
Universidad nacional Autónoma

de Mexico

FACULTAD DE QUIMICA

ESTUDIO COMPARATIVO EnTRE

ECUACIOnES DE ESTADO

Que para obtener el título de: 

I n G E n I E R o Q U 1 m 1 c 0

P R E S E n T R n

ITZEDER Y. I. OLAIZOLA ARIZMEnDI

VICTOR AnTONIO CASTRO VIRGOS

MÉxico, D. F. 1978



 

UNAM – Dirección General de Bibliotecas 

Tesis Digitales 

Restricciones de uso 
  

DERECHOS RESERVADOS © 

PROHIBIDA SU REPRODUCCIÓN TOTAL O PARCIAL 
  

Todo el material contenido en esta tesis esta protegido por la Ley Federal 
del Derecho de Autor (LFDA) de los Estados Unidos Mexicanos (México). 

El uso de imágenes, fragmentos de videos, y demás material que sea 
objeto de protección de los derechos de autor, será exclusivamente para 
fines educativos e informativos y deberá citar la fuente donde la obtuvo 
mencionando el autor o autores. Cualquier uso distinto como el lucro, 
reproducción, edición o modificación, será perseguido y sancionado por el 
respectivo titular de los Derechos de Autor. 

 

  

 





PRESIDENTE PROF.: FCO. JAVIER GARFIAS AYALA

VOCAL PROF.: ALBERTO SOLANO SALAZAR

SECRETARIO PROF.: ANDONI GARRITZ RUIZ

ler. SUPLENTE PROF.: CARITINO MORENO PADILLA

20. SUPLENTE PROF.: JOSE LUIS GAZOUEZ MATEOS

UNIVERSIDAD NACIONAL AUTONOMA DE MEXICO

SUSTENTANTES: ITZEDER OLAIZOLA ARIZMENDI

VICTOR A. CASTRO VIRGOS

ASESOR DEL TEMA: PROF. ANDONI GARRITZ RUIZ



A NUI.STROS PADRES Y HhRIJANOS

A NUESTRAS ESPOSAS

A NUESTROS AMIGOS



INDICE

Página

INTRODUCCION. 1 1. 1

CAPITULO I

a) Existencia de la ecuacidn de Estado 3

b) Diagraiaas P. Y. T. 6

c) Gas Ideal 10

d) Definición 11

e) Ecuaciones 14

CAPITULO II

a) Gas Real 17

b) Ecuaciones 19

c) Van der Waals 23

d) Redlich J. N. S. Kwong 33

e) Benedict iVebb Hubin 36

f) Starlíng 42

CAPITULO III

a) Propiedades Termodinamicas a partir de 43

la Ecuación de Estado

b) Entalpia 44

c) Lntropia 53

d) Presión de Vapor 60



CAPITULO 1V

a) Programa 1

b) Diagrama de blocues y listado 67

CAPITULO V

a) Comparación de resultados 71

b) Ljemplo Práctico 84

CAPITULO V1

a) Conclusiones 88

b) Apéndice 1 90

c) Bibliografía 92



INTROD UCC ION

Dada la importancia que tiene una ecuación de estado para la

predicción de propiedades termodinámicas y el gran número de ellas

que existen actualmente en la literatura, es importante para el la

geniero químico el conocer el rango de aplicación y la exactitud - 

de estas ecuaciones. 

Por otro lado, siendo aún la Ingeniería Química una ciencia - 

de aplicación, nunca debe de olvidarse el aspecto teórico que la - 

respalda y que muchas veces da la pauta a seguir para efectuar ex- 

perimentaciones a través de las cuales se desarrollarán técnicas - 

aplicables a la realidad. 

Este trabajo es una comparación entre cuatro ecuaciones de e5_ 

fado. Dos de ellas basadas en consideraciones teóricas que son - 

las ecuaciones de Van der Waals y la ecuación de Otto Redlich y J. 

N. S. Kwong y las otras dos que sin buscar un fundamento teórico, - - 

utilizan un gran número de constantes, para poder lograr una alta

precisión en un rango amplio de temperatura y presión. 

Para poder llevar a cabo esta comparación, se elaboró un pro- 

grama para computadora con el fin de poder manejar un gran volumen

de datos y de usar métodos iterativos para la resolución de las - 

ecuaciones usadas. 
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Esta comparación de Ecuaciones se llevará a cabo calculando

propiedades para el Metano por tener disponibles valores experi- 

mentales de éste, as¡ como disponer de las constantes para el Mg

tano para las ecuaciones de K. E. Starling y de Benedict Webby - 

Rubin. 
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EXISTEUCIA DE LA ECUACION DE ESTADO

Si tenemos tres fluidos, A, B, C, descritos respecti- 

vamente por las variables termodinámicas : 

PA' VA) ' ( PB. VB) ' ( PC' V C ) 
ec- 1- 1

y con base en la ley cero de la tprmodinámica _que dice : Si de

tres sistemas A, B, C, A y B se encuentran separadamente en e-- 

quilibrio con C, entonces A y B se encuentran en equilibrio uno

con el otro. 

A = C
A = B ec- 1- 2

B = C

Para que A y C estén en equilibrio debe existir una - 

función F1 tal que : 

F1 ( PA' PC' VA' VC ) = O ec- 1- 3

de la misma manera para que B y C estén en equilibrio debe exis

tir una función F2 tal que : 

F2 ( PB, PCI VB' VC ) = C ec- 1- 4

Entonces para que A y C, así como B y C, por separado, 

estén en equilibrio mutuo debe cumplirse que : 

Fl ( FM VAR Ve ) = F2 ( FB1 VB, VC ) ec- 1- 5

i 
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Según la ley cero de la termodinámica esto implica

que A y 13 se encuentran también en equilibrio. 

Por lo tanto deben existir unas funciones 01 y 02 - 
que permitan la eliminación de V de la ecuación 1- 5 y podre- 

mos escribir la ecuación 1- 5 como : 

101 ( PA, VA ) = 02 ( PB, VB) 
ec- 1- 6

y siguiendo el procedimiento anterior podemos escribir para C: 

01 ( pA' VA ) = 02 ( PB' VB ) = 03 ( PC' VC ) ec- 1- 7

entonces: para todo fluido es posible encontrar una fun"ci6m--0

P, V) de sus coordenadas independientes ( una diferente función

para cada fluido) que tiene la propiedad de ! uq e el valor numéri

co de 0 es el mismo para todos aquellos_ fluidos en equilibrio= 

uno con el otro o seas,+P

0 ( P, V) = Constant, \ ec- 1- 8

y esta ecuación es la " Ecuación de Estado" del fluido y define

una curva en el espacio de estados P, V, llamada isoterma para

el sistema en cuestión. 

Es claro que s_ el estado del sistema requiere de n, 

variables independientes para su descripción, esta ecuación -- 



toma la forma : 

0F ( X1 .............. Xn) = constante ec- 1- 9

En ambos casos la forma analítica d la función de- 

pende de la substancia en cuestión y su deducción depende ade

más del modelo molecular de la materia. 

fiemos pues demostrado que la existencia de la ecua- 

ción de estado es consecuencia directa de la

termodinámica. 
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DIAGRAMAS DE PRESION CONTRA VOLUMEN A TEMPEP.ATURA CONSTANTE

Muchas de las propiedades termodinámicas de un gas, 

pueden ser representadas por una ecuación de estado. 

Una ecuación de estado, simplemente establece la - 

relación existente entre la presión, el volumen y la tempera

tura de un gas y su importancia se deriva del hecho de que - 

son precisamente estas variables las que podemos determinar - 

fácilmente de una manera experimental. 

Es interesante por lo tanto, estudiar los diagramas

de presión contra volumen a temperatura constante, que se -- 

obtienen en la realidad ya que una ecuación de estado tiene - 

como objetivo fundamental representar de la manera más aproxi

mada posible estas curvas. 

Si graficamos valores experimentales de presión y - 

volumen de un fluído a temperatura constante, vamos a obtener

diagramas de este tipo ( fig. I) 
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Para un gz:: s real se obtienen curvas que representamos

en este diagrama como Tl, Tc y T2, las cuales sé denominan

isotermas. 

Al formular una ecuaci6n de estado lo que estamos tra

tando de obtener es un medio, de calcular estas curvas, una

sola ecuación de estado no va a poder representar todo el

rango de volumen de esta curva experimental, pues tendría

que ser una ecuación con derivada discontinua, por ejemplo: 

En la isoterma Tl, una ecuaci6n suave no nos podrá represen

tar los segmentos DB, BC y CE. 

la isoterma. representada por T. es la isoterma crítica

en esta se define un punto A, el cual está caracterizado por

el hecho de que en ese punto se encuentra la máxima tempere

tura y presión a la que pueden coexistir dos fases, además

la isoterma crítica en ese punto va a representar un mínimo

y una inflexión , o sea que: 

CóV óV2 - 
O ec- 1- 10

T 1T

A la presión y volumen que fijan este punto, se les - 

conoce como presi6n y volumen crítico . 
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La envolvente A F G define la región en la que las - - 

fases líquidas y vapor, coexisten en estado de equilibrio; a

esta envolvente A F G se le conoce como curva de la presión de

vapor; a la izquierda del envolvente y por debajo de la isoter

ma crítica vamos a tener fase -líquida, a la derecha de la en- 

volvente bajo la isoterma crítica vamos a tener vapor y debajo

de la envolvente tenemos líquido y vapor, arriba de la isoter- 

ma crítica tendremos gas. 



GAS Ii)LkL

10

Ll modelo fundamental de un gas ideal asume qué: 

1.- En un volumen finito de gas existen un gran número de

moléculas. 

