el descubrimiento de una
nueva forma de materia ha sido uno de los logros cien-
tificos mas sobresalientes del siglo xx.

Velocidad de distribucion de Maxwell de dtomos de Rb a casi

1.7 x 107 K. La velocidad aumenta desde el centro (cero) hacia
los dos ejes. El color rojo representa el menor numera de atomos
de Rb y el color blanco, el mayor. La velocidad promedio en Ja
region de color blanco es aproximadamente de 0.5 mm/s.

Para estudiar los gases reales con mayor exactitud, es necesario modificar la ecua
cion del gas ideal. tomando en cuenta las fuerzas intermoleculares v los volimenes
moleculares {initos. Este tipo de andlisis fue realizado por primera vez por el fisico ho
landés J. D. van der Waals' en 1873, Ademas de ser un procedimiento matemdtico sim-
ple, ¢l andlisis de van der Waals proporciona una interpretacién del comportamiento del
gas real a nivel molecular.

Cuando una molécula particular se aproxima hacia la pared de un recipiente ([igura
5.22). las atracciones intermoleculares ejercidas por las moléculas vecinas tienden a sua-
vizar el impacto de esta molécula contra la pared. El efecto global es una menor presion
del gas que la que se esperaria para un gas ideal. Van der Waals sugirié que la pre
sion ejercida por un gas ideal, P, estd relacionada con la presién experimental medi
da, P, por medio de la ecuacion

* Johanpes Diderck van der Waals (1837-1923). fisico holandés que recibid ¢l premio Nobel de Fisica en
1910 por su trabajo acerca de las propiedades de los zases y los liquidos.

UNTREF VIRTUAL | 37




FIGURA 5.22 [fecto de las fuerzas
ermoleculares sobre la presion

cidad de

gjercida por un gds
LnNa meolect

didd

| que se muave hacdla la

35 verdes). Como consect

pared del recipiente
como ef que seria si no ext:

fuerzas intermoleculares

general, (e

UNTREF VIRTUAL | 38

<t
. P
Pra=Pa + —
|
T T
presion  factor de

obhservada correccion

donde ¢ es una constante y £y Vson el miimero de moles v el volumen del gas. respecti-
vamente. El factor de correccion para la presion (an’/V7) se entiende de la siguicnte
manera. Las interacciones intermoleculares que dan lugar al comportamiento no ideal
dependen de la frecuencia con que se acerquen dos moléeulas. El ndmero de tales “en-
cuentros” aumenta con el cuadrado del nimero de moléculas por unidad de volumen,
(n/Vy", debido a que la presencia de cada una de las dos moléculas en una region determi-
nada es proporcional a n/V. La cantidad P,

e €8 12 presion que se medirfa si no existieran
atracciones intermoleculares y, entonces, ¢ es tan solo una constante de proporciona-
lidad.

Otra correccidn es la concerniente al volumen ocupado por las moléculas del gas.
En la ecuacion del gas ideal. Virepresenta el volumen del recipiente. Sin embargo, cada
moléeula ocupa un volumen intrinseco finito, aunque pequeno, de manera que el volu-
men efectivo del zas se convierte en (V —ub). donde n es el ndmero de moles del gas y b
es una copstante. El (érmino nb representa el volumen ocupado por n moles del gas.

Tomando en cuenta las correcciones de presion y volumen, se vuelve a escribir la
ecuacion del gas ideal en la forma siguiente:

V(v = nby = nRT

i, E R ——

(514

presion volumen

corregida corregido

La ccuacion (5.14). que relaciona PV, Ty n para un gas no ideal, se conoce como la
ecuacion de van der Waals. Las constantes a y b de van der Waals se eligen para cada
gas a fin de obtener e mayor congruencia posible entre la ecuacion (5.14) v el compor-
tamiento observado de un gas particular.

En la tabla 5.4 se enumeran los valores de ¢ v b para varios gases. El valor de
indica qué tan fuerte se atraen las moléculas de un gus determinado. Se puede ver que los
dtomos de helio son los gue tienen las atracciones mis débiles. puesto que tiene el valor
de a mas pequeno. Tambidn existe otra correlacion entre el tamano molecular y 4. Por lo
general, cuanto mds grande sea una molécula (o atomo), mayor serd b, pero la relacion
entre b y el tamano molecular (o atémico) no es tan simple.

En el siguiente ejemplo se compara la presion caleulada de un gas mediante la ecua-
cion del gas ideal y la ecuacidn de van der Waals.

Ejemplo 5,18 Dado que 3.50 moles de NH, ocupan 5.20 L a 47°C, calcule la presién del
gas (en atm) utilizando a) la ecuacion del gas ideal y b) la ecuacion de van der Waals.

Razonamiento y solucion Elinciso a) es una aplicacion directa de 1a ecuacion del gas
ideal, semejante al ejemplo 5.5. Para el inciso b) se necesita la ecuacion (5.14) y latabla 5.4.

a) Se tienen los siguientes datos:

V=520L
T (47 + 273)K = 320K
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Tabla 5.4 Constantes de

n = 3.50 mol van der Waals de algunos
R =0.0821L - atm/K - mol gases comunes
Sustituyendo estos valores en la ecuacién del gas ideal: a b
) a 2
- atm-L L
Gas [—j
p- NRT [ mol? J mol
"4
_ (3.50 mol)(0.0821L - atm/K - mol)(320 K) He 0.034 0.0237
>20L Ne 0.211 0.0171
=17.7 atm Ar 1.34 0.0322
. Kr 2.32 0.0398
b) De la tabla 5.4, se tiene Xe 4.19 0.0266
H, 00.244 0.0266
a= 4.17 atm - 12/mol? N, 1.39 0.0391
. b=00371L/mol , 0, 136 0.0318
E iente calcular primero los factores d i6n para | i6n (5.14) o o3 0.0562
s conveniente calcular primero los factores de correccion para la ecuacion (5.14).
o P P o, 3.59 0.0427
stos son CH, 2.25 0.0428
! .4 .
an® _ (417 atm - I*/moF)3.50 mol)’ _ 1.89 atm :"C-I,, 22 17 2(1)331
V2 (5.20 LY ' : ' :
H,0 5.46 0.0305
nb = (3.50 mo{)(0.0371 L/mol)=0 .130 L
Por ultimo, se sustituyen los valores en la ecuacién de van der Waals
(P + 1.89 atm)(5.20 L — 0.130 L) = (3.50 mol)(0.0821 L - atm/K - mol)(320 K)
P = 16.2 atm
Comentario La presion real medida en estas condiciones es 16.0 atm. Por tanto, la
presién calculada con la ecuacién de van der Waals (16.2 atm) es mas cercana al valor
real que la calculada con la ecuacién del gas ideal (127 atm). Observe que la atraccién
entre las moléculas de NH; hacen que fa presién sea menor que la de un gas ideal en las
mismas condiciones. Problema similar: 5.79.
Ejercicio Con base en los datos de la tabla 5.4, calcule la presiéon ejercida por 4.37
moles de cloro molecular confinados en un volumen de 2.45 L a 38°C. Compare la pre-
sion con la calculada por medio de la ecuacién del gas ideal.
Ecuaciones clave .« PV=k (5.1p) Ley de Boyle, Ty n permanecen constantes.
. EV, =RV, (5.2) Ley de Boyle. Para calcular los cambios de
presion o de volumen.
14
. ? =k, (5.3) Ley de Charles, P y n permanecen constantes.
P
. ? =k, 5.4 Ley de Charles. V' y n permanecen constantes.
i_bw
. F = 7 5.5 Ley de Charles. Para calcular los cambios de
1 2

temperatura o de volumen.
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* V=kn (5.6) Ley de Avogadro, P y T permanecen constantes.

