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OBJETIVOS GENERALES 

Los gases han intervenido en una u otra forma, en muchos de los adelantos fun­

damentales de la Química. Aunque en la actualidad sabemos mucho más respec­

to a las propiedades básicas de los gases, que respecto a los líquidos y sólidos, 

aún queda mucho por aprender. 

Este trabajo lo hemos querido dirigir al estudiante en sus primeras etapas de 

formación académica porque consideramos que el estudio de los gases es de gran 

importancia para la comprensión de la estructura molecular de la materia. 

El objetivo principal que se pretende alcanzar a lo largo de este trabajo es el de 

introducir al estudiante a la comprensión del método científico, es decir, a la 

estrecha relación que existe entre la experimentación y la postulación de mode­

los que puedan expl icaria. Si las propiedades de los gases calculadas en base 

a consideraciones de modelos pueden ser compaginadas con las propiedades obte­

nidas experimentalmente, uno puede considerar que los modelos son correctos . 

Se debe tener en cuenta que los resultados experimenta les son de primordial 

importancia ya que son la única realidad de que disponl'!'mos. Los modelos son 

erbitrarios, por lo que el principal criterio para que un modelo sea aceptable es 

que este concuerde con los datos experimentales; es precisamente esta metodolo­

gía la que se pretende que el alumno entienda y maneje. 

Hemos tratado de estructurar el contenido de este trabajo de tal manera que al 

finalizar el alumno su estudio sea capaz de: 

comprender las características y propiedades de los gases. 

postular modelos y ecuaciones que traten de explicar satisfac­

toriamente el comportamiento real de los gases. 

tener habilidad para manejar dichos modelos y ecuaciones al 

aplicarlos a problemas que se presentan en la práctica. 
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P9r9 9.lcanzar estos objetivos se ha procurado en presentar una exposición clara 

y mlnµciosa de .los tópicos qu e conforman este trabajo, y así mismo al final 

de cada uno de ellos se sugieren preguntas y problemas con el fin de que el es­

tudiante pueda tener una idea de su aprovechamie nto y del grado en que los 

objetivos propuestos se hayan cumplido . 

Queremos hacer destacar que este trabajo sirvió corno tronco común para la 

elaboración de dos tesis y es por ello que patentizamos nuestro agradecimiento 

a nuestros amigos y compañeros Jaime Briman Epelstein y Rolando Moutal Fua 

con los cuales desarrollamos el material base que se presenta en esta tesis . 
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INTRODUCCION 

En el estudio que estamos emprendiendo, tratarefTlos conu.,Ds más que molecu ­

las individuales; dependiendo de las caracterí sticas de dichos con¡untos, estos 

pueden constituir tres fases : sólida, liquida y gaseosa . Para nues tras consi­

deraciones, las principales características de dichas fases son . 

?ASE s 61ida liquió.a g"'seosa 

del reci-
YO.LUI.i.~N propio propio uiente que 

lo cont ie r,e 

ael r.,ci - del reci-
PORUA propia piente q, ue pi ente que 

lo contie- lo contie-
ne ne 

COL:PRESI-
BILID.~D 

poca poca mucha 

Los gases se pueden manejar en formas muy versátiles, lo que permite cuantifi­

car con relativa facilidad lo que en ellos ocurre; experimentos sencillos pue­

den originar conclusiones trascendentales {ejemplo: experiemnto de Boyle­

Mariotte). Cualquier experimento se desarrolla en un sistema, el cual es una 

porción del universo que se aisla con el fin de estudiar un fenómeno en parti­

cular. Entre los alred~ores y el sistema existe un limite bien definido denomi­

nado frontera (por el momento consideraremos que no hay interacciones• entre 

el sistema y los alrededores) . Cuando los valores de las propiedades de un 

sistema no cambian con el tiempo, se dice que el sistema está en equilibrio; 

además los sistemas se pueden clasificar en: 



Homo9eneos: 
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un sistema homogéneo es aquel en elctlA« todas sus 

partes poseen las mismas propiedades físicas y químicas, 

es decir, una composición uniforme. 

Heterogéneos : un sistema heterogéneo no tiene una composición unifor­

me, es decir, sus propiedades físicas y químicas varían 

de un lugar a otro. 

Al trabajar con un sistema y obtener datos experimentales de las propiedades de 

este, forzosamente tendremos que sacar conclusiones, las cuales serán la base 

para establecer un modelo. Un modelo es cierta construcción· o representación 

imaginaria que incorpora sólo aquellos rasgos que se piensa son importantes 

para determinar la conducta de un sistema físico real. Con frecuencia, estos 

rasgos son elegidos intuitivamente, y otras veces sobre la base de la convenien­

cia matemática. La validez de cualquier modelo puede determinarse sólo al com­

probar las predicciones basadas en el con los hechos experimentales reales. 

Una vez · definido lo que es un sistema, es convenien\& asociarle ecuaciones de 

estado, las cuales no son más que una relación matemática precisa entre los 

valores de ciertas propiedades involucradas en d icho sistema. Tales propie­

dades ~eden ser intensivas o extensivas. Una propiedad extensiva es aquella 

que depende de la cantidad de materia, mientras que una intensiva es indepen­

diente de ella. Consideramos por ejemplo un sistema constituido por una masa 

gaseosa confinada en un cubo, la cual posee valores definidos de presión, volu­

men, temperatura y mas¡i. Dividamos dicho cubo en pequeílos elementos de 

gas y midamos en ellos las propiedades antes mencionadas; la presión y la tem­

peratura medidas en cada elemento son las mismas que en el sistema inicial, 

mientras que el volumen y la masa de cada elemento son diferentes. Así pues, 

la presibp y la temperatura son propiedades intensivas; la masa y el volumen 

son propiedades extensivas. Del cociente de dos propiedades extensivas résul­

. ta una intensiva; por ejemplo, la densidad es una propiedad intensiva, la cual 

se obtiene al dividir la masa de una substancia por el volumen que ocupa. 
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PREGUNTAS : 

1. - i Por que los gases obedecen leyes más simples que los 1 iquidos o sol idos? 

2. - Se puede considerar a la atmósfera como : 

A) un sistema homogéneo . 

B) un sistema heterogéneo. 

Argumente su respuesta. 

3. - Aparte de las propiedades intensivas y extensivas antes mencionadas, de 

otros ejemplos de dichas propiedades. 
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SECCION 1: MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO. 

PRESION ATMOSFERICA Y BAROMETRO 

Los a nt:guos investigado res sab ía n qu e los líqu idos se el ev aban en los tubos 

donde s e había hecho el vac ío. Galileo exp licaba q ue la na tu ra le za tenia odio 

al vacío pu es e n sus experienc ias a lcanzó elevac iones en el vac ío has ta unos 

10 . 33 m; d espu és d e esas a ltu ras las bombas no podían e levar más agua . 

Torr icelli s e d io cuenta de q ue la al tura máx ima d e la co lu mna de liquido era 

esenc ialmente una medida d e la p r esión a tmosfer ica y constr uy o un a pa ra to 

se ncillo para hacer la medición cómodamente. Su aparato llamado barómetro 

se pu ede ver en la figura 1. Consis te en un tubo de v id r io c errado e invertido 

Va.cío 

sob r e un recipiente abierto con 

mercur io; siempre que el tu bo 

s ea s u ficientemente largo, a l in­

vert ir el tubo fluye mercur io 

liquido a l d ep ósito y d eja u n 

vac ío sob r e el 1 iquido. La altura 

de la co lumna d e l liquido q ue 

queda e n el tubo es así , di r ecta­

mente proporcional a la presión 

atmosfér ica . Como la d ensidad 

del mercurio es alta, la a ltura 

de la columna es mucho menor 

que si el tubo se hub iera ll ena­

do con agua, y es, a la pres ión 

atmosfé rica normal d e 760 mm 

si el mercur io está en cero gra­

dos centígrados . 

de mercu.rio 
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PREGUNTAS 

1. - Por que piensa usted que las bombas no podían elevar agua a más de 10. 33 m 

de altura. 

2. - Si se hiciera el experimento de Torricelli, es decir, con mercurio a cero gra­

dos centígrados confinado en una columna de vidrio de una longitud de 400 mm. 

iQue sucedería ? y iCómo interpretaría sus observaciones? 

3. - ¿Tiene alguna iníluenda el diámetro del barómetro en la altura de la columna 

de mercurio, que es indicadora de la presión atmosférica? 

4. - ¿A que cree que se deba la variación de 1<1 presión atmosf"erica con la altitud 

a que esta es determinada? 

5. - ¿Cómo comprobaría de una manera sencilla la existencia de un vacio en el 

extremo cerrado del tubo utilizado por Torricelli en su experimento? 
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11 LEY DE BOYLE-MARIOTTE 

Robert Boyle fue uno de los primeros cien!ificos que llevaron a cabo experimen­

tos; además del descubrimiento de la ley que lleva su nombre, realizó muchas 

contribuciones al pensamiento científico . Una de las más importantes fue un 

libro titulado "El Químico Escéptico", d '.:l nde rebatía muchas te rias erróneas 

que prevalecían en aquella epoca . 

· Fue en 1662 cuando postuló una re lac ión simple entre el volumen y la presión; 

encontró, dentro de los 1 imites de error de sus experill'e ntos imperfectos, que 

a temperatura constante, el volume~ d e una masa definida d e gas es inversa­

mente proporcional a la presión. 

Experimento de Boyle 

Boyle usó un tubo de vidrio doblado en forma de J y cerró e l extremo del bra­

zo más corto dejando el otro extremo abierto y amp liado en fo rma de embudo . 

Dejó caer una pequeña cantid ad de mercurio en el tubo para con finar un vo­

lumen V de aire en la fo rma que se muestra en la fitura 2a . Se notara que los 

niveles de mercurio en ambos brazos son iguales, por lo que la presión P 

del aire confinad o s e r á igua l a la presi ón atmosfér ica . Cuand o Boyle dejó caer 

más mercurio por el extremo abierto subió la superficie de ambas columnas de 

mercurio, pero no se conservó el mismo nivel en las dos, como hubiese sucedi­

do de haber es tado ab iertos ambos ex tremos del tubo. En vez de ello, el nivel 

en el tubo abierto subió con mayor rapidez y quedó como se muestra en la 

figura 2b. 

Boyle agregó mercurio por el extremo abierto hasta que el volumen· de aire con­

finado se redujo a la mitad del volumen original, es decir, hasta que el volumen 

cambió de V a V /2 . 

. Una vez hecho esto, midió la distancia h entre las dos superficies de mercurio 

y encontró que era de 760 mm aproximadamente. lQue nos indica ésto? . La 

presión ejercida sobre la su perficie de mercurio en B en el brazo largo es de 

dos atmósfe ras : u na a tmósfo ra de presión se debe a los 760 mm de mercurio de 
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la columna, y la otra se debe a la presión del aire de la atmósfera sobre la super­

ficie libre de mercurio en el lado abierto del tubo. Por lo tanto, la presión que 

e¡erce el gas confinado sobre la superficie A (que está al mismo nivel que la 

superficie B) es también de dos atmósferas. Es decir, al reducir a la mitad el 

volumen del gas confinado, la presión del gas se duplicó de una a dos atmós­

feras. 

Boyle agregó mercurio hasta que el volumen del gas se redujo a un tercio del 

volumen original y encontró de la misma forma que la presión había aumentado 

al triple. Aumentó la presión cuatro veces y el volumen disminuyó a un cuarto 

del volumen original. Continuando de esta forma llegó a obtener datos suficien­

tes para, a partir de ellos y usando razonamiento inductivo, obtener una ley 

natural. 

a. 

cohu11ft& 
de &ire 
a.tr~~do 

fl""iÓn cla I~ 
cohu•u•a de H' 

La ley conocida hoy en día como la ley de BoyleMariotte se puede enunciar de 

la siguiente manera: el volumen de una masa de gas a temperatura constante, 

varia en razón inversa a la presión. Esta relación inversa puede expresarse 

cuantitativamente: 

V CI( .1.. 
p (1.1) 
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Se puede pasar de una proporcionalidad a una igualdad por medio de una constan ­

te, por lo que la expresión ( 1. 1 ). se transforma : 

S iendo m la masa del gas que no var ia en el experimento. Donde V, P, T y m 

son el volumen, presión, temperatu ra y masa del gas respectivamente y K es 

la constante de proporcionalidad . Alternativamente se puede escribir : 

PV: K 

Este es el enunciado matem ático de la ley de Boy le-Mariotte. La ecuación ( 1. 3 ) 

es la ecuación de una hipérbo la ( + ) . 

Re p itiendo el expe rimento a una s er ie de temperaturas d iferentes, se genera 

una familia de hipérbolas, s iendo cada una de ellas ca racterística d e un valor 

part icular de la temperatura . Como la temperatura es consta nte a lo largo de 

cada linea, estas curvas se llaman isotermas, cuya representación se muestra 

en la figura 3. 

La ecuación ( 1. 3 ) se puede escribir de una forma más práctica de la siguien­

te manera . Sea V 1 el volumen de una masa dada de gas a una temperatu ra dada 

T , cuando se le aplica una presión P
1 

y v
2

, el volumen de esa misma masa ga­

seosa a la misma temperatura T , cuando la presión es P
2

. Puesto que e l pro­

ducto de presión y volumen debe ser igual a una constante a una temperatura 

definida , se ve que: 
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En la figura 4 se representa gráficamente la variación de la ecuación ( 1. 4). 

~teJo 
llreslo~ Volvmel\ PY 

(m111•9) (mi) (.""')fil 
1 "ºº ~ºº 4.o • 101t 
u 'lº 'º /¡.o X IO~ 

m ~ºº ·'° lj.O ' ..o ¡v ~ººº ~ l"° lr 'º" " uoo o ( 40" 
VI t6oo u o ll "º" 

o~--:~~--=~=--~~-'---:~.;----:~!::--_..j'~º~-~,1__~~.~~~~o~-1'0J._~.1-

vo1.u1u:", ni 

P¡, 

l 
T:~tc. LLI 

w 
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EJemplo 1.-

Una muestra de gas a 25ºC ocupa un volumen de 2 l cuando la presión es de 

650 mm de mercurio. Calcular el volumen que ocupa a la presión atmosfé­

rica si la temperatura permanece constante. 

La presión atmosférica standard es de 1 atm = 760 mm Hg. 

Dat os ; 

P. : '50 "'"' H1 
"í : l l 
T, = 2s·c 

Pi: 160 111111 "1 
. li:: 2s•c 

Jncós11 i t; a: 

V,_ 

Reso lución : rl!$Olvi&11Jo la «veciór1 ( 1.'4) paraVz. y sustituyendo i:enef!IOS: 

"2 : V1 P. - 2 l 'r;o rnm ~ 
ir 760 111111 i 

V2 = 1. 71 L 

Ejemplo 2. -

La densidad del oxigeno a 25ºC y 1 atm de presión es de 1. 43 g/I . ¡A 

qu~ pres ión la densidad del oxígeno será el doble de la inicial, mantenien­

do la temperatura constante ? • 

l!!~11ito.: 

i; = 2s•c. . ~ 

~ =- 1 at111 

~ :.1.'13 ~A 
( ~~Ya ~ f z. = 2 ~ ) 

AuoluciÓll : 

(-t) 
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~' "1 : 2 ~, "2 

V1 : 2V¿ 

de la lt!y de Boyle- l'\a'l'iot~e teumos ~ 

ya 9ue Vp 2'12 , reS\llta C\Ul!i!: 

2V2 P1 : P2 V2. 

2~ = pl 

NOTA: Es importante destacar que el científico francés Mariotte. obtuvo los 

mismos resultados que Boyle en forma independiente, y es por ello que a esta 

ley se le denomina conjuntamente ley de Boyle-Mariotte. 
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PREGUNTAS Y PROBLEMAS: 

1. - ¿Una jeringa podría ser un sistema para demostrar la ley de Boyle-Mariotte ? 

