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LEY DE DALTON SOBRE LAS PRESIONES PARCIALES

Solucién del Proglem@; :
! : En las leyes anteriores, nos describian la presencia solamente de un gas

variando las condiciones de Presién, temperatura y volumen, ¢Que pasaria si
mezclaramos 2 6 3 gases en un recipiente? ocuparian todo el volumen y 21 va

lor de la temperatura serd constante, perc cada uno de ellos ejerceria una
presion determinada.

L; a) Convertir 600 mm de Hg a atm, donde el factor de conversién.es=
il 1 atfht = 760 mm Hg

pO0 mm Hg = 600 mm—ig (1 atm )
s,

fh ' ! 76 Omum—iy B ! - 5 ; <
fA ! . La presion parcial de un componente de una mezcia -~ gaseosa ez la presion
i 600 mh Hg = 0.78 atm ‘ ] que ejerceria ese componente si ocupara todo el volumen el solo. La Ley de - i
" et : - 1 las Presiones Parciales de Dalton establece: La presidén total de una mezcia -
b) Convertir 500ml a lts, donde el factor de conversién es: y de gases es igual a la suma de las Presiones parciales de cada uno de log -~ - i
1 1lts ;‘19060 mls : ; : componentes de la mezcla.
L ROl 8 e L ts ) ‘ e P.total= P.+ P, 2. 10 4 P :
o — : ‘ otal= st ok i
X 1900wy i n |
il %90ml = 0.51ts Ejemplo 1: En una mezcla gaseosa a 20°C, las presiones parciales de log -
|-t 3 3

componentes son: hidrdégeno 200 torr; didxido de carbono 150 torr; metano --

i In= 0.016 moles|

320 torr; etileno 105 torr. iCudl es la presidm total de la mezcla?
c) Convertir 13°C a °K ; su férmula es:
°K= °C +273 Datos: Formula:
°K= 13 +273 ‘ = = + + + : :
: - ¥y 90 Coff B R o Toma® T i
°K= 286 ;
PCO2 = 150 tor¥
d) Sustituyendo n= PV ; PCH4 = 320 torr Sustituyendo los valores
los datos RT i = 200 torr + 150 torr +320torr
n= (0.78 atm) (0.5 1ts) ; Penz = cpp = 105 torr T + 105 torr '
I (.08211ts atm) (286°K) ; 3 [
it mol °K | : PT TR IPT-755 torr
i
il
i

Las presiones parciales de cada uno de los componentes deben de estar -

: expresados en un solo sistema de unidades, para sumarse, si alguno de ellos
Ejemplo 3: ;Qué presidn ejercerdn 0.4 moles de hidrégeno en un recipiente

tiene diferente unidad, hay que efectuar conversiones.

i de 8 1ts a una temperatura de 24°C?

i ‘Datos: Férmula: ; : _ - S Volumen Molar

A pP= ? PV=4 R T =

fi n= 0.4 moles H ‘ i § : '

[ e e 2 Despe jando " Basandose en la hipdtesis de Avogadro que establece que un mol de cual-
 1!! : s 240C = og 2 P=RRT quier gas tiene el mismo numero de moléculas, que un mol de cualquier otro
(e ok= oC +-273 V ‘ - gas, tendran volumenes iguales bajo las mismas condiciones de temperatura
Hé 5 °K= 24°C + 273 Sustituyendo los datos: : Y Presion, podemos calcular el volumen ocupado por 1 mol de cualquier gas

l‘}% oK = 297 a temperatura y presidén normal utilizando la ecuacidn del gas ideal.

| ' . 1€ atm : il
i R= -if8211ts atm P= (0.4 moles) !aﬂBZL%EEE}!f) ( 2971!! ; s Datos: Férmula : : !
L : !

mol °K 8 Lt n= 1 mol V= RaT !
5 E P= 1 atm ‘ P
I M - [ T= 273°K Sustituyendo los valores en la ecua bl
*5 R= .0821 lt-atm cién. 3
L _ mol-°K : |

V= (.0821 1lt-aem) (1 ge?) (2739 ' b
petT-3K 22.411¢t

]

7
——— -
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Entonces el Volumen Molar de un gas es el volumen de 1.00 mol de cualquier -
gas a condiciones normales, tendra un valor de 22.4 1t.

El volumen molar se usa como un factor de conversién para transformar el -
ntmero de moles de un gas a volumen en C.N. o viceversa. Donde 1 mol= 22.4 ;t.

