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DIFERENCIACIÓN Y CARACTERIZACIÓN ENTRE LÍQUIDOS Y GASES

líquidos

los líquidos son un estado intermedio de la materia , la fuerza de cohesión de sus moléculas es mayor que las del gaseoso , toman la forma del recipiente que lo contiene, quiere decir que no tiene forma propia.

los líquidos se caracterizan por una resistencia al flujo llamada viscosidad , la viscosidad de un líquido disminuye al aumentar la temperatura y aumenta al crecer la presión , tienen punto de ebullición , solidificación y vaporización.

los líquidos tienen la propiedad de la tensión superficial y la capilaridad. 

 gases

en los gases la fuerza de cohesión molecular es aún menor que en los líquidos.  las moléculas están desordenadas y separadas , por lo que no tienen forma ni volumen definidos, al igual que los líquidos no tienen forma propia, si no que si están contenidos en un recipiente toman su forma, pero si no hay nada que los detenga, estos se expanden.

a diferencia de los líquidos , los gases son compresibles y su volumen no cambia cuando se modifican las condiciones de presión y temperatura 

diferenciación

líquidos

tienen un volumen definido; entendiendo volumen como el lugar que un cuerpo ocupa en el espacio.

se amoldan a la superficie que los retiene. esto significa que un líquido siempre tendrá la forma de lo que impida que este fluya, este recipiente pude ser un vaso, un plato, o una cuenca de una lago.

fuerza de cohesión molecular. los líquidos tienen una fuerza de cohesión molecular menor a la que tiene los sólido y mayor que la de los gases. esto les permite fluir, pero no estar dispersos.

espacios intermoleculares pequeños. entre sus moléculas no existen espacios muy grandes, por lo cual se mantiene unido el h2o e impide que este esté disperso como un gas.

gases:

no tienen un volumen fijo. esto quiere decir que a pesar de tener algunas fronteras que impidan su paso, el gas ocupará sólo el espacio necesario en el volumen cúbico del cuerpo en el que se encuentre y no el volumen cuadrado como los líquidos.

ocupan todo el espacio disponible en el recipiente. como no los afecta la gravedad ocuparán tanto abajo como arriba y cuanto puedan estando tan dispersos como se les permita.

fuera de cohesión pobre. su fuerza de cohesión es mucho menor que la de los sólidos, por lo cual sus moléculas están más separadas.

espacios intermoleculares grandes. esto significa que entre sus moléculas hay mucho espacio, lo que les permite retener algunas partículas, como las de polvo en ellos y estar dispersos y sólo delimitados por un recipiente con todas sus paredes cerradas, como lo es la atmósfera en la tierra.

caracterización:

líquidos

sustancias en un estado de la materia intermedio entre los estados sólido y gaseoso. las moléculas de los líquidos no están tan próximas como las de los sólidos, pero están menos separadas que las de los gases. los estudios de líquidos con rayos x han demostrado la existencia de un cierto grado de regularidad molecular que abarca unos pocos diámetros moleculares. en algunos líquidos, las moléculas tienen una orientación preferente, lo que hace que el líquido presente propiedades anisotrópicas (propiedades, como el índice de refracción, que varían según la dirección dentro del material). en condiciones apropiadas de temperatura y presión, la mayoría de las sustancias puede existir en estado líquido. a presión atmosférica, sin embargo, algunos sólidos se subliman al calentarse; es decir, pasan directamente del estado sólido al estado gaseoso. la densidad de los líquidos suele ser algo menor que la densidad de la misma sustancia en estado sólido. algunas sustancias, como el agua, son más densas en estado líquido.
los líquidos se caracterizan por una resistencia al flujo llamada viscosidad. la viscosidad de un líquido disminuye al aumentar la temperatura y aumenta al crecer la presión. la viscosidad también está relacionada con la complejidad de las moléculas que constituyen el líquido: es baja en los gases inertes licuados y alta en los aceites pesados. la presión de un vapor en equilibrio con su forma líquida, la llamada presión de vapor, sólo depende de la temperatura; su valor a una temperatura dada es una propiedad característica de cada líquido. también lo son el punto de ebullición, el punto de solidificación y el calor de vaporización (esencialmente, el calor necesario para transformar en vapor una determinada cantidad de líquido). en ciertas condiciones, un líquido puede calentarse por encima de su punto de ebullición; los líquidos en ese estado se denominan supercalentados. también es posible enfriar un líquido por debajo de su punto de congelación.