2. - ¿cómo comprobaría experime ntal mente los d a tos d e la figura 3? 

3 . - Si se efectuara el experimento de Boyle con d iferentes masas d e aire, ¿cree 

usted que los resultados se ver i;m a fec tados? 

4. - ¿Se podr!a comprobar la ley de Boyle-Mariotte para un liquido o para un 

solido? Explique su respuesta . 

5. - ¿Que diferencia existe entr e u n ba rómetro y un manómetro? 

6 . - Basándose en su r espuesta a nterior, ¿Cómo clas ificaría el apar a to usado 

por Boyle? 

7. - Cons id e re el aparato en forma de "J " u tili zado por Boyle, ta l como se 

muestra en la figura . Cuando h = 40 mm. ¿C u á l de las sigu ien tes asevera­

ciones es aplicable al 

gas atrapado en el 

extremo cerrado d el 

tubo (V )? 
gas 

(la temperatura es 

constante). 

1. - La presión del gas es O mm H
9 

2.- la presión del gas es 40 mm H 
g 

3. - la presión del gas es 760 mm H 
g 

4. - La presión del gas es 720 mm H 
g 

5. - La presión del gas es 800 mm Hg. 

P.,1,,, = l .ilm 

V,. . 
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8. - Considere la bureta de gas de la figura; inicialmente h es igual a 380 mm. 

Si el recipiente conteniendo mercurio se ve disminuido hasta que h sea 

igual a 190 mm. iCuál de 

las siguientes aseveraciones 

respecto al volumen del gas 

atrapado en la bureta es 

correcto? iCbmo consegui­

ria disminuir la altura de 

la columna tal como se 

señala en la pregunta 

anterior? 

1. - Cuando el recipiente 

conteniendo mercurio 

se ve disminuido, el 

volumen es la mitad 

del inicial. 

2. - El volumen permanece 

igual. 

3. - El volumen es 20% mayor. 

4. - El volumen es 50% mayor 

S. - El volumen es del doble 

del inicial. 

dc!'Ó5o1to / 
C()lri(~ff'.C~O 

= 

= 

= 

9. - La figura representa el comportamiento de un gas siempre y cuando la 

siguiente condición se cumpla : 

- ' ' 
1. X= P, y= T, a n, V= constantes 

l'\. 2. X= P, y= V, a n, T= constantes 

T ... !"... 
~ 

3. X= V, y =T, a n , P= constantes 

4. X= n, y= P. a T, V= constantes 
1 1 

X s. ninguna de las anteriores. 
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l. - En su experimento original, Boyle midió la longitud l (directamente pro­

porcional 'lil volumen) de una columna de gas como una función de la presión 

h de mercurio. Con tal procedimiento se obtuvo la siguiente tabla de datos : 

L (cm) 

h (cm Hg) 

40 

o 
35 

ll 

30 25 20 

25.3 45.5 75.6 

la presión barométrica durante . el experimento fue de 76 cm Hg y la tempe­

ratura 25ºC. Formule los cálculos partiendo de estos datos que demuestren 

la validez de la ley de Boyle-Mariotte. 

· 2. - A temperatura constante, se comprimió una muestra de 250 mi. de neón, 

hasta un volumen de O. 083 mi., dicho volumen ejerció una presión de 

3. l4 cm Hg iCuál era la presión original del neón? 

3. - Se hace pasar argón contenido en un bulbo de O. 35 mi. a l atm de presión, 

a un bulbo vac!o para luz, con volumen de 21 O mi., a fin de establecer 

una presión baja de gas e inhibir la vaporización del filamento de tungsteno . 

Si la temperatura permanece constante, icuál seria la presión que ejerce­

ría el argón en el bulbo para luz ? 

4. - Una cantidad dada de aire se encuentra en un cilindro, la presión y el 

volumen son respectivamente 250 lb/in2 y 1000 rt3. El aire se expande 

isotermicamente hasta una presión de 100 lb/in2 iCuál será el volumen 

final de la cantidad de aire considerada? 

5. - Un 1 itro de oxigeno a la presión de l atm y OºC pesa l. 429 g. Calcular el 

peso de 500 cm3 del mismo gas a temperatura constante pero a una presión 

de 857 mm Hg. 
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111 LEY DE GAY LUSSAC-CHARLES 

Alrededor de 1802 el científico francés J. L. Gay Lussac descubrió por razona­

miento inductivo la ley relativa a las relaciones volumen, temperatura de dos 

gases. J. A. C. Charles obtuvo en 1787 resultados similares, aunque no fueron 

publicados en esa epoca. A continuación se describe brevemente su experimen­

to. 

En primer lugar determinaron con tocio cuidado el volumen de un bulbo de vidrio. 

Después unieron al extremo del bulbo un monómetro, tal como se muestra en 

la figura S; para encontrar la relación volumen, temperatura es necesario man­

tener la presión constante. Charles y Gay Lussac mantuvieron una presión 

constante de una atmósfera manteniendo las superficies de mercurio de ambos 

tubos al mismo nivel. 

-
-

-· -

w 

Fi9""ª5: calenti1111iento de un ~as a p'tesiÓn consb~1ite. la ~i~un (b) tnues.t'ta 
los niveles cie l'M~Yc.urio c.uando .se su'Me~a en a3ua. el bulbo de. 
ai,.e. 

En primer lugar sumergieron el bulbo que .contenía aire en una mezcla de hielo 

y agua a cero grados centígrados. Ajustaron et tubo derecho del manómetro 

hasta que se igualaron los niveles del mercurio como se muestra en la figura 

Sa y leyeron el volumen de aire en la esc_ala. Sumergieron después el bulbo 

en agua a diversas temperaturas, haciendo los a¡ustes necesarios, como se 

muestra en la figura Sb, y leyeron en la escala el volumen de aire correspon­

diente a cada una de las temperaturas seleccionadas. 
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Consideremos ,ahora la figura 6, la cual muestra una gráfica d e presión en fun ­

ción de volumen. Si la presión permanece constante, y la temperatura se in­

crementa desde T 1 hasta T 2• el volumen también se incrementará desde V 1 b~ta. v2 
donde V 1 y V 

2 
son las intersecciones con P 

1 
de las isotermas de P en función 

d e V. Vemos que en este caso tenemos un proceso a presión constante al cual 

se le denomina proceso isobárico. 

p 

V 
Volumeoi 

Experimentalmente Charles y Gay Lussac ·encontraron que por cada grado que 

se incrementaba en la temperatura , el volumen de gas se incrementaba aprox i­

madamente 1/273. 15 del volumen inicial a cero grados centígrados . A este dato 

experimental se le denominó coeficiente de dilatación a presión constante, cG , 

el cual por definición se expresa como: 

1 
T 

( 1. 5 ) 

donde V
0 

y Vt son los volumenes ocupados por la masa de gas a cero grados 

centígrados y a t grados centígrados respectivamente a la presión P . 

Despejando Vt de la ecuación ( 1. 5) : 

( 1.b ) 

( 1.1) 
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La determinación de OC puede llevarse a cabo experimentalmente en la siguien­

te forma . Los volumenes Vt de masas dadas de gas a diferentes temperaturas t 

son medidos, y con estos datos experimentales se traza una gráfica de Vt en fun­

ción de t como se muestra en la figura 7. 

T 

f'i91tr&7: 1"~~ica ~ue muestra la relac.iÓh entfe el volum~n y la 
ternperat.11ra ele un ~as. 

Como se puede observar la ecuación (1. 7) es la ecuación de una 1 inea recta cu­

ya ordenada al origen es V 
0 

y pendiente V 
0 

OC ; por lo tanto de la medición 

de la pendiente de la 1 inea recta y la intersección V 
0 

se puede calcular <X 

cuyo valor experimental es de 1/ 273 .. 1 S. Sustituyendo este valor en la ecuación 

( 1. 6) se tiene : 

( 1.8) 

De la figura 7 y de la ecuación (1. 8) se tiene que cuando t= -273. 1 SºC, 

( 1+t/273 . 15) = 1 - 1 =O y Vt resulta igual a cero . En la gráfica de la figura 7 

este punto es la intersección de la 1 inea recta sobre el eje de temperatura 

(Vt =O). Esta temperatura se conoce como el cero absoluto, y a partir de este 

se define una nueva escala de temperatura, denominada como escala absoluta. 
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La escala de témperatura absoluta se obtiene de la siguiente manera . Rearre­

glando la ecuaci ón ( t. 8) obtenemos: 

v. ( 213.1S +t) ( 1 .~) 273.\5 

_La cantidad (273. 15 + t ) se define como la temperatura absoluta T o escala Kelvin, 

es decir: 

T ( ºk ) = 2 73.' 5 + t ( 1.10) 

As í vemos que cuando t=OºC, T= 273 . 15ºK. Designando esta temperatura como 

T 
0 

en la ecuación ( 1. 9). tenemos : 

Yt to ( 273.15+ t) ( 1.11) 

P, m constantes e 1.12) 

Donde VT es el volumen del gas a la temperatura absoluta T. 

La ecuación (1. 12) representa matemáticamente la ley de Charles-Gay Lussac, 

que como se ha visto establece que el volumen de un gas, a presión constante, 

es directamente proporcional a su temperatura absoluta . 

VT-l 
Ejemplo 3. - T - 'l'o 

( 1.13) 

El volumen de una muestra de hidrógeno es de 1. 63 \ a-lOºC . Encontrar 

el volumen que ocuparía dicha muestra a 1 SOº C, suponiendo que la presión 

permanece constante. 

DaCos: 

"1 = 1.b~ ~ 
T1: -10•c 
T1 = 150-c. 



Resolución: 

2l. 

11 = -10 + 27.3.15 :. 263.,5 •1<. 

T~. 150+273.15 ::.Lj1'3.\5ºK 

Apliq,h<io la ~cl.lac i ón de G,ay- l11ssac-C.harles 

d~spejando V¡ de la ecuación anterior: 

Sus ti tu yendo: 

Y2: ~ T2 
T1 

y _ (u,31,)(~23.15•1<.) 
2 - lb3.15ºK 

v2 :. 2.6 L 
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PREGUNTAS ·'I' PROBLEMAS : 

1. - ;Por que la conveniencia de usar una escala de temperatura absoluta? 

2. - Aparentemente resultaría igual decir : 

que T (ºKJ =273 . lS+t 

T (ºK) = 27 3. 15 + t (º C ) 

sin embargo esta última expresión es incorrecta . Ex plique la d ifer encia 

entre estas dos últimas ex presiones . (ayúdese con la figura 7). 

3. - Considere la siguiente figura una masa dada de gas a dos presiones 

(P 1 y P 2J siendo la presión dos mayor que la pres ión uno. Indique en 

la gráfica la presión que 

le corresponda a cada 

isobara y de el por que 

de su respuesta . 

..__ ____ __...,¡(~) 

4. - Considere el aparato en la figura. Si se eleva la temperatura del aceite de 

68° C a 136°C, lCuál de las siguientes afirmaciones respecto al volumen 

del aire atrapado en 

el tubo capi lar es 

correcta? (considere 

qu e la presión per­

manece constante). 

Explique su respuesta. 

1. - el volumen se reduce un 20% 

2. - el volumen se incrementa un 

14%. 
.oteln u.Uea-rt 
De. "fl.lltN U'fVllA 

teNoct• 
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3. - el volumen se incrementa un 

20%. 

11. - el volumen se incrementa un 

50%. 

S. - el volumen aumenta al doble. 

1. - El gas natural en un depósito de almacenamiento a presión atmosférica, tie­

ne un volumen de 15 x108 litros a 2SºC. Si la temperatura desciende a 

-25°C, permaneciendo la presión constante lCuál será el volumen del gas 

a las condiciones finales? 

2. - Un volumen de 250 mi. de metano a - 42ºC se calienta hasta que el aumento 

de volumen es de 125 mi. Calcular la temperatura final. 

3. - A qué temperatura será necesario calentar una muestra de helio para que 

se duplique su volumen si la temperatura original era : 

4.- Se tiene un cilindro conteniendo aire a presión constante, si el volumen se 

incrementa de 1 SO n3 hasta 325 n3 siendo la temperatura inicial de 120ºF 

lCuál será la temperatura final? 

5. - Una masa dada de nitrógeno a cero grados centígrados y 1000 mm Hg ocupa 

un volumen de 1 litro. La misma masa de gas a -lOOºC y a la misma presión 

ocupa un volumen de O. 6313 litros. Calcular el cero absoluto en grados cen­

tígrados. 
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IV LEY DE CHARLES 

Charles modificó su aparato para poder calentar un gas a volumen constante; 

dedujo la relación presión, temperatura de un gas, cuyo enunciado es : la pre­

sión de un gas aumenta en 1 /273. 15 de su pre5i0n original a cero grados centí­

grados por cada grado que aumenta la temperatura a volumen constante. Este 

dato experimental se denominó coeficiente de variación de presión a volu rnen 
.constante ~ , por definición: 

despejando Pt tenemos : 

f 
T 

( 1.1't) 

( 1.15) 

donde P
0 

y Pt son las presiones a OºC y t°C respectivamente a volumen constan­

te. 

En la figura 8 se muestra una gráfica de presión en función de temperatura abso­

luta para una masa gaseosa dada, a dos volumenes V 
1 

y V 
2 

siendo V 
1 

) V 
2
: 

nótese que puesto que la presión varia inversamente con el volumen la curva 

obtenida de V 1 se encuentra debaje> de la de V 
2

. 

~ 
o 

~-
L 
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A partir de la ecuación (1. 15) tenemos : 

273.15 

Ft =Po(1+~) 

Pt = 21;,5 ( 273.\S+t) 

~= · ~o (275.15+t) 

n - __fL_ T 
rT - To 

~-_g_ 
T - To 

m, V const.n\íes 

La ecuación (1. 16) es la representac_ión matemática de la ley de Charles que 

establece: a volumen constante la presión de un gas varía en relación directa 

con las temperaturas absolutas. 

En la ecuación (1. 16) PT es la presión a Tº K. P 
0 

y T 
0 

son respectivamente la 

presión y la temperatura en grados kelvin a las condiciones inicialt'-. 

Ejemplo 4. -

La presión de un gas en un reactor cerrado es de 1520 mm Hg a 27°C. En­

contrar el aumento de presión si el gas se calienta hasta 177°C. 

Datos: 

~ ::.1520mm ~ 
11 = 21+273.15 ::. 300.15º'f:. 
1i :177-tl73.1S :L<so.'\5º1<.. 

ln*'nita:. 

Pi 



R~c;c\uc.iól'\ : 

ele la ley de Charles: 

despejando P1 , 

26 

11- ~ = 2li0 "'·"' H~ - 1520 m rn ~ 
= 760 "'"' Hg 



PREGUNTAS Y PROBLEMAS: 

1. - Trace una gráfica de I~ presión en función de la temperatura absoluta (man­

teniendo el volumen constante). Si V 1 mayor que V 2• basándose en dicha 

gráfica demuestre de una manera cualitativa las leyes de Boyle-Mariotte, 

Gay Lussac-Charles y Charles y expliquelas. 

2. - En una gráfica de P en función de V para dos isotermas dadas lSe podría 

apreciar de una manera cualitativa la variación existente entre la presión 

y la temperatura? Si es posible representela. 

3. - lCómo se podría determinar experimentalmente el valor de P., 

1.- Se infla una llanta de automóvil a 35 lb/in2 a una temperatura de OºF. Cal­

cular la máxima temperatura a la cual puede calentarse la llanta sin exce­

der la presión de 50 lb/in2. 

