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NATUREZA DOS GASES

O estado mais simples da matéria € um gas, uma forma da matéria que ocupa o volume total de
qualquer recipiente que a contenha.

O estado fisico de uma amostra de uma substancia é definido por suas propriedades fisicas. O
estado de um gés puro fica definido pelos valores do volume que ele ocupa, V, da quantidade da
substancia (numero de mols), n, da pressao, P, e da temperatura, T.

a) PRESSAO

A pressao P de um gas € a forca, F, exercida pelo gas, dividida pela area, A, sobre a qual a
forca se aplica:
F
[P _ f/or(;a _ _]
area A

A unidade da pressao no sistema internacional (Sl) é o Pascal, Pa:

[1Pa = 1kg.m/sz]

Ou seja, quanto maior for a forga que atua sobre uma area, maior sera a pressao. A origem
da forga exercida por um gas é a sequéncia de colisdes das moléculas com as paredes do
recipiente. As colisbes sao tdo numerosas que exercem uma forca efetivamente constante que
se manifesta como uma pressao constante.

Embora a unidade no sistema internacional seja o Pascal, outras unidades sao muito
utilizadas.

Tabela 1 — Unidades de pressao

Unidade SI Pascal (Pa) = kg.m/s?
1 bar = 10° Pa
Unidades convencionais 1 atm =1,01325 x 10° Pa

1 atm = 760 torr

AS LEIS DOS GASES
a) ALEIDE BOYLE

“Para uma quantidade fixa de gas em temperatura constante, o
volume é inversamente proporcional a presséo.”

Ou entao,

1
[Volume o« —N]
Pressao

A lei afirma que a compressao isotérmica (em temperatura constante) de um gas até a metade
do volume inicial, de 1 L a 0,5 L, por exemplo, duplica a pressao do gas.

Pode-se descrever a lei de Boyle como P = contante/V que se rearranja a:



[PV = constante]

Quando um gas é comprimido, suas moléculas sdo confinadas em um volume menor.
Aumenta a populagao de particulas no interior do recipicente e o numero de colisées entre as
moléculas e as paredes, na unidade de tempo, aumenta. Como resultado, elas exercem uma
forca total maior sobre as paredes, dando origem a pressao mais alta.

b) LEI DA CHARLES

“O volume de uma quantidade fixa de um gas sob pressao
constante varia linearmente com a temperatura absoluta.”

Ou entéo:

[Volume o« Temperatura]

Essa expressao nos diz que se a temperatura absoluta de uma quantidade fixa de gas sob
pressao constante é duplicada, entdo o volume também dobra. Assim, se um gas é aquecido de
300 K (27°C) até 600 K (327°C), em um recipiente promovido com um pistdo, seu volume dobra.

Pode-se escrever essa relagdo entre volume e tempertatura da forma:

[ =consame
T—Consane

Uma expressado semelhante resume a variagcdo da pressao de uma amostra de gas que é
aquecida em um recipiente de volume fixo. A presséo varia linearmente com a temperatura.

[Pressﬁo « Temperatura ]

Pode-se escrever a relagao entre pressao e temperatura da seguinte forma:

P
— = constante

T

Isto significa que quando a temperatura absoluta dobra, a pressao dobra, mantidos contantes
a quantidade e o volume do gés.

c) PRINCIPIO DE AVOGADRO

O volume molar, Vm, de uma substancia € o volume ocupado por um mol de moléculas.
Especificamente, se V é o volume de uma amostra e n é a quantidade (em mols) de moléculas
que a amostra contém, o volume molar é:

Essa expressdo nos diz que quando o numero de mols de moléculas dobra sob temperatura
e pressao constantes, o volume ocupado também dobra. Isto €, se as moléculas de gas estao
em movimento constante e se chocam com as paredes do recipiciente que as contém, para
manter a pressao constante é necessario que o volume do recipiente aumente.

