GASES IDEALES

Ecuaciones de estado

El estado de una cierta masa m de sustancia está determinado por su presión p, su volumen V y su temperatura T. En general, estas cantidades no pueden variar todas ellas independientemente. Existe una relación funcional entre estas cantidades, que puede representarse como
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Esto se expresa diciendo que el volumen de determinada masa de sustancia depende de la presión, la temperatura y la masa.

Cualquier relación de este tipo se denomina ecuación de estado. Normalmente es muy complicado, para una sustancia concreta, expresarla de forma matemática específica. A menudo es útil saber cómo varía una de las magnitudes cuando lo hace alguna otra y se mantienen constantes las demás. Así el coeficiente de compresibilidad (isotérmico) k describe la variación del volumen cuando cambia la presión, para una masa y una temperatura constantes. De igual forma, el coeficiente de dilatación cúbica ( de la variación del volumen cuando cambia la temperatura, para una masa a una presión constante.

El término estado utilizado aquí implica un estado de equilibrio, lo que significa que la temperatura y la presión son iguales en todos los puntos. Por consiguiente, si se comunica calor a algún punto de un sistema en equilibrio, hay que esperar hasta que el proceso de transferencia del calor dentro del sistema haya producido una nueva temperatura uniforme, para que el sistema se encuentre de nuevo en un estado de equilibrio.

El gas ideal

A bajas presiones las ecuaciones de estado de los gases son especialmente sencillas. Podemos variar la presión, el volumen y la temperatura e investigar las relaciones existentes entre estos y la cantidad de sustancia. A menudo conviene medir la cantidad de gas en función del número de moles n en vez de en función de la masa m. Como la masa molecular M es la masa por mol, la masa total m está dada por
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A partir de la medición de la presión, el volumen, la temperatura y el número de moles de distintos gases, se llega a una serie de conclusiones. En primer lugar, el volumen es proporcional al número de moles; si duplicamos al cantidad de gas, manteniendo constantes la presión y la temperatura, el volumen se duplica. En segundo lugar, el volumen varía inversamente con la presión; si duplicamos la presión, manteniendo constantes la temperatura y la cantidad de sustancia, el gas se comprime a la mitad de su volumen inicial. En tercer lugar, la presión es proporcional a la temperatura absoluta; si duplicamos la temperatura absoluta, manteniendo constantes el volumen y la cantidad de sustancia, la presión se duplica.

Estas conclusiones pueden resumirse de forma clara en una sola ecuación de estado:

[image: image3.wmf]V

f

p

T

m

=

(

,

,

)


Sería de esperar que la constante de proporcionalidad R tuviera valores diferentes para distintos gases; sin embargo, tiene el mismo valor para todos, al menos a temperatura suficientemente alta y baja presión. Esta cantidad se denomina constante universal de los gases. El valor numérico de R depende de las unidades en que se expresan p, V, n y T. El adjetivo “universal” significa que R tiene el mismo valor para todos los gases en cualquier sistema de unidades. Su valor es:

· En el sistema mks: R = 8.314 (N / m2) . m3  / mol K = 8.314 J / mol  K

· En el sistema cgs: R = 8.314*107 (din / cm2). cm3 / mol K  = 8.314*107 erg / mol K

· En todos los sistemas, expresado en calorías: R= 1.99 cal / mol  K

· En cálculos químicos: R= 0.08207 lt . atm / mol  K

Definamos ahora un gas ideal como aquel que verifica exactamente la ecuación de estado para todas las presiones y temperaturas. Como sugiere el término, el as ideal es un modelo idealizado que representa muy bien el comportamiento de los gases en algunas circunstancias y peor en otras. En general, el comportamiento de un gas se aproxima más al modelo de gas ideal a muy bajas presiones, cuando las moléculas están separadas entre sí.

En la siguiente figura se muestran las desviaciones en relación con el comportamiento del gas ideal; en ella se ha representado la razón pV/nT en función de p y T. Esta cantidad es constante para un gas ideal, pero para gases reales varía cada vez más a medida que disminuye la temperatura. A temperatura suficientemente alta y baja 
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presión, esta razón tiende al valor R de un gas ideal.