2.- Todas las moléculas que forman el gas son identicas , 

con forma de esfera en continuo movimiento en todas

direcciones y están separadas unas de otras por una

gran distancia comparada con el diámetro molecular. 

3.- No existen fuerzas de interacción entre las moléculas, 

excepto durante las colisiones y se cumple la primera

ley de Newton entre colisiones. 

4.- Todos los choques entre las moléculas son perfectamente

elásticos. 

5.- Las moléculas se encuentran distribuidas uniformemente

en el sistema. 

b.- Todas las direcciones en las que puede viajar una molé- 

cula son igualmente probables. 

7.- La fracción de moléculas viajando con una velocidad " i

permanece constante en el estado de equilibrio. 
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El modelo de gas ideal que se prese-wb6 anteriormente

es un criterio necesario, pero no suficientZ` para definir gas

ideal. 

DEFIAICIOW DE GAS IDEAL

Cuando un sistema cambia de - un estado " A" a otro es- 

tado :' A" puede ganar t> perder energía bajo forma de calor y/ o

trabajo para un cambio infinitesimal de estado, tendremos que: 

dE = q - w

q = calor

w = trabajo

E = energía

ec- 1- 1 1

La energía de una masa dada, depende de la presión, - 

el volumen y la temperatura, debido a que éstas tres cantidades

están relacionadas entre si, únicamente dos de ellas serán in- 

dependientes; como dE es una diferencial exacta es posible es— 

cribir : 

dE -- ÓE dV + I dE dT

dV
T

kw V
ec- 1- 12

A partir de la definición de capacidad calorífica, ten

dremos que a volumen constante : 

C = 
q

V

dT

ec- 1- 13
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Podemos escribir que : 

C= 
óE

V
dT

ec-. l -14

V

substituyendo la ecuaci6n: 2- 4 en 2- 2 tendremos: 

dEdE

dV + CydT
óV)

T ec 1- 15

y substituyendo la ecuaciSn: 2- 5 en 2- 1 tendremos : 

q = 
óE

dV + CydT + W
ec 1- 16

3
T

Donde w representaría el trabajo efectuado contra la presión - 

exterior. 

En 1852- 1862 J, P,. JOULE en unión de W. THOMSON de- 

mostraron que cuando un gas se expande en un espacio vació, no

verificando por tanto trabajo externo, existe un pequeño cambio

de temperatura. Este cambio calorífico se describe como efecto - 

JOULE - THOMSON. 

Este cambio está relacionado con el tamaño de las mo

leculas y con las fuerzas atractivas que existen entre ellas, - 

por lo tanto, para un gas ideal este efecto será igual a cero, - 

debido a que la atracción entre las moléculas es despeciable y
i

el volumen real de las moléculas es pequeño comparandolo con el
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espacio que ocupa. Por lo tanto, si no existe trabajo exte- 

riro W = 0 y a temperatura constante dT = 0, la ecuación 2- 6

para un gas ideal será : 

aV ) 

dV 0
ec 1- 17

2

Debido. a que el gas se está expandiendo dV 10 entonces

aV )
T

0
ec 1- 18

o sea, que a temperatura constante la energía de un gas ideal- 

es independiente de su volumen, esta condición ( ec. 2- 8) es la

que define a un gas ideal. 
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ECUACIOÍN DE ESTADO PARA GASES IDEALES

A un gas ideal se le pueden aplicar, a cualquier tem- 

peratura, las leyes de R. BOYLE, Gay LUSSAC y AVOGADRO. 

Las conclusiones a las que llegó en 1662 R. BOYLE a - 

partir de sus experimentos acerca de la compresibilidad del ai- 

re, se han generalizado en la expresión conocida como Ley de -- 
R. BOYLE : " a temperatura constante el volumen de una masa de- 

finida de gas es inversamente proporcional a la presión " 

PV c constante

ec. 1- 19

Ley de AVOGADRO: 

A volúmenes iguales todos los gases bajo las mismas - 

condiciones de presión y temperatura contienen igual número de - 

moléculas. 

Ley de Gay LUSSAC: 

A presión constante el volumen de un gas se dilata a

la misma fracción de su volumen a 0 por cada grado de aumento

de la temperatura : 

VT = Vo ( 1 + CK T ) 

ec I-20
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V = Volumen de una masa de gas a T° C. 

VO = Volumen de una masa de gas a 0° C. 

CK = Coeficiente de dilatación cúbico. 

Si tomarnos valores de temperatura en la escala absolu- 

ta la ecuación 2- 10 nos quedará : 

VT' Vo
T T ec. 1- 21 . 

Combinando las ecuaciones 2- 9 y 2- 11 se determina que, 

para una masa dada de un pas ideal : 

PV = 
constante

T

ec. 1- 22. 

La suposición de la Ley de AVOGADRO de que volúmenes i- 

guales de todos los gases bajo las mismas condiciones de presión - 

y temperatura, contienen igual número de moléculas, conduce a la - 

conclusión de quela constante de la ecuación 2- 12 deberá ser inde

pendiente de la naturaleza del gas siempre que se considere una - 

jwl. Así para una mol. de gas PV/ T debe ser una constante univer- 
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sal que se representa por el símbolo R, o sea que para una mol. 

de gas que se comporte idealmente : 

el- 1- 23

Esta ecuación incor P le es válidas para - 

un gas ideal y se denomina " Ecuación de Estado de los Gases - 
Ideales" . 



CAPITULO II; 

GASES REALES. 

INTRODUCCION

17

Los métodos Fara correlacionar el comnnrtamlento P. V. T. 

de los gases reales pueden dividirse en tres grupos generales

a) Los métodos que se clasifican con el término general de " F

dos correspondieUes" y que se basan en correlaciones de seme- 

janza dimensional. Estos proporcionan buenos resultados y son - 

los más convenientes para obtener valores puntuales de V para
alguna P y T y, generalmente, emplean el uso de una tabla o - 

de una gráfica. 

el El método que con un enfoque más teórico emplea un desarrollo
virial de las ecuaciones P. V. T. Esta ecuación de desarrollo - 

virial no es generalmente tan exacta ni conveniente pero tiene

la base teórica más rigurosa

Los métodos que con carácter analítico permiten una predicciónJ

de todos los

paráJ. 
metros a partir de constantes. conocidas. Es -- 

tos proporcionan las correlacionés más exactas ' ero más comple

jas entre P. V. T. 

Nuestro estudio se enfocará a la comparación de las principa— 

les ecuaciones de este grupo. 
J
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r -Acre nrn r rc

Es importante considerar los motivos principales por

los que los gases reales difieren de la suposición de los gases

ideales. -- —------- --- -- 

Factores de forma y fuerzas intermoleculares : 

Las moléculas no son masas puntuales y pueden tener formas - 

muy variadas, además de que entre las moléculas existen fuer

zas de atracción y repulsión y a presiones altas la fracción

de volumen ocupada por los átomos, puede ser importante. E1 - 

hecho de que las moléculas reales tengan fuerzas de interac- 

ción y volúmenes moléculares finitos, es generalmente el mo- 

tivo más importante por el que los gases reales se desvian - 

del comportamiento ideal . 

121- " Fuerzas eléctricas " 

Este tipo de fuerzas afecta principalmente a moléculas pola- 

res ya que en estas se presentan interacciones eléctricas - 

de caracter permanente como es el caso de los momentos di -- 

polo y enlaces de hidrogeno. 
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COMPORTAMIENTO TIPICO DÉ LOS CASES REALES

La experimentación ha demostrado el siguiente compor- 
tamiento de los flúídos reales puros : 

1.- 

Cuando la presión de un gas se reduce a temperatura constan_ 
te, 

su comportamiento se apróxima al del gas ideal a medida
que la presión se acerca al valor cero y el producto P. V. - 
Presión por volumen) 

se apróxima a un valor límite igual a
R. T. (

constante de los gases por temperatura), las pendien- 

tes de estas curvas P. V. 
a presión cero dependen de la tem- 

peratura . Aquella temperatura para la cual la pendiente de - 
la curva Y V a presión nula vale cero se denomina tem- 

peratura de Boyle ", es decir : 

PVPV \ = 
C

óP /) 
para P= 0

T
ec 2- 1

Para temperaturas por encima del punto de Boyle esta pen- 
diente es mayor que cero, a temperaturas por debajo del pun

to de Boyle la pendiente es inferior a cero ( fig. 2). 

2.- Cuando la temperatura del gas se incrementa a presión cons- 
tante, la conducta del gas se apróxima a la del Gas Ideal - 
a altas temperaturas, 

siempre que se consideren las v,! riicio_ 

nes de peso molecular debido a la disociación. 
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3.- En el punto critico sobrela isoterma crítica, la primera

y la segunda derivadas de la presión con respecto al vo- 

lumen son nulas como se ve en la figura no. 3 . 

4.- Las líneas isométricas ( que relacionan presión contra -- 

temperatura a volumen molar constante) son apróximadamen

te líneales, excepto a bajas temperaturas y altas densi- 

dades. Las pendientes límites cuando la temperatura se - 

incrementa valen R/ V. Para bajas densidades la relación - 

líneal es válida, para temperaturas y presiones inferio- 

res a las que se exigen a volúmenes molares pequeños: 

Ll,m. ¡ dP _ R Lim. á2P  = 0
2

T oo
dT V

T 00
óT

V ec. 2- 2

S.- Las isobaras ( relacionan volumen con temperatura a presión

constante) se convierte en rectilíneas a temperaturas ele- 

vadas con pendientes iguales a R/ P. 

T/ 

2óV _ R , 
Lim. 