2. - Un gas tiene un volumen de 10 litros a 600ºC y 76 cm Hg. Calcular la tempe­

ratura a la cual la presión del gas es de 38 cm Hg si el volumen permanece 

constante. 

3. - Un gas ejerce una presión de 1. 5 atm a 68ºF. A volumen constante encontrar 

la presión del gas si la temperatura aumenta a 212ºF. 

11. - Una muestra de hidrógeno en el punto de congelación (OºCl tiene una pre­

sión suficiente para soportar una columna de mercurio de 83. 5 _m de longi­

tud. En un recipiente de volumen constante, el mismo hidrógeno a otra 

temperatura soportó una columna de mercurio de 48. 33 cm de longitud. 

lCuál era la segunda temperatura? 

5. - Un matraz de tres litros de volumen fue diseñado para soportar una presión 

máxima de 4 atm. Se desea saber si se puede llevar a cabo un experimento 

utilizando dicho matraz en el cual se caliente una masa dada de cloro a una 

presión inicial de una atmósfera y una temperatura final tres veces mayor 

que la inicial. 
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V ECUACION GENERAL DEL ESTADO GASEOSO 

Hasta ahora hemos estud iado las relaciones existentes entre la presión, volumen 

y temperatura de un ga s , manteniendo uno de estos tres parámetr os constan­

tes (la masa se ha cons iderado constante). y as i hemos obten ido una serie de 

ecuaciones de estado . S in embargo, en la realidad, existe una variación simul ­

tánea de es tos tres parámetros, por lo que es útil y conveniente establecer una 

nueva ecuac ión de estado que nos relacione a la vez la pres ión, el volumen y 

la temperatura. Esta relaci ón recibe el nombre de Ecuación General del Estado 

Gaseoso, a la cual se puede llegar de varias formas. 

Una de ellas cons iste en cons iderar una masa m constante de gas a las conclicio­

nes iniciales P 1, v 1, y T 1 a la cual queremos llevar a las condiciones finales 

p2' V2 y T 2· 

Como se dijo anter iormente la temperatura, la presión y el volumen de un gas 

confinado en un recipiente pueden cambiar simultáneamente, p,;ro en el proceso 

de deducción de la ley, es conveniente, un cambio de temperatura y un cambio 

de presión como fenómenos separados que causan efectos separados, uno 

después de otro. Esto se hace debido a que hasta ahora no hemos obten ido nin­

guna ecuación que nos relacione cambios simultáneos de pres ión, volumen y 

temperatura, y consiste solamente en un artificio . 

Consideremos una masa gaseosa a las condiciones P 
1
, V 

1 
y T 

1
, la cual se desea 

llevar a las condiciones P
2
. v

2 
y T

2
. Si suponemos que la presión permanece 

constante en P 1• y que el volumen del gas cambia de V 
1 

a V*, por la ley de Gay 

Lussac-Charl es tendremos : 

Despejando V* se obtiene: 

v*- v~ T, 
T, 
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En este momento, tenemos un gas en las sigu ientes condiciones : 

Presión 

olumen 

Temperatura 

Vamos ahora a pasar es te gas manten iendo la temperatura constante (según la 

ley de Boy le-Mariotte) de estas condiciones in termedias a las fi nal es P 2, V 
2 

y T 2; es decir , supongamos que la pres ión del gas se cambia ahora de P 1 a 

P2, cambiando el volumen del valor intermedio de V* al valor final v2, perma­

neciendo la temperatura constante en T 
2

. Por lo tanto, según la ley de Boyle­

Mario tte 

Despejandodt esta ecuación V* : 

( 1.20) 

igualando (1.18) con (1.20) 

o sea (1.lÜ 

la cual es la ecuación general del estado gaseoso. 

En la figura 9 se ilustra lo dicho anteriormente . 
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proceso re&I 

artiricio 

·íamos una relación idéntica para la misma masa en condiciones P3, v3 
vr lo tanto: 

- ~- -ln.Yn_ 13 - •••- Tn 

P{ : constante ( 1.22) 

1gnifica que si medimos la presión, el volumen y la temperatura de un 

ualquier condición, la relación PV /T permanece constante. 

1era de llegar a esta ecuación, consiste en seguir un tratamiento mate­

omo el siguiente : 



por la Ley de Boyle-Mariotte, 

PV = -k_ ( 1.lla) 

por la Ley de Charles-Gay Lussac, 

_y__ R 
T -

( P, constahte) {-t23) 

despejando V de las ecuaciones anteriores, obtenemos, 

{-t2't) 

(1.25) 

Como podemos observar, el volumen de un gas es función de la presión y de 

la temperatura (recordemos que siempre hemos considerado la masa constante); 

expresado matemáticamente: 

V: t ( P, T) 

derivando parcialmente 

( 1.26) 

derivando la ecuanción (1. 24) con respecto a la presión, manteniendo la tempe­

ratura constante: 

'~)-[~~)]-~[~] -\ oP T - oP - aP 
T T 
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derivando la encuación (1. 25) con respecto a la temperatura, manteniendo la 

presión constante: 

substituyendo estos valores en la ecuación (1. 26) : 

dv _Á<.JP+.-KdT p2 

substituyendo las ecuaciones (1. 22 ) y (1. 23) en esta ultima, 

o sea, 

factorizando: 

d.V 

PV dP + V dT 
P2 T 

-V .d.f p 
+y JT 

T 

Jy V ( ;.r - J: ) 



o sea. dV 
v 

integrando ambos miembros : 

33 

estas integrales son indefinidas. por lo que a cada una de ellas le corresponde 

una constante; agruparemos las tres constantes en una sola, 

Ln V = l...n T - Ln P + C' 

l.h V + ln P - l.." T = C' 

Ln (';}:e' 
..1!:í. - e T -

que es la expresión hallada anteriormente. 

Ejemplo S. -

El volumen de un gas es de 1 SO 1 a una presión de 76 cm Hg. y a una tempe­

ratura de 20ºC. y aumenta a 200 1, cuando se eleva la presión a 100 cm de 

mercurio. Calcular la temperatura final. 

Datos : v .. : 150 l. 
P.. :: 7E. ctnlig 
T1 : 20H13.15 = 2~3.1s•1< 

Yz .. 200L 

P¿ = 100 c.m~ 

Incógnita : T2 

De la ecuación general del estado gaseoso: 
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de donde : 

substituyendo valores : 

T2 _ (1ooun"9H200L)(1ci3.1;~) 
- (76c.m l'l9)l'l5ol) 

T2 = 21\1.15 ºC 

En la figura A se muestra gráficamente el proceso llevado a cabo. 