Para una masa dada de un gas ideal, el producto nR es constante, y por tanto, pV/T también lo es. Entonces si los subíndices 1 y 2 designan dos estados de la misma masa de un gas, pero a presiones, volúmenes y temperaturas diferentes,
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Si las temperaturas T1 y T2 son iguales, entonces:
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El hecho de que a temperatura constante el producto de la presión por el volumen de una masa de gas dada es prácticamente constante, fue descubierto experimentalmente por Robert Boyle en 1660, y la ecuación se denomina ley de Boyle. Aunque es exactamente cierta (por definición) para un gas ideal, solamente es aproximada en el caso de los gases reales y no es una ley fundamental como las leyes de Newton o la de la conservación de la energía.

Ejemplo 1

Hállese el volumen de un mol de un gas ideal cualquiera en condiciones normales de temperatura y presión, esto es a 1 atm y 0°C.
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Solución: En unidades SI, p = 1atm = 1.013 * 105 Pa y T= 273 K. Así:

Utilizando litros y atmósferas:
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Superficie pVT para un gas ideal
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Como la ecuación de estado para una masa dada de una sustancia es una relación entre las tres variables p, V, y T, define una superficie en un sistema de coordenadas rectangulares en el que p, V y T están representadas a lo largo de tres ejes. En la figura se muestra la superficie pVT de un gas ideal. Las líneas negras de la superficie muestran la relación entre p, y V cuando T es constante (ley de Boyle), las líneas discontinuas la relación entre V y T cuando p es constante, y las líneas grises la relación entre p y t cuando V es constante. 

A cada posible estado de equilibrio de una cantidad dada de gas le corresponde un punto de la superficie, y a cada punto de la superficie le corresponde un posible estado de equilibrio. El gas no puede existir en un estado que no esté en la superficie.

Superficie pVT para una sustancia real

Aunque todas las sustancias reales se aproximan a los gases ideales a presiones suficientemente bajas, su comportamiento se aleja cada vez más del de un gas ideal a altas presiones y bajas temperaturas. Cualesquiera que sean las circunstancias, la sustancia tiene un ecuación de estado y aunque su forma general es demasiado complicada para expresarla matemáticamente, podemos representarla gráficamente por una superficie pVT. La figura representa una superficie pVT de una sustancia que se dilata al fundirse. La sustancia puede existir en fase sólida, líquida o gaseosa, o en dos fases simultáneamente, o a lo largo de la línea triple en las tres fases.

Para que el diagrama represente las propiedades de una sustancia específica, pero no dependa de la cantidad de sustancia presente, representaremos en el eje del volumen no el volumen total V, sino el volumen específico v, es decir, el volumen por unidad de masa. Así, para un sistema de masa m, 
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El volumen específico es el recíproco de la densidad ρ,

Para relacionar estos diagramas con experiencias ordinarias del comportamiento de sólidos, líquidos y gases, empezaremos por una sustancia en fase sólida en el punto a de la figura. Supongamos que la sustancia está contenida en un cilindro provisto de un pistón móvil sobre el que se ejerce una fuerza constante, de forma que  la presión permanezca constante cuando la sustancia se dilata o se contrae. Tal proceso a presión constante se denomina isobárico y las líneas que representan procesos a presión constante, isóbaras. Pongamos ahora el cilindro en contacto con una fuente calorífica. Al principio del proceso, cuando se comunica calor a un ritmo determinado por la capacidad calorífica específica del sólido, la temperatura de la sustancia se eleva y el volumen aumenta ligeramente a un ritmo determinado por el coeficiente de dilatación volumétrica. Al alcanzar el punto b, la sustancia comienza a fundirse. La temperatura deja de elevarse, aunque se siga suministrando calor. El volumen aumenta cuando la sustancia se funde. Al alcanzar el punto c, toda la sustancia está en la fase líquida. La temperatura comienza de nuevo a elevarse a un ritmo determinado por la capacidad calorífica específica del líquido, y el volumen aumenta a un ritmo determinado por su coeficiente de dilatación volumétrica. Cuando se llega al punto d, la temperatura deja otra vez de aumentar, aunque  se sigue suministrando calor, y comienzan a formarse burbujas de vapor en el cilindro que ascienden a su superficie superior. Como la densidad de la fase de vapor es menor que la del líquido, el volumen aumenta. En el punto e, la sustancia está totalmente en fase de vapor. El aumento de volumen relativo desde d hasta e, salvo a presiones muy elevadas, es mucho mayor que la variación uniforme. Al suministrar más calor, la temperatura se sube de nuevo a un ritmo determinado ahora por la capacidad calorífica específica de la fase de vapor (a presión constante). El volumen aumenta también mucho más rápido que en el caso de las fases sólida o líquida. En este proceso se ha mantenido la presión constante mientras se ha suministrado calor y elevado la temperatura. Este tipo de proceso se denomina isobárico. 