6T2 / = 

0
d

T - 4 oo
P

P

T -). o0
P

ec. 2- 3



22

6.— Las isobaras y las isotermas no son suaves al pasar

del estado gaseoso al liquido para valores de presión

y temperatura inferiores a los valores críticos, las — 

isobaras por encima de la presión critica y las isoter

mas por encima de la temperatura critica tienen deriva

da continua a traves de una región de fluido homogéneo. 
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ECUACION DE VAN DER WAALS

Con el objeto de desarrollar una ecuación de estado

que se ajustara mejor al comportamiento de los gases reales, - 

Van Der Waals en 18735 modificó la ecuación de estado de los - 

gases ideales tomando en cuenta que las moléculas de un gas - 

real ejercen fuerzas de atracción y de repulsión entre ellas. 

Van de 4Taals considéró una molécula en el interior - 

de un gas, la cual está rodeada por otras moléculas distribui- 

das uniformemente en todas direcciones y por consiguiente no - 

ejercerán ninguna fuerza atractiva resultante sobre la molécu- 

la que consideramos. Fig. 4. 

O O

o O` ,o O

O Ó \O O
O

Fig. 4. 

Debido a que estas moléculas están en movimiento cons

tante, a medida que la molécula que hemos considerado se apró-- 
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xime a las paredes del recipiente, la distribución de las mo- 

léculas variará pasando a otra distribución en la que las mo- 

léculas del gas estén presentes solamente en un lado de la - 

molécula que hemos considerado ( Fig. S). 

00
o ° o

o mo
0

0 0` 11

0 0
0

Fig. 5

Ejerciendo de esta forma una fuerza que tenderá a - 

impulsar a la molécula hacía el interior. Por tanto en el -- 

momento en que la molécula se acerca a la pared del recipien

te y va a chocar contra ésta, contribuyendo así a la presión

gaseosa total, las moléculas de la masa gaseosa ejercen una - 

fuerza que tiene el efecto de alejar a la molécula de la pa- 

red. Por lo tanto la presión real medida, será menor que la - 

presión ideal postulada por la teoría cinética simple que no

considera este efecto, por lo que la presión ideal será : 

Pideal - Preal + Pa

P.= Factor de correccioñ

ec. 2- 4



El término Pa es una medida de las fuerzas de atrac- 
ción de las moléculas. 

La fuerza ejercida sobre una molécula a punto de -- 

chocar contra una pared de recipiente es proporcional a la

densidad del gas ( V ) y el número de moléculas que chocan - 

contra la pared en un instante es también proporcional a la - 

densidad del gas, por lo tanto Pa será proporcional a (- )
2

entonces: 

preal+ Pa - Preal + a2 a= constante de proporcionali- 
V dad. 

a

El término V2 es una medida de la fuerza atractiva

de las moléculas y se le conoce como :" Presión de cohesión o -- 

presión interna " . 

En la teoría de los gases ideales se consideró que el

volumen ocupado por las moléculas era despreciable, pero en ga- 

ses reales, está consideración nos lleva a errores muy grandes

por lo cual Van Der Waals lo considera en su ecuación. Al volu- 

men V del gas Van Der Waals le restó un factor " b" conocido -- 

como covolumen el cual es igual a cuatro veces el volumen real - 

de la molécula ( apendice 1). Por lo tanto el volumen corregido

será : 

Vcorregido Vmedido - b

ec. 2- S
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Si estas correcciones las aplicamos a la ecuación de

estado para gases ideales tendremos que para una molécula de - 

gas: 

CP + ª1 ( V — b) = RT
V2

ec. 2- 6

Esta es la llamada ecuación de Van Der Waals para ga

sea reales. Esta es una ecuación que nos puede representar me- 

jor el comportamiento de un gas real que el que obtendríamos a

partir de la ecuación general para gases ideales. 

CALCULO DE LOS FACTORES " A" Y " B" DE LA ECUACION DE VAN DER WAALS

Sí hacemos una gráfica de presión contra volumen a - 

temperatura constante para gases reales a partir de datos expe

rimentales observamos ( ver fig. 1) 
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El punto A de la gráfica, es el punto crítico que es- 

tá caracterizado por el hecho de que el gas pasa súbitamente a

su estado líquido cuando su presión y su temperatura son las -- 

del punto critico. Este punto se caracteriza también porque ahí

la pendiente es cero, y presenta una inflexión, por lo tanto, - 

la primera y la segunda derivadas son iguales a cero o sea : 

ec. 2- 7

entonces en ese punto la ecuación de Van Der Waals será: 

CdP RTc 2a ec. 2- 8

óV
T V b) 2 + v 3

0

Y

62P 1 _ 2RTc 6a
2 J - - = 0

bV iiiTTT ( Vc- b)
3 Vc4

ec. 2- 9

Como la ecuación 2- 6 describe todos los puntos de la

curva, también describe el punto crítico, por lo tanto tenemos
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tres ecuaciones disponibles para calcular las dos constantes

a y b" . Como Pc, Ve y Te son conocidas cualquier par de e-- 

cuaciones nos sirve para hallar las constantes. 

Sí las ecuaciones 2- 6 y 2- 8 son seleccionadas vamos

a tener una ecuación para la isoterma crítica que pasa por el

punto crítico con pendiente igual a cero, pero con un valor

positivo de : 

óV2 % 
para valores ordinarios de Pc, Ve y Te. 

T

Sí tomamos las ecuaciones 2- 6 y 2- 9 la isoterma criti

ea pasa por el punto crítico con una pendiente positiva y un mí- 

nimo a un volumen pequeño y un máximo a un volumen ligeramente - 

3Rás alto del volumen crítico. 

Si las ecuaciones 2- 8 y 2- 9 son selecci nadas, la -- 

dP
isoterma crítica tiene valores d' cero para

dV T
2

y para — TV T
pero pasa muy abajo del punto crí

ó
tico para valores ordinarios de Pe, Ve y Te, pero como en la -- 

ecuación aparece Pc, la solución de " a" y " b" en términos de Ve

y Te será: 

a = 9RTc VC
8

ec. 2- 10

b = 
VC
3

ec. 2- 11
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Substituyendo 2- 10 y 2- 11 en 2- 6 obtenemos: 

Pc = 
3RTc

Y Zc = 
Pc Ve = 

0. 375 ec. 2- 12
8Vc R Te

Sí a partir de la ecuación 2- 12 tomamos cualquier par

de cantidades independientes de Pc, Ve, Te podemos calcular

diferentes valores de " a" y " b": 

a ( Ve Te ) _ 
9RTcVc

ec. 2- 13
8

27 R2Tc2
a ( Po Te ) = ec. 2- 14

64Pc

a ( Pc Ve ) = 
3PcVc2

ec. 2- 15

b ( Ve ) = 
Ve

ec. 2- 16

3

b ( Pc Te ) = 
RTc

ec. 2- 17
8Pc

Usando estos valores podemos obtener tres ecuaciones

de estado diferentes: 

r ( VcTc) = 
RT _ a( VcTc) = RT 9TcVc ec. 2- 18

Vc( V- b) 
V2

V- Vc
8V2

5

P ( PCVC) - 
RT _ a( VePc) = RT

3PcVc2
ec. 2- 19

Vc( V- b) 
V2

V- Ve
y2

RT a PcTc RT 27R2T02

V- b( PcTc) V V- RTc
64PCV2

8Pc

Estas tres ecuaciones son completamente válidas basa- 

das en el desarrollo de Van Der Waals. 
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Si graficamos la isoterma critica de cada una de es- 

tas ecuaciones contra datos experimentales obtendremos : 



P

r

e

s

i

a
n

Pc

31

1

IEcuación 2- 19

Ecuacibn 2- 18

Ecuación 2- 20

I

I I
Experimental. 

Vc 1. 29Vc Volumen. 

Isotermas Criticas para las tres Ecuaciones de Van der Waals. 

Fig. 6
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De la gráfica podemos ver que la ecuación que más

se apróxima a los datos experimentales es la ecuación 2- 20
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ECUACION DE OTTO REDLICH y J. N. S. K670NG t' 

En 1948 REDLICH y MONG propusieron una ecuación - 

con 2 constantes, esta ecuación fué basada en consideracio- 

nes principalmente prácticas y carece de un razonamiento -- 

teórico riguroso. 

La ecuación propuesta es la siguiente : 

P = 
RT _ a

ec. 2- 21
V - b) T0. 5 V( V+ b ) 

otra forma de esta ecuación es : 

1- h 1+ h
ec. 2- 21

donde
A2 = 

2 T2. 5R
a y b = constante de REDLICH

b y nIONG . 
B = 

RT

h = 
b

V

Z
PV

RT

Debido al hecho de que - la primera y segunda derivadas

de la presión con respecto al volumen son iguales a cero en el

punto critico. 



34

aP = 
0 = ( 32p

aV.' 
T \ 67 27) T ec. 2- 22

Es posible relacionar las propiedades críticas con -- 

las constantes. 

Para calcular las constantes de la ecuación de RFDLICH

y KWONG no necesitamos la segunda derivada de la presión con -- 

respecto al volumen a temperatura constante, ya que ellos esta- 

blecen para su ecuación que : " a altas presiones el volumen de - 

todos los gases se acerca s un valor límite que es practicamen- 

te independiente de la temperatura y con un valor de 0. 26 Vc". 

REDLICH y KI40NG construyeron su ecuación para que sa

tisfaciera esta condición que b = 0. 26 Vc esto se hizo con el

fin de obtener buenos resultados a altas presiones. 