e PV =nRT (5.7)  Ecuacién del gas ideal,

PV, PRV, . L
o Lio_272 (5.8)  Para calcular los cambios de presion, temperatura
I L o de volumen cuando n es constante.
PM .
* d= ﬁ (5.9) Para calcular la densidad o la masa molar.
. ) =X P, (5.11)  Ley de Dalton de las presiones parciales. Para
calcular las presiones parciales.
+ KE= %m u® =CT (5.12) Relaciona la energia cinética promedio de un gas
con su temperatura absoluta.
3RT . . »
C U, = (5.13)  Para calcular la raiz de la velocidad cuadritica
M : media de las moléculas de un gas.
2
a
. [P + Lz] (V-nb)=nRT (5.14) Ecuaci6n de van der Waals. Para calcular la
4 presién de un gas no ideal.

Resumen de hechos 1. A25°Cy 1 atm, varios elementos y compuestos moleculares existen en forma de gases. Los
y conceptos compuestos i6nicos son s6lidos mas que gaseosos en condiciones atmosféricas.

2. Los gases ejercen presién porque sus moléculas se mueven libremente y chocan contra cual-
quier superficie con la que hacen contacto. Las unidades de presién de los gases incluyen
milfmetros de mercurio (mmHg), torr, pascales y atmésferas. Una atmosfera es igual a 760
mmHg, o 760 torr.

3. Las relaciones de presién y volumen de los gases ideales estin gobernadas por la ley de
Boyle: el volumen es inversamente proporcional a la presién (a 7'y n constantes).

4. Lasrelaciones de temperatura-volumen de los gases ideales se describen por la ley de Charles
y de Gay-Lussac: el volumen es directamente proporcional a la temperatura (a P y n constan-
tes).

5. El cero absoluto (-273.15°C) es la menor temperatura teéricamente obtenible. La escala de
temperatura Kelvin toma como 0 K el cero absoluto. En todos los cilculos de las leyes de los
gases, la temperatura se debe expresar en kelvins.

6. Lasrelaciones de cantidad y volumen de los gases ideales se describen por la ley de Avogadro:
volimenes iguales de gases contienen el mismo nimero de moléculas (a la misma 7y P).

7. Laecuacién del gas ideal, PV = nRT, combina las leyes de Boyle, Charles y Avogadro. Esta
ecuacién describe el comportamiento del gas ideal.

8. Laley de Dalton de las presiones parciales establece que, en una mezcla de gases, cada gas
ejerce igual presidn que si estuviera solo y ocupara el mismo volumen.

9. La teorfa cinética molecular, una forma matematica de describir el comportamiento de las
moléculas de los gases, se basa en las siguientes suposiciones: las moléculas de los gases
estdn separadas por distancias mds grandes que las de sus propias dimensiones, poseen masa
pero su volumen es despreciable, estin en constante movimiento y con frecuencia chocan
entre si. Las moléculas no se atraen ni se repelen entre si.

10. La curva de distribucién de velocidades de Maxwell indica cudntas moléculas de un gas se
mueven a las distintas velocidades a una temperatura dada. Cuando la temperatura se eleva,
mayor niimero de moléculas se mueven a gran velocidad.

11. La difusién de los gases demuestra el movimiento molecular aleatorio.

12. La ecuacién de van der Waals es una modificacién de la ecuacién del gas ideal que toma en
cuenta el comportamiento no ideal de los gases reales. Hace correcciones considerando que
las moléculas de un gas real si ejercen fuerzas entre ellas y que ademas tienen volumen. Las
constantes de van der Waals se determinan experimentalmente para cada gas.



UNTREF VIRTUAL | 41

PREGUNTAS Y PROBLEMAS

Palabras clave

Barémetro, p. 156

Cero absoluto, p. 163

Constante de los gases,
p. 166

Difusién, p. 186

Ecuacién de van der Waals, p.

Escala de temperatura
absoluta, p. 163

Escala de temperatura Kelvin,
p. 163

Fraccién molar, p. 176

Gas ideal, p. 166

Ley de Charles, p. 164

Ley de Dalton de las
presiones parciales,
p. 175

Manémetro, p. 158

Newton (N), p. 156

Presion, p. 156

Presiones parciales,
p. 175

Raiz de la velocidad
cuadritica media
(rms)(t,), p- 184

193

190 Joule (J), p. 181 Pascal (Pa), p. 156 Temperatura y presién
Ecuacién del gas ideal, Ley de Avogadro, p. 165 Presién atmosférica estindar estdndar (TPE), p. 167

p. 166 Ley de Boyle, p. 160 (1 atm), p. 157 Teorfa cinética molecular de
Energfa cinética (EC), Ley de Charles y de Gay- Presi6n atmosférica, p. 156 los gases, p. 182

p. 181 Lussac, p. 164
Preguntas

y problemas

Sustancias que existen como gases

Preguntas de repaso

51

5.2

Nombre cinco elementos y compuestos que existan como
gases a temperatura ambiente.
Enumere las caracterfsticas fisicas de los gases.

Presion de un gas

Preguntas de repaso

53
54

5.5

5.6

5.7

58

59

5.10

5.1

5.12

Defina la presion y dé sus unidades mds comunes.
Describa cémo se usan un barémetro y un manémetro para
medir la presién de un gas.

¢(Por qué el mercurio es una sustancia mds adecuada que el
agua para utilizarse en el barémetro?

Explique por qué la altura de la columna de mercurio en un
barémetro es independiente del drea de la seccién transver-
sal del tubo. ;Seguirfa funcionando el barémetro si el tubo
se inclinara a un dngulo de, por ejemplo, 15° (véase figura
5.3)?

(En donde seria m4s fécil tomar agua con un popote, en la
cima o en la falda del Monte Everest? Explique.

. La presion atmosférica en una mina que estd a 500 m bajo
el nivel del mar serd mayor o menor que una atmdsfera?
(Qué diferencia hay entre un gas y un vapor? A 25°C, ;cudl
de las siguientes sustancias en estado gaseoso se pueden
llamar apropiadamente gas y cudl deberd considerarse va-
por: nitrégeno molecular (N,), mercurio?