p 

Pi 

~~~_.,.,.~~~..,.,__,.V 
V1 "z 

Con el fin de hacer notar la utilidad de la ecuación general del estado gaseoso, 

a continuación resolveremos este mismo problema prescindiendo de ella, usan­

do únicamente las ecuaciones de Boyle-Mariotte, Gay Lussac-Charles, y Charles. 

Ademas. se ilustraran gráficamente los procesos. 

Proceso 1 

Partiendo de nuestro gas a las condiciones iniciales P1, v1 y T 1, seguimos 

la isoterma T 1 hasta llegar a la presión final P 
2
• a la cual le corresponde 

un vt>lumen intermedio V*. Esta trayectoria corresponde a la ley de Boyle­

Marictte, puesto que se mantiene la temperatura constante (ver figura B. 

trayectoria 1- 2) . De este punto nos dirigimos a presión constante hasta 

intersectar con la vertical que corresponde al volumen final V 
2

. Esta ·ulti­

ma trayectoria corresponde a la ley de Gay Lussac-Charles debido a que 

se efectua a presión constante. 
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Gráficamente, la isoterma que pasa por la intersección antes mencionada, 

es la temperatura final. 

~ = 76 CM\.\~= 7(,omlll tt~ Pi = 1ooa.11r 1000 "'"' ~ 
v, = 150 l. V2 = 2.00 l. 

T, = 20 +2.73.15:. 2<\3.1~ºK. T1::::. 

primera trayectoria . - por la ley Je Boyle-Marioti<.. 

segunda trayectoria . - ' - l d e; f rL ¡ . par 1.o ~ e 1 a7 w.ac - ... naY' e&: 

p 

Pi 
1 
1 

P1 
1 

--1-- T2. 

1 
1 
1 T1 

y-. v, "i 
e¡~"ª B 
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Proceso 2 

Partiendo de nuestro gas en las condiciones P1, V
1 

y T
1
, seguimos la iso­

terma T 1, hasta llegar al volumen final V 2, al cual le corresponde una 

presión intermedia P*. Esta trayectoria corre5ponde a la ley de Boyl~ 

Mariotte, puesto que se mantiene la temperatura constante (ver figura CJ . 

De este punto nos dirigimos a volumen constante, hasta intersectar con 

la horizontal que le corresponde a la presión final P2. Esta ultima trayec­

toria corresponde a la ley de Charles, debido a que se efectua a volumen 

constante. Gráficamente, la isoterma que pasa por la inte rsección antes 

mencionada es la temperatura final. 

primera trayectoria . - par la le7 de Bo-ik-Manotte. 

P: P, V4 _(1,0111111~)(150L) _ S?Ornm ~ 
"z 200l . 

segunda trayectoria. - fº" \a 1, de Charle$'. 

Figura e 

p 

,. 
p 



E¡emplo 6 

A una presión de 752 mm Hg, una masa de O. 324 g de un gas ocupan 280 mi 

a 23ºC. i.A que temperatura ocupará exactamente un 1 itro a una atmósfera 

de presibn, un gramo del mismo gas? 

Datos : ~ : 752. 1\ITI H~ 

v., = 2~0 In 1 

T1 = 2 3+ 2 73.15 = 2'\b.15 ºK 

P1 .=.14tm:: 760mrnll1 

"2 = 1 L = 100 o rnL 

"':. o. ~2li ~ 
Incógnita : 

T¡ 

Ya que todos los procesos que hemos visto hasta ahora son a masa constante, y 

las condiciones finales se refieren a un gramo, debemos primero calcular el 

volumen que ocuparía un gramo en las condiciones iniciales. 

o. 3249 
280 ml -..l9.... 

- X = g(,4.1 ml 

Teniendo así, la masa constante en todo el proceso, podemos aplicar directa­

mente la ecuación general del estado gaseoso. 

T
2 

_(760 111 l!J~ )( ~OOOIYll )( 2q,_\5 °K) 
l7.52 mm H<3) ( \l4b.2.. ml) 

T. = 3%.33 o K. 
2. 

T1::: 13.1Sº(. 
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PREGUNTAS '1'. PROBLEMAS: 

1. - De la gráfica de la figura 9 lQué otros procesos se podrían efectuar para 

pasar de las condiciones iniciales a las condiciones finales? Haga el desa­

rrollo matemático. 

2. - lSeria factible deducir la ecuación general del estado gaseoso derivando 

el volumen con respecto sólo a la presión o a la temperatura? Comente su 

respuesta. 

3. - En la obtención de la ecuación general del estado gaseoso, se tiene como 

pasos finales los siguientes : 

ln V+ In P - ln T = C' 

~=C 
T 

lEs válido hacer estas consideraciones? Argumente su respuesta. 

4. - La ley de Gay Lussac-Charles descubierta experimentalmente en 1802 esta­

blece que a presión constante, el volumen de una masa dada de gas se incre­

menta en 1/273. lS de su volumen a OºC por cada grado que se incrementa 

en la temperatura. Compruebe el valor de 1/273.1 ~a partir de la ecuación 

general del estado gaseoso . 

5. - Se quiere llevar un gas de las condiciones iniciales (1) a las finales (2) 

tal como se muestra en la siguiente figura : 

Sí no se desea utilizar la 

ecuación general del esta­

do gaseoso lQué procesos 

serian factibles de reali­

zarse para llevar a cabo 

este cambio? En cada 

caso hagá el planteamiento 

matemático y justiftquelo. 

p 



39 

1. - Si 40, 000 cm 3 de nitrógeno a 27º C y O. 9 atm, se enfrian a 4ºC y una atmós­

fera <Cuál será el volumen final> Compruebe el resultado utilizando según 

sea conveniente las leyes estudiadas en las secciones anteriores. 

2. - Si el volumen d e u n gramo mol de oxígeno a una atmósfera y OºC es 

22395 mi. <Cuá l será el volumen a O. 5 atm y OºC? 

3. - Una muestra de 1 O 1 itros de vapor de agua a 1 OOºC y a una atmósfera, se 

enfría a 30°C y se dilata hasta que la presión es de 25 mm Hg. Si no hay 

condensación de agua, encuentre el volumen final del vapor. 

4. - Un gas tiene un volumen de 500 mi. a 27ºC y 60 cm. Hg; 

a) encontrar el volumen si se eleva la temperatura a 127°C. 

b} encontrar e l aumento en la presión si el gas está en un frasco cerrado 

bajo las condiciones iniciales de temperatura y presión y si se aumenta 

la temperatura a 127º C. 

S. - Se recogen sobre agua exáctamente 500 mi. de nitrógeno a 15ºC y 755 mm Hg. 

El gas está saturado con vapor de agua. Calcular el volumen del nitrógeno 

seco en condiciones normales (Presión del vapor de agua a 25°C : 23 . 8 mm Hg.) 



40 

VI PRINCIPIO DE AVOGADRO 

En 1811 el científico italiano Amadeo Avogadro enunció el siguiente principio : 

"volumenes ig ua les d e diferentes gases, en las mismas condiciones de presi ón 

y tempe ratura , contienen el mismo numero de mol é_culas" . 

Este importante principio que se ha confirmado experimentalmente de diferentes 

maneras se conoce como el principio de Avogadro . 

Condic iones normales de temperatura y presión . -

Con el fin d e tener siempre una misma base de cálculo, se han e5cogido arbitra­

ria mente ciertas condiciones de presión y de temperatura, es decir: 

T empe ratu ra 

o ~c 

273 . 1 scK 

32 º F 

491. 69c R 

conocidas como condiciones normales o T . P. N. 

Volumen mo lar . -

Presión 

atm 

760 mm Hg 

29 . 92 in Hg 

14. 70 psi 

El vol umen ocupado por una g mol de cualquier gas en condiciones T . P. N. es 

igual a 22 . 414 1 itros. 

Concepto d e g mol. -

Un g mol d e una substancia es una cantidad en g ramos igual al peso molecular 

de esa substanc ia . S i q ueremos calcular el numero de g mol que hay en una 

masa da da d e u na substancia se divide la masa entre el peso molecular de esa 

subs lancia, o s"a : 

(1.2r) 
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Se han planeado muchos experiementos de laboratorio que permiten medir numé­

ricamente el numero de moléculas que hay en un g mol de substancia. Este 

numero, conocido como el numero de Avocad ro, es igual a : 

L 13 
= 6.02217 x 10 moléc.ula!. 

Así podemos escribir la muy importante relación, 

1 g mol= 6.02217 x 10
23 moléculas. 

Como se puede ver en el siguiente esquema, tenemos un g mol de cada uno de 

los siguientes gases, helio (monoatómico). cloro (diatómico). dióxido de car­

bono (triatómico) y metano (penca-atómico). por lo tanto cada uno de ellos po­

seerá el mismo numero de moléculas, o sea 6. 02217 x 1023 moléculas; a la vez, 

al estar ba10 condiciones normales cada uno de ellos ocupará 22. q14 litros. 

He 
1g "'°': ~ 9 
P : 1 atrl\ 

T = 27,3.15ºt 

" = 22 .4'\4 l 

E¡emplo 7. -

Cl2 

1gmo(:11 9 
P::: ~ atm 
T ~l.73.15°1<. 

'I:. 22.IWi L 

COi. 
1gtnel::: .1\-'4~ 

p,.. "'atm 
T ::- 273.15'1<. 

Y= 22.Ltt4 L 

CH1r 
1 '1 ~1::1(, <3 

P: 1 atm 
T ... 273.1~·K 
V: 22.414 L 

lCuántas moléculas hay en dos gramos de agua? 

6. 02217 ~ 10 13 1110l~OA!as)J1110I _ 

~ 

1i.o~:Yt g/911»1 

2.9 
X _ (6.o22Hx'\Ournolec/9111ot) ( 2.c;j) 

- ~S.~53'-I 9/!;jmo\ 

x :=. 6.686 ~ ".0 22 
1noléculas el& 8<jua. 
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E¡ emplo 8. - ,· 

Encontrar la densidad del oxigeno a 20ºC y 720 mm Hg . 

Dat'ls : 

~ = 7'° mm l-lg 
V1 = ~ 2 . ~ 1 1.f L 

T1::. n3.15ºK 

11 :;. 720 11111 \-4~ 

Ti : 2'13.15 ºK 

el ebido a 9ue 1 g mol ele. 
c.i.lalql.lier jªS en c.ond~ 
ci o~es 11orma 1 es oc.upa 
un volumen de 22.lt'Vi ~. 

lnc ogn i ~a : densidad del gas a las condiciones cadas . 

P;,so lución : 

. . 
v. _ (76omrnHd )(n.41'1 t)(~3:\st) L 
l ~- -- - : 25. 3~2 

- (273.15°~)(nomml4~) 

g:~: 2~~o~n= 1.260lg/L 

E¡empl o 9. -

Suponiendo la aplicabilidad de la ecuación general del estado gaseoso. cal ­

cular. la máxima temperatura a la cual 4540 g de nitrógeno, confinados en 

un reactor de 849 . 62 1, pueden calentarse para que la presión no exceda 

a 10. 21 atm . 

Datos : 

l"n : 't 5't0 ~ 
P1 : ~ atm 

Incógn itas : V. 
1 y T:z. 

Pi = ~o. 21 atm 
Vz. :: ~~.()l L 
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T - (10.21 atmH s~.<,2l)( 273.15°\<.) 
2 

- \1~th1)\3'-32.53L) 

Tz-:: 652.2'1 º( 



PREGUNTAS 

1. - No obstante que en este trabajo siempre hemos manejado y manejaremos el 

sistema métrico decimal, aún es frecuente el UJiO de unidades ·en otros 

sistemas. lCómo definirla la libra mol? 

2. - A las mismas condiciones de presión, volurnen y tefl"lperatura lun gramo 

mol de cierto gas y una libra mol del mismo gas tendrán el mismo número 

de moléculas? Argumente su respuesta. 

3. - iCómo se representartan las unidades molares mencionadas en la pregunta 

anterior? 

4. - Se tiene un frasco de un litro conteniendo un gramo mol de hidrógeno y 

otro frasco de igual volumen conteniendo un gramo mol de cloro. Si se 

mezclan ambos volumenes en otro frasco de un litro y todo el experimento 

se lleva a cabo a las mismas condiciones de presión y temperatura, supo­

niendo que en esas condiciones la reacción es completa lEI número de 

moléculas en la mezcla gaseosa será el mismo que el correspondiente al de 

cada uno de los frascos antes de la reacción? 
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VII ECUACION DEL MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO 

El valor de la constante de la ecuación ( 1. 22) depende de la masa y de la natu­

raleza del gas. pero la introducción de la ley de Avogadro permite una notable 

simplificación. 

De acuerdo con esca ley a temperatura y presión determinadas igual numero de 

de mol éculas de gases diferentes ocuparán el mismo volumen. En otras palabras. 

siempre que se consid ere igual numero de moléculas, que los valores de P y 

T no varíen, el valor de V será el mismo para gases diferentes; es obvio que la 

constante de la ecuación antes mencionada será independiente de la naturaleza 

del gas . Además sabemos que 1 g mol de cualquier substancia contiene el mis­

mo numero de moléculas; por lo tanto, siempre que se considere un g mol de 

gas . la relación PV /T será igual a R, que se llama constante un iversal del 

estad~ gaseoso, y que tiene el mismo valor para todos los gases. La ecuación 

general del estado gaseoso para cualquier gas será entonces : 

PV R ( 1.2~) 
T 

Para encontrar el valor R sabemos que en condiciones normales: 

1 atm p 

T=273.1SºK 

Substituyendo en ( 1 . 2 8) : 

un g mol ocupa un volumen de 22. ll14 l. 

{1 atm) ( 21. 't1'i ~/gMol) = O.OS20ST 
2.n:\SºK 

L atm 

la encuación ( 1. 28) se puede presentar también de la siguiente manera : 

PV=RT 

donde-V, es el volumen ocupado por un g mol, es decir, el volumen molar. 
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A la misma pr..esión y tem?eratura, el volumen de n g mol será n veces mayor 

que el volumen de un g mol, por lo tanto: 

PV: 11RT 

Esta última ecuación se llama ECUACION DEL MODELO IDEAL DEL ESTADO 

GASEOSO . 

Una representación equivalente se obtendría al substituir el valor de n en la 

ecuac ión ( 1. 27) : 

P'/-...m_ ºT - Mo f'\ 

La ecuación (1. 30) es de gran utilidad, ya que permite calcular, entre otras co­

sas, pesos moleculares de gases o de substancias volátiles, así como densida­

des de gases. 

':¡emplo 10. -

<Cuántos g mol de oxigeno hay en 10 1 de gas, a una presión de 75 cm Hg 

y a una temperatura de 27ºC ? 

Datos: 

V=.'\Ot 
P: 751!m"'~ 

E¡emplo 11. -

T: 21 +273.'\5-:: 300.15°1(. 

P.= o.092os7 l-atrn/g tnol ºK 

P: 75on 1\9 ( . ~:~ít!) = o.q~'M -.tm 

n - PV -= (OA6'M otm) (10L) -a4 Ob7dmol 
- Fl.T (0.082051 l-atm/_ginol0 ~) (M0.15ºK.)- ' J 

La der;isi¡;jad de un determinado gas a 30ºC y 1. 2 atm de presión es de 

O. 027 g / cm3. <Cuál es su peso molecular ? . 

Datos : 

f-: o.oz.7 '3 lc.'W? = 27 9/J. 
T: 3o t 273.15' :::. 300.15º K. 
P:. 1. 2. atm 
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Incógnita : M0 

Resolución de la ecuación (1. 30) : M0 = ~'l RT ' M0 =(~)(p.;) 
'fª ~v.e ~= ~ , sv.st·1t1.qel"ldo Mo = gt~) por lo ~e: 

Mo: 27:f-((o.oa1os1 l-atm/~mol°1<H303.15°K) ] _ 516 .b5_,g,,____ 
" 1.'3 atm - 9mot 

E¡emplo 12. -

Calcular la densidad en g/I de o
2 

a una temperatura de 2SºC y una presión 

de 770 mm Hg. 

Datos: 

T.: 25 t-27'3.\5-= 2.<H3.~5ºK. 

P = 770 mm 1-\g 

Incógnita: 

Res o 1 uci ón : 

( ) ( -1 atm ) 
P ! 770 mm ~g 760 mm A~ :::. 1.0131~ atm 

de la ecooci~n ('\.~o) : 

PMo 
RT 

= (1.01"3'\6 atm) ( 31.'\qt!S g/~mol) 
(o. os2.o '57 l-at1V1 /1n'lol º~) ( 2qa.15°K) 

~ = 1. 325 g / l 
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PREGU l'AS Y PROBLEMAS : 

1. - i Por que a R se le denomina constante universal del estado gaseoso? 

2. - Aparte de la utilidad ya mencionada en esta sec-ción acerca de la aplicabili-

dad de la ecuación: ~ = R (cuando n = 1;no1) 
T 

iCual cree que sea la venta¡a que represente esta ecuación respecto a la 

ecuación ~=e ? 

T 

3 . - Se tienen tres matraces en el laboratorio a temperatura y presión ambiente 

conteniendo uno etilamina, otro eter y el ultimo disulfuro de carbono, y 

se desea calcular el volumen que ocupa cada uno de ellos . iPara que caso 

se podría utilizar la ecuación del modelo ideal del estado gaseoso ? (Consi­

dere : t = 25ºC y P = 760 mm Hg). 

4 . - El producto PV posee las unidades de uno de los siguientes incisos . 

( nota: P = fuerza área -l) 

1. fuerza área 
-1 

?. fuerza 

3. presión 

4. energla 

s. presión por área. 

5. - Suponga que se tiene una masa de gas a presión constante. De la ecuación 

del modelo ideal se tiene: 

V = -n_R_T __ 
p 

y a las condiciones descritas V = K T 

Si la temperatura tiende a OºK iQue sucedería con el volumen? seria 

fact ible obtener este resultado fi~icamente?. Basándose en sus respuestas 

<Qu e s e podría concluir acerca del modelo ideal del estado gaseoso? 