[Nlimero de mols « Volume]




Ou segja:

z tant
— = constante
vV

d) LEI DOS GASES IDEAIS

Se expressarmos cada lei como uma relacao de proporcionalidade, temos:

Lei de Boyle: Volume «

— (constante ne T)
Pressao

Lei de Charles: Volume o« Temperatura (constante ne P)

Lei de Avogadro: Numero de mols « Volume (constante Pe T)

Podemos combinar essas relagdes para chegar a uma lei de gas mais geral:

Voch
P

Se chamarmos R a constante de proporcionalidade, temos:
V=gr (nT>
~\p

Reordenando, temos essa relacado de forma mais familiar:

A constante R é chamada de constante dos gases e tem o mesmo valor para todos 0s
gases. Como R néo depende da natureza do gas, ela € chamada de constante universal. O valor
da constante dos gases pode ser obtido da medida de P, V, n e T, substituindo os dados na
equacao acima e isolando o R.

Tabela 2 — Constante universal dos gases, R

R = 0,082 L.atm.K"'.mol"!
R = 8,314 kPa. K'.mol"
R = 8,314 x 102 L.bar. K'*.mol!

A lei dos gases ideais € uma equacao de estado para qualquer gas e fica cada vez mais exata
a medida que a pressao do gas se aproxima de zero. Um gas que segue a equacao exatamente,
para quaisquer condi¢cdes de temperatura, pressao e volume, é chamado de gas ideal. Um gas
real tem o comportamento semelhante ao de um ideal quando sua presséao tende a zero.

Exemplo 1: O carbonato de calcio (CaCOs)s), decompbe-se com aquecimento para produzir
CaOs) e CO2(g). Uma amostra de CaCOs € decomposta e o diéxido de carbono é coletado em um
frasco de 250 mL. Depois de a composigao de completar, o gas tem pressédo de 1,3 atm a
temperatura de 31°C. Qual a quantidade de matéria de gas COzproduzida?

Os valores dados sao:

0 P=1,3atm



0 v =250mL=0,250L
0 T=31°C = (31 +273) K = 304 K

Considerando o gas carbdnico como ideal, podemos usar a equagao dos gases ideais para
calcularmos a quantidade de matéria produzida. Lembrando que: o valor de R utilizado deve ser
de acordo com as demais unidades das nossas variaveis. Sendo assim, utilizaremos o valor de
R = 0,082 L.atm.K-".mol".

_ PV
" RT
(1,3 atm)(0,25 L)

n= pr— = 0,013 mol de CO,
(0,082 2= ) (304K)

n

mol.K

Logo, a quantidade de CO: produzida foi de 0,013 mol.

Suponhamos que temos 1,000 mol de gas a 1,000 atm e 0,00°C (273,15 K). De acordo com
a equacao dos gases ideais, o volume de gés sera:

nRT (1,000 mol) (0,082 L.atm/mol.K)(273,15K)

== 1,00 atm

=2241L

As condicdes de 0°C e 1 atm referem-se as condicoes normais de temperatura e pressao
(CNTP). Muitas propriedades dos gases sao tabelados para essas condi¢des. O volume ocupado
por 1 mol de um gas ideal na CNTP, 22,4 L, é conhecido como volume molar de um gas ideal na
CNTP.

e) APLICAGCAO DA LEI DOS GASES IDEAIS

As leis de Boyle, Charles e Avogadro sao casos especiais da lei dos gases ideais. Por
exemplo, quando a quantidade de gas e a temperatura sdo mantidas constantes, ne T tém
valores fixos. Dessa forma, o produto nRT € o produto de trés constantes e deve ser, por si s,
constante.

[PV = nRT = constante ou PV = Constante]

Assim, temos a lei de Boyle. Vemos que n e T sao constantes, os valores individuais de P e
V podem variar, mas o produto PV deve permanecer constante.

A lei dos gases ideais permite predicdes quando duas ou mais variaveis sao alteradas
simultaneamente. Por exemplo, ao encher um pneu de bicicleta, a temperatura do gas na bomba
aumenta quando apertamos o pistdo e a compressao nao é estritamente isotérmica.

Para fazer célculos, levamos em conta que, se as condi¢des iniciais de um gas séo P;,V,e T;,
a equacao dos gases ideais permite escrever P,V; = nRT;, ou ainda, R = P,V;/nT;.