Si la distancia mdxima a la cual se puede sacar agua
de un pozo por medio de una bomba de succién es de
34 ft (10.3 m), ;c6mo es posible obtener agua y petréleo
que estén a cientos de pies bajo la superficie de la
Tierra?

(Por qué cuando la lectura de un barémetro cae en una par-
te del mundo debe aumentar en cualquier otro lado?

{Por qué los astronautas deben usar trajes protectores cuando
estdn en la superficie de la Luna?

Problemas

513
5.14

Convierta 562 mmHg a kPa y 2.0 kPa a mmHg.

La presi6n atmosférica en la cima del Monte McKinley es
de 606 mmHg en cierto dia. ;Cudl es la presién en atm y en
kPa?

Las leyes de los gases

Preguntas de repaso

5.15

5.16

Enuncie las siguientes leyes de los gases en forma escrita y
también con ecuaciones: leyes de Boyle, Charles y
Avogadro. Indique, en cada caso, las condiciones en las
que se aplica cada ley y exprese las unidades para cada
término en la ecuacion.

Explique por qué se expande un globo de helio cuando se
eleva en el aire. Suponga que la temperatura permanece
constante.

Problemas

5.17

5.18

5.19

5.20

5.21

Un gas que ocupa un volumen de 725 mL a una presién de
0.970 atm se deja expandir a temperatura constante hasta
alcanzar una presién de 0.541 atm ;Cudl es su volumen
final?

Una muestra de gas amoniaco €jerce una presién de 5.3
atm a 46°C. ;Cudl es la presion cuando el volumen del gas
se reduce a una décima parte (0.10) de su valor inicial a la
misma temperatura?

El volumen de un gas es de 5.80 L, medido a 1.00 atm
¢(Cuil es la presién del gas en mmHg si el volumen cambia
a9.65 L? (La temperatura permanece constante.)

Una muestra de aire ocupa un volumen de 3.8 L. cuando la
presion es de 1.2 atm. a); Qué volumen ocuparia a 6.6 atm?
b);Cudl es la presion requerida para comprimirlo a 0.075
L? (La temperatura se mantiene constante.)

Un volumen de 36.4 L de gas metano se calienta de 25 a
88°C a presion constante. ;Cudl es el volumen final del gas?
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5.22

5.23

5.24

GASES

En condiciones de presién constante, una muestra de gas
hidrégeno con un volumen inicial de 9.6 L a 88°C se enfria
hasta que su volumen final es de 3.4 L ;Cudl es su tempera-
tura final?

El amoniaco se quema en oxigeno gaseoso formando 6xi-
do nitrico (NO) y vapor de agua. ;Cuantos volimenes de
NO se obtienen de un volumen de amoniaco a la misma
temperatura y presion?

El cloro y el fldor moleculares se combinan para formar un
producto gaseoso. En las mismas condiciones de presién y
temperatura se encuentra que un volumen de Cl, reacciona
con tres volimenes de F, para obtener dos volimenes del
producto. ;Cudl es la férmula del producto?

La ecuacion del gas ideal

Preguntas de repaso

5.25
5.26

5.27

5.28

Enumere las caracteristicas de un gas ideal.

Escriba la ecuacion del gas ideal y entinciela en forma ver-
bal. Exprese las unidades para cada término en la ecua-
cién.

(Cudles son los valores de temperatura y presion estdnda-
res (TPE)? ;Cudl es el significado de TPE con respecto al
volumen de 1 mol de un gas ideal?

(Por qué la densidad de un gas es mucho menor que la de
un liquido o un sélido en condiciones atmosféricas? ;Qué
unidades se usan normalmente para expresar la densidad
de los gases?

Problemas

5.29

5.30

5.31

5.32

533

5.34

5.35

5.36

Una muestra de nitrégeno gaseoso contenido en un reci-
piente con un volumen de 2.3 L. a una temperatura de 32°C,
ejerce una presion de 4.7 atin. Calcule el mimero de moles
presentes en el gas.

Dado que 6.9 moles del gas mondxido de carbono estin
presentes en un recipiente con un volumen de 30.4 L, ; cudl
es la presion del gas (en atm) si la temperatura es 62°C?
(Qué volumen ocupardn 5.6 moles de hexafluorure de azu-
fre (SF) gaseoso si la temperatura y presion del gas son
128°C y 9.4 atm?

Una cierta cantidad de gas estd contenido en un recipiente
de vidrio a 25°C y a una presién de 0.800 atm. Suponga
que el recipiente soporta una presién maxima de 2.00 atm.
(Cudnto se puede elevar la temperatura del gas sin que se
rompa el recipiente?

Un globo lleno de gas que tiene un volumende 2.50 La 1.2
atm y 25°C se eleva en la estratosfera (unos 30 km sobre la
superficie de la Tierra), donde la temperatura y la presion
son —23°C y 3.00 X 107 atm, respectivamente. Calcule el
volumen final del globo.

La temperatura de 2.5 L de un gas, inicialmente a TPE, se
eleva a 250°C a volumen constante. Calcule la presién fi-
nal del gas en atm.

La presién de 6.0 L de un gas ideal en un recipiente flexible
se reduce a un tercio de su presion original, y su temperatu-
ra absoluta disminuye a la mitad. ;Cuél es el volumen final
de} gas?

Un gas liberado durante la fermentacién de glucosa (en la
manufactura de vino) tiene un volumen de 0.78 L a 20.1°C

5.37

541
5.42

543

5.44

545

5.46

547

548
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y 1.00 atm. ;Cudl es el volumen del gas a la temperatura de
fermentacion de 36.5°C y 1.00 atm de presién?

Un gas ideal originalmente a 0.85 atm y 66°C se expande
hasta que su volumen final, presién y temperatura son 94
mL, 0.60 atm y 45°C, respectivamente. ;Cudl era su volu-
men inicial?

El volumen de un gas a TPE es de 488 mL. Calcule su
volumen a 22.5 atm y 150°C.

Un gas a 772 mmHg y 35.0°C ocupa un volumen de 6.85
L. Calcule su volumen a TPE.

El hielo seco es diéxido de carbono sélido. Una muestra de
0.050 g de hielo seco se coloca en un recipiente vacio que
tiene un volumen de 4.6 L a 30°C. Calcule la presién inte-
rior del recipiente después de que todo el hielo seco se ha
convertido en CO, gaseoso.

A TPE, 0.280 L de un gas pesan 0.400 g. Calcule la masa
molar del gas.

A 741 torr y 44°C, 7.10 g de un gas ocupan un volumen de
5.40 L ;Cual es la masa molar del gas?

Las moléculas de ozono en la estratosfera absorben una
buena parte de la radiacidén solar nociva. La temperatura y
presion tipicas del ozono en la estratosfera son 250 Ky 1.0
X 107 atm, respectivamente. ;Cudntas moléculas de ozo-
no estdn presentes en 1.0 L de aire en estas condiciones?
Suponiendo que el aire contiene 78% de N,, 21% de O, y
1% de Ar, todos en volumen, ;cudntas moléculas de cada
tipo de gas estan presentes en 1.0 L de aire a TPE?