gases:

sustancia en uno de los tres estados diferentes de la materia ordinaria, que son el sólido, el líquido y el gaseoso. los sólidos tienen una forma bien definida y son difíciles de comprimir. los líquidos fluyen libremente y están limitados por superficies que forman por sí solos. los gases se expanden libremente hasta llenar el recipiente que los contiene, y su densidad es mucho menor que la de los líquidos y sólidos.
la teoría atómica de la materia define los estados, o fases, de acuerdo al orden que implican. las moléculas tienen una cierta libertad de movimientos en el espacio. estos grados de libertad microscópicos están asociados con el concepto de orden macroscópico. las moléculas de un sólido están colocadas en una red, y su libertad está restringida a pequeñas vibraciones en torno a los puntos de esa red. en cambio, un gas no tiene un orden espacial macroscópico. sus moléculas se mueven aleatoriamente, y sólo están limitadas por las paredes del recipiente que lo contiene.
se han desarrollado leyes empíricas que relacionan las variables macroscópicas. en los gases ideales, estas variables incluyen la presión (p), el volumen (v) y la temperatura (t). la ley de boyle-mariotte afirma que el volumen de un gas a temperatura constante es inversamente proporcional a la presión. la ley de charles y gay-lussac afirma que el volumen de un gas a presión constante es directamente proporcional a la temperatura absoluta. la combinación de estas dos leyes proporciona la ley de los gases ideales pv = nrt (n es el número de moles), también llamada ecuación de estado del gas ideal. la constante de la derecha, r, es una constante universal cuyo descubrimiento fue una piedra angular de la ciencia moderna.

con la llegada de la teoría atómica de la materia, las leyes empíricas antes mencionadas obtuvieron una base microscópica. el volumen de un gas refleja simplemente la distribución de posiciones de las moléculas que lo componen. más exactamente, la variable macroscópica v representa el espacio disponible para el movimiento de una molécula. la presión de un gas, que puede medirse con manómetros situados en las paredes del recipiente, registra el cambio medio de momento lineal que experimentan las moléculas al chocar contra las paredes y rebotar en ellas. la temperatura del gas es proporcional a la energía cinética media de las moléculas, por lo que depende del cuadrado de su velocidad. la reducción de las variables macroscópicas a variables mecánicas como la posición, velocidad, momento lineal o energía cinética de las moléculas, que pueden relacionarse a través de las leyes de la mecánica de newton, debería de proporcionar todas las leyes empíricas de los gases. en general, esto resulta ser cierto.
la teoría física que relaciona las propiedades de los gases con la mecánica clásica se denomina teoría cinética de los gases. además de proporcionar una base para la ecuación de estado del gas ideal, la teoría cinética también puede emplearse para predecir muchas otras propiedades de los gases, entre ellas la distribución estadística de las velocidades moleculares y las propiedades de transporte como la conductividad térmica, el coeficiente de difusión o la viscosidad.
 
la ecuación de estado del gas ideal no es del todo correcta: los gases reales no se comportan exactamente así. en algunos casos, la desviación puede ser muy grande. por ejemplo, un gas ideal nunca podría convertirse en líquido o sólido por mucho que se enfriara o comprimiera. por eso se han propuesto modificaciones de la ley de los gases ideales, pv = nrt. una de ellas, muy conocida y particularmente útil, es la ecuación de estado de van der waals (p + a/v2)(v - b) = rt, donde v = v/n, y a y b son parámetros ajustables determinados a partir de medidas experimentales en gases reales. son parámetros de la sustancia y no constantes universales, puesto que sus valores varían de un gas a otro.
la ecuación de van der waals también tiene una interpretación microscópica. las moléculas interaccionan entre sí. la interacción es muy repulsiva a corta distancia, se hace ligeramente atractiva a distancias intermedias y desaparece a distancias más grandes. la ley de los gases ideales debe corregirse para considerar las fuerzas atractivas y repulsivas. por ejemplo, la repulsión mutua entre moléculas tiene el efecto de excluir a las moléculas vecinas de una cierta zona alrededor de cada molécula. así, una parte del espacio total deja de estar disponible para las moléculas en su movimiento aleatorio. en la ecuación de estado, se hace necesario restar este volumen de exclusión (b) del volumen del recipiente; de ahí el término (v - b).

a temperaturas bajas (a las que el movimiento molecular se hace menor) y presiones altas o volúmenes reducidos (que disminuyen el espacio entre las moléculas), las moléculas de un gas pasan a ser influidas por la fuerza de atracción de las otras moléculas. bajo determinadas condiciones críticas, todo el sistema entra en un estado ligado de alta densidad y adquiere una superficie límite. esto implica la entrada en el estado líquido. el proceso se conoce como transición de fase o cambio de estado. la ecuación de van der waals permite estas transiciones de fase, y también describe una región de coexistencia entre ambas fases que termina en un punto crítico, por encima del cual no existen diferencias físicas entre los estados gaseoso y líquido. estos fenómenos coinciden con las observaciones experimentales. en la práctica se emplean ecuaciones más complejas que la ecuación de van der waals.

la mejor comprensión de las propiedades de los gases a lo largo del último siglo ha llevado a la explotación a gran escala de los principios de la física, química e ingeniería en aplicaciones industriales y de consumo.
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Recuerda que estas notas son complemento de tu clase y no sustituyen a las que en clase debas tomar.