Ejemplos: :
1. calcular los moles de hidrdgeno que ocupan un volumen de 4.5 litros a -
T.P.E.
Datos:

vV = 4.5 1t.
n = ? moles n= (4.5 1}/de By 1 m;( = 0.2 mol
T.P.E. 22.4 €.

2. Encontrar la masa de 3.00 1lt. de amoniaco a condicicnes normales de --
Temperatura y Presidn (P.M. NH, = 17gr/mol)

Datos:

vV =3.0 1t. NH3

n = 2 moles n= 3.0 y{, 1 mol =§0.13 mol
C.N. de T. y P. 22.4 .
i = 17 mol

P.M NH, gr/:

El dato calculado estd expresado en moles por lo que se’tiene que ?tlllzar
la ecuacién n= M para poder encontrar la masa, se efectua un despeje que-
dando: P.M.

masa = n X P.M.
Sustituyendo los valores
‘masa = (0.13 gp{) b4 1Tgr/mz1 =§2.21 gn

3. Calcular el volumen ocupado por 4.0 gr de oxigeno a T.P.E. El peso mo-
lecular del oxigeno es de 32gr/mol.

Datos: Foérmula:
M = 4gr de O n = M.

i 2 P.M.
P.M. = 32gr/mol

02 se sustituyen los datg
e 3 n = 4gf =/0.125 mol

32gz /mol ;

-

Mediante la masa del oxigeno se calcula los moles para poder aplicar el -
concepto de volumen molar.

Dato encontrado

n = 0.125 mol V.M. = 0.125 22.4 1t)=|2.8 1t
1 TB}’ :
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USARA LAS LEYES DEL ESTADO GASEOSO EN LA RESOLUCION i

DE CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS DEL TIPO_PESO-VOLUMEN

En una ecuacidén quimica que representa la reaccidén o produccién de dos 6
mas sustancias gaseosas indica directamente los volumenes de los gases que
participan en la reaccidén. Los voliUmenes estin relacionados con el némero de
moléculas indicadas en una ecuacién ya balanceadas y pueden calcularse sin -
hacer referencia a los pesos reaccionantes de los gases. Por ejemplo: |

4 NH; (g) + 3 02(9) —p 2N5(qg) + 6H5,0 vapor

4 moles 3 moles 2 moles 6 moles

4 moléculas 3 moléculas 2 moléculas\ |6 moléculas
+
4 volimenes 3 volimenes 2 volumenes volumenes

Debe reconocerse que los cdlculos de volimenes gaseosos requieren de mas
conocimiento y las condiciones de temperatura Y presidén deben indicarse con
el fin de saber que sustancias existen como gases, y las férmulas de estos ]
gases deben representar el nimero correcto de dtomos en las moléculas gaseo

sas. "En cdlculos estequiométricos, siempre se aplica la ley del gas ideal-
6 volumen molar".

Los pasos a seguir para la resolucidn de problemas son los siguientes:

l.- Escribir la ecuacidén balanceada.

2.- Obtener el numero de moles del reactante y de los productos involu-
crados.

il
3.- Aplicacién del Gas Ideal & V. molar. il

i
Ejemplo 1: ;Que volumen de oxigeno a 18°C y 750 torr se pueden obtener a - yq
partir de 100gr de KClO3? i

2KC103 — 2KCl + 30,(g) i

a) La ecuacidén ya estd balanceada, se tiene que convertir la masa de =~
KClO3 en moles.

b
)
Datos: Férmula: ' ﬁ;

= = ',
o T T kcio, T TKciog |
T= 18°C P.M ;
M.KC10, = 100gr Kctoy it

Sustituyendo los valores

P = 750 torr

i

it

n KC104 =légng OiBlS mol de KClO, 'Ei
i gt?mo - “w
b) Al encontrarse los moles de KClO hay que transformarlos a moles de O ﬂj
!
i

utilizando una regla de tres simple y basdndose en los datos de la ecua
cién balanceada.

P.M.KCJ_O3 = 122.6gr/mol
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i
.815 moles de KCl0.o—¥® estan 2 moléculas de !(Clo3
| i zs ; A b) i% encontrar los moles de Zn hay que trasformarlos en moles de H,, uti
r : , X moles de O, estan 3 moléculas de O, : izando una regla de tres simple, y basandose en la ecuacién balanceada
R j : .46 mol de Zn ——® 1 molécula de %n
il X mol de 0, = (.815 mol) (3 moker) = 2.445 pe) 4 ;:>‘<:& : ;
S : . bl
| | ; 2 me¥ttc. 2 . X mol de H2 = 1 molécula de }52
L X mol de 0, = 1.225mol
1?_ | ? X moles de H2 = (.46 mol) (}’gglécufé) %
] 1 moderlla : it
c) Al tener los moles de O,, se aplica la ley del Gas Ideal, sin olvidar i . X moles de H, =0.46 mol i il

que se tiene que efectuar conversiones de T y P, por las unidades que
posee la R (constante universal de los gases). ] Im
5 1. Sustituyendo la formula °K =°C + 273 E C) Antes de aplicar la ley del gas ideal & perfecto, J

P se tiene que efectuar
la conversidn de 1la temperatura de °C a .