Un recipiente de 2.10 L contiene 4.65 g de un gas a 1.00
atmy 27.0°C. q) Calcule la densidad del gas en gramos por
litro. b) (Cuadl es la masa molar del gas? Suponga un com-
portamiento ideal.

Calcule la densidad del bromuro de hidrégeno (HBr) ga-
se0so en gramos por litro a 733 mmHg y 46°C.

Un cierto anestésico contiene 64.9% de C, 13.5% de H y
21.6% de O en masa. A 120°C y 750 mmHg, 1.00 L del
compuesto gaseoso pesa 2.30 g. ;Cudl es la férmula
molecular del compuesto?

Un compuesto tiene la férmula empirica SF,. A20°C, 0.100
g del compuesto gaseoso ocupan un volumen de 22.1 mL 'y
ejercen una presién de 1.02 atm. ;Cudl es la formula
molecular del gas?

La estequiometria de los gases

Problemas

5.49

5.50

Un compuesto de P y F se analizé de la siguiente manera:
Se calentaron 0.2324 g del compuesto en un recipiente de
378 cm’ transformandolo todo en gas, el cual tuvo una
presion de 97.3 mmHg a 77°C. Enseguida, el gas se mez-
¢cl6 con una disolucién de cloruro de calcio y todo el F se
transformé en 0.2631 g de CaF,. Determine la férmula
molecular del compuesto.

Una cantidad de 0.225 g de un metal M (masa molar =27.0
g/mol) liberé 0.303 L de hidrégeno molecular (medido a
17°C y 741 mmHg) al reaccionar con un exceso de 4cido
clorhidrico. Deduzca a partir de estos datos la ecuacidn
correspondiente y escriba las férmulas del 6xido y del
sulfato de M.



5.51

5.52

5.53

5.54

(Qué masa de NH,Cl sélido se formé cuando se mezclaron
73.0 g de NH, con una masa igual de HC1? ;Cudl es el
volumen del gas remanente, medido a 14.0°Cy 752 mmHg?
(De qué gas se trata?

Al disolver 3.00 g de una muestra impura de carbonato de
calcio en dcido clorhidrico se formaron 0.656 L de didxido
de carbono (medido a 20.0°C y 792 mmHg). Calcule el
porcentaje en masa del carbonato de calcio en la muestra.
Plantee las suposiciones.

Calcule la masa en gramos de cloruro de hidrégeno que se
forma cuando 5.6 L. de hidrégeno molecular, medido a TPE,
reacciona con un exceso de cloro molecular gaseoso.

El etanol (C,H;OH) se quema en el aire:

C.H;0H()) + O,(g) — CO,(g) + H,0()

Haga el balance de la ecuacion y determine el volumen de
aire en litros a 35.0°C y 790 mmHg que se requieren para
guemar 227 g de etanol. Suponga que el aire contiene 21.0%
dc O, en volumen.

Ley de Dalton de las presiones parciales

Preguntas de repaso

5.55

5.56

Enuncie la ley de Dalton de las presiones parciales y expli-
que qué es la fraccion molar. ;La fraccién molar tiene uni-
dades?

Una muestra de aire sélo contienc nitrégeno y oxigeno ga-
seosos, cuyas presiones parciales son 0.80 atm y 0.20 atm,
respectivamente. Calcule la presién total y las fracciones
molares de los gases.

Problemas

5.57

5.58

5.59

5.60

5.61

Una mercla de gases contiene 0.31 moles de CH,,
0.25 moles de C,H, ¥ 0.29 moles de C,H;. La presién total
es 1.50 atm. Calcule las presiones parciales de los gases.
Un matraz de 2.5 L a 15°C contiene una mezcla de N,, He
y Ne a presiones parciales de 0.32 atm para N,, 0.15 atm
para He y 0.42 atm para Ne. a) Calcule la presién total de la
mezcla. b) Calcule el volumen en litros a TPE que ocupa-
rdn el He y el Ne si el N, se elimina selec-tivamente.

El aire seco cerca del nivel del mar tiene la siguiente com-
posicién en volumen: N,, 78.08%; O,, 20.94%; Ar, 0.93%;
CO,, 0.05%. La presion atmostérica es 1.00 atm. Calcule
a) la presion parcial de cada gas en atm y b) la concentra-
cioén de cada gas en moles por litro a 0°C. (Sugerencia:
como el volumen es proporcional al nimero de moles pre-
sentes, Jas fracciones molares de los gases se pueden ex-
presar como relaciones de voliimenes a la misma tempera-
tura y presion.)

Una mezcla de helio y nedn gaseosos se recolectd sobre
agua a 28.0°C y 745 mmHg. Si la presion parcial del helio
es 368 mmHg, ;cudl es la presion parcial del nedn? (La
presion de vapor de agua a 28°C = 28.3 mmHg.)

Un trozo de sodio metdlico reacciona completamente con
agua del modo siguiente:

2Na(s) + 2H,0(/) — 2NaOH(ac) + Hy(g)

5.62

5.63

5.64
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El hidrégeno gaseoso generado se recoge sobre agua a
25.0°C. El volumen del gas es de 246 mL. medido a 1.00
atm. Calcule el ndmero de gramos de sodio consumidos en
la reaccién.(La presion de vapor de agua a 25.0°C =0.0313
atm.)

Una muestra de zinc metdlico reacciona completamente con
un exceso de dcido clorhidrico:

Zn(s) + 2HClac) — ZnCly(ac) + Ho(g)

El gas hidrégeno generado se recoge sobre agua a 25.0°C
por medio de un dispositivo semejante al que se muestra en
la figura 5.15. El volumen del gas es 7.80 L y la presion cs
0.980 atm. Calcule la cantidad de zinc metélico (en gra-
mos) consumido en la reaccion. (Presién de vapor de agua
a25°C =23.8 mmHg).

Elhelio se mezcla con oxigeno gaseoso para bucear a gran-
des profundidades en el mar. Calcule el porcentaje en volu-
men de oxigeno gaseoso en la mezcla si un buzo tiene que
sumergirse a una profundidad en la que la presion total es
de 4.2 atm. La presién parcial del oxigeno se mantiene a
0.20 atm a esta profundidad.

Una muestra de amoniaco gaseoso (NH;) se descompone
completamente en nitrégeno e hidrégeno gaseosos sobre
lana de hierro caliente. Si la presién total es de 866 mmHg,
calcule las presiones parciales de N, e H,.

La teoria cinética molecular de los gases

Preguntas de repaso

5.65

5.66

5.67

5.68

5.69

5.70

¢ Cudles son las suposiciones bdsicas de la teoria cinética
molecular de los gases?

Como explica la teorfa cinética molecular las siguientes
leyes: de Boyle, Charles, Avogadro y Dalton de las presio-
nes parciales?

¢ Qué expresa la curva de distribucion de velocidades de
Maxwell? ;Tal teoria funcionaria para una muestra
de 200 moléculas? Explique.