Ahora examinaremos de qué modo la superficie pVT describe el comportamiento de una sustancia, considerando un proceso en el que se aumenta la presión y se mantiene constante la temperatura, a este tipo de proceso se denomina isotermo. Comenzaremos con el estado representado por el punto g. Al aumentar la presión, el volumen disminuye a lo largo de la línea gh; al mismo tiempo fluye calor desde el gas al cuerpo con el que está en contacto; de otra forma, la temperatura del gas se elevaría. Alcanzado el punto h, empiezan a formarse en el cilindro gotas de líquido y continúa disminuyendo el volumen sin necesidad de aumentar más la presión. En el punto j toda la sustancia se ha condensado en la fase líquida. Con un aumento posterior de la presión, el volumen disminuye, pero solo ligeramente, debido a la pequeña compresibilidad de los líquidos. Sin embargo, otra interrupción de la curva tiene lugar en el punto k; comienzan a aparecer cristales de sólido, y el volumen disminuye de nuevo sin aumento de la presión externa. En el punto l, la sustancia ha pasado totalmente a la fase sólida. Un aumento posterior de la presión reduce el volumen del sólido sólo ligeramente, y a menos que la sustancia pueda existir en alguna otra variedad de la fase sólida, no se experimentan más cambios en la fase resultante.

En estos procesos se ha sustraído o suministrado calor continuamente para mantener constante la presión o la temperatura. Si el sistema se aísla térmicamente, de forma que no pueda existir flujo de calor hacia el interior ni hacia el exterior, y si la presión externa se mantiene constante, el sistema permanece en equilibrio. Por consiguiente, en cualquier punto de las superficies sólido – líquido, sólido – vapor o líquido – vapor pueden coexistir dos fases en equilibrio, y a lo largo de la línea triple pueden coexistir las tres fases. 
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Diagrama de fases

Es difícil dibujar y reproducir superficies pVT, y a ve es la información contenida en una de estas superficies se representa por medio de proyecciones de la misma sobre los planos pT o pV. La proyección pT se denomina diagrama de fases. Cada una de las fases de la sustancia puede existir en intervalos de temperatura y presión determinados, y el diagrama de fases pT muestra cuál es la fase correspondiente a cada par de valores de p y T. En la figura se muestra un diagrama de fases típico. En cada punto del diagrama sólo puede existir una fase excepto en los que están sobre las curvas, donde pueden coexistir dos fases en equilibrio de fases. Los puntos situados sobre las curvas representan, por tanto, condiciones bajo las que puede producirse un cambio de fase. 
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Si se calienta una sustancia a presión constante, para por una secuencia de estados representada por los puntos de la línea horizontal de trazos con la indicación (a). Las temperaturas de fusión y ebullición a esta presión son aquellas a las que la línea de trazos corta las curvas de fusión y vaporización, respectivamente. De igual forma, si se comprime la sustancia aumentando la presión mientras se mantiene la temperatura constante (representada por la línea vertical con la indicación (b)), dicha sustancia pasa de vapor a líquido y después a sólido en puntos en que la línea de trazos corta las curvas de vaporización y fusión.

Cuando la presión es suficientemente baja, una sustancia puede pasar directamente de sólido a vapor calentándola a presión constante, como muestra la línea (c). Este proceso, denominado sublimación, tiene lugar donde la línea corta a la curva de sublimación; a esta presión no hay fase líquida. Igualmente, cuando una sustancia con temperatura inicial inferior a la del punto triple se comprime aumentando su presión, pasa directamente de vapor a fase sólida como muestra la línea (d).

Las dos figuras anteriores son características de sustancias que  se dilatan al fundirse. Existen unas cuantas sustancias que se contraen con la fusión: los ejemplos más comunes son el agua y el metal antimonio. Para tales sustancias, la curva de fusión siempre se inclina hacia la izquierda como en la siguiente figura, en vez de hacia la derecha. La temperatura de fusión disminuye cuando la presión aumenta por lo que las sustancias sólidas pueden fundirse aumentando la presión. El patinaje sobre hielo es posible porque la presión ejercida por las cuchillas de los patines contra el hielo  funde una delgada película de hielo y lubrica las superficies.
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Punto triple y punto critico 

El punto de intersección de las curvas de equilibrio a la izquierda de las figuras se denomina punto triple. En ambas figuras este punto es una visión frontal de la línea triple sobre la superficie pVT. Para cualquier sustancia existe sólo una presión y una temperatura a las pueden coexistir las tres fases, es decir, la presión y la temperatura del punto triple. En la siguiente tabla se proporcionan datos del punto triple de algunas sustancias.