Nota : ayúdese con la ley de la conservación de la materia . 
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6. - Basándose en su respuesta a la pregunga cuatro ¿Que cree usted que 

represente la constante universal del estado gaseoso? 

7. - Dos bulbos contienen los gases A y -B respectivamente. La densidad del gas 

A es el doble de la densidad del gas B, y el peso molecular de A es la 

mitad del correspondiente al del gas B, los dos gases están a la misma 

temperatura. Calcular la relación de la presión del~ a la presión del gas 

B. 

3 1. - Calcule la presión ejercida por 35 Kg de amoniaco en un tanque de 1 m , 

a la temperatura de 446ºK. Suponga que el gas está descrito por el modelo 

ideal del estado gaseoso. 

2. - La masa de 2 1 itros de un cierto gas a 1 atm de presión y 273ºC es de 1. 34 g. 

Considerando el modelo ideal del estado gaseoso, calcule: 

a) el volumen del gas a 2 atm y 35ºC 

b) si la temperatura se aumenta a 400ºC ¿Cuál será la presión si el 

volumen permanece constante? 

c) ¿cuántas moléculas están presentes en 10 mi. de este gas, cuando la 

presión es de O. 1 atm y la temperatura de SOºC? 

d) ¿cuál será el peso molecular de este gas? 

* 3. - Las densidades del metano a OºC fueron medidas a varias presiones con los 

siguientes resultados : 

Presión (atm) Densidad (g/I) 

o. 25 o. 17893 
o. so o. 35808 
o. 75 o. 53775 
1. 00 o. 71707 

Encontrar el peso molecu lar exacto del metano. 
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* 4. - Una gráfléa de P en función de V proporciona los siguientes datos : 

P1 =O. 68045 atm . p 

p2 = 13. 609 atm 

v
1 

= 31.2128 (/gmol 

Hallar : T 

a) la temperatura ( la isoterma) 

b) las temperaturas en los puntos by d . 

e) el volumen mo la r v 2 

d) el volumen en el punto a , si el sistema consiste de 1814. 4 gmol de 

hidrógeno . 

e) si el gas fuera oxígeno, calcular la ma sa si el vol umen es de 4247 . 4387 

l it ros . 

-lf 5. - En la g r á fi ca del problema anterior se m:ies_tran cinco p rocesos ; ab, be , cd, 

da y ac para un gas que puede ser descrito por e l mod e lo ideal dei' estado 

gaseoso. Muestre Jos mismos procesos : 

a) en una gráfica de P en función de T. 

b) en una gráfica de T en fución de V. 

-lf 6. - Un gramo de un compuesto gaseoso que consiste de. boro e hidrógeno ocupa 

O. 82 J itros a 1 atm y 3ºC. El compuesto- es : 
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1. BH
3 

( H = 1; B = 10. 8) 

2. B4H10 

3. B2H6 

4. B3H12 

7. - Para que un gas (descrito por el modelo ideal ) se encuentre a una presión 

de una atmósfera y una concentración de 1 gmol / I requiere de : 

1. estar a condiciones normales . 

2. ocupar un volumen de 22. 4 1. 

3. T = 12°K. 

4. No se pueden satisfacer dichas condiciones. 

8. - Un mililítro de un gas a una temperatura de -BOºC y una presión de 10-3 mm 

Hg ¿Cuántas moléculas tendrá? · 

9. - ¿Que presión ejercerán 5 x 1O13 moléculas de un gas que ocupa un volumen 

de 1 mi a OºC? 

10. - La densidad de un gas en condiciones normales es 1. 62 g/I ¿Cuál será la 

densidad a 302ºK y 740 mm Hg? 

11.- La mejor bomba de vacío puede producir una presión de 1 x 10-9 mm Hg . 

a 20ºC .:Cuántas moléculas de un gas están presentes en 1 mi . a dicha 

presión? 
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12 . - Ca lcule la densidad del hidrógeno a 75°C y a una atmósfera de presión . 

¿C u ál es la densidad del tetracloruro de carbono bajo las mismas condicio­

ne.So? Compare el número de moléculas contenido en un litro de cada uno 

de: est os gases en las condiciones dadas . 



VIII LEY DE LAS PRESIONES PARCIALES DE DAL TON 

Hasta ahora hemos considerado las propiedades fisicas de sistemas gaseosos en 

los cuales solo hay un componente presente. En el caso de traba¡ar con una mez­

cla gaseosa, es válido usar la ecuación del modelo ideal, pero es preciso tener 

en cuenta la presencia de diferentes gases; es decir : 

pv = nt RT 

en donde nt es el número de g mol totales . 

Debido a que es más fácil relacionar las propiedades de sistemas comple¡os, con 

las de sistemas más sencillos, describiremos el estado de una mezc la d e gases 

en función de los estados de los gases puros que lo componen . Cons ideraremos 

una mezcla de tres gases cuyo número de g mol respectivo es n
1

• n2' n
3 

ocupan­

do el volumen V a una temperatura T . Ya que nt = n
1 

+ n
2 

+ n
3

. la p res ión e¡er­

cida por esta mezcla está dada por: 

( 1.32) 

Por definición la presión parcial de un gas en una mezc la . es la presión que 

el gas e¡erceria si este se encontrara solo ocupando todo el volumen a la mis­

ma temperatura. Por lo tanto las presiones parcia les P
1
. Pr P

3
. están dadas 

por · 

~: h1 .BL 
V 

fi = n2 .fil_ 
V \1.53) 

~= n3 RT 
V 

sumando estas ecuaciones obtenemos : 

( t .3'\) 
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comparando 1{encuación (1. 32) con esta última tenemos : 

General izando para n componentes : 

P::. P,+ P2 t- •• • -t P,¡ 
n 

P:[ P¡ 
.C.::1 

. ( 1."55) 

Esta expresión es la ley de Dalton, cuyo enunciado establece que la presión total 

de una mezcla de gases es igual a la suma de las presiones parciales de los ga­

ses que la constituyen . 

Dividiendo cada una de las ecuaciones (1. 33) por la ecuación (1. 32). tenemos 

que : 

por lo tanto , 

~ ::: p n, 
nt 

~ = p k ( 1.37) 
1'11; 

P, p )'l¡ 

\"\~ 
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Las fracciones n/nr n/nr n/nt se denominan fracc iones molares de los ga­

ses respectivos. La fracción molar de un gas que forma parte de una mezcla 

se define como el número de g mol de ese componente dividido por el número 

total de g mol de la mezcla; la fracción molar en gases se representa por medio 

de una y, por lo que la ecuación (1. 37) resultará : 

P, = p ~ 

~ = P Y1 

P3 =PY3 

Esto significa que la presión parcial de un gas en una mezcla gaseosa es igual 

al producto de la presión total por la fracción mol de gas. Es importante hacer 

notar que la suma de las fracciones mol de los componentes de una mezcla debe 

ser igual a la unidad : 
n 

L 1 
.i.:1 

Concepto fisico de presión parcial 

Consideremos el ejemplo de la figura 1 O. En la figura 1 Oa se observa un recipien­

te dividido en dos compartimientos de igual volumen V, el compartimiento supe­

rior contiene hidrógeno a la presión de una atmósfera, mientras que el compar­

timiento inferior está evacuado al vacio. Una de las ramas del manómetro y el 

recipiente están conectadas a traves de una delgada hoja de paladio, l¡¡i cual 

tiene la propiedad de ser permeable sólo al hidrógeno . Hay ·que hacer notar que 

tanto la presión externa de 1 atm como la temperatura se mantendrán constantes 

a lo largo del experimento . 

Inicialmente las dos ramas del manómetro están a la misma altura, hecho que nos 

indica que el hidrógeno está a una presión igual a una atmósfera. Si quitamos 

la separación entre los dos compartimientos , el hidr ógeno ocupará un nuevo 

volumen igual a 2 V, reduciéndose por consiguiente la presión de 1 atm a 1/2 

atm, efecto que se registra por la diferencia de niveles en las ramas del manó­

metro que se muestra en la figura 1 Ob. 
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H, 
, .. ¡ a tta. 

V 
T 

1 -0 
y 

a 
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l UD 

b 

Podemos conc luir que pu esto que el volumen disponible para el hidrógeno es 

a hora d e l dob le, la pres ión que este e¡ e r ce se ha r educido a la mitad . 

Va riemos un poco el exper ime nto, es decir, ll enemos el compart imiento infer ior . 

con :,
2 

a una presión de 1 atm, como s e observa en la fig u ra 1 l a . Al pr inci p io 

de l experimento los niveles d e mercu r io pe rman ecen a la misma a ltura. Al cu i-

tar la div isión, los gases se mezc lan en todo el reci p ien te y e l ma110111etro se desni­
v e la, como se muestra e n la fi gura 11 b , en la misma fo rma que en el primer ex­

pe r imento. Hay que hacer no ta - q ue pu esto que e i ni tróg eno no puede pasa r 

a trav és de la hoja de pal ad io, no se r eg is tra su presi ón en el man ómet ro . 

pri mer ex peri mento 

R11ic: ia1 ~ n Fv) -t+2. V 1 atm 

~i '1•1 = ~\(~) -:: 1. at1t1 
l 

La interpretac ión d e cada exper imento es senci lla. En el or i e ~o de ellos el 

manómetro registra la pr es ión total an tes y despu~s de haber qu 1uia o la sepa ­

ración. 
hoj~- p¡s..-. 

11, 
,_, l lm 

y 
T 

N, 
Jl•l atm 

y 
T 

l a•:n 

r 

a b 

H2...-N2 
p • I atm 

PH, · ~ aun 

1 " "' 
f 

1 

1 

' J< "" 

J 



En el segundo experimento, el manómetro reg istra la presi ón tota l antes de 

quitar la división, y la presión parcial del hidrógeno en la mezcla después 

de haber quitado la división : 

P¡"icial:: n112 ( ~T) = 1 atm 

f:i2 ,inal = h"2 ( -'N-) = ± atm 

P"2 ~nal .=. t'IH2. (-%) = l atm 

Ppihal P. P. " = 1-12+~2=2 at m -+ r atW'I 

Ppitial = '\ atlYl 

Nótese que la presión total del recipiente no ha cambiado antes y después de 

haber quitado la división . 

E¡emplo 13. -

Una muestra de aire contiene esencialmente nitrógeno, oxigeno y argón. 

_ Se anal izó dicha muestra a una temperatura de -22 grados centígrados y a 

una presión de 742 milímetros de mercurio y se encontró que contenía 

78 g mol % de N
2
, 21 g mol % de o

2 
y lg mol % de Ar . Encuentre las presio­

nes parciales de cada uno de estos gases. 

Datos : T : -22ºC 
P = 7'42. mm"g 

Incógnitas : 

Resolución: 

P. - Pv. 
J. - /Á, 

Po2 = (742. m tn "'3) ( 0.21) = t~S.82. mm "1 
P,.r = (71i2. tn rn ~~) (0.01) = 7.'12 tn m ~ 

t>oY' la 1~y Je l::al ton: P: P + f.-t f> = 71.\ 2.00 m ITl \.\d. 
1 '42. º2 Áf' J 
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E¡emplo 111 . -

a) 

Una mezcla constituida por O. 150 g de hidrógeno, O. 700 g de nitrógeno y 

O. 3110 g de amoniaco tiene una pres ión total de una atmósfera a una tempe­

ratura de 27 grados centígrados. Calcular : 

a) la fracción mol de cada gas, 

b) la presión parcial de cada gas, 

el el volumen total. 

Datos : 

Incógnitas : 

Resolución: 

m112 = 0.1 so e¡ 

m,.; : 0.100 g 

m 11113 :. o.31\0 ~ 

Yi.2 I YH2 ' Y ... 11'5 

p"'1. I P,.1 ' Pr1M3 

t> ::. \atrn 

T= 27-t 273.15:. 300.15º1<.. 

' V 

- o.o7~'11 ~mol 



b) 

e) 

59 

y _ o.o1'l% c;lmol = 0.1"72.3 
NU~ o.wr~E. 1mo1 

Y .. 2 + Y"2 + YN"'"5 =- '1.aooo 

PN¡.¡3 :P Y!(\!~=( 1 atm) (o.11>723) = o.1&723 atni 

f>°" la ky de. Dal toh PH¡ + ~2 + PH\.l
3 

= P 

de la e<.Uacíó n ( 1. 32) 

\/ = nt Jrr. p 

'J- ( 0.11'13' 9~01) (o.o&2oS7 latm/9mol 0k) ( 300.15º1<) 
- 1 atm 

V:: 253<\76 \, 
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PR EG UNTAS 

1. - Si se tiene una mezcla gaseosa confinada en un cilindro. Si el volumen se 

d isminuye por medio de un pistón, la presión de cada gas : 

a) aumenta b) d isminuye c) permanece constante, ¿Por que? 

2. - En un frasco de volumen fijo que contiene los gases A y B a una pres ión P. 

Si un gas C se introduce de tal manera que la presión permanezca cons­

tante, entonces, 

i) la pres ión parcial de B: 

a) aumenta b) queda igual c) disminuye 

ii) la fracción mol de A: 

a) aumenta bl queda igual c) disminuye 

iii) la temperatura : 

a) aumenta b) queda igual c) disminuye 

En cada caso justifique su respuesta . 

3. - Para el caso anterior (pregunta 2) ¿Que sucedería si se quita el gas A' 

Justifique sus respuestas . 

4. - i Que nos representa físicamente la fracción mol? 

S. - i Que unidades tiene la fracción mol? 

6. - ¿Por que la suma d e las fracciones molares debe de ser igual a la unidad? 
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7. - _En el experimento representado en la figura 1 O del texto iQu e ley se cumple? 

8. - En el experimento representado por la figura 11 b del texto. Si no se tuviera 

la hoja de paladio iQue se observaría en el manómetro y consecuentemente 

que presión registraría? .;.A qué cree que se debe esto ? 
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IX VOLUMENES PARCIALES: LEY DE AMAGAT 

El volumen parcial de un gas en una mezcla se define como el volumen que el 

gas ocupa ria si este se encontrara sólo a las mismas condiciones de presión y 

temperatura. Por lo tanto: 

v-nfil 1- 4 p 

Sumando las ecuaciones anteriores tenemos : 

de la ecuación (1. 31) podemos observar que : 

comparando esta última ecuación con la ecuación (1 . 40) : 

generalizando paran componentes, ., 

' 
v-[v. - ,. 

.l.:1 

( 1.°J1) 

( 1.~o) 

Esta expresión es la ley de Amagat cuyo enunciado establece que el volumen 

total de una mezcla de gases es igual a la surna de los volumenes parciales de 

. los gases que la constituyen. 
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Dividiendo cada una de las ecuaciones (1.39) por la ecuación (1.41), obtenemos, 

por lo tanto: 
V. V n1 
1- ñt 

Y2::V ~ 
V3 :V _..ni. 

tlt 

de la definición de fracción mol : 

V1 =Vy~ 

V2 :: VY.,; 

V~:: Vy3 

Al hablar de mezclas es necesario considerar un nuevo concepto que es el peso 

molecular promedio, el cual se designa por"t'l"
0 

y es igual a: 

n 

Mo = L Mo. Y; ( 1.'1'1) 
4::1 L J.. 

La ecuación (1. 44) indica que para obtener el peso molecular promedio de una 

mezcla gaseosa tendremos que efectuar la suma de los pesos moleculares de 

cada componente multiplicado por su respectiva fracción mol. 
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E¡emplo 15. -

El gas natural tiene la siguiente composición en volumen : 

94. 1% 

3. o % 

2. 9 %, 

e l gas va a ser extra ido de un pozo a una temperatura de 27 grados centí­

grados y una presión de 3. 4 atmósferas. 

Calcular: 

a) la densidad de Ja mezcla en g/J a esas condiciones, 

b) el volumen parcial de cada gas en la mezcla . 

Antes de hacer el desarrollo del problema se demostrará que PARA GASES 

% MOL ES IGUAL A % VOLUMEN 

% V = .::!..L x 100 
~ Vt 

Z ,,L =___!li._ >t 100 (a) 
nt 

'''t = _P'-R v,_.T'--

Y de igual forma para el componente i, 

-~ 
Substituyendo ambas en (a) : % ht - -~R~T __ x 100 = V.V.~ "100 =.%V¡ 

P'Jt t ~ 
RT 

1 para qases 
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Resolución: 

a) 
PV:.hRT } PV -.!!!.... RT 

"
-JlL - M 
- Mo 0 ' 

como ~ :. ~ , 

m _ PMo 
v--R;T 

p _ _f!k_ 
) - RI 

Como trabajaeremos con una mezcla de gases tenemos que obtener el peso 

molecular promedio lil
0

: 

Desconocemos Vi, pero 

~ 
r'I ot.¡ + nC2!4¡ + Y\Kl = I\ Y·-- , 

4- "'t 
como hemos visto en gases % volumen = % mol 

titl41t = ~11 .. :. 
o,q1.¡1 !amol = o.qL11 

o.q141 ~"'°' 1 ~mol 

~"'= 0.050 ~mol Y. :. 0.030~11101 
=o.o~ C2ll(, 1 q l\'IOI 

n .. a = o .ozq g11111l 

na; 1.000 4 rrtol Y,,t = o. oN g ffi!!I = o.oict 
: 1 · qmol 