Escriba la expresién de la raiz de la velocidad cuadrética
media para un gas a temperatura 7. Defina cada término de
la ecuacién e indique las unidades que se utilizan en los
calculos.

(Cudl de los siguientes enunciados es correcto? a) El calor
se produce por el choque entre las moléculas de los gases.
b) Cuando un gas se calienta, las moléculas chocan entre si
con més frecuencia.

El hexafluoruro de uranio (UF,) es un gas mucho mds pe-
sado que el helio. Sin embargo, a una lemperatura dada, las
energias cinéticas promedio de las muestras de los dos ga-
ses son iguales. Explique.

Problemas

571

5.72

Compare los valores de las raices de la velocidad cuadritica
media del O,y del UF, a 65°C.

La temperatura en la estratostera es de -23°C. Calcule las
raices de la velocidad cuadrética media de las moléculas de
N,, O, y O; en esta region.
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5.73

5.74
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La distancia promedio que recorre una molécula entre coli-
siones sucesivas se conoce como la trayectoria libre pro-
medio. Para una cantidad dada de un gas, ;en qué forma
depende la trayectoria libre promedio de: a) la densidad,
b) la temperatura a volumen constante, c) la presién a tem-
peratura constante, d) el volumen a temperatura constante
y e) el tamaiio de los 4tomos?

A cierta temperatura, las velocidades de seis moléculas ga-
seosas en un recipiente son de 2.0, 2.2,2.6,2.7,33y 3.5
m/s. Calcule la raiz de la velocidad cuadritica media y la
velocidad promedio de las moléculas. Estos dos valores
promedio estdn muy cercanos, pero el valor de la raiz de la
velocidad cuadrética media siempre es mayor. ;Por qué?

Desviacion del comportamiento ideal

Preguntas de repaso

5.75

5.76

5.77

5.78

Mencione dos evidencias para mostrar que los gases no se
comportan en forma ideal en todas las condiciones.

(En cudles de las siguientes condiciones se esperarfa que
un gas se comportara en forma casi ideal? g) Temperatura
elevada y presion baja, b) temperatura y presion elevadas,
¢) baja temperatura y presion elevada, d) temperatura y
presion bajas.

Escriba la ecuacion de van der Waals para un gas real. Ex-
plique los términos que corrigen la presién y el volumen.
a) Un gas real se introduce en un matraz de volumen V. El
volumen corregido del gas ;es mayor o menor que V? b) El
amoniaco tiene un valor de ¢ mayor que el del neén (véase
tabla 5.4). ;Qué se concluye acerca de la fuerza relativa de
las fuerzas de atraccién entre las moléculas de amoniaco y
entre los d4tomos de ne6n?

Problemas

5.79

5.80

Con la utilizacion de los datos de la tabla 5.4, calcule la
presion ejercida por 2.50 moles de CO, confinados en un
volumen de 5.00 L a 450 K. Compare la presion con la que
predice la ecuacion del gas ideal.

A 27°C, 10.0 moles de un gas contenido en un recipiente
de 1.50 L ejercen una presion de 130 atm, ;es éste un gas
ideal?

Problemas complementarios

5.81

5.82

5.83

Discuta los siguientes fenémenos en términos de las leyes
de los gases: @) el aumento en la presién de la llanta de un
automovil en un dia caluroso, b) la “explosion” de una bol-
sa de papel inflada, c) la expansién de un globo climatico
al elevarse en el aire, d) el fuerte sonido que hace un foco al
romperse.

En las mismas condiciones de temperatura y presion, ;cudl
de los siguientes gases se comportard mas idealmente: Ne,
N, o CH,? Explique.

La nitroglicerina, un compuesto explosivo, se descompone
de acuerdo con la ecuacién

4C,H,(NO,)5(s) = 12CO,(g) + 10H,0(g) + 6N,(g) +
O,(g)

5.84

5.85

5.86

5.87

5.90

591

5.92

5.93

UNTREF VIRTUAL | 44

Calcule el volumen total de los gases recolectados a 1.2
atm y 25°C a partir de 2.6 X 107 g de nitroglicerina. ;Cué-
les son las presiones parciales de los gases en estas condi-
ciones?

Laférmula empirica de un compuestoes CH. A200°C,0.145
g de este compuesto ocupan un volumen de 97.2 mL a una
presién de 0.74 atm. ; Cudl es la férmula molecular del com-
puesto?

Cuando se calienta el nitrito de amonio (NH,NO,), éste se
descompone para formar nitrogeno gaseoso. Esta propie-
dad se utiliza para inflar algunas pelotas de tenis. a) Escri-
ba una ecuaeion balanceada para la reaccion. b) Calcule la
cantidad (en gramos) de NH,NO, necesaria para inflar una
pelota de tenis a un volumen de 86.2 mL a 1.20 atm y 22°C.
El porcentaje en masa de bicarbonato (HCO5) en una table-
ta de Alka-Seltzer es de 32.5%. Calcule el volumen (en mL)
de CO, generado a 37°C y 1.00 atm cuando una persona
ingiere una tableta de 3.29 g. (Sugerencia: 1a reaccién ocu-
rre entre el HCO;™ y el HC1 del estémago.)

El punto de ebullicién del nitrégeno liquido es —196°C. Con
s6lo esta informacion. ; cree que el nitrégeno es un gas ideal?
En el proceso metalirgico del refinamiento de niquel, el
metal primero se combina con monéxido de carbono para
formar tetracarbonilo niquel, el cual es un gas a 43°C:

Ni(s) + 4CO(g) — Ni(CO)4(g)

Esta reaccion separa el niquel de otras impurezas sélidas.
a) A partir de 86.4 g de Ni, calcule la presién de Ni(CO), en
un recipiente con un volumen de 4.00 L. (Suponga que la
reaccién anterior es completa.) b) A temperaturas por arri-
ba de 43°C, la presion del gas aumenta mucho més rdpido
que lo que predice la ecuacién del gas ideal. Explique.

La presion parcial del diéxido de carbono varfa con las es-
taciones. ;Esperaria que la presién parcial en el hemisferio
Norte fuera mayor en el verano o en el invierno? Explique.
Una persona adulta sana exhala alrededor de 5.0 X 10 mL
de una mezcla gaseosa en cada respiracién. Calcule el ni-
mero de moléculas presentes en este volumen a 37°Cy 1.1
atm. Enumere los componentes principales de esta mezcla
gaseosa.

Al bicarbonato de sodio (NaHCO,) se le llama polvo para
hornear, ya que cuando se calienta libera diéxido de carbo-
no gaseoso, el responsable de que se inflen las galletas, las
donas y el pan. a) Calcule el volumen (en litros) de CO,
producido al calentar 5.0 g de NaHCO, a 180°C y 1.3 atm.
b) El bicarbonato de amonio (NH,HCO,) también se ha
utilizado para el mismo fin. Sugiera una ventaja.y desven-
taja al usar NH;HCO; en lugar de NaHCO, para hornear.
Un barémetro que tiene un drea de seccion transversal de
1.00 cm?, a nivel del mar mide una presién de 76.0 cm de
mercurio. La presion ejercida por esta columna de mercurio
es igual a la que ejerce todo el aire en 1 cm? de la superficie
de la Tierra. Si la densidad del mercurio es de 13.6 g/mLy
el radio promedio de la Tierra es de 6 371 km, calcule la
masa total de la atmésfera de la Tierra en kilogramos. (Su-
gerencia: el 4rea superficial de una esfera es 477, donde r
es el radio de la esfera.)