°K y la presidn de torr #
ity °K = 18 +273 = 291 p en atm

|
|

‘ ‘ i 2 i
A 2. La presién en torr se convierte en atm., donde 1 atm = 760 torr 1. Sustituyendo la férmula og=oc + 273 W
atm=750 torrl 3tM = .986 atm | | T°K = 20 4 279 f
o 760torr ‘ T°K = 293 i
- 2. Ia presidén en torr se convierte en atm. d
= i. donde 1 .= .
Datos para aplicar la ley del Gas Ideal: SEn 760 torr
‘ xauF77Ug§&(latm) = 1.01 atm
n°2 = 1.225 mol Formula: 76099{2
P .986 atm V = RnT ‘ : i
Rl oial i . Datos para aplicar la ecuacidn ideal & ley del Gas Ideal:
R = .0821 Lt-atm Sustituyendo los datos n. =0.46 mol V = RNT
-0 ——
o - V= (.0821 Lt agfl) (1.225 met) (29196 P = 1.01 atm i
el -k i Lo=idd e Sustituyendo los datos
.986 gt P =0.0821 lt-atm
mol-°K V= (.0821 1t-gm) (.46 mdl o
V= 29.14 Lt =|_g_9.5_Lt| e ) (2939K) .
.986 / Uil -i,{.l
1.01 atm il
Ejemplo 2:Si 30gr de Zinc deben disolverse en acido sulfirico a 20°C y 77torr V= 11.06 1t = _w
Ik

;

;Cual serd el volumen de hidrégeno producido? 1.01 - }-
Yﬂ _ Zn (s61ido) +HpS04 —y ZnS0O, + Hz(g) %
‘ |

V=al0.85. 1

|
\_5 a) La ecuacidén se encuentra balanceada, se tiene gque convertir la masa del
I:‘; Zn en moles utilizando la ecuacidén siguiente:

|

e ‘ Datos:
| Moo= 209y n, . = masa Zn %M
: P = 770 torr P.M. Zn i
i ;= 209C |
;; Vio < 7 Sustituyendo
f:é P.M,, = 65gr/mol M= 309% ={0. 46 mo :

i 65g%/mol
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UNIDAD I GASES _

5. Escribe los nombres de algunas propiedades de los gases. |
LABORATORIO # 1

!\ li 1. Escribe las diferencias entre un gas ideal y real.

% il F 6. ¢Cual es la diferencia entre las sigurentes propiedades de un gas? i

a) Expansidn:

B . b) Difusidn:

’ fi
c) Comprensidn: : m

r. ek ﬂ t J

| . 2. Enuncia los postulados de la Teoria Cinética-Molecular. i d) Efusividad:
2‘ If | 7. Define las variables que afectan el comportamiento de un gas. w
i

|

5 4
a) Presidn: it

i . . ﬂ b) Volumen: |

i
c) Temperatura: i

x |
d) Nimero de moles: : i

8. Define la presidn atmosférica. : it

3. Da una explicacién basada en la Teoria Cinética-Molecular a cada una de las i |
siguientes afirmaciones:

a) Una burbuja de aire se suelta desde el fondo de un estanguz de agua se -

PR 9 Explica brevemente el funcionamiento del Barémetro manémetrO' donde s0on
: ; : la superficie: . [ ¥ |
va haciendo cada vez mayor a medida Jue E utilizados. m
1 b

. i : lr |
b) Un mismo numero de moléculas gaseosas‘cglocadas en.un recipiente eierfef 0
mas presidn sobre las paredes del recipiente a medida que aumenta la | L$
temperatura.;Por qué? ; ‘ |

= : ) it
c) Aunque una molécula de O; es 32 veces mds pesada que una molécula de H,, : o
' contenidas en recipientes con el mismo volumen y a la misma temperatura, 7
ejercen la misma presidn. ;Porqué?

10. Da dos razones por las que el agua no es un 11
metro.

quido adecuado para un Baré-

4. Interpreta el comportamiento de un gas ideal.

11. ¢Por qué se selecciond -273°C igual a 0° absolutos?