f"1o =f1o Y. -t-f'\ '( T M Y, 
~ dl'f C;zH6 c.~~ O~ 14~ 

Mo = (1G.O't3cl~~ )( o.<¡111 )+ ( 30.01012 ~ )to.o30) + ( 2~.0\3~ #rr.t) (0.021) 
Mº = 1,. i1pq iw 
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Q _ ( 3. ;o atm ) ( 16. C6109S 9 /gmol ) 
) - ( o.o¡-zo57 l abtv'9mo\ ºK )( 300.15 º\<.) 

~ = 2.32151.t 31t. 

b) A partir de la ecuación del modelo ideal 

V RT 
="t-p-

v = (1,TllOI )(o.OS2.057 Latm/9tnol•1<.)(300.1s°K) : 7.21\3'\'Ü 
3. "to atm 

Y.-Yv 
A. - lé, 

'<=Hit = l 1. 2~ 3q~ l ) (o.~~~ ) :: t 91655 L 

Vcz11¡ = ( 7.243<t'f l) (o.a30) = 0.21732. l 

V t1
2 

:: ( 7. 24'3q'i L) ( a.02q) ::0.21007L 

V= 7.llf 3q ~ t, 
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PREGUNTAS Y PROBLEMAS : 

1. - Se tiene una mezcla de tres gases A, B y C, sus porcientos en gmo l son res­

pectivamente: 0 . 825, 0. 125 y O. OS. iCuál seria su compos ici ón en volum en ' 

i Por qué 1 

2. - Se tiene una mezcla gas~sa confinada en un recipiente, s i la presión d e l 

sistema aumenta, entonces el volumen parcial de cada gas : 

a) aumenta b) disminuye c) permanece constante, 

justifique su respuesta. 

3. - Para obtener el peso molecular promedio de una mezcla sabemos que : 

yi además 

n 
~ 
L 

i = 1 

y .= 1 
1 

iSería factible obtener elM sumando los pesos moleculares de cada compo­
o 

nente y multiplicarlos por la unidad' 

4. - iTiene algún significado físico la ley de los volumenes parciales de Amagat? 

i Por qué? (básese en las características de la fase gaseosa ). 

5. - iEs aplicable el principio de Avogadro para mezclas gaseosas? ¿Por qué? 

1. - Dos frascos A y B contienen oxígeno y nitrógeno respectivamente, y están 

conectados por una llave de paso. La temperatura es de 2 SºC en ambos 

frascos, 

Frasco componente volumen (mil presión (atm) 

A oxígeno 500 

B nitrógeno 1500 o. 5 
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Calcule : 1·a presión total y la presión de cada gas, después de abrir la 

llave. Considere que la temperatura no cambia. 

2. - Sometiendo una salmuera a electrólisis, se obtiene en el cátodo una mezcla 

gaseosa con la siguiente composición en peso: Cl
2 

-67%; Br 2 -28%; 

0 2 -5%; utilizando el modelo ideal, calcular : 

a) la composición en volumen de cada componente. 

b) la densidad de la mezcla en g/I a 25°C y 740 mm Hg. 

3. - Una mezcla gaseosa contiene O. 274 gmol de HCI, O. 337 gmol N2 y O. 089 gmol 

de o2. Suponiendo la aplicabilidad del modelo ideal, calcular : 

a) el volumen ocupa9o por esta mezcla a 30°C y 2. 72 atm. 

b) su densidad en gramos por litro. 

4. - Un gramo de nitrógeno y un gramo de oxigeno ocupan un volumen de dos 

litros a 27ºC. Calcular: 

a) la presión parcial de cada gas. 

b) la presión total del sistema. 

c) la composición de la mezcla en g/mol. 

d) el volumen parcial de cada gas. 

* S. - Calcule el volumen de una mezcla de O. 5 gmol de N2 y 1. 5 gmol de H
2
• a 

600 atm y 450°C, suponiendo que los gases no reaccionan. Repita el cálculo 

anterior, considerando que se utiliza uo catalizador y que en el equilibrio 

el rendimiento de amoniaco es de 56. 3%. según la reacción: 

__________ .,. 

Para ambos casos suponga que los gases son descritos por el modelo idal 

del estado gaseoso. 
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* 6. - Una mezcla de nitrógeno y vapor de agua se introduce en un frasco que 

contiene un sólido secante, en este momento, la presión es de 760 mm Hg. 

Después de algunas horas, la presión alcanza un valor constante de 

710 mm Hg. 

a) calcular la composÍción en fracción mol de la mezcla original. 

b) el experimento se efectúa a 20ºC y el peso del sólido se incrementa en 

O. 35 g . iCuál es el volumen del frasco si el volumen del solido es 

despreciable? 

* 7. - El pentacloruro de fósforo se disocia en tricloruro de fósforo y cloro, según 

la reacción : 

o 
PCI 

5 
-------------~ PCl

3 
+ CI 

2 

Cuando se calienta el pentacloruro de fósforo a 200ºC y a una presión de 

1. 22 atm, se disocia en un 42%. 

a) iCuál es la fracción mol de los productos finales ' 

b) iCuál es la presión parcial de los productos de la reacción? 

8. - Un gas de chimenea tiene la siguiente composición en volumen : 

C02 - 9. 5%; CO -o. 2%; 0 2 - 9. 6%; N
2 

- 80. 7%. Aplicando el modelo ideal, 

calcular: 

a) su composición en peso. 

b) el volumen ocupado por 453. 6 g del gas a 26. 666ºC y O. 98593 atm. 

el la densidad de la mezcla en g/I a las mismas condiciones del inciso 

anterior. 
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9. - Una cierta mezcla de helio y argón pesa 5 g y ocupa un volumen de 10 litros 

a 2Sº C y 1 a tm. <Cuál es la composición de la mezcla en porciento en peso? 

10. - Una torre d e desti lación trabaja bajo las siguientes condiciones : P = 5 atm ; 

T = 2ooec . La to r re tiene en su interior una mezcla gaseosa formada por : 

50 g de metano, 20 g de etano y 5 g de oxigeno . Considerando que esta mez­

c la está descr ita por el modelo ideal , calcule : 

a ) el volumen total de la mezcla gaseosa . 

b) los volumenes parciales de cada uno de los componentes de la mezcla . 

c) la pres ión parcial de cada componente . 

* 11. - Un bulbo de vidrio vacío pesa 27. 9214 gramos ; llenado de aire a 1 atm y 25°C, 

pesa 28 . 0529 g. Al llenarlo con una mezcla de etano y metano, pesa 28. 14 g. 

Calcu lar el porciento en gmol de metano en la mezcla gaseosa . 
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SECCION 2: TEORIA CINETICA DEL MODELO IDEAL 

DEL ESTADO GASEOSO . 

INTRODUCCION HISTORICA . 

Fue Daniel Bernoulli (1700 - 1782). quien por primera vez dio una explicación 

teórica de las leyes de los gijses descubiertas anteriormente y quien relacionó 

directamente la temperatura y el movimiento molecular . Calculó la presión de 

un gas a partir de los choques de las moléculas contra las paredes de un reci ­

piente y dedujo que las velocidades de las mol eculas aumentan cuando se eleva 

la temperatura. Joule aclaró y amplió considerablemente el traba¡o de Bernoulli , 

relacionando de una manera cuantitativa la energía cinética molecular de un gas 

con su temperatura . A. Kroning (1822 - 1879) y Rudolph Claussius (1822 - 1888) 

refinaron y extendieron esas ideas y llegaron substancialmente a la misma for ­

ma que actualmente tiene la 1 lamada teoría cinética de los gases. Clerk Maxwel 1 

(1831-1879) en Inglaterra, Ludwig Boltzman (1844- 1906) en Austria y J. Willard 

Gib!:>s (1839 - 1903) en Norteamérica, completaron la teoría. 

En la teoría cinética de los gases la mecánica neuwtoniana se extiende a la esca­

la atómica, originando una teoría microscópica que predice correctamente mu­

chas cantidades observadas macroscópicamente. Por supuesto, al aplicar las 

ideas de Newton, no podríamos esperar obtener resultados utiles tratando de 

especificar la posición y velocidad de cada partícula de un gas . En lugar de 

ello, usamos un método estadístico y deducimos valores medios de diversas can­

tidades, ya que son los valores medios y no los valores individuales de las pro­

piedades de las partículas del gas lo que observamos y medimos experimental­

mente. 

La continuidad de la materia a nuestra escala, llamada macroscópica, enmasca­

ra su discontinuidad a escala molecular . Numerosos hechos han conducido a 

admitir que está constituida por partículas extremadamente pequeñas cuyos mo­

vimientos y acciones mutuas dependen esencialmente de la temperatura y de la 

presión. 
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Las teortas estructurales son aquellas que tratan de explicar las propiedades 

macroscópicas de la materia en sus diferentes estados a partir de hipótesis re­

lativas a su estructura. La teoría cinética de los gases es la mejor desarrolla­

da; esto se debe a la simplicidad de las leyes que rigen al estado gaseoso; en. 

este estado las partículas son las moléculas, su distancia media es grande con 

respecto a sus dimensiones y las fuerzas que se ejercen entre ellas son despre­

ciables. 
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11 HIPOTESIS SOBRE LA ESTRUCTURA DEL MODELO IDEAL 

1) Tamaños moleculares : 

Las moléculas que constituyen un cuerpo puro en el estado gaseoso son 

todas idénticas, de la misma masa m, fracción l/ L de la masa molecular 

M , siendo L el número ·de Avogadro, 
o 

m =-1- Mº 
L 

Por ejemplo la masa de la molécula de hidrógeno, la más ligera de todas 

es : 

m- _M_o _ --=2..,_. 0_1"""5q_~"'--"~-/41"--mcl ____ _ 
- L - ,,02117"1023 molcc/~wiol 

-24 / :5.3'\T53X10 1 molec 

El volumen de las moléculas es muy pequeño con respecto al que ocupa 

el gas . El angstrom y el angstrom cúbico, 

son unidades de longitud y volumen más prácticas para expresar las di­

mensiones y los volumenes moleculares. 

Un volumen gaseoso, aunque pequer'lo a nuestra escala, contiene un. número 

enorme de moléculas cuyo volumen propio no obstante es rnuy pequeño res­

pecto al del vacío intermolecular. El volumen de la molécula de hidrógeno 

es del orden de 1 angstrom cúbico; el volumen molar normal 224114 ce= 

= 2. 2414 x 1028 Al contiene 6. 02217 X1023 moléculas cuyo volumen propio 

es por consiguiente: 
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y por lo tanto ocupan una fracción iguai a : 

•• H....L.... 
0.022\T •10 '"'°1 =. 2.íitH't Jl10-s : 2.,an, l(10·1 % d:el volu111en 
2. 2'11,. ,, 101• ~- . .. " total •50C.11f1ad• 

1lllO 1 !'°" In moleC11l11&. 

En el dominio de las bajas presiones, en donde un gas se comp.orta sensible­

mente conforme al modelo ideal del estado gaseoso, las moléculas se pueden 

considerar como puntuales . 

2) Agitación molecular: 

Un gas ocupa todo el volumen que le es ofrecido y ejerce una presión sobre 

las paredes del recipiente que lo contiene. Para explicar estos hechos, nos 

imaginaremos que en un gas las moléculas se encuentran en movimiento, y 

que sus movimientos se ven modificados únicamente por sus col.isiones y 

por sus choques sobre las paredes del recipiente; ·dicho de otra manera, 

suponemos despreciables las fuerzas de Van der Waals a las cuales se hace 

referencia en la siguiente sección. Estas se manifiestan únicamente a dis­

tancias muy pequ.er'las con respecto a la distancia media de las moléculas 

en el dominio de las bajas presiones. 

Las propiedades y magnitudes características: P, T, f ... de un gas en 

equilibrio son constantes y uniformes, es decfr, las mismas en todos los 

puntos. Esto nos lleva a admitir que las colisiones entre las moléculas y 

sus choques sobre las paredes del recipiente se llevan a cabo sin variación 

de energia cinética total, es decir, de. una manera elástica, de tal suerte 

que la trayectoria de una molécula es una linea quebrada formada por seg­

mentos; cada segmento representa un movimiento uniforme cuya velocidad 

en magnitud y sentido sólo se ve modificada a causa de una colisión o choque 

elástico. 

3) Caos molecular: 

Es imposible describir en detalle la agitación molecular, es decir, determi­

nar completamente las trayectorias y los movimientos de las moléculas y de­

finir en cada instante sus pos ir iones y velocidades. El estudio de este 
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problema puede no obstante, llevarse a cabo con ayuda del cálculo de proba-

bilidades proveyendo resultados estadísticos válidos a escala macroscópi­

ca, gracias al concepto de •caos molecular•. 

Una vez definido nuestro modelo microscópico trataremos ahora de relacio­

narlo con propiedades macroscópicas. 

Consideremos un cubo de lado a (como se muestra en la figura 12) que con­

tiene una molécula de masa m y velocidad v. 

Sean v , v y v los componentes de la velocidad en los ejes x, y, z respec-x y z 
tivamente. Por el teorema de Pitágoras en tres dimensiones (ver apendice) 

tendremos: 

(1.1) 

Por otro lado, anal icemos lo que sucede en el plano A (ver figura 12). La -molécula de masa m chocara contra dicho plano con una velocidad v x· 

Su cantidad de movimiento o momentum lineal* será por definición (ver 

apéndice) : 

( 2.2) 

Después del choque, rebotará con una velocidad de igual magnitud, pero 

de sentido opuesto, que será por consiguiente, 

--mvlll 

y su momentum será -.., m v x' por lo tanto: 

• en lo sucesivo escribiremos la palabra momentum en lugar de momentum 

lineal. 



a 

'f )-
/ 

/ 
/ 

a 

:.( mo111entu.mJ -
q~f"'G 

z 

1 ' (J' 

· ck l clio­
'l"e 

( rnomet1tu.111) 
ant~s 

del cho 
~e 
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Antes de que la molécula pueda volver a chocar contra el plano A deberá 

recorrer una distancia a, chocar contra la pared B, y volv er a recorrer a . 

La distancia total recorrida será 2a . Sabemos que : 

~eloc.idad- dístanc.ia l - t1~mpo 

frttUenc.ia :-~ . 
de ~lle. ti cm r'º 

tl'e(uencia de choiue. - 1Jdocº11:hcl 
distancia 

=~ 
2a 

= ~ú.11ero de "a:es ~ hay d\o~ue contra 
e 1 plano A. cada s-jundo . 

Por lo tanto, puesto que hay~ /2a choques por segundo contra la pared A 
X 

la molécula sufrirá V /2a cambios de momentum por segundo, y tendremos : 
X 

[

ca•llio de llOllKl!tu"'/s~ lt11o!dal íca•litc. de 1110W1entu111~/dto'fK l Í.f\Úrnei'o de. J 
contN I~ 19.iNd A = l con~"M la pa"e4 A. LQno~/se;J 

-( 2 - ) ( ... I \ - m ( V. )1 - - nw)(. vJ< 2a ¡ - - a ( 2.~) 

Efecuando un análisis dimensional al miembro derecho de la ecuaciém (2. 4) : 

(m] .. M 

(v) :LL T_., 

[a] "L 

• . . 

Por consiguiente la ecuación (2. 4) nos expresa la fuerza ~ue act;.ia sobre la 

MOiécuia. 

Por la tercera ley de Newton, sabemos que a toda acción (fuerza} correspon­

de una reacción de igual magnitud pero sen tido opuesto, por lo que la fuerza 

ejercida por la mol ecula sobre el plano A, será de : 

a 
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La presión (ver apéndice) es la fuerza ejercida en la unidad de área, por 

consiguiente: 

p_ E_ 
- A 

giubstituyendo: 

·-¡2 p = _2 _m_n_· _I _v __ 
a_A 

3 
como a = V cubo 

por lo tanto, 

mn"(v)2 

P: ~V 

mn (v)2 

(2.,) 
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Esta misma fuerza será aplicada sobre la pared B por la molécula, por lo que 

la fuerza total en la dirección x será : 

a 

para n' moléculas tendr·emos : 

~l. 

2rnn' (v'l) 
a. 

( 2.5) 

Si hiciéramos lo mismo en las direcciones y, z, obtendríamos respectivamen-

te: 
-+)l 2 rn h' ( Vy 

a 

a 

( 2.b) 

·(2.7) 

Para hallar la fuerza total en las direcciones x, y , z sumamos las ecuaciones 

(2'5). (2. 6) y (2. 7). es decir: 

r: 
.... )l. 2mn' (v.,, 

a 
' (- )2. , (__... )-1.. + 2 m n Vy + 2 m n v~ 

a a 

Por la ecuación (2. 1 J tendremos, 

F _ 1 mn' (v)'J. 
- · a 

4U1Mt0• 
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PREGUNTAS 