Algunos productos comerciales que se usan para destapar
cafierfas contienen una mezcla de hidréxido de sodio y pol-
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vo de aluminio. Cuando la mezcla se vierte en un drenaje
tapado, ocurre la siguiente veaccion
2NaOH((uc)

2AlGs 1 + 6H,O(y — 2NaANOH) (ac) +

3Hy(g)

El calor generado en esta reaccion ayuda a derretir los soli-
dos. como la grasa, que obstruyen la cafleria. y el gas hi-
drégeno liberado remueve los sélidos que tapan el drenaje.
Calcule el volumen de H, formado a TPE si 3.12 g de Al se
tratan con un exceso de NaOH.

El volumen de una muestra de HCI gascoso puro fue de
189 mL a 25°C y 108 mmHg. Se disolvié completamente
en unos 60 mL de agua y se valord con una disolucion de
NaOH. Se requirieron 15.7 mL de esta disolucion para neu-
tralizar el HCI. Calcule la molaridad de la disolucién de
NaOH.

pano (L

H,) se quema en oxigeno para producir
diuX
ecuacién balanceada de la reaccidn. by Caleule el nimero
de litros de dioxido de carbono medidos a TPE que se for-
marfan a partir de 7.45 g de propano.

Considere el siguicnte aparato. Calcule las presiones par-
ctules de helio y de nedn después de abrir la valvula. La
temperatura permanece constante a 167C.

de carbono gaseoso y vapor de agua. aj Escriba la

He Ne
2L A4
0.63 atm 2.8 atm

El ¢xido nitrico (NO) reacciona con el oxigeno molecular
COmO Sigue:

2NO(g) + O,(g) — 2NOa(g)

En un principio, el NO y el O, estdn separados como se
muestra a continuacion. Cuando se abre la vilvula, la reac-
cion ocurre rapida y completamente. Determine qué gases
permanecen al final y calcule sus presiones parciales. Su-
ponga que fa temperatura permanece constante a 25°C.

NO 0,

400L a
0.500 atm

200La
1.00 atm

Considere el aparato que se muestra a continuacion. Cuan-
do una pequena cantidad de agua se introduce cn el matraz
oprimiendo el bulbo del gotero, el agua sube rdpidamente
por el tubo de vidrio. Explique esta observacion. (Sugeren-
ciec: el cloruro de tudrdgeno gaseoso es soluble en agua.)
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5.99 Describa como mediria. por medios fisicos o quimicos, las
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./\_tmm\*- de Bi i

presiones parcidles de una mezcla de gases de la siguiente
composicion: @) CO.y H,. h) He y N

Un cierto hidrato tiene la tormula MeSO, + xH.O. Se ca-
lienta en un horno una cantidad de 54.2 g del compuesto
con ¢l fin de secarlo. Caleule x st el vapor generado ejerce
una presién de 24.8 ativen un recipiente de 2.00 L a 1207C,
Unamezcelade Na.CO, vy MgCO; con una masa de 7.0
trata con un exceso de dcido clorhidrico. EICO, gaseoso gue
se genera ocupa unvolumende 1.67 La .24 atmy 26°C. A
partir de estos datos. calcule la composicion porcentual en
masa de Na,CO; en la mezcla.

El siguiente aparato se utiliza para medir la velocidad atd-
mjca y molecular. Suponga que un haz de dtomos de un
metal se dirige hacia un cilindro rotatorio al vacio. Un pe-
quefio orificio en el cilindro permite que los dtomos hagan
colisién en el drea blanco. Como el cilindro esta girando,
los dtomos que viajan a distintas velocidades chocurin en
distintas posiciones del blanco. Con el tiempo, s¢ deposita-
rd una capa del metal en el drea blanco, y la variacién cn su
espesor corresponderd a la distribucion de velocidad de
Maxwell. En un experimento se encontrd que a 8507C, al

ounos dtomos de bismuto (B1) chocaron en el blanco en un
punto situado a 2.80 cm de Ja mancha opuesta a la abertura
Siel didmetro def cilindro es de 15.0 con y gira a 130 revo-
luciones por segundo. @) Calcule Ja velocidad (my/s) a la
cual se mueve el blanco. (Sugerencia: la circunierencia de
un circulo estd dada por 27r, donde res el radio.) &) Caleule
el tiempo (en segundos) que toma al blanco viajar 2.80 cm.
¢) Determine la velocidad de los dtomos de Bi. Compare
los resultados del inciso ¢) con tos obtenidos para la w,, del
Bia 850°C. Explique la diferencia.

1ose

Cilindro giratorio

p :

/ 7 Blanco

Rendija /I'-\ !

"/
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S 10.00 g de agua se introducen en un matraz a vacio con
un volumen de 2.500 L a 65°C, calcule la masa de agua
evaporada. (Sugerencia: suponga que el volumen del agua
lfquida remanente es despreciable; la presion del vapor de
agua a 65°C es de 187.5 mmHg.)

El oxigeno comprimido se vende en el comercio en cilin-
dros metalicos. Siun cilindro de 120 L se llena con oxiac
no a una presién de [32 atm a 22°C, ;cudl ¢s la masa de O,
presente? ;Cudntos litros de este ous a 1.00 atm y 22°C
produciria el cifindro? (Suponga un comportamiento ideal
del gas.)

Cuando se cuecen huevos duros. a veces sc rompe el casca-
ron debido a su rdpida expansion térmica a temperaturas
elevadas. Sugiera otra causa.

Se sabe que el etileno (C.H,) gaseoso que despiden las fru-
tas es el responsable de que maduren. Con esta informa-
cion, explique por qué una penca de platanos madura mds
rapido en una bolsa de papel cerrada que en un frutero.
Anualmente se utilizan alrededor de 8.0 X 10° toneladas
de urea [(NH,),COJ como fertilizante. La urea se prepara a
partir de didxido de carbono y amoniaco (los productos son
urea y vapor de agua), a 200°C en condiciones de presion
elevada. Calcule el volumen necesario de amoniaco (en li-
tros) medido a 150 atm para preparar 1.0 toneladas de urea.
Algunos boligrafos tienen un pequeiio orificio en el cuerpo
de la pluma. (Para qué sirve este orificio ?