Depos da mudanca, as condigdes passam a ser P,,V,e T,. Como a lei dos gases ideais ainda
se aplica, entdo , R = P,V,/nT,.

Como R é constante, podemos igualar as duas equacgdes e obter a lei dos gases
combinada:



PV PV,
LT

Através dessa equacao, € possivel descrever como um gas responde a mudangas em sua
condicdo inicial.

Exemplo 2: A pressao de um gas em uma lata de aerosol € 1,5 atm a 25°C. Supondo que o gas
dentro da lata obedece a equacdo do gas ideal, qual seria a pressao do gas se a lata fosse
aquecida a 450°C?

Como o gas esté contido dentro de um recipiente fechado, entdo seu volume e composi¢cao nao
variam. Logo, utilizaremos a lei dos gases combinada, considerando a variagdo apenas da
pressao e temperatura.

P T
Inicial 1,5 atm 298 K
Final P, 723 K

Aplicando os dados na equacao dos gases ideais combinada:

PV, PV,
T, T,

Como V;=V,:

_ AT, (L5atm)(723K)

P
2T (298 K)

= 3,6 atm

Percebe-se que ha um aumento da pressao dentro da lata quando ha aumento da temperatura,
0 que é condizente com a Lei de Charles.

f) DENSIDADE DE GASES E MASSA MOLAR

A equacao do gas ideal pode ser utilizada para definir a relacao entre a densidade de um gas
e a respectiva massa molar e para calcular os volumes de gases formados ou consumidos em
reacdes quimicas.

A densidade tem unidade de massa por volume. Podemos ordenar a equagao dos gases para
obter a quantidade de matéria por unidade de volume.

n P

vV RT

Observe que n/V tem unidade de mol por litro. Se multiplicarmos ambos os lados da
equacao pela massa molar (M), que € o numero de gramas em 1 mol de certa substancia, entdo:

nM _ PM
V  RT

A relacdo nM/V tem unidade de grama por litro, que € exatamente a unidade da
densidade.

Logo, a densidade d, de um gas é dada pela expresséo:



_PM

d= 77

A partir da equacgao acima, concluimos que a densidade de um gas depende da pressao
a qual esta submetido, sua massa molar, e sua temperatura. Quanto maiores a massa molar e a
pressao, maior sera a densidade do gas.

A equacao da densidade pode ser reorganizada para que se ache a massa molar do gas:
dRT
M =

P

MISTURAS DE GASES

Consideramos até aqui apenas o comportamento de gases puros — 0s que consistem em
uma unica substancia no estado gasoso. Entretanto, muitos dos gases que encontramos na
quimica e na vida cotidiana sdo misturas. A atmosfera, por exemplo, € uma mistura de nitrogénio,
oxigénio, argdnio, didéxido de carbono e muitos outros gases.

a) PRESSOES PARCIAIS

Primeiramente, € preciso entender que em pressoes baixas, todos os gases respondem
da mesma maneira as mudangas de pressao, volume e temperatura,ou seja, uma mistura de
gases que ndo reagem entre si comporta-se como um gas simples.

John Dalton foi o primeiro a mostrar como calcular a pressado de uma mistura de gases.

4 ] )
LEI DE DALTON DAS PRESSOES PARCIAIS

A pressao total de uma mistura de gases é igual a soma das pressoées
parciais que cada gas exerceria se estivesse sozinho. A pressao exercida
por um componente de certa mistura gasosa é chamada de pressao
\_ parcial daquele gas. )

Se permitirmos que P, seja a pressao total e P;, P,, P; ... sejam as pressdes parciais dos
gases na mistura, podemos escrever a lei de Dalton como segue:

(Pr=Pi+ P+ Prt..]