Para calcular las constantes tenemos que : 

11
t

P = 
0 -

RT + a( 2V + 

bV__) .T • TV -) 2b7 Te' S V2 ( V+ b) 2 ec. 2- 23

b = 0. 26Vc

De 2- 23 y 2- 24 obtemos que : 

ec. 2- 24

3/ 2
a = 1. 282 RTe Ve

ec. 2- 25
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De 2- 25 y 2- 21 obtenemos

Ve = 
9. 331 RTC ec. 2- 26

PC

Substituyendo este valor en 2- 24 tenemos : 

b = 0. 0867
RTc

ec. 2- 27
PC

substituyendo 2- 26 en 2- 25 tenemos : 

a = 0. 4278
R 2Tc5í2

ec. 2- 28

PC

De 2- 27 y 2- 28 tenemos : 

0. 0867
5

a \ 2 R
1/ 3

Pc = 1 ec. 2- 29C b ) C 0. 4278/ . J

a 0. 0867 1 2/ 3
TC = (

ec. 2- 30
b 0. 4278 R -) 

REDLICH y KWONG establecen que su ecuación da resultados satis- 

factorios arriba de la temperatura critica para cualquier pre- 

sión. 
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BENEDICT, WEBB v RUBIN

La ecuación de estado propuesta por BENEDICT, WEBB

y RUBIN es una modificación de la ecuación de BEATTIE y ---- 

BRIDGEMAN, con el fin de representar con más precisión las - 

propiedades de los fluídos a altas densidades. 

La ecuación de estado presentada por BENEDICT, WEBB

y RUBIN es : 

P= RTd+ ( BoRT - Ao- C(/
T2 ) d2+ 

bRT - a) d3 + aoc d6 + 
ec. 2- 31

cd ( 1 + d' d2) exp.- 
ód2

T2

Rearreglando la ecuación 2- 31 tendremos: 

P = iRTd + 
d2 (

RT)( B0 + bd) - ( Ao + ad - ao( d4) - 

1 ( Co - Cd ( 1 + 
Vd2) 

exp. -,
d2) 

T2

ec. 2- 32

La ecuación 2- 32 puede ser representada por una ecuación de la

forma

P
RT B( d) - A( d) - C( d) 

ec. 2- 33
T

donde
B( d) = Bo + db

A( d) A + ad ( 1 + o( d3 ) 

C( d) = Co - Cd ( 1 + 
ód2 ) 

exp. - ? 5"d2 ) 
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Las funciones B ( d), A ( d) y C ( d) son representadas en la

figura 7. 
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Esta ecuación 2- 33 es integrable y diferenciable con

respecto al volumen, densidad y temperatura, según B. W. R su - 

ecuación con 8 parámetros es el menor número de ellos con los - 

cuales las propiedas P, V," T de la fase gas pueden ser repre— 

sentadas cubriendo hasta apróximadamente 2 veces la densidad - 

crítica. 



40

Dado que la ecua.; ín ._'.e B. W. R tiene 8 constantes

no es posible determinar sus valores a partir del punto cri

tico y sus valores se determinan a partir de datos experimen

tales como sigue: 

1) Se toman datos experimentales de P, T y d. 

2) A cada densidad se le ajusta una ecuación de la

forma: 

P = RTd + 
d2 (

RTB d) — A ( d)) — C d/ t2
c- 1

Por el método de mínimos cuadrados dando ir,ual importancig' a

cada presión. 

3) se grafica n ( d) determinada en 2) contra densi- 

dad y se pasa una linea recta a través de los pun

tos dando mayor importancia a los puntos obteni-- 

dos a altas densidades. La ecuación de esta linea

es

B= Bo+ bd

c- 2

4) Se determina la presión de cohesión Tobs definida

por: 

Tobs = RT ( d + 
Bod2 + bd3) — 

pobs. c- 3

A cada densidad ajuste una ecuación de la forma: 

T = d 2 ( A d) + C ( d)/
T2) 

c- 4

Por el método de mínimos cuadrados dando igual importancia a - 
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cada presión. 

5) Se encuentra por tanteo un valor de ( Y de tal

forma que cuando e1 ( d) es graficada contra -- 

d( 1 + a_d2) exp. ( - ( rd 2). 

los puntos caigan apróximadamente en una línea - 

recta. Se pone una línea recta por estos puntos, dan

do más importancia a los puntos a más alta densi- 

dad, la ecuación de esta línea es : 

C1( d) = Co - Cd ( 1 + d'

d2) 
esp. (_

ed2) 

c- 5

6) Determine Aobs definida por la ecuación: 

2

d2Aobs- mobs - 
d (

go - Cd( 1 + á d̀2) exp (_

crd2) 
C- 6

Si BOO y C1( d) fueron bien determinadas Aobs será
practicamente independiente de la temperatura. 

7) Encuentre por tanteos un valor de o( de tal - 

manera que cuando A( d) es graficada contra d( 1 - o(d3) 

los puntos caigan en una línea recta a través de es- 

tos puntos dando más importancia a los puntos cerca- 

nos a la densidad critica, la ecuación de esta línea

es: 

A( d) = Ao+ ad ( 1 - o(d3) 

c- 
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ECUACION DE STARLIlG

Esta ecuación de estado desarrollada por K. E. STARLING

consta de 11 parámetros y es básicamente una modifícación de la

ecuación de B. W. R. La ecuaciónlropuesta por STARLING es : 

P = RT + ( BORT - A - Co + Do - Eo ) 1 + 

V T2 T3 T4

V2

bRT - a - d ) 1 + ( x ( a + T ) + 
T V3 V

1 + 
2 ) exp. ( - 

rl ) ec. 2- 3

4
T2V3 V V

Según STARLING esta ecuación es capaz de predecir pro- 

piedales a temperaturas reducidas tan bajas como Temperatura = 0. 3

y densiiades reducidas tan grandes como _ P r= 3. 0 y puede ser - 

usada para hidrocarburos ligeros y en la región líquida y aún a - 

temperaturas elevadas. 
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CAPITULO III

CALCULO DE PROPIEDADES TERMODI: JAI4ICAS

La importancia de una ecuación de estado no sólo - 

estriba en que ésta relaciona los variables P, V, T, sino que

a partir de esta ecuación de estado podemos encontrar todas - 

las propiedades termodinámicas que caracterizan un sistema como

son: 
la Entalpia, la Entropia, la energía libre de GIBBS y la - 

energía libre de HEI.1110LTZ. 

A continuación se presenta la forma de cálculo para

la entalpia y la entropia a partir de un ecuación de estado ya

que las demás propiedades termodinámicas pueden ser calculadas

a partir de éstas. 

A partir de la ecuación de estado podemos calcular - 

también otras propiedades como son : presión de vapor, conduc- 

tividad térmica, viscosidad, etc. A continuación se ilustra el

cálculo para la presión de vapor. 



44

ENTALPIA DE GASES REALES

Se define a la entalpia de un sistema como la suma

de su energía interna más el producto presión por volumen: 

H = E + PV

Definiendo a la entalpia como una función de tempe- 

ratura y presión. 

La diferencial total de antalpia será : 

dH =, óH ` dT + dH dP

dT P dP T

en dónde el primer término representa el efecto isobárico de

la temperatura y el segundo el efecto isotérmico de la presión

sobre la entalpia. Esta expresión representa la variación de - 

la entalpia en un proceso termodinámico cualquiera. 

Con base en el hecho de que la entalpia de gases idea- 

les es independiente de la presión y que los gases reales se - 

acercan al comportamiento ideal a bajas presiones, vamos a fi- 

jar el estado de referencia correspondiente a una temperatura - 

de referencia y presión igual a cero ( se asigna a la entalpia- 

en estepunto el valor de cero), el estado final corresponde a- 

las condiciones de presión y temperatura a las cuales se desea

evaluar la entalpia 11 ( T. P.). Puesto que el cambio de entalpia
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es independiente de la forma en que se realice el proceso - 

podemos dividir a éste en dos etapas : 

1) Variación de la temperatura desde el valor de referencia

hasta el valor final del sistema en un proceso isobárico

a presión cero. La entalpia del sistema en estas condi- 

ciones fí ( T, 0) puede ser calculada aprovechando la in- 

formación sobre entalpias de gases puros a bajas presio

nes en función de la tempetatura .( Tablas API). 

Compresión isotérmica desde presión cero hasta la pre-- 

sión del sistema. 

l cambio de entalpia en este proceso: 

H ( t, P) - H ( t, 0) se denomina desviación isotérmi- 

ca de entalpia. 

E: =, bnbio de entalpia total en el proceso es la suma de

los cambios de entalpia en las dos etapas consideradas. 

CALCULO DE LA DESVIACIO:J ISOTER4ICA- DE- LA ENTALPIA

A partir de la ecuación : 

dH = T dS + V dP
ec. 3- 1

41

y de la ecuación s

óV 1 C dTdS = dP + _ 
ec. 3- 2óT f P
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substituyendo 3- 2 en 3- 1 tenemos que : 

dH = ( V - T ( aV l ) dP + CpdT

dT /
P

a temperatura constante : 

ec. 3- 3

dH = V dP - TC ¡ dV 1 dP e c . 3- 4

8T J j
PJT

Integrando la ecuación 3- 4 entre los limites de presión cero

y P, obtenemos la siguiente expresión isotérmica de entalpia: 

P / 

H ( T, P ) - H ( T, 0 ) _ V - T
C

av
d.