Las leyes de los gases son de vital importancia para los
buzos. l.a presion ejercida por 33 ples de agua del mar equi-
vale a | atm de presion. ¢) Un buzo asciende rapidamente a
la superficie del agua de una profundidad de 36 pies sin
sacar el aire de sus pulmones. (En qué fuctor aumentard el
volumen de sus pulmones durante el ascenso? Suponga que
la temperatura es constante. ) La presion parcial de oxige-
no en el aire es de 0.20 atm aproximadamente. (L] aire tie-
ne 20% de oxigeno en volumen.) En el bucco profundo, la
composicion del aire que respira el buzo debe cambiarse
para mantener esta presion parcial. ; Cudl debe ser el conte-
nido de oxigeno (en por ciento en volumen) cuando la
presion total ejercida sobre el buzo es de 4.0 atm? (A tem-
peratura y presién constantes. el volumen de un gas es di-
rectamente proporcional al nimero de moles de los gases.)
(Sugerencia: Véase La quimica en accion de la pagina 180.)
El 6x1do nitroso (N,O) se puede obtener por la descompo-
sicion térmica del nitrato de amonio (NH,NO,). @) Escriba
una ecuacion balanceada de la reaccidn. b) En un cierio
experimento, un estudiante obtiene 0.340 L de gas a 718
mmHg y 24°C. Siel gas pesa 0.580 g, calcule el valor de la
constante de los gases.

Se etiquetan dos recipientes Ay B. El recipiente A contiene
NH, gaseoso a 70°C y el B contiene Ne gaseoso a Ja misma
temperatura. Si la energia cinética promedio del NH, e« 7.1
X 10 *' J/molécula. caleule Ja velocidad cuadrdtica media
de los dtomos de Ne en m'/s".

. Cudl de las siguientes moléculas tiene el mayor valor de
a: CH,, F,, C,H, 0 Ne?

El siguiente es un procedimiento simple, aunque rudimen-
tario. para medir la masa molar de un gas. Un liquido con
una masa de 0.0184 ¢ se introduce en una jeringa, como la
que sec muestra abajo. mnyectdindolo a través de la punta de

5.117
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hule con una aguja hipodérmica. La jeringa s transtiere a
un bafio que tiene una temperatura de 45°C para evaporar
el Hiquido. El volumen final del vapor (medido par el des-
plazamiento del ¢mbolo hucia la punta) es de 5.58 mL y la
presion atmosférica es de 760 mmHg. Dado que la formula
empfrica del compuesto es CHao determine T masa molar
del compuesto.

Tapon de hule

En 1995, un hombre se asfixid cuando caminaba por una
mina abandonada en Inglaterra. En esc momento hubo una
cafda brusca de la presion atmositérica debido a un cambio
climitico. Sug
hombre.

cudl pudo ser Li cansa de la muerte del

Los 6xidos dcidos tales como el didxido de carbono reac-
cionan con Oxidos basicos como el dxido de caleio (CaO) y
el 6xido de bario (BaO) para formar sales (carbonatos me-
talicos). «) Escriba las ecuaciones que representen estas dos
reacciones. ) Una estudiante coloca una mezela de BaO'y
Ca0 que ticne una masa de 4.88 gen un matraz de 1.46 L
que conticne dioxido de carbono gascoso a 35°C y 746
mmHg. Después de que la reacciédn se completd. encuentra
que la presion del CO, se redujo a 252 mmHg. Calcule la
composicion porcentual en masa de la mezcla. Considere
que los volitmenes de los solidos son despreciables.

a) . Qué volumen de aire o 1.0 atm y 22°C se necesita para
[lenar un neumdtico de bicicleta de 0.98 L a una presion de
5.0 atn a la misma teperatura? (Observe que 5.0 atm es
la presion manométrica, que es la diferencia entre la pre-
sion en el neumitico y la presion atmostérica. La presidn
del neumdtico antes de mnllarlo era de 1.0 atm.) b) (Cuadl e
la presion total en el neumdtico cuando et mandmetro mar-
ca 5.0 atm? ¢) El neumdtico se infla llenando ¢! cilindro de
und bomba manual con aire a 1.0 atm y luego. por compre-
ston del gas enel cilindro, se agrega todo el atre de la bom-
ba al aire en el neumadtico. Si el volumen de la bombu es
33% del volumen del neumdtico, ;cudl es la presidn
manométrica en el neumdtico después de tres bombeos com-
pletos? Suponga que la temperatura es constante.

La mdquina de un automaévil de carreras produce mondxido
de carbono (CO), un gas téxico, a una velocidad de unos
188 g de CO por hora. Un auto se deja encendido en un
estacionamiento mal ventilado que tiene 6.0 m de largo,
4.0 m de ancho y 2.2 m de altura a 20°C. @) Calcule la
velocidad de produccion de CO en moles por minuto. 5)
. Cudnto tiempo tomaria acumular una concentracion letal
de CO de | 000 ppmyv (partes por millon en volumen)?

El espacio interestelar contience principalmente dtomos de
hidrégeno a una concentracion aproximada de | dtomofem”.
a) Calcule la presion de los dtomos de H. 5) Calcule el vo-
lumen (en litros) que contiene 1.0 g de dtomos de H. La
temperatura es 3 K.
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En la cima del Monte Everest, la presion atmosférica es de
210 mmHg y la densidad del aire es 0.426 kg/m’. a) Dado
que la masa molar del aire es de 29.0 g/mol, calcule la tem-
peratura del aire. ») Suponiendo que no cambia la compo-
sicién del aire, calcule la disminucién porcentual del oxi-
geno gaseoso desde el nivel del mar hasta la cima de esta
montafia.

La humedad relativa se define como la relacién (expresada
como porcentaje) entre la presidn parcial del vapor de agua
en el aire y la presién del vapor en equilibrio (véase tabla
5.3) a una temperatura dada. En un dia de verano en Caro-
lina del Norte, la presion parcial del vapor de agua en el aire
es de 3.9 X 10°Pa a 30°C. Calcule la humedad relativa.
En las mismas condiciones de presién y temperatura, ;por
qué un litro de aire himedo pesa menos que un litro de aire
seco? En el pronéstico meteoroldgico, la llegada de un frente
de onda de baja presién comiinmente significa lluvia perti-
naz. Explique por qué.

El aire que entra a los pulmones termina en finos sacos
llamados alveolos. Desde aqui el oxigeno se difunde hacia
la sangre. El radio promedio del alveolo es de 0.0050 cm y
el aire en su interior contiene 14% de oxigeno. Suponiendo
que la presién dentro del alveolo es de 1.0 atm y la tempe-
ratura es de 37°C, calcule el nimero de moléculas dé oxi-
geno en uno de los alveolos. (Sugerencia: el volumen de
una esfera de radio res § 7))

Un estudiante rompe un termémetro y se derrama la mayor
parte del mercurio (Hg) sobre el piso del laboratorio, cuyas
medidas son 15.2 m de largo, 6.6 m de ancho y 2.4 m de
altura. @) Calcule la masa de vapor de mercurio (en gra-
mos) en la habitacién a una temperatura de 20°C. b) ;La
concentracion de vapor de mercurio sobrepasa la norma de
la calidad del aire de 0.050 mg Hg/m>? ¢) Una manera de
limpiar pequeiias cantidades de mercurio derramado con-
siste en rociar polvo de azufre sobre el metal. Sugiera una
razén fisica y quimica para esta accién. La presién del va-
por de mercurio a 20°Ces 1.7 X 107 atm.