Essa equacéo permite que cada gas na mistura comporta-se de forma independente. Se
designarmos nq,n,,n3 ... a quantidade de matéria de cada um dos gases na mistura e n; a
quantidade de matéria total dos gases, entao:

[nT: n1+ n2+ n3]

Considerando que cada um dos gases obedece a equacao dos gases ideais:

[ P= () r=m(D)er=n(D). |

Todos os gases estdo a mesma temperatura e ocupam o mesmo volume. Substituindo na
lei de Dalton:




[PT =g+ n, + n3...) (};—T> = np (};—Tﬂ

Isto €, a pressao total a temperatura e volume constantes é determinada pela quantidade
de matéria total do gas presente, independentemente se esse total representar apenas uma
substancia ou uma mistura.

Exemplo 3: Uma mistura gasosa feita de 6,00 g de Oz € 9,00 g de CH4 € colocada em recipiente
de 15,0 L a 0°C. Qual é a pressao parcial de cada gas e a pressao total do recipiente?

Como cada gas comporta-se de maneira independente, podemos usar a equacao do gas ideal
para calcular a pressao que cada um exerceria se 0 outro ndo tivesse presente.

Devemos primeiro convertar a massa de cada substancia em quantidade de matéria:

, massa
namero de mols = —
massa molar

0, = 6049 = 0,188 mol de O

n 27 32g/mol mos ae &z

CHy = —2%9  _ 0563 mol de CH
nite = 16 g/mol mosae tily

Podemos agora usar a equacao do gas ideal para calcular a pressao parcial de cada gas. Foi
dado que a temperatura é de 0°C = 273 K e o volume ocupado € de 15,0 L:

RTy (0,188 mol) (0,082 =22) (273K)
Py, = no, <7> = 1 ek = 0,281 atm
RTy (0,563 mol) (0,082 =72) (273K)
PCH4_ = TLCH4 (7) = 15 L - = 0,84‘1 atm

As pressodes parcial do oxigénio e do metano sao de 0,281 atm e 0,841 atm, respectivamente.
A pressao total dentro do recipiente pode ser calculada por meio da lei de Dalton:
Pr = Py, + Pcy, = 0,281 + 0,841 = 1,122 atm
b) PRESSOES PARCIAIS E FRACOES EM QUANTIDADE DE MATERIA

Como cada gas na mistura comporta-se de forma independente, podemos relacionar a
quantidade de certo gas em uma mistura com sua pressao parcial. Para um gas ideal, PV = nRT,
e portanto, podemos escrever:

Py mRT/V my
Pr  nyRT/V  ny

A razao n,/n; € chamada fracao em quantidade de matéria (ou fragdo molar) do gas 1, que
representamos por X,. A fragdo em quantidade de matéria, X, € um nimero sem dimensdes que
expressa a razao entre a quantidade de matéria de certo componente e a quantidade de matéria
total na mistura. Podemos reordenar a equacao acima para fornecer:

P —(n1>P = X,P
1= ny T — 14T




Portanto, a pressao parcial de um gas em uma mistura é a sua fragcdo em quantidade de
matéria multiplicada pela pressao total.

Por exemplo, a fracdo em quantidade de matéria do N, no ar € 0,78, isto &, 78% das moléculas
no ar sdo de N,. Se a pressao total for de 760 torr, a pressao parcial de N, sera de:

Py, = (0,78)(760 torr) = 590 torr
GASES REAIS: DESVIOS DO COMPORTAMENTO IDEAL

A equacao do gas ideal pode ser usada para representar os gases reais desde que se esteja
trabalhando em baixas pressdes e altas temperaturas. Entretanto, em situacdes reais no qual se
trabalha com gases a altas pressdes, ndao se pode fazer o uso da equacéo dos gases ideais para
determinar as propriedades de volume e pressao porque o desvio do comportamento ideal é
muito grande.

Van der Waals identificou que, para um gas ideal, a equacao deveria ser corrigida para o
volume finito ocupado pelas moléculas de gas e para as forgas atrativas entre as moléculas de
gas, entdo as constantes a e b foram introduzidas para fazer essas corregoes:

p nRT n’a
" V—nb V2

O a representa o papel das atracoes, e, por isso, é relativamente grande para moléculas
que se atraem fortemente.