120aT)
P

ec. 3- 5

Para una ecuación de estado explicita en presión es necesario

transformar la ecuación 3- 4 en términos de dV : 

VdP = d( PV) - PdV
ec. 3- 6

y como

V
d.P = _ VPdV

óT lP ._ 
T

V
T

substituyendo estas expresiones en la ecuación 3- 4

dH = ( d (PV) + T(

ST

óP - 
P l dV

l J T

ec. 3- 7

ec. 3- 8
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integrando esta ecuación entre los limites de volumen V ( ental - 

pia H ( T - V ) y volumen infinito H ( T, oO) y PV = RT se lle- 

ga a la expresión : 

SV
r ap

H( T, P) - H( T, 0) = YT- PV + ( 

VT IV  T

dV

op \ ec. 3- 9

CbP
7en donde el término 

T V
puede ser evaluado aplicando

una ecuación de estado explícita en presión. 
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VARIACION DE ENTALP U1 PARA LA ECUACION DE VAN DER WAALS

La ecuación de Van Der Waals es

P= 
RT _ a

V - b) V 
ec. 3- 10

y a partir de la ecuación general: 

V/ 

H( T, P) - H( T, O) _ - RT + PV + [ TI P

0t \ dT v
00 J

ec. 3- 11

Tenemos para la ecuación de Van Der Waals: 

T
óP RT

óT ( V - b) 
ec. 3- 12

CT \ óP -
P

1 = 

a

óT . v2

ec. 3- 13

integrando la ecuación 3- 13 entre V1= oo r V2= V y T= cte. 

jv - - 

adV _ a

00

V2

V
ec. 3- 14
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A partir de 3- 14 y 3- 10 y substituyendo en 3- 11: 

AH = - RT ( 1- 
v ) _ 2a

V - b ) V
ec. 3- 15

CALCULO DE LA VARIACION EN ENTALPIA. PARA LA ECUACION\, DE ES-' 

TADO DE BENEDICT, WEBB AND RUBIN

P= V + (B0RT- Ao - C0 /
T2 ) 

V2 + ( bRT - a ) V3 + 
ec. 3- 16

a_ + 

2V3 ( 
1+/

V2) 

exp. (-/
V2) 

de dónde: 

dP / = R + BoR + 
2Co + 

bR 2C

dT .
V

v v22 v3 - T3V3

1 + á/ V2) exp. (- b'/ V2) ec. 3- 17

FLilti-•licando por T y restando la ecuación 3- 16 : 

T (. dP l = NO AO a aoc

dT /
V -

P
T2V2 + V2 + V3 - — 

6 - 
3CC

1 + 
irlV2) 

exp. ( _ y/ V2) 
ec. 3- 18

Integrando la ecuación 3- 18 a T = cTE

V

T
F

P, dV = -( 

T-
2 + AO) v - 2V2 + 

I
010 v

a

5 —3— 
I( 1 + 

2 ) exp. ( -/
V2) - 

1J5V IfT l 2V

ec. 3- 19
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Como

v / 

OH= - RT + PV + }, ( T { 
dP ) -

P ) dV
ec. 3- 20

óo dT V

Vamos a sumar PV y restar RT a la integral: 

6I= ( BoRT- Ao.- Co/ T2) 1 + (bRT - a) 
1 + aot

v
V2 V5

v \ 

c ( 1 + ó'/ V2 ) exp (_ br/ V2) + ( T ( 
dP

I - P) dV
T 2v2

00 \ 
dT /

v

ec. 3- 21
De 3- 21 y 3- 19 nos queda : 

AH = BoRT - 2Ao - 4Co + bRT - 3a + 6ac< 

v v j2 - 2V-2 5V5

c
3

1- exp(- e/ V2) +(
e/V2 - 1/ 2) exp (-? r/ V2) 

T2V2 (

6/ V2) 

ec. 3- 22

Esta ecuación puede ser usada para calcular el cambio de en- 

talpia del gas en una expansión isotérmica. 

VARIACIO14 DE ENTALPIA PARA LA ECUACION DE STARLING

Siguiendo el mismo procedimiento que el seguido en la deriva- 

ción del " Cálculo de la variación de entalpia para la ecuación

de Benedict, Webb and Rubin" encontramos que : 



i= ( BORT - 2Ao - 
40
Tz + T3

5 - -
4- ) 

l/V + T

i (2bRT - 3a - 
4d ) i + d ( 

6a + 
7d ) + 

2 T
V2 5V5 T

0

2
3 - ( 3+-- L2 - & 4 ) 

exp ( _ 2t/ V2) 

hT 2V V

ec. 3- 23

VARIACION DE ENTALPIA PARA LA ECUACION DE REDLICH- MONG

La ecuación de Redlich - Kwong es : 

P = 
RT A. - 

o. 5 ec. 3- 24
V - b) T V ( V+ b) 

y a partir de la ecuación general: 

V

H" -' 
HO)

T = - 
RT + PV + j ( T f aP - P) dV

3T
V

ec. 3- 25

tenemos que para la ecuación de Redlich - Kwong

T óP 1 = RT + 

0.

50.
5 a

ec. 3- 26

6T JV V - b T V( V + b) 

óP1.5 a
ec. 3- 27T

dT V
P ) = 

To. 5 V( V + b) 

integrando la ecuaci6n 3- 27 entre_ 

V2 V2
óP 1. 5 a f dV _ 

T\ 

óT) - 
P) T dV = TO - 5 JV V( V+ b) 

Vl V 1

V

1. 5 a In

2 V1 + b

b ( ( V2 + b) + 

ln
V1 ) 

ec. 3- 28
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Como V1 = 00

Vi1 + bLim ( In --- -) = 0

V1

V 1--- 4 00

A partir de la 3- 28 y 3- 24 y substituyendo en 3- 25: 

HTV _ a
AK = - RT + (

V - b) 
To. 5( V+.b) + 

ec 3- 29

3a C Y2 1
2bTU' 5 ] 

In (

V2 + b ) 
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ENTROPZA DE GAS REAL

La entropia de una substancia en el estado de gas real

a una temperatura y presión, S ( T, P,), puede ser calculada como

la entropia de esa substancia en el estado de referencia más el - 

cambio de entropia en el proceso de pasar del estado de referen- 

cia hasta las condiciones de temperatura y presión al estado de

gas real. 

La entropia en el estado de referencia puede tener un

valor absoluto o arbitrario. La escala absoluta de entropia se

tiene cuando se toma como estado de referencia el indicado por

la tercera Ley de la termodinámica ( entropia cero para un cris- 

tal perfecto a 0° R). Sin embargo, muchas veces se selecciona - 

como estado de referencia el de gas ideal a 0° P, y presión uni- 

taria. Para los hidrocarburos se define que la entropia en el - 

estado -de gas ideal a 0° R y 1 Psi es igual a 1. 

El cambio de entropia entre el estado de referencia y

el estado de gas real a la temperatura y presión del sistema se

calcula como la suma de los cambios de entropia de los siguien

tes procesos parciales : 

a) Variación de la temperatura desde 0° R hasta la temperatura - 

del sistema en el estado de gas ideal. El cambio de entropia

en este paso se calcula a partir de la información disponi- 

ble de entropia de gas ideal en función de la temperatura. 
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b) Compresión isotérmica desde la presión unitaria hasta la

presión del sistema en el estado de gas ideal. El cambio

de entropia correspondiente es : 

P+ estado de referencia

As = — Rin
P+ 

R In P ec. 3- 30

P

c) La temperatura y presión del sistema pasa del estado de -- 

gas ideal al de gas real. El cambio de entropia en este pa- 

so es : 
S ( T, P ) — S+ ( T, P ) 

se denomina desviación isotér- 

mica de entropia. 

CALCULO DE LA DESVIACION ISOTER.MICA DE ENTROPIA' 

La variación total de la entropia en un proceso pue

de expresarse como

dS =( as ) dT + ( dS1 dV

óT
V aV 1l1 T

ec. 3- 31

como C = T ( óS 1 I, ( óS 1 __ ( 
6

v ` 
dT

V
óV

T \ 
T

V

dS = Cv dT + i aP. dV

T ` 
óT

V

ec' 3- 32
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La desviación isotermica de la entropia puede ser — 

evaluada analiticamente integrando la ecuación anterior a — 

temperatura constante entre los limites de densidad= 0 y -- 

densidad = 1 efectuando la integración en los -estados de — 

gas real y de gas ideal: 

V2 / \ 

S2— S1= / dV

dT

Vl
V

ec. 3- 33

La integración analítica de la ecuación continua — 

en el estado de gas real requiere de una expresión matemá— 

tica que represente el comportamiento P, V, T. del fluido -- 

adecuadamente: dicha expresión matemática se denomina ---- 

ecuación de estado. 

CALCULO DE LA DESVIACION ISOTERHICA DE ENTROPIA PABA LA

ECUACION DE VAN DER WAALS. 

P = 
HT _ a

V—b) 
V2 éc. 3- 34

CóP \ = R ec. 3- 35

óT
V (

V—b) 



56

V2
dV - 

R
ff

b) 

V - b) 
Iln ( iF

l
vl

ec. 3- 36

S2 - Rin ( V2 - b ) - lím.( SRln ( V1 - b ) 

V1--; 0, 00

ec. 3- 37

Lim ( Si - Rin ( V1 - b) = lim ( Si - R In Vi) 

Vi --- a 00

ec. 3- 38

Aplicando la Ley de los gases ideales: 

lím ( Si - Rin
RT ) = 

1ím ( Si + R1nP - Rln RT) 

P

P-- 0 0
ec. 3- 39

como a presión cero la entropia tiende a infinito, tendremos

que introducir una nueva función de entropia definida como

S + R ln P. 

La entropia asi definida es independiente de la presión para - 

un gas ideal, el limite a presión cero de esta función de en - 

tropia se denomina entropia en el estado de gas ideal a pre— 

sión unitaria. 

lím ( S+ R1nP ) = 
S0

P-+ 0

ec. 3- 40

V2

S2- S1= R

V1

V2
dV - 

R
ff

b) 

V - b) 
Iln ( iF

l
vl

ec. 3- 36

S2 - Rin ( V2 - b ) - lím.( SRln ( V1 - b ) 

V1--; 0, 00

ec. 3- 37

Lim ( Si - Rin ( V1 - b) = lim ( Si - R In Vi) 

Vi --- a 00

ec. 3- 38

Aplicando la Ley de los gases ideales: 

lím ( Si - Rin
RT ) = 

1ím ( Si + R1nP - Rln RT) 

P

P-- 0 0
ec. 3- 39

como a presión cero la entropia tiende a infinito, tendremos

que introducir una nueva función de entropia definida como

S + R ln P. 