1. - Al hablar respecto a la agi tación molecular s e postuló que la presión, la 

temperatura y la d ens idad son las mismas en todos los puntos del sistema 

en equil ibrio. Justifique la validez de dicha aseverac ión. 

2. - Como primera aproxi mación a escala macros.cópica <Como comprobar ía 

que las colisiones entre las moléculas y los choques de estas con la s pare­

des del recipiente son elásticos? 

3. - S i se aumenta o disminuye el número de mot éculas en un sistema isotermi ­

camente <Que efecto registrarla usted macroscópicamente? 

4. - Es un hecho observable que la presiÍ>~ que ejerce un gas sobre las paredes 

de un recipiente en cualquier punto de la superficie limitante y en cualquier 

instante de tiempo es la misma . lA qué cree que se deba esto? 

S. - En el análisis que se lleva a cabo en el texto para la obtención de la ecuación 

2. 3, se establece que el rnomentum lineal de la particula después del choque 

es igual al momentum lineal de la partlcula antes del choque pero de signo 

contrario. iPor qué es viilido hacer esta consid.ración? 

6. - El cambio de l'ftOmentum llnea1 cuando una molécula (de masa rnl de un gas.. 

viajando en la direcdón x con velocidad ~ x' choca contra la pared del reci­

piente y rebota elásticamente es : 

1. m ~ 
X 

2. - 2 m ;;/ 
X 

3. .. -m V 
X 

4. m
2 v 

X 

5. cero 
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7. - Una mol ecula en un cubo d e longitud L tiene una veloc idad , v x en la direc ­

ci ón x . El numero colisiones contra una pared (YZJ por segundo para 

esta molécula estará dado por cuál de las siguientes ex presiones : 

1. v/1. 

' 2. v /2L t X 1 
1 

3. 1 L 1 

r r 
tmv 2 4 . 1 

..,-¡:--- L ---~Jl 

s. 3 RT ~,___¡ 
2 
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111 CONSECUENCIAS DE LA TEORIA CINETICA DE LOS GASES 

1) Ley de Boyle-Mariotte: 

Uno de los postulados fundamentales de la teoría cinética menciona que la 

temperatura absoluta de un gas es directamente porporcional a la energía 

cinética promedio de las moléculas que lo componen . La enu·gía cillétlc~ se aerine. 

como (ver apéndice) : 

la energia cinética promedio: 
IP\ 

[ic.: ~. E'<¡ 
n' 

donde n' es el número de moléculas. 

Y <v1 l 2 = cv2 l 2 = .. . = c~n l 2 CVJ 2 

~ , (-)2. -hm '\/ 
2. 

n' ' 
Puesto que Ek es directamente proporcional a la temperatura : 

..1. rn (v)1 
= K T 

2 . 

donde K es una con5ta nte de proporcionalidad. 

(2JO) 
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Multipliquemos ambos miembros de la ecuación (2. 11) por n', 

.1 mn' (v)1 ~ "' K T 
2 

l 2.12) 

puesto que n' y K son constantes, su producto sera una nueva constante 

K': 

• , (-v )1 _.,_ tn\'\ :. 
2 

K'1 

Si multfpliamos y dividimos la ecuación (2. 9) por dos : 

o sea: 

py - 2 -~ mn' (v)
2 

- .3 l 

1 mn"(v)
2 = 1 PV 

l2.13) 

l2.1't) 

igualando los dos segundos miembros de las ecuaciones (1-13) y (2. 14) : 

por lo tanto 

PV -i"'"T 
- :5 

. l2.. '\5) 

En la eculción (2. 15) vemos que si la temperatura permanece conssam... 

el productD PV perwiapece también conscante. lo cual coincide con la ley 

de Bovle-llarioae.. 
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: J Ley de Gay Lussat-Charles : 

Partiendo de la .ecuación 12. ·1.5). si despejamos V, obtenemos''. · 

2 - "'T V- - " - J p 

Si V' y P son constantes, su cociente será constante, 

•. -s ... 

Por lo tanto: 

v-( 2 K.~) T 
- 3P 

v. - k-~· T- . .., 

L., cual coincide con la ley de c;¡ay Lus~-Cbarles. · 

3) Ley de Charles: 

1 ,.!..')> 
• ~ J 

A partir de la ecuacfbn (2. 15) despejando la temperatura tenemos : 

'. 

T:j-~ 
'· 

Agrupando términos: 

T~ (~~) p 

o lo que es igual 
p 

T 

• • 

1 
~2 

Deb.id<' a qu'- el invers.o d.e una constante da por resultado una nueva cons-
1 l?.•. . _.'; l ··'--. .. • 

t ... L' - \' •". 

_e__ K 
T - '2. 

~ .. ,, :'"' ·{-:ll.\i>) 

Siendo esta la expresión matemlitica de la ley de Charles. 



4) Principio de Avogadro: 

Consideremos dos masas gaseosas de diferentes gases de igual volumen a 

las mismas condiciones de presión y de temperatura. Como los volumenes 

y las presiones son iguales tendremos : 

Por la ecuación (2. 9) tenemos entonces, 

(2.18) 

Como la temperatura es constante la energía cinética promedio por molécu­

la debe ser la misma, es decir : 

( 2.1") 

Dividiendo (2. 19) por (2. 20) tenemos : 

que es el principio de Avogadro. 

5) Ley qe difusión de Graham: 

Consideremos dos masas gaseosas diferentes, cada una de ellas Je 1 g mol 

de igual volumen a las mismas condiciones de presión y de temperatura; 

siguiendo un razonamiento similar al anterior, volvemos a obtener la 

ecuación (2. 18), 

rearreglando esta ecuación obtendremos: 

2 
(~) 

' 
~ 
1~ 

( 2.20) 
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ya que n
1

í es igual a 1 g mol y n
2

• es igual a 1 g mol, tendremos que 

n
1 

= n
2 

=L. substituyendo en la encuación (2 . 20) : 

La ecuación (2. 21) es la expresión matemática de la ley de Graham la cu~I 

se enuncia d e la siguiente manera : la velocidad de d ifusión de un gas es 

inversamente proporcional a la raíz cuad r ada de la masa molecular . Como 

consecuencia directa de es ta ley resulta que s i mantenemos la presión y 

la temperatura constantes el volumen molar será el mismo; por lo tanto : 

De la ley de difusión de Graham se deduce que un gas liviano se difundi-

rá con más velocidad que uno pesado. Este hecho fue utilizado en los pri­

meros intentos pan separar los isótopos de Neón (F . W. Aston, 1913). y los 

métodos de difusión han sido empleados con frecuencia en estos últimos 

al'\os en la separación de isótopos. El mayor éxito se ha obtenido en la se­

paración de los isótopos del hidrógeno debido al valor relativamente ele­

vado de la razón de las densidades . 

La razón de la densidad del hidrógeno a la del deuterio es aproximadamen­

te de 1 a 2 y por lo tanto las velocidades de difusión se hallan en razón 

de ./i a 1. 
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PREGUNTAS Y PROBLEMAS : 

1. - <Cuál cree usted que sea la razón por la que a esca la mac rosc óp ica s e tr a­

baje siempre con energía cinética promedio? 

2. - La siguiente expresión relaciona el producto PV paran ' mo lécul as : 

PV = 1 m n' v2 

3 

Si consideramos un gramo mol d e cualquier gas iCómo ex presariamos e l 

producto PV? 

3. - iCuál sería la expresión para la energía cinética promedio de un gramo 

mol de cualquier gas? 

li. - iComo llegaría a ta siguiente expresión' 

?k 
(1 gmol) 

= 3 PV 
2 

Nota : básese en las dos preguntas anteriores . 

5. - Con ayuda de la ecuación del modelo ideal del estado gaseoso, iCómo 

obtendría la siguiente expresión? 

fk = 3 RT 
(1 gmol) 1 

6. - iQue interpretación física le daría usted a la ecuación obtenida en la 

pregunta anterior? 
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7. - A la mismá temperatura y presión ¿Cuál de los siguientes gases tendrá la 

mayor energía cinética promedio por gramo mol ? ¿Por qué? 

(pesos atómicos : H=l ; C=12; 0=16; S=32; F=19) 

1. H2 

2. º2 

3. CH 4 

4. SF
6 

s. Todos la misma . 

8. - <Por que podemos considerar que el producto f1lil es proporcional a la energtac.inéti 

e~ promed io? 

t .- Deduzca la ecuación: 

10. - Suponga el siguiente experimento: si primero dejamos difundir un gas 

A y repetimos el experimento 

con un gas B. Exprese la Ley 

de difusión de Graham en 

función de pesos moleculares 

y til!m¡::os empleados en el 

proceso de difusión . 

Nota : suponga que dos gases 

a las mismas condiciones, 

recorren la misma distancia. 

' ' ' .. ' .. ... 
~~· 

1 
'!IS 

.. l . 
" 
1 
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1. - lCuál es la energia cinética total en ergios de dos gramos mol de un gas 

a 27ºC ? ¿ en calorias ? 

2. - lCuál es la energia cinética promedio de una molécula de metano en condi­

ciones normales? lCuál es la energía cinética promedio a lOOºC? 

3. - Un gas cuyo peso molecular es 28 se difunde a través de un pequeilo orificio 

en 75 segundos. lCuál es el peso molecular de otro gas que toma 120 segun­

dos en difundirse bajo las mismas condiciones experimentales? 

4. - lCuál es la energ!a cinética total de 1000 cm3 de un gas monoatomico a una 

atmósfera? 

* 5. - Se encontró que el tiempo necesario para la efusión de un volumen definido 

de oxigeno a través de un orificio era de 135 segundos. En las mismas con­

diciones exáctamente, otro gas necesito 236 segundos. lCuál es el peso 

molecular del gas? 

6.. - a) Calcular la energia cinética en calorías de un gramo mol de un gas a 

las temperaturas de 300 y 500ºK. 

bl Calcular la energía cinética· promedio de una molécula a 300°K en calorías 

y en ergios. 

7.- Calctllar la energia cinética total promedio en: 

a) ergios 

bl calorias, 

de un gas que se encuentra ocupando un volumen de 250 mi. a 27°C y · 

755 mm Hg. 



*'ª· - Calcular la presión ejercida poF' 1Qn moléculas de un gas, cada una de 

masa 10-22 g, contenidas en un recipiente de un litro . La velocidad de las 

particulas es de 105 cm/ seg. i Cuál es la energía cinética total promedio 

de estas moléculas? iCuál debe ser la temperatura? 

9. - El argón es diez veces rT>ás denso que el helio a la misma temperatura y 

presión. iCuál gas se difunde más rápido? iCuánto más rápido? 

10. - Una molécul.a de oxígeno i:.~t~ <;Qnfinada erí un ·recipiente cubico cuyo 

volumen es qi:_ ~r;\ l:l,lelrQ c:;l:!,bi.c:.Q. l.ª molécula continuamente está c:hQC:.ando 

contra dos de las parectes qe,l N~i·piente con una velocidad de S x t0
4 cm/seg. 

<Cuántos choques por segunclo efectuará la molécula sobre una de las pare­

des? 
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IV COMENTARIOS 

Las leyes tratadas en estas dos secciones son aplicables a cualquier gas someti­

do a bajas presiones y a altas temperaturas. La aplicabilidad del modelo ideal 

del estado gaseoso depende de la validez de los siguientes postulados: 

1) Las moléculas de un gas son semejantes en forma y tamar'lo. 

2) El efecto de las interacciones entre las moléculas se puede considerar 

despreciable. 

3) Las colisiones entre las moléculas son ..:ompletamente elásticas. 

4) Las moléculas sufren colisiones unas con otras muy frecuentemente. 

5) Las mol écul<!s gaseosas son tan pequer'las y están tan separadas que su 

volumen total es despreciable con respecto al espacio ocupado por el 

gas. 

Estos son los principales postulados sobre los que descansa. la. teoría cinética 

para el modelo ideal del estado gaseoso. 
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SECCION 3: OTROS MODELOS QUE TRATAN DE DESCRIBIR 

EL COMPORTAMIE NTO DE LOS GASES. 

PARTE A 

1 INTRODUCCION 

Como primera aproximación al comportamiento de los gases, en la s secciones an­

teriores se trato de dar una visión acerca de las leyes y de las ecuacion~s de esta­

do que conforman el modelo ideal del estado gaseoso. 

Es necesario hacer énfasis en el hecho de que aqu ello a lo que se suele llamar un 

gas ideal NO ES MAS QUE LA REFERE NC IA A UN MOD ELO QUE TRATA DE EXPLI ­

CAR EL COMPORTA llE NTO REAL DE LOS GASES . En conclusión podemos decir 

que SE DEBE DE HABLAR DEL MODE LO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO YA QUE 

LOS LLAMADOS GASES IDEALES NO EX IST EN . 

Como se ha dicho an te riormente. a medida que se a umenta la presi ón o dism inuye 

la temperatura d e un gas, aparecen manifestas d ife r enc ia s entre lo qu e predice 

el modelo ideal y lo que sucede e n la rea lidad . En esta sección s e ex pond rán 

ecuaciones de estado cada u na de las cua les represen tará un modelo cada vez más 

r e finado aplicable a un determinado intervalo de p r esiones y de temper atu ras. 

11 FORMA GENERAL Y DERIVACION DE UN A 

ECUAC ION DE ESTADO. 

En g eneral , una ecuación de estado es una ex presión d e la form a : 

9 (P, V. T, m ) =O 

Se suele trabajar con masas molares y por lo tanto, la forma usal es : 

fl (P, V . T ) =O 
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Para consideraciones prácticas, una ecuación de estado es más útil si expresa el 

volumen expl icitamente, como: 

V ~ (P, T l 

debido a que la presión y Ja temperatura son las variables independientes más 

facilmente determinables. 

Se han derivado muchas ecuaciones de estado sobre la base de ciertas considera­

ciones cinéticas ; este tratamiento por lo general conduce a ecuaciones en las 

cuales la presión está expresada en forma explicita. No obstante existen ecua­

ciones deducidas en forma puramente empírica. Por ejemplo ecuaciones del tipo: 

RT. 
P= ~+ 

V 

o bien, 

A 
y'- + B c. ---+ --- + ... -3 -~ V V 

donde A. B, a, b, etc .... son funciones de la temperatura también representadas 

en forma puramente empírica por una ecuación tal como : 

+ .•. 

Desde un punto de vista de aplicación práctica todas las ecuaciones de estado se 

deben considerar como esencialmente empíricas. Aun cuando la teoría cinética 

haya sido el punto de partida para la derivación de una ecuación de estado, sus 

constantes se deben determinar a partir de datos experimentales en ciertos inter­

valos de presión y de temperatura fuera de los cuales, en general, no puede espe­

rarse que la ecuación prediga acertadamente el comportamiento de un gas. 
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Las ecuaciones derivadas en base a la teoría cinética tienen la ventaja de involu­

crar menos consta n tes que aquellas derivadas empíricamente. Algunas ecuacio­

nes d e estad o t ienen un fu ndamento termodinámico más que cinético . Cualquier 

ecuaci ón de es tado t ie ne que satisfacer un 1 ineamiento general 
1
• así como cierta~ 

cond icion es a la fronte r <i. 

rlOTA AC LARATORIA : con el fin de comparar una ecuación de estado con la reali­

cad , es necesario substituir en ella dos valores cualesquiera de la terna P V T. 

par a " r contrar el terce ro y compararlo con el correspondiente dato expe rimental. 

PARTE B 

COMP0RTAMIENTO DE LOS GASES . 

Ya qu e la val idez de u n modelo r esid e en su confrontación con la realidad. anali­

cemos qu e tan ace r adas son las pr ed icc iones del modelo ideal del estado gaseoso 

rtes pecto a d atos e x pe ri mental es , pa ra lo cual conside raremos una masa gaseosa 

dada a tempe ratura consta n te . En la ecuaci ón PV = nRT, ya que n , R y T perm a­

necen consta ntes, el produ cto PV permanecer á tamb ién co ns tante para cua lquie r 

va lor de presión, es deci r : 

PV = f ( p J, siendo f ( P l = constante . 

Una g r áfica d e PV (o rdenadas) e n func ión de P (abscisas) dará u na recta parale­

la al e¡e de las ;:ibscis .:is como se muestra en la figu ra 13 : 