Onde:

O b representa o papel das repulsdes através do volume de uma molécula, porque as
forcas respulsivas impedem que uma molécula ocupe o volume ja ocupado por outra.

O volume é diminuido por um fator nb, que explica o volume finito ocupado pelas moléculas
de gés. A constante de Van der Waals b € uma medida do volume real ocupado por um mol de
gas, e tem como uma das unidades o L/mol.

A pressao, por sua vez, é diminuida pelo fator n2a/V?, que explica o fato das forgas atrativas
entre os pares de moléculas aumentarem com o quadrado do numero de moléculas por unidade
de volume. Consequentemente, a tem como uma das unidades o L2.atm/mol?, pois pode haver
outras unidades dependendo das unidades da pressdo e do volume que esteja medindo. A
magnitude de a reflete a forga com que as moléculas de gas se atraem.

A equacao acima também pode ser reescrita da forma:

n’a
[[P+ F] (V —nb) =nRTJ

As constantes a e b sdo diferentes para cada gas.

Exemplo 4: Se 1,00 mol de um gas ideal estivesse confinado em um recipiente de volume de
22,41 L a 0°C, exerceria pressao de 1 atm. Use a equacgado de Van der Waals para estimar a
pressao exercida por 1,00 mol de Clzg) em 22,41 L a 0°C, dados que a = 6,49 L2.atm/molke b =
0,0562 L/mol.

Como precisamos descobrir a pressao, € mais cémodo utilizar a equagao de Van der Waals com
a pressao isolada:



nRT n?a

P=v—w v

Sempre verificar se os dados dos exercicios estdo nas mesmas unidades, antes de substituir os
valores:

tm.L
_ (1moD(0,082, =) (273 K) (1 mol)2(6,4912. atm /mol?)
"~ 22,41 L — (1 mol)(0,0562 L/mol) (22,41 L)2

P =1,003atm — 0,013 atm = 0,990 atm

Como o valor da pressao obtido foi relativamente préximo de 1,0 atm, que seria a pressao
exercida por um gas ideal, percebe-se que ha um pequeno desvio da idealidade.

MODELO CINETICO DOS GASES

A explicacdao molecular da lei de Boyle considera que, se uma amostra de gas for comprimida
a metade do seu volume, atingirdo as paredes, em certo intervalo de tempo, duas vezes mais
moléculas do que antes da compressao. Como resultado, a forca média sobre as paredes dobra.
Assim, quando o volume for reduzido a metade, a presséao do gas é duplicada de maneira que
PxV seja uma constante. A lei de Boyle se aplica a todos os gases desde que sua pressao seja
baixa, porque em pressdes baixas as moléculas estdo tdo afastadas umas das outras que, em
média, ndo exercem influéncia entre si.

A explicagdo molecular da lei de Charles reside no fato de que a elevagéao de temperatura de
um gas aumenta a velocidade média das suas moléculas. As moléculas entao colidem contra as
paredes com mais frequéncia e maior impacto. Portanto, exercem maior pressdo sobre as
paredes do recipiente.

Esses conceitos qualitativos sdo expressos quantitativamente em termos do modelo cinético
dos gases. De forma resumida, ele € baseado em trés hipéteses:

1. O gas consiste em moléculas de massa m movimentando-se aleatdria e incessamente.

2. O tamanho das moléculas é desprezivel no sentido que seus didmetros sdo muito
menores do que a distancia média percorrida entre as colisoes.

3. As moléculas interagem brevemente, e raramente, através de colisdes elésticas.

Uma colisdo elastica € uma colisio em que a energia cinética translacional total das
moléculas é conservada. A partir das hipéteses do modelo cinético dos gases, pode ser deduzido
que a pressao e o volume dos gases estao relacionados através da equacao:

1
PV = §nMc2

Na qual n é o niumero de mols do gas, M é a massa molar das moléculas, e c é a velocidade
média quadratica das moléculas. Sendo

(M =mN, e c=v?]