La entropia asi definida es independiente de la presión para - 

un gas ideal, el limite a presión cero de esta función de en - 

tropia se denomina entropia en el estado de gas ideal a pre— 

sión unitaria. 

lím ( S+ R1nP ) = 
S0

P-+ 0

ec. 3- 40
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De 3- 40 y 3- 39 : 

30-

R1nRT= 11m ( S1+ R1nP- R1nRT ) 

0P---> 
ec. 3- 41

De 3- 41 y 3- 37

S - S° = R ln
V - b

ec. 3- 42
RT

La ecuación 3- 42 es la ecuación para cálcular la desviación

isotérmica de entropia para Van Der Flaals. 

CALCULO DE LA DESVIACION ISOTEPJ-IICA DE LA ENTROPIA POR LA

ECUACICN DE REDLICH, Y J. N. S. MOND

La ecuación de Redlich y Kwonv es : 

P= 
RT _ a

V - b) T°' S V ( V+ b) 
ec. 3- 43

de dó:, ie

dP )= R 0. 5 a

l + 
V

V - b T1' 5 V( V+ b) ec. 3- 44

substituyendo 3•- 44 en 3- 43

V2 V 2
32- S1R

41
dV 0. 5 a dV

i4y
1 (

V - b) + T1. 5
1

V( V+ b) 

ec. 3- 45
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integrando: 

S - S = Hin
V2 - b + 

0. 5a
ln

V2( V1 + b) 

2 1
V1 - b

bT1. 5

V1( V2 + b) ec. 3- 46

Rearreglando la ecuación 3- 46 : 
V + b

S2 - Rln (V2 - b) + 
0*

1. 5
ln

2 = 
S1 - ltln ( vl-,") + bT V2

0-- 

5
In

Vl+b
bT V1

ec. 3- 47

Como V1 --+ 
00

V + b
Lim S1- Rln( V1- b) + 

0.

5a5 In ' _ ( Si- R1nV1) _ bT 1

V1 --* 00

S1 - Rln RT ) = ( S° - Rln RT ) 

Pl
donde ec. 3- 48

So= 

lím ( S + R1nP ) 

P--> 6

substituyendo 3- 48 en 3- 47

S- Rln ( V - b)+ 

bT 1.5 In
V

V + b
S° - Rln RT

T

Rearreglando : 

S - S° = 
ln

V - b - 0. 5a
ln

V + b

R RT bR-Tl- 5 V

ec. 3- 49

ec. 3- 50



DESVIACION ISOTERMICA DE LA ENTROPIA PARA LA ECUACION DE - 

BENEDICT, WEBB AND RUBIN

S - 
So= -

rtln V - ( BoR + 
2Co ) 

V - 
bR + 

ec. 3- S1

2C 1— exp (— b/ V2) _ exp (— b'/ V2) 

T3V . Y/V2 2

DESVIACION ISOTERMICA DE LA ENTROPIA PARA. LA ECUACION DE - 

o RT ( BOR2Co _ 3Do 4Eo 1

V T7 T4 T5 V

ec. 3- 52

bR+
dT2 + 

o( d + 2C

2V
5T2V5 T3—

r

1 — ( 1 + 7- -
2) exp. (— ó/ V2) 
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CALCULO DE LA` PRESION DE- VAPORA PARTIR' DE' LASECUACION' DEcESTADO

Se ha encontrado que cuando se lleva a cabo la conden- 

sación de un vapor o la evaporación de un liquido se presenta - 

una discontinuidad entre las dos fases, o sea, no es posible -- 

pasar de líquido a vapor o de vapor a líquido por un proceso -- 

en el cual la substancia permanezca perfectamente homogenea. 

Es evidente sin embargo que según se va alcanzando la - 

temperatura crítica los volúmenes del líquido y del vapor satu- 

rado se aproximan cada vez más hasta resultar idénticos en el - 

punto crítico. Por lo tanto en este punto no existe diferencia - 

entre líquido y gas a esta temperatura. Surge por tanto la posi- 

bilidad de una transición gradual de una fase a otra ya que es - 

evidenti que justamente por debajo de la temperatura crítica só

lo puede existir una pequeña diferencia entre liquido y vapor. 

Esta idea puede observarse por la inspección del diagra

ma P, V de la Fig. 8

En la Fig. 8 vemos que a la temperatura más alta el - 

gas sigue un comportamiento casi ideal, a medida que la tempera- 

tura disminuye la desviación del comportamiento ideal es más -- 

pronunciada hasta llegar a la isoterma crítica la cual en el pun

to C presenta que ( óP / óv)T - 0 , 
este es el punto crítico. - 
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Debajo de este punto se encuentran dos fases capaces de coe- 

existir y dos curvas a la misma temperatura, son experimen- 

talmente determinadas, una para el cambio de volumen del li- 

quido con la presión y la otra para el cambio en volumen del
vapor con la presión. 

Estas dos partes de la curva son unidas por una -- 

curva como la representada por las lineas punteadas QONM en
la figura

La linea horizontal QNL representa la " presión de - 

vapor", por lo tanto la energíá molar es la misma en Q y L, de

tal manera que el cambio total de energía libre para pasar - 

de L a Q por cualquier camino debe ser cero: 

dF = - SdT + VdP si T= cte

dF = V dP

Por lo tanto
iIQ

dF= I VdP = 0

IL
partiendo de esto e integrando en pasos, tendremos

N
lo

Q
VdP + f VdP + JVdP + VdP = 0

L M N 0



6[ 

1 ' 
m N Q

Il - 
Por lo tanto VdP VdP -  VdP - i, VdP

l
L N 0 0

t7

Ahora la integral
t L

VdP es el área debajo del arco Uí y
la integra l' VdP es el área debajo del arco ; N11. 

J4N

La diferencia de estas integrales es el área en la
región cerrada 1- 1NLM, 

simultáneamente el término de la derecha - 

representa el área cerrada IIOQIJ y los puntos L y Q son enton— 
ces determinados por la condición de que hiNLM = NOQN : Area I= 

Area II o sea, que la presión a la cual se cumpla que el área
I sea igual al área II será la " presión de vapor" v de esta -- 

manera vamos a calcularla. 
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A UT TIII n TV

PRO, RA,NA Y SU EXPLICACION

Desde el trabajo clásico de Van Der Waals en 1873, los inves- 

tigadores han desarrollado un gran número de ecuaciones que - 

con el tiempo han ido ganando en complejidad. 

La complejidad se manifiesta principalmente en el hecho de - 

que cada vez se requiere un mayor número de constantes si se

quiere abarcar valores más extremos dentro del comportamiento

PVT con bajo margen de error. La evaluación misma de las cons

tantes cada vez se hace más compleja y generalmente implica - 

ajustes de curvas a datos exprimentales. 

Todo esto lleva a que la única forma de mr:nejir esta; ecuacio- 

nes en la practica es mediante las coniputadoras electrónicas. 

La multitud de ecuaciones y la información que se dá en los - 

artículos acerca del rango de su aplicabilidad hacen dificil - 

evaluar qué tipo de ecuación es la más apropiada como herra- 

mienta para resolver un problema especifico. 

Por lo tanto el objetivo principal de esta tésis será el de— 

sarrollo de un programa para computadora que nos permita com- 

parar distintas ecuaciones, trabajando con un problema especi

fico. 
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Para desarrollar este programa escogimos el metano

por tener disponibles datos experimentales del mismo ( Tablas - 

de Canjar Manning) y se seleccionaron cuatro ecuaciones que -- 

son: Van Der. Waals, Redlich Kwong, Benedict, Webb v Rubin, y - 

Starling. 

Con esta selección se trata de comparar dos tipos

de ecuaciones. El tipo de ecuaciones más sencillas que evaluan

sus constantes a partir de las propiedades criticas y el tipo - 

de ecuaciones más complejas que incluyen muchas constantes las

cuales requieren un cálculo complejo. 

Los datos que vamos a obtener con este programa - 

son: volumen molar, presión de vapor, volumen molar del liqui- 

do saturado y volumen molar del vapor saturado. 

Volumen molar . 

La primera dificultad que encontramos al tratar - 

de calcular el volumen molar usando estas ecuaciones, es que - 

se encuentra elevado a la tercera potencia o más, y esto impli

ca que por lo menos existen tres raices que satisfacen la e--- 

cuación. 

No existe una forma analítica de encontrar estas - 

raices por lo cual tenemos que usar métodos iterativos para su

cálculo. 
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Como mencionamos en el Capítulo I, no podemos - 

obtener una ecuación de estado que nos represente todo el - 

rango de volumen de una curva experimental pues tendría que

ser una ecuación discontinua, esto es, para cualquier tempe

ratura debajo de la crítica en la gráfica experimental para

cada valor de presión tendremos un sólo valor de volumen mo
lar, excepto en el valor de presión que corresponde a la pre

sión de vapor. 

Sin embargo en las gráficas obtenidas con nues-- 

tras ecuaciones de estado observamos que para cualquier tem- 

peratura debajo de la temperatura crítica existe una región

caracterizada por el hecho de que a cada valor de presión - 

le corresponden 3 . valores de volumen molar. 

Por lo tanto para resolver el problema de encon- 

trar las raices que satisfagan la ecuación debemos descartar

todos aquellas raices que no tengan un significado físico. - 

E: sto lo resolvemos de la siguiente forma : 

1.- Calculando la presión de vapor con el fín de peder loca- 

lizar el punto sobre el que estamos trabajando en la zone de

liquido o en la zona de vapor. 