El nitrégeno forma varios 6xidos gaseosos. Uno de ellos
tiene una densidad de 1.33 g/LL medida a 764 mmHg y
150°C. Escriba la férmula del compuesto.

El diéxido de nitrégeno (NO,) no se puede obtener en for-
ma pura en la fase gaseosa porque existe como una mezcla
de NO, y N,O,. A 25°C y 0.98 atm, la densidad de esta
mezcla gaseosa es de 2.7 g/L. ; Cudl es la presidn parcial de
cada gas?

La quimica en accién de la pagina 188 describe el enfria-
miento de vapor de rubidio a 1.7 X 107 K. Calcule la raiz
de la velocidad cuadrética media y la energia cinética pro-
medio de un dtomo de Rb a esta temperatura.

El hidruro de litio reacciona con agua como sigue:

LiH(s) + H,0(]) — LiOH(ac) + H,(g)

Durante la Segunda Guerra Mundial, los pilotos de Esta-
dos Unidos llevaban tabletas de LiH. En caso de un inespe-
rado accidente en el mar, las tabletas de LiH reaccionarian
con el agua del mar y se llenarian sus chalecos y botes sal-
vavidas con hidrégeno gaseoso. ;Cuintos gramos de LiH
se necesitarian para llenar un salvavidas de 4.1 L a 0.97
atmy 12°C?
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La atmésfera de Marte estd compuesta principalmente de
diéxido de carbono. La temperatura de la superficie tiene
220 K y la presién atmosférica unos 6.0 mmHg. Tomando
estos valores como “TPE marcianas”, calcule el volumen
molar en litros de un gas ideal en Marte.

La atmdsfera de Venus estd compuesta de 96.5% de CO,,
3.5%.de N, y 0.015% de SO, en volumen. Su presién at-
mosférica estdndar es 9.0 X 10° Pa. Calcule las presiones
parciales de los gases en pascales.

Una estudiante intenta determinar el volumen de un bulbo
como el que se muestra en la pagina 171, y éstos son sus
resultados: masa del bulbo llenado con aire seco a 23°C y
744 mmHg = 91.6843 g; masa del bulbo al vacio =91.4715
g. Suponga que la composicién del aire es 78% de N,, 21%
de O, y 1% de argén. ;Cudl es el volumen (en mililitros)
del bulbo? (Sugerencia: primero calcule la masa molar pro-
medio del aire, como se muestra en el problema 3.128).
Aplique sus conocimientos de la teoria cinética de los ga-
ses a las siguientes situaciones. a) Dos matraces de volu-
menes V, y V, (donde V, > V) contienen el mismo niimero
de dtomos de helio a igual temperatura. i) Compare las rai-
ces de la velocidad cuadritica media (rms) y las energias
cinéticas promedio de los dtomos de helio (He) en los ma-
traces. ii) Compare la frecuencia y la fuerza con las cuales
chocan los dtomos de He con las paredes de los recipientes.
b) En dos matraces que tienen el mismo volumen se coloca
un niimero igual de 4tomos de He a las temperaturas 7, y T,
(donde T, > T)). i) Compare las raices de la velocidad
cuadratica media de los dtomos en los dos matraces. ii)
Compare la frecuencia y la fuerza con las cuales chocan los
4tomos de He con las paredes de los recipientes. ¢) Un mis-
mo nimero de 4tomos de He y de nedn (Ne) se colocan en
dos matraces de igual volumen, y la temperatura de ambos
gases es de 74°C. Discuta la validez de los siguientes enun-
ciados: i) La raiz de la velocidad cuadritica media del He
es igual a la del Ne. ii) Las energias cinéticas promedio de
los dos gases son los mismos. iii) La raiz de la velocidad
cuadratica media de cada dtomo de He es 1.47 X 10° m/s.
Se ha dicho que en cada respiracién tomamos, en prome-
dio, moléculas que una vez fueron exhaladas por Wolfgang
Amadeus Mozart (1756-1791). Los siguientes calculos de-
muestran la validez de este enunciado. @) Calcule el nime-
ro total de moléculas en la atmésfera. (Sugerencia: utilice
el resultado del problema 5.92 y use el valor de 29.0 g/mol
para la masa molar del aire.) b) Suponiendo que el volu-
men de aire de cada respiracion (inhalado o exhalado) es
de 500 mL, calcule el nimero de moléculas exhaladas en
cada respiracién a 37°C, que es la temperatura corporal.
¢) Si Mozart vivid exactamente 35 afios, ;cudntas molécu-
las exhalé en este periodo? (Una persona promedio respira
12 veces por minuto.) d) Calcule la fracciéon de moléculas
en la aumdsfera que fueron exhaladas por Mozart. ; Cuén-
tas moléculas de Mozart respirarfamos con cada inhalacién
de aire? ¢) Enumere tres suposiciones importantes en estos
calculos.

Tomando en cuenta la figura 5.21 explique lo siguiente:
a) ;Por qué las curvas caen por debajo de la linea horizontal
que representa a un gas ideal, a presiones bajas y por qué
ascienden por encima de la linea horizontal a presiones al-
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tas? b) ; Por qué todas las curvas coinciden en 1 a presiones
muy bajas? ¢) Cada curva presenta una interseccion con la
linea horizontal, que es la que representa a un gas ideal.
¢ Esto significa que en ese punto el gas tiene un comporta-
miento ideal?

Calcule la distancia (en nanometros) entre las moléculas de
vapor de agua a 100°C y {.0 atm. Suponga un comporta-
miento ideal. Repita el cdlculo para el agua liquidaa 100°C,
si la densidad del agua a esa temperatura es 0.96 g/cm’.
Comente los resultados obtenidos. (Suponga que las molécu-
las de agua son esferas con un didmetro de 0.3 nm.) (Suge-
rencia: Calcule primero la densidad de las moléculas de
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agua. Luego, convierta esta densidad a densidad lineal, es
decir, el nimero de moléculas en una direccién.)

5.135 ;Cual de los gases nobles no tiene un comportamiento ideal
en ninguna circunstancia? ;Por qué?

Respuestas a los ejercicios

5.1 0.986 atm. 5.2 39.3 kPa. 5.3 4.46 3 10’ mmHg. 5.4 192 K, o
-81°C.5.59.29L.5.630.6 L. 5.7 2.6 atm. 5.8 0.68 atm. 5.9 13.1 g/
L.5.1044.1 g/mol. 5.11 B,H,. 5.1296.9 L. 5.134.75 L. 5.140.338
M. 515 CH,: 1.29 atm; C,H,: 0.0657 atm; C,H;: 0.018] atm. 5.16
0.0653 g. 5.17 321 m/s. 5.18 30.0 atm; 45.5 atm utilizando la ecua-
cién de un gas ideal.