Em que N, é a constante de Avogadro e m € a massa de uma molécula.
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O termo PV é relacionado com a equacgao dos gases ideais, logo o modelo cinético é coerente
com a observagao experimental. Como sabemos que PV = nRT para os gases ideais, podemos
igualar o lado direito da equagédo a nRT e reorganizar a expressao resultante. Segue-se que a
velocidade média quadratica das moléculas em um gas a temperatura T tem que ser:

(3RT>
c=|\—+
M
Podemos concluir que a velocidade média quadratica das moléculas de um gas é
proporcional a raiz quadrada da temperatura, e inversamente proporcional a raiz quadrada da
massa molar. Isto €, quanto maior a temperatura, maior a velocidade média das moléculas e, em

uma determinada temperatura, moléculas pesadas se deslocam mais lentamente do que
moléculas leves.

1/2

Embora muito Util, a equagao de ¢ fornece somente a velocidade média das moléculas de
gas. A férmula usada para calcular a fracdo de moléculas de gas que tém uma determinada
velocidade v em um dado momento foi originalmente derivada do modelo cinético pelo cientista
James Clerk Maxwell. Ele obteve a expresséo:

3/2
[AN = Nf(v)Av, com f(v) = 4 (%) 172€—M1;2/2RT]

Em que: AN é o numero de moléculas com velocidades na faixa entre v e v+ Av, N € 0
nuamero total de moléculas na amostra, M € a massa molar e R a constante dos gases.

A Figura 1 apresenta um grafico da distribuicdo de Maxwell para a velocidade de varios gases
diferentes. Pode-se ver que as moléculas mais pesadas (com massa molar de 100 g/mol, por
exemplo) viajam com velocidades proximas de seus valores médios. As moléculas leves (20
g/mol, por exemplo) ndo somente tém velocidades maiores, como também uma faixa maior de
velocidades. Algumas moléculas de gases que tém massas molares pequenas tém velocidades
tao altas que podem escapar da forga gravitacional de planetas pequenos e sair para o espaco.
Em consequéncia, moléculas de hidrogénio e atomos de hélio, que sdo muito leves, sao raros
na atmosfera da Terra, mas sdo abundantes em planetas de massa muito grande, como Jupiter.

Figura 1 — Faixa de velocidades das moléculas de trés gases, conforme a distribuicdo de Maxwell. Todas as
curvas correspondem a mesma temperatura (300 K).
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Fonte: Atkins, 2012
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Um grafico da distribuicdo de Maxwell para 0 mesmo gas a temperaturas diferentes mostra
que a velocidade média cresce quando a temperatura aumenta (Figura 2). As curvas também
mostram que a distribuicao das velocidades se alarga com o aumento da temperatura. Em baixas
temperaturas, a maior parte das moléculas tem velocidades proximas de sua velocidade média.
Em temperaturas altas, uma grande proporcédo delas tem velocidades bastante diferentes de
suas velocidades médias. Como a energia cinética de uma molécula em um gés é proporcional
ao quadrado de sua velocidade, a distribuicdo das energias cinéticas moleculares é semelhante.

Figura 2 — Distribuigao de Maxwell onde as curvas correspondem as velocidades de uma Unica substancia em
temperaturas diferentes. Quanto mais alta for a temperatura, maior seré a velocidade média e mais largo serd o
intervalo de velocidades.

3, V) (st )
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"0 100 D 300 400 S0 00
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Fonte: Atkins, 2012

Exemplo 5: Qual é a raiz quadrada da velocidade quadratica média das moléculas de nitrogénio
do ar em 20°C?

Sabe-se que:
O T=298K
O My, =28 g/mol = 2,8x107% kg/mol

Substituindo os valores na equagéao da velocidade média quadratica:

1/2

3(8,314——)(293K)

K.mol

2,8x 1072 kg/mol

Cc =

c=511m/s

Esse resultado significa que as moléculas de nitrogénio do ar tem velocidade de cerca de 1840
km/h.

FICOU COM ALGUMA DUVIDA?
Acesse 0 Forum de Quimica Geral!
O F6rum de Duavidas de Quimica Geral é um espago
feito para que os estudantes tirem duvidas com os
monitores do projeto — é online e de facil acesso!
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