2.- Definiendo que sí el punto que estamos trabajando se en- 

cuentra en la zona de vapor la única raiz que tiene un signi

ficado es la de mayor magnitud. 
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3.- Definiendo que sí nos encontramos trabajando en la zona de

líquido la raiz con significado físico será la de menor magnitud. 

CALCULO DE LA PRESION DE VAPOR

Para el cálculo de la presión de vapor se utilizó - 

el método mencionado en el Capítulo III, y por lo tanto para su

cálculo se requiere del uso de un método de prueba y error y -- 

utilizamos la ecuación de KRISCHOFF como una primera aproxima— 
ci6n

proxima- 

ción para el cálculo de la presión de vapor. 

La presión a la cual se cumpla la igualdad de áreas

depende de dos puntos de volumen que corresponderán : el mayor- 

al volumen de vapor saturado, y el menor al de liquido saturado. 

DIAGtRAITA DE BLOQUES Y LIST aDO

A continuación se presentan los diagramas de blo— 

ques del programa principal y las subrrutinas, as¡ como el — 

listado con los resultados obtenidos con la ecuación de Starling. 
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PROGRAMA PRINCIPAL. 
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SUBRUTINA INTEGR . 

t V1 = VOLUMEN DE LIQUIDO SATURADO. 

sf V3 = VOLUMEN DE VAPOR SATURADO. 



SUBRUTINA NE!. RAP. 

ESCOGE INCREMENTOS DE VOLUMEN

SEGUN LA PARTE DEL PROGRAMA DE

DO_ IDE SE' LLAI.10 LA SUBRUTINA. 

COI¡ ' L VOLUMEN INICIAL SE CALCULA

LA Pcalculada- Ptrabajo, Y SE DAN

C0_ PARA EL VALOR DE Pcalculada- Ptrabajo

CON UN CRITERIO DE CONVERGENCIA DE : 

0. 0001xPtrabajo. EN CASO DL SSR MENOR ó

IGUAL EkICONTRA1CS LA RAZZ Y REGRESAMOS. 

QUE DESPU S DE U¡-¿ C=" 

SIGNO DE: Pcalculada- Ptrabajo ; 

ZNGAMOS UNA DESVIACION MAYOR AL

ITERIO DE CONVERGENCIA HACETIOS

73>dOR EL INCREMENTO Y CAMBIA.' 0S SU

SIGNO HASTA LOGRAR LA CCINV_ PC^:: CIA. 
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CAPITULO V. 

ANALISIS DE hESULTADOS. 

ANALISIS DL LA ZONA DE EQUILIBRIO PARA EL DIETANO

Para sl análisis de esta zona se tomaron 29 tem- 

peraturas desde una temperatura reducida de o. 99 hasta una - 

temperatura reducida de 0. 59 a intervalos constantes de 50F. 

En cada una de estas temperaturas calculamos la - 

presion de vapor, volumen de lí;uido saturado y volumen de - 

vapor sai:urado. Cada uno de estos datos calculados se compa- 

ró con el valor experimental correspondiente, determinando - 

el porcentaje de error. Ademas, para cada propiedad se deter

minó: El porcentaje de errar promedio, el error máximo y el

error mínimo. 
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ANALISIS DE VOLUMEN DE LIQUIDO SATURADO

T A B L A- I

1 1

error pro_:. error máÍ temp. redi
l

error mí: temp. red. 
medio ¡ ximo ¡ a error ¡ nimo ¡ a error

1 1 máximo 1 1 mínimo
VAN DER WAALS 49, 90 95. 35 0. 99 45. 29 Í 0. 59

REDLICHJ. N. S. KWONG 15. 17 ¡ 68. 79 ¡ 0. 99 ¡ 0. 049Í 0. 67
I 1 1

BENEDICT. WEBB, y F'UBIN 9. 06 i 47. 25 0. 99 i 0. 21 Í 0. 59

STARLING 8. 18 Í 43. 90 0. 99 . 034: 0. 59

1 I 1

De la Tabla I podemos ver que el máximo error para todas las ecua- 

ciones se encuentra a una temperatura reducida de 0. 99, si obser- 

vamos las gráficas siguientes vemos que para temperatura reducida

de 0. 99 el error aumenta desproporcionadamente en comparación a - 

como venia variando en las demás temperaturas. 

SI eliminamos este punto del Análisis los errores promedio, máxi- 

mo y mínimo quedarán como sigue

T A B L A - Il

S

error pro_ error má_ temp. red, error mi, temp. red. 
medio Íximo. a error nimo. a error

1 máximo i 1 mínimo. 

47. 54
1a

51. 94
1

0. 976 Í
1

45. 29 : 0. 59VAN DER WAALS

REDLICK J P7 S KI40NG 8. 34 Í 21. 85 Í 0. 976 ¡ 0. 049¡ 0. 67

BENEDICT, WEBB, RBBiN 2. 30 35. 64 0. 976 0. 21 0. 59

STARLING 0. 626
1

0. 98
1 1

0. 976 O. 034tÍ 0. 59
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ANALISIS DE VOLUMEN DE VAPOR SATURADO

T A B L A - III

1
1

error proa error má: temp. red. : error mi ' temp. red. 
medio ¡ ximo. 1 a error i nimo. is error

máximo ; ; mínimo. 

1 a a a

VAN DER WAALS 44. 93 i 72. 08 a 0. 59 1 4. 67 a 0. 99

0. 99

a

REDLICH- KWONG 16. 07 40. 00 i 0. 59 i 0. 39 0. 86

26. 71
a

a i i a

0. 86

BENEDICT, WEBB y

i

i 0. 597 i 0. 025

RUBIN 15. 74 i 42. 56 0. 597 0. 31 0. 816

0. 68 0. 060 0. 65

aa
i

STARLING 1. 05 4. 43 0. 99 ¡ 0. 069 ¡ 0. 785. 

De las gráficas siguientes observamos que la tendencia de todos

los puntos es uniforme por lo cual no se eliminará ningún punto

del estudio. 

ANALISIS DE PRESION Dt VAPOR

VAN DER WAALS

REDLICH, JNS KWONG

BENEDICT, WEBB, RUBIN, 

STARLING

T A B L A IV

error pro error más temp. red. error mí¡ temp. red
medio r ximo. . a error nimo. , a error

a máximo a iminimo. 

1D4. 80 245. 46 0. 59 3. 29 0. 99

a a a

11. 10
i

26. 71
a

0. 585 0. 179
a i

0. 86

10. 95

i

i 28. 55 i 0. 597 i 0. 025 i 0. 81, 

0. 55 1. 19 0. 68 0. 060 0. 65

aa
i

ii
a

ai
i

aa
a
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ANALISIS DE VOLUMEN DE VAPOR PARA TE''. PERATURAS I`:Fn-7IOaES
A LA CRITICA

Para el análisis de esta zona se tomaron siete tem

peraturas desde una temperatura reducida de 0. 64 hasta una - 

temperatura reducida de 0. 99 a incrementos constantes de 20' F

Localizando los puntos a estudiar dentro de estas isotermas - 

de acuerdo a las presiones reportadas en las Tablas de CA: J': R

En cada punto se determinó el porcentaje de error

y para toda la zona se deter-ain6 el porcentaje de error máxi- 

mo y el porcentaje de error mínimo así como el error Promedio

de la zona. 

A.'JALI SIS DE VOLU' 9EY DE VAPOR

VAN DER SdAALS

REDLICi-I,- KWO: 1G

BMIEDICT,'.•.Z68, 

RUBI: J

STARLI: 13

T A B L A - V

error' %error temp. red presi6n:%error) temp. red.: ? rAsi6n
promeJ. máximo, error mái a errori mini -i error mí - i a error I

ximo. ' máximo ' i __ , mo. , nimo. mínimo. 

4. 2g 15. 52: 0. 64* * 25PsiA 4. 1X ¡ 0. 99 ¡ 75 Psiali 10- 2

6. 34 47. 28: 0. 99*: * 640 : 7. 2X : 0. 93 : 14. 7  
10- 4

2. 211 17. 2811 0. 64*! * 25 '' 0. 93 ' 14. 7 ' 

7. 71 58. 25¡ 9. 99*; * 640 ; ¡ 0. 93 : 14. 7 " 
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Los valores marcados con asterisco corresponden a valores

marcados en las Tablas dé Canjar Manning como extrapolados

por lo cual no se consideran representativos. 

Además dentro de esta zona se encuentran otros puntos marca

dos como extrapolados por lo cual serán eliminados del estudio

quedando la Tabla V de la siguiente forma: 

T A B L A- V I

1 error : 8errorItemp. red, 1 presión'$ error ¡ temp. red, presión a
promed. Imáximola error 1 a error: mínimo la error : error mí

máximo 1 máximo : ¡ mínimo. : nimo. 

1 Psi 1 1

VAN DER WAALS 3. 27 : 8. 671 0. 87 : 300 : 4. 1X10- 2: 0. 99 : 75 Psia

REDLICH- KWONG 0. 52 1. 69: . 75 150 17. 2X10- 4: 0. 93 14. 7Psia

BENEDICT, WEBB : : : : 
41RUBIN 0. 28 1. 171 . 75 75 %. 2X10 0. 93 1 14. 7

STARLING 0. 37 ¡ 0. 99: 0. 93 ¡ 400 7. 2X10- 4: 0. 93 ¡ 14. 7 " 
i

Debido a que para todo el rango de temperaturas tenemos

únicamente 4 puntos con las mismas presiones se hizo un análisis

para observar el cambio en el error promedio con el cambio de - 

temperatura, mismo que se muestra en la gráfica siguiente, en - 

la TABLA VII presentando los errores promedio de todas las tem- 

peraturas para las presicnes comprendidas entre 1 y 50 Psi. 