	Sustancia
	Temperatura  °K
	Presión   105 Pa

	Hidrógeno (normal)
	13.84
	0.0704

	Deuterio (normal)
	18.63
	0.171

	Neón
	24.57
	0.432

	Nitrógeno
	63.18
	0.125

	Oxígeno
	54.36
	0.00152

	Amoniaco
	195.40
	0.0607

	Dióxido de Carbono
	216.55
	5.17

	Dióxido de Azufre
	197.68
	0.00167

	Agua
	273.16
	0.00610


Las tres figuras anteriores muestran que las fases líquida y gaseosa sólo pueden coexistir cuando la temperatura y la presión son menores que las correspondientes al punto más alto de la porción de superficie en forma de lengua, denominada líquido – vapor. Ente punto se llama punto crítico, y los valores correspondientes de T, p y v son la temperatura crítica, presión y volumen específico. Un gas a una temperatura por encima de la crítica no se separa en dos fases al comprimirlo isotérmicamente, pero sus propiedades pasan de forma gradual y continua de las que se asocian normalmente a un gas (densidad baja, compresibilidad grande) a las de un líquido (densidad alta, compresibilidad pequeña). En la siguiente tabla figuran las constantes críticas de algunas sustancias. Las muy bajas temperaturas críticas del hidrógeno y del helio explican por qué estos gases han resistido durante muchos años el intento de licuarlos.

	Sustancia
	Temperatura crítica 

° K
	Presión crítica   105 Pa
	Volumen crítico     10-6m3/mol
	Densidad crítica  kg/m3

	Helio (4)
	5.3
	2.29
	57.8
	69.3

	Helio (3)
	3.34
	1.17
	72.6
	41.3

	Hidrógeno (normal)
	33.3
	13.0
	65.0
	31.0

	Deuterio (normal)
	38.4
	16.6
	60.3
	66.3

	Nitrógeno
	126.2
	33.9
	90.1
	311

	Oxígeno
	154.8
	50.8
	78
	410

	Amoniaco
	405.5
	112.8
	72.5
	235

	Freón 12
	384.7
	40.1
	218
	555

	Dióxido de Carbono
	304.2
	73.9
	94.0
	468

	Dióxido de Azufre
	430.7
	78.8
	122
	524

	Agua
	647.4
	221.2
	56
	320

	Disulfuro de Carbono
	552
	79.0
	170
	440


El término vapor se utiliza para referirse a un gas que se encuentra a cualquier temperatura por debajo de su temperatura crítica, y a veces se restringe a un gas en equilibrio con la fase líquida, es decir, a un vapor saturado. Realmente, el término es innecesario; cuando la isoterma crítica corta la parte de la superficial “gas y vapor” o la parte “líquido”, las propiedades de la sustancia no experimentan ningún cambio repentino.

Muchas sustancias pueden existir en más de una modificación de la fase sólida. Las transiciones de una variedad a otra tienen lugar a temperaturas y presiones definidas, igual que sucede con los cambios de fase de líquido a sólido, etc. Una de estas  sustancias es el agua, que a muy altas presiones presenta al menos ocho tipos de hielo.

La superficie pVT del helio ordinario (de número másico 4) se representa en la figura, se observan en ella dos propiedades notables. Primera, el helio no tiene punto triple en el que coexistan sólido, líquido y gas en equilibrio de fase. Segunda, hay dos fases líquidas; ésta es una propiedad exclusiva del helio. El helio líquido II es la fase superfluída y tiene varias propiedades inusuales, como viscosidad cero, gran conductividad térmica y capacidad para formar una película superficial que asciende por las paredes del recipiente. La transición de fase entre el helio líquido I y el helio líquido II no es habitual; en esta transición no hay calor de cambio de fase. Las dos fases no pueden coexistir; la sustancia debe estar totalmente en una fase o en otra, y la línea correspondiente del diagrama pT muestra las condiciones de temperatura y presión a las que puede tener lugar la transición. Existen dos puntos que se llamarían normalmente puntos triples, pero en ninguno de los dos puede existir equilibrio de fase con tres fases.
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