T A B L A— VII

VAN DER WAALS

REDLICH—KWONG

BE;dEDICT, WEBB, RUBIN

STARLING

ERROR PROMEDIO

1. 210

0, 36

0. 162

0. 19
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VAN D:.. WAALS

REDLI CII- KWONG

B-ZINEDICT, WEBB
RUBIN

STARLING
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ANALISIS DE VOLUMEN ROLAR PARA TEMPERATURAS SUPERIORES A

LA CRITICA. 

Para el análisis de esta zona se tomaron 9 temperaturas des- 

de una temperatura reducida de 1. 02 hasta una temperatura re

ducida de 7. 74 localizando puntos con 9 presiones para cada - 

temperatura. 

Para cada punto se determinó el porcentaje de error y para - 

toda la zona se determinó el porcentaje de error promedio así

como el error máximo y el error minimo. 

T A B L A - VIII

1% error : g erroritemp. red P. error:% error¡ Temp. red,' Presion
nrome.din I la error máximo 1 mini - I a error a error

i máximo imáximo I mo. Iminimo 1 mínimo

I 1 1 1 I I
I I I I 1 I

13. 1 ¡ 32. 01 1. 02 ¡ 14000Psi{ 
1

5. 4X ¡ : 
I

7. 74 ¡ 15 Psia
1 I 1 10- 31 1 1 I I I

2. 09¡ 8. 7d 1. 02 ¡ 1000 ¡ ¡ 7. 74 ¡ 15 " 
I I t I I I
I 1 I 1 I 1
1 I I I 1 I

0. 811 2. 8$ 1. 02 ¡ 14000" i 9. 3a : 7. 74 : 600 " 

1 I 1 1 10- 4I I
I 1 1 I I 1

1. 261 7. 68 1. 07 i 1000 i 5. 43 7. 74 i 15 " 
1 : 10 : 

I I 1 I I 1

Con el fin de analizar la variación del error con respecto a - 

la presión se dividió la zona en tres partes

1.- Zona de baja presión de 1 a 50 Psia. 

2.- Zona de presión media de 600- 3000 Psia. 
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3.- Zona de alta presión de 6000- 14000 Psia. 

Se determinó el por ciento de error promedio para las tres

presiones de cada zona a lo largo de las nueve temperaturas

obteniendo los valores de la Tabla IX. 

T A B L A - IX

error promedio: 

14A baja pres¡ 

VAN DER aAALS ¡ 
0. 124

REDLICH- Y.i-1O7G 0. 100

ENEDICT 33, 

RUTIN ¡ 0, 036

Í
STARLI: dG 0. 101

error promedio : error promedio

Z0: 1A pres. media¡ ZONA pres. altá

10. 34 ¡ 20. 2

2. 10l i 2. 95

0. 62 : 1. 26 i

2. 00 0. 86

i
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COMPARACIMí DE RESULTADOS E:•I U'¡ PROPLE` 1A PF.ACTICO

Con el fin de evaluar los -efectos practicos que origina

una predicción erronea de las propiedades calculadas por -- 

una ecuación de estado; Se presenta a continuación el cal -- 

culo de un tanque de reflujo: 

Planteamiento: 

Se desea calcular el volumen de un tanque de reflujo — 

de una torre desmetanizadora, para efectos de cálculo se — 

supone que la corriente de entrada al tanque es exclusiva — 

mente de Metano: Condiciones. 

Temperatura de entrada- — 1601P

Gasto de metano Vapor : 11390 lb/ hr

Gasto de metano liquido: 21970 lb/ hr

A continuación se presentan los valores para Densidad de — 

liquido y de Vapor calculados por cada una de las ecuaciones

del estudio asi corno los valores experimentales a la tempera
tura mencionada: 

Van Der Waals

Redlich Kwong

Benedict Webb Rubin

Starling

Lxperimentales

TABLA X

lb/ Ft3

2. 8518 13. 6026

2. 0909 18. 6312

2. 1454 19. 6937

2. 0630 20. 0940

2. 0772 20. 2260



85

Para los sistemas vapor liquido que se encuentran comun - 

mente en aplicaciones de proceso se emplea la ecuación de -- 

Souders- Brown para el cálculo de la velocidad de vapor per- 

mitida en la dirección horizontal. 

V = K ( dl - d / dv ) 
0. 5

donde: 

V= velocidad del vapor cm/ seg

dv= densidad del vapor g/ c. c. 

dl= densidad del liquido

K = constante

A pz..rtir de esta velocidad se determina el diametro minimo deL

nque

A = Qv A= area minima
cm2

V

Qv= gasto volumetrico del

D=( 4A/ 9r) 0* 5 vapor C. C./ seg

D= diametro minimo cm. 

El diametro minimo del tanque por razones de disponibilidad de

materiales se fija en multiplos de 15. 24 cm. 

13osteriormente se calcula el diametro de la boquilla de entrada

a partir de las velocidades máxima y mínima dada por las sigui- 

entes ecuaciones: 

Vmax.= 386 / dm
0. 5

Vmin. - 231. 6/ dm
0. 5

it
dm = — 

t

J?f = 14 ( Qt ) /J')
o. 5

dID densidad de la mezcla

Wt= gasto en masa total

Qt = gasto en volumen total

0 = diametru de la boquilla



Fara el calculo de la altura del tanque se usan las siguie- 

ntes ecuaciones: Hv = 0. 2 D + 91. 5 +, 0 / 2

Hbri 0. 2 D + 15. 2 + 0 / 2

Hb = 15. 2

H = 
Ql t

r
A

HT= N+ Hbn+ Hb+ Hr

donde: Ql = gasto volumei,rico del li4uido

t = Tiempo de residencia se definen 300 seg. 
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A continuación se presenta un cuadro comparativo con los

resultados obtenidos en este problema para el calculo del - 

volumen del tanque usando las cuatro ecuaciones. 

TABLA Xl

Diametro Altura Volumen
Error

Minimo cm. cm. Lt. 

Van Der Waals 58. 11 1470. 2 4290. 98 40. 28

tedlich Kwong 56. 40 1122. 8 3277. 12 7. 14

Benedict webb Rubin 55. 23 1072. 8 8131. 25 2. 37

Starling 55. 38 1053. 0 3073. 41 0. 48

experimental 55. 20 1048. 0 3058. 73 0. 00



CAPITULO V1

CONCLUSIONES. 

Con base en el analisis de los resultados obtenidos - 

encontramos que: La ecuación que presenta un mejor ajuste - 

a los datos experimentales, dentro dentro de un rango mas - 

amplio de temperatura y presión es la ecuación de " Starling7

Esta ecuación para las zonas de Equilibrio y de Calculo

de Volumen de vapor a temperaturas inferiores y superiores a
la critica, presenta errores promedio no superiores al 1. 3%. 

La ecuación de Benedict Webb y Rubin presenta errores - 

promedio ligeramente inferiores a los obtenidos con la ecua- 

ción de Starling en la predicción de volumen de vapor a -- 

temperaturas inferiores y superiores a la critica, sin em- 

bargo en la zona de equilibrio presenta errores muy superio- 

res a los obtenidos con la ecuación de Starling. 

La Ecuación de Redlich y Kwong presenta desviaciones - 

promedio mayores a las obtenidas con las ecuaciones mencionad, 

anteriorjaente, sin embargo se considera que dos errores obte- 

nidos con esta ecuación son aceptables para calculos de in- 

genieria y presenta ademas la ventaja de que sus constantes

se evaluan unicamente a partir de las propiedades criticas

mientras que las ecuaciones de Starling y Benedíet ' urebb Rubin

requieren datos experimentales y ajustes de graficas para -- 

evalmar sus constantes
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La ecuación de Van der Víaals, presenta desviaciones 4e

demasiado grandes para ser usada en cá1 culos de ingenieria- 

y su interes por lo tanto es unicamerate pedagogico. 

El problema práctico planteado en el capitulo No 5 nos

ilustra que la variaci6n de densidades calculadas por las - 

distintas ecuaci6nés no afectan el cálculo del diametro -- 

del tanque, sin embargo lob errores en la prediccion de la' 

densidad del liquido afectan considerablemente la altura

y por lo tanto el volumen del tanque como se observo en - 

la tabla No X1
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A P E N D I C E- I

SIGNIFICADO DE B

El volumen de una molécula Vm es igual a

donde 0 es el diámetro de colisión molecular, no obstante

como los centros de dos moléculas no se pueden aproximar

más que a un diámetro molecular, se puede tomar como radio

efectivo de una molécula su diámetro, y así su volumen --- 

efectivo será 4/ 31T 0 3 que es 8 Vm. Supongamos que

se llena un espacio V con n moléculas agregadas una a una - 

el volumen de que dispone la primera molécula será V, el - 

de la segunda será V - SVm,_ el de la tercera V2 X 8Vm, y así

para la enésima molécula el espácio utilizable será : 

V - ( n - 1 ) 8Vm. 

El espacio útil medio para cada molécula se puede

obtener determinando la media geométrica de estos volúmenes: 

Espacio utilizable por molécula :;- 

VV ( V- 8Vm) ( V- 2x8Vm) .....( V- n- Vm) l/n

Vn - 8Vn- 1 Vm( 1 + 2 + ....... n -1) 1/ n

V- 4nVm



NO

Si lás moléculas careciesen de volumen propio, - 

entonces el espacio de que dispondria a cada molécula se- 

ria V, así que V - 4n Vm remplaza en un gas real al V de

un gas ideal

b- 4n Vm
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