o p 

Ba r:iett F. Dcdge, 
Chem ical Engi n .; e r ing The r modynamics , 
Cha pt e r V: Pressu re- vo lume-tempe r a ture Relationshíps of Flu ids. 
pag . 169- 171, 
Me. Gra w- Hi ll Book Company, lnc . 
N<! w Yo rk a nd London ( 1944) . 
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As i por e¡emplo, si n = 1 gmol y T = 273. 15ºK, aplicando la ecuación del modelo 

ideal del estado gaseoso, tendremos: 

PY = nRT 

PY = 1 g mol (O. 082057 1 atm/gmol ºK ) (273. 15ºKl 

PV=22.414 latm 

Este producto es independiente de la presión; la representación gráfica de este 

resultado se muestra en la figura 14: 

....+--------P (,t"'J 
E. perimentalmente, se obtuvieron datos para masas dadas ( 1 g mol) de nitrógeno, 

aire, oxigeno, hidrógeno, dióxido de carbono y helio a una temperatura de cero 

grados centígrados, los cuales se muestran en la tabla l. 

La representación gráfica de la tabla anterior se muestra en la figura 15; esta 

figura también incluye, con fines de comparación, la recta predicha por el modelo 

ideal del estado gaseoso, a la cual se hizo mención anteriormente. En esta figura 

se observa el comportamiento de los gases antes mencionados, notándose claramen­

te la desviación del modelo idea 1 del estado gaseoso con respecto a la real id ad. Con 

el fin de poder distinguir claramente esta desviación, representaremos en la figu­

ra 16, de una manera más pronunciada, las curvas correspondientes a la figura 

15. En la figura 16, se puede observar que el producto PY no permanece constan­

te, a diferencia de lo que sucedería si dichos gases se comportaran segun el 

modelo ideal a lo largo del intervalo de presiones considerado . Es evidente de 

la observación de la figura anterior, que el MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO 

NO PUEDE DESCRIBIR CORRECTAMENTE EL COMPORTAMIENTO DE LOS GASES, 

SOBRE TODO A PRESIONES ALTAS. 

Estas curvas, y en general todas aquellas que representan a PV en función de P, 

son de dos tipos: 
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1) Aquellas que empiezan en el valar de PV predicho por PV = RT, aumentando 

este valar al aumentar la presión. Este es el caso del helio y del hidrógeno 

a cera gradas centígradas. 

2) Acuellas que empiezan en el mismo valor de P'l, el cual decrece can los 

pr imeros valores de presión, alcanza un mínimo y aumenta posteriormente 

can los siguientes valores de presión. Este es el caso del dióxido de carbo­

no, nitr ógeno, oxigeno y aire a la misma temperatura . Hay que hacer notar 

que el valor de este mínimo depende del gas en cuestión y de la temperatura 

3 la cual se hayan obtenida los datos experimentales. 

Una vez hecho el estudio de la variación del producto Pilen función de P para 

di fe rentes gases a una misma temperatura, resultaría interesante estudiar esta 

var!ación para un mismo gas a diferentes temperaturas . Coma una pr imera apro­

ximación, veamos la que predice el mode la ideal del estada gaseoso a es te r es­

pecto . Este modelo, cuya ecuación representativa es PV = RT nos ind ica qu e 

a temperatura constante, el producto f5'i1' permanece constante (ley de Boyle­

Mariotte) , de tal manera que al variar la temperatura, el producto PV variará. 

En base a esto, se obtuvo la tabla 11; la figura 17 representa gráficamen te los 

valeres de la tabla 11 . 

-------------- 323.15 9K 

2«t'5.15.,,,. 

27!5:\5 9K. 

------------- 248.'IS ºi<. 

!---------------- 20'5.15 •I( 

;------------___..- P(ahYI) 
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p V X 10 ., pV p v PV p v PV p v PV p v pV p v PV 

22. 264 2~·36~ ) 1 .$..!._JE,.!_ -Ll--122-3.9Ll..22...l9.L 1 J 

2.33772 I 110 10.21195121.19~::...+-=-t-=-"-' 
22.405 1 22,4Q~ 22.4.2LI 2~.4ll.. JJ _ _J2_b4ULl.72.~.!ll 

~, ~617J_ 1_50_ j_o_,!!69.:l IE~~~1-~l2s__ Lo.¡eo31l 21 .02349 

125 

~o 1 o.4 379 

~75 0.4332 

200 

_ ~._?4374J 25o_J 0.09_!~~2~ ,4 9.:J..6 __ 200 0,10234 20._4~012 300 0 •0848 2.s.. 4~io 30()_ o.o90o_4 21.0133 400 o.06l~ 2_1_&__ 

0:0819_? 24.5_!!_~ 300 0,014~5 22_,_=!jl'l 4º9 __ q_.01041 20_,_!_!}30 -.~º°- _o .07_1__63 i0,_6.?Q.4 _590 _ Q...0.2L _ _o __ 

p_.073_!!_6 ~~.._8i9§ 400 0,05887 6.Al _.ll._4_4l9 ~00 _ 0~_60_5~ 3Q,]7~4- _§!>Q_ Q_.i)4_!1J 

~·-0_6~1 ~:?..!_2048 500 0.05177 iLJJQQ. ~O ~5317 31.9046 700 jl.._0~3~ . 3~ 

0,06_~~ -~5936 600 0.04736 28.41799 700 800 800 o 0395 31 

0 . 4435 >---+---

6. 56 788 12ºº 
1. 580_02_1 350 

.<J~. 8~ l__!!.~7-~64 1 400 

,_2~~- 4260_ J_9_,_5_!,!465 1 450 

250 0.4221 10.55314 500 0.06003 30.016 700 0.04432 0.03835! 38.3524 

2 15 o.4~ _1_:..51049 550 o.o.:;11e 3~96 eoo o.o420,_1+o:-==='+-'=''-+--"•.-'-""'"ll-'L>-'l.2".-

~
~ ~-4152 J11.~?§1L 600 0.054BB 32.928 900 0.04031 

o 0.4100 \ _4. ,]4915 6~~ _0!...0~95 34.4176 1000 o 03886 ,3 9 86479 

Q 0.4052 )6.208J9 -~~ 0~~126 35.8848 

o 0.4003 18.01158 750 0.04985 37.3856 - ---- - -
500 0 .3965 19.82609 800 0.04857 38,8528 

~~ 0~~27 ;1 ~5;60~ ~;; ~-·~4-;~1 40,2_976 

§Q_O_ o,~894 23,3_66~? 900 _ 0.04639_ 41.7536 

650 0,3862 950 0.04543 43,1872 

700 o. 382_4_ 2~.~3925 1000 o .04462 44 ,6208 

75.Q.. ~~~ ~~.53qL 

800 .!?_,_:)_779 30.23451 

850 º.:..??~ 31,92658_ 

900 o_,~~3 h.~ 

~ 0.37!Q_ l5._~4-~..L 

100 º· 361!7 6. 86418 

TP.BLll I (T • o•c) 

p ----v ___ _ 

PV ----

atm. 
-1 

1 qinol 

at111. 1 CJlllOl 

~ 

_, 
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T • 323 ºJt 

p v pV 

OA'IDS PA RA NIT liJí. EOO A DIFERENTES TEMPERATURJ\S, SEGUN EL l'l)DELO 

IDEAL DEL EST11DO GJ\S !:X)SO. 

TABLA II 

P a t.m. 
- -1 V 1 gmol 

p;j atm. l gmol- 1 

T • 293 ºK T • 273 ºK T • 248 ºK 

p V pV p V p;¡ p V pij 

T • 203 ºK 

p V p;¡ 

11 126.50336126.503361 1 124.04175124.0417~ 1 122.4138122.413811 1 20.344331 20.3443~ 1 ¡ 16.65691116. 656911 

100 0.265031°26.503361 1001 0.24041124.041751 100 0.22414122.41381100 1 0.20349120.344331100 

1 
0.112011 22.4130 1200 1 0.101151 20.344331 200 

0.16657 16.65691 ~ 

8 
200 0.13252126.503361 2001 0.12021124.041751200 0.08328 16.65691 

300 o.oee34I 26.503361 JOOI 0.000141 24.041751 300 0.074711 22.4138 l 300 1 0.067831 20.344331 300 0.055521 16.65691 

400 0.06626126.503361 4001 0.06010124.04175(400 0.05603122.4138 l 400 1 0.05087120.344331400 0.04164116.65691 

500 1 0.05301126.503161 5001 o.o4eoel 24.04175150º ¡ 0.04493122 . 4130 150º 1 0.04010¡ 20.3443~ 500 1 o.03334¡ 16.65691 

600 1 0.04417126.503361 6001 0.04007124.041751600 1 0.03736! 22.41381600 1 0.03392 120.3443~600 j 0.02770 ! 16.65691 

1 0.0230 700 0.03786126.50336 7001 0.03435124.04175(700 0.03202122.4138 700 0.02 9071 20.344331 700 16. 65691 

800 0.03313126.503361 8001 0.03005124.04175(800 0.028021 22.4138 1800 0.025441 20.34433( 800 0.020021 16.65691 

900 0.0244!126.503361 9001 0.02671124.041751900 0.02490 122.4138 1900 1 0.02261120.344331900 0.01851116.65691 

10001 0.02651126.5033611000 : o.02404j 24.0475 11000 1 0.02241 ¡ 22.4130 11000 1 0.02034120.34433110001 0.01666 116. 65691 



PATOS EXPERIMENTALES PARA NITR'.)GENO A DIFERENTES TEMPERATURAS 

TABLA III 

T • 198.15 ºK T•273,15 ºK 

p ;¡ PV p v PV 

o. 724 22.389 16.20965 1 22.389 22. 389 
t-- - ·--+--

3.595 4. 4778 16.09724 4 .991 4.4778 22.3496 

1,3 .98 1,1195 15.65061 19.849 1.1195 22-22096 

51.52 o. 27987 14.4189 78.648 o. 27987 22.01122 

97. 599 0.13975 13,65896 161.54 0.13995 22.60752 

146.64 o .09328 13.67975 262.51 0.09328 24 .48403 

331.68 0.05597 18. 56546 622.16 0,05597 34.82478 

949 ,93 0.03998 37.9782 1569,6 0,03998 62. 75261 

P atm, 

- -1 V l gmol 
-1 

PV atm. l gmol 

T • 348.15 

p v 

, .275 22.389 

6,381 4.4778 

25.602 1.1195 

104.98 o. 27987 

224.35 0.13995 

375.54 0.09328 

898.4 0,05597 

2138. 5 o ,03998 

ºK T • 423.15 

PV p v 

28.55269 1 .551 22. 389 

28.57329 7. 769 4 .4 778 

28.66144 31. 342 1. 1195 

29,38075 131 .07 o. 27987 

31.39778 286.37 0,13995 

35,03738 486,35 0.09328 

so. 28704 1164.9 o .05597 
- -

---o---
66.4988 0.03998 

ºK 

PV 
..... 

34.71638 
~ 

34. 79116 

35.08737 

36 .68256 

40 ,07748 

45,37062 

65.20411 

---o---
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En la tabla 111 se presentan datos experimentales para el nitrógeno a diferentes 

temperaturas. Comparando la figura 18 (de la tabla 111) con la figura 17, lo pri­

mero que observamos es que las isotermas no son rectas paralelas, y que además 

existe un cambio en la forma de estas; también podemos anticipar que al trabajar 

con diferentes gases, se obtendrán diferentes formas de isotermas. 

De esta breve exposición acerca del comportamiento de los gases, podemos inferir 

con certeza que el MODELO IDEAL DEL ESTADO GASEOSO NO PUEDE PREDECIR 

CORRECTAMENTE EL COMPORTAMIENTO DE UN GAS A ALTAS PRESIONES Y BAJAS 

TEMPERATURAS, ya que: 

1) A medida que la presión aumenta, el volumen de una masa gaseosa disminuye, 

tendiendo a ser menos despreciable el volumen propio de las mol eculas. 

2) Al disminuir la temperatura, la energía cinética promedio de !as moléculas 

tiende a ser menor, por lo tanto esta se aproximará cada vez más a la de 

las moléculas de un liquido. 

Debido a que el modelo ideal del estado gaseoso no toma en cuenta estos factores, 

al trabajar con gases a presiones y temperaturas en las que estos son claramente 

manifiestos, aquél no describirá el comportamiento de los gases. 

Así como hemos anal izado la desviación de la ley de Boyle-Mariotte respecto al 

comportamiento de los gases, similarmente podríamos obtener la desviación de las 

leyes de Gay Lussac-Charles y Charles, manteniendo la presión y el volumen 

constantes respectivamente. 

Si el principio de Avogadro, que forma parte del modelo ideal, fuese val ido para 

todos los casos, el volumen debería de ser independiente de la naturaleza del gas, 

pero los resultados que se dan en la tabla IV, muestran que no sucede así. 

TABLA IV 

VOLUMENES MOLARES DE GASES EN cm 3 A OºC Y 1 atm DE PRESION 

Hidrógeno 22 427 Argón 22 390 
Helio 22 396 Cloro 22 063 
Metano 22 377 Dióxido de carbono 22 264 
Nitrógeno 22 405 Etano 22 172 
Oxígeno 22 394 Etileno 22 246 
Amoníaco 22 084 Acetileno 22 085 
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Como pode-mas apreciar, los valores anteriores no difieren mucho del valor obte­

nido por med io del modelo ideal, que es 22, 414 l/g mol, pudiendo utilizarse este 

en ta mayor parte de los casos con sólo un peque/lo por~entaje de error. 
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PREGUNTAS : 

1. - En una gráfica de PV en función de P para un gas a diferentes temperaturas 

iDeberían presentar todas las isotermas un mismo punto de partida? Argu­

mente su respuesta. 

2. - iCómo piensa usted que se obtuvo la tabla 11? 

3. - En base a la siguiente tabla muestre en una gráfica (V en función de T) la .,.-
desviación de la ley de Gay Lussac-Charles con respecto al comportamiento 

exper imental del dióxido de carbono. 

Nota : Debido a los datos proporcionados, en la gráfica se observa la desvia­

ción debido a la temperatura más no a la presión ya que se requerirían 

datos más ba¡os con tal propósito. 

Tem~eraturas (ºK) 

273. 15 283. 15 293. 15 303. 15 313 . 15 323. 15 333 . 15 

P (atm) V V V V V V V 

50 0. 04675 0. 05098 0.39279 0.3450 0.3780 0.40900 0.43800 

100 0.04497 0. 04742 0.05087 0. 05677 0.6879 o. 1093 o. 14716 

150 0. 04378 o. 04586 0. 04838 0.05135 0.05595 0.06219 0. 07198 

200 0. 04285 0. 04464 0.04664 0. 04898 0.05204 0.05566 0.06039 

Temperatura 

343. 15 353 . 15 363 . 15 

V V V 

0.46700 0.48800 0.51300 

0.17299 o. 19425 0.21228 

o. 08534 o. 10100 o. 11599 

0.06629 0.07347 0.08143 
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FACTOR DE COMPRESIBILIDAD 

Según el modelo ideal del estado gaseoso, PV = nRT. En consecuencia se obtiene: 

o sea, 

PV :1 nRT 

PV ----:1 
RT 

.Esta igualdad nos dice que para un gas que pudiera ser completamente descrito 

por el mod e lo ideal en cualquier condición de presión, volumen y temperatura , 

la relaci ón , PV / nRT siempre seria igual a la unidad. La representación gráfica 

de PV / nRT en función de la presión (figura 19), volumen o temperatura, seria 

una recta para lela al ej e d e las abscisas . 

PV 
n~T 

1 t-----------

P(atm) 

Al calcular el valor de la expresión PV /nRT a partir de datos experimentales, se 

a p r ecia que ba¡ o ci ertas condiciones, difiere de la unidad, tal como se múestra 

e n la ta bla V y en la figura 20. 

Debido a que el cociente (iil¡RT puede diferir de la unidad, definamos una varia­

blt, Z, que nos permita representar el valor de dicho cociente para cualquier 

condición a la que se trabaje; así obtenemos : 

...E..L- z 
P,T - ( 3.1) 

PV: 'ZP.T 

PV: ZriRT ( 3.2) 



OM'OO EXPERIMENTALES DE Z PARA VARIOS GASES 

a T • OºC 

co2 

1. 
o 

1 ' 

N 

1 

H2 2 2 

1 1 
1 

1 
1 1 

1 .. p 
1 v z v z v z p v 

1 
z 

1 1 

1-' 

~ 

1 122.264 10.99335 1 22.394 
1

0.99915 1 1 22.405 1 o.99964 1 1 22.427 j i.00063 

5o J o.04675 0.1043 so _ !o.4_};5~.9560-; - 5~-~!- --- - j o .4¿;~ _, !._: 22_1 ~ 
75 0.04542 0.15198 75 1 0.28031 0.93801 100 ~ 0.2386 l 1 .06457 

E_o.0449 710.20.o a, 100 ; 0 .20140 :0.92512 200 ; o.1n1iT1.11431 

125 0.04-43St-;.24-735 200 0:102 3;;-;0.91323 300 • o.OA4Cj 1.1356 0 0 t o . ~ 90~ 4 ; 1, 2<'5 2 ;: 
~~-¡ o-.~4379 1 <!..·~~o4_ 3~0 ¡_0.0746~.~9815 ~~ ! ~:-;;-70~-~.2~6~5 ·'!.~º ~i-;;-:-o;-36 1.m~_: 
~ 0.0~332, 0.3382~ 400 ~~887 1 1.05061 500 .1- 1.35084 

200 1 o.o428&l o.38244 500 ¡ 0.05177 1.15502 1.42349 

225 0.042~ 1 ~~4-;-64 ~~ o.~~;611.2679; -- 1.56548 

250 o.o~2i2fi~~ -;5· 100 0.07432 ~ -¡;-; - ---· 
275 0.0418610.51356 800 0.04207 1.50173 900 0.0482 1.93611 

koo J i:~~~~:5.~57-;;· _9~o 1 0.04031 ~~1863 _ 1000 0.0463 2.06;;; 

350 0.041 j o.64022 1000 1 0.03886 1.73403 

~;;-;;-- -r º~º~º52 º. 7;316 

~-: _9..~4~~ ~ 
500 0.03965 0.88458 

~~.039~0.963~ 

k'oo 1 0.03894° 1 .04252 
TABLA V 

---
'650 0.03862 1. 12001 

p atm. 

700 o .03834 1 19749 -1 

750 0.03804 1 .27298 
¡¡ l qmol 

800 0.03779 1. 34897 z adimenc; i o n al 

850 / 0.03756 1.42447 

1900 0.03733 1 .4989~ 

1950 o.0371 1 .57248 

1000 o .03687 1 .64499 
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la importancia de esta consideración estriba en el hecho c e que se oot;ene una 

nueva expresión que afina la ecuación representati va del modelo ideal del estado 

gas eoso . A esta nueva variable se le denomina FACTOR DE CO'v\PRESIBILIDAD, 

y su d iferencia con respecto a la unidad nos sirve para cuantificar la desviación 

d el modelo id ea l con respecto al comporta.miento de los gases . 

P·Jdernos ccnclui r a oartir del estudio de la tabla VI y de la figura 21 (l as que se 

muestran a cont inuaciont que el factor de compresibilidad es función de la ores :ór 

y de la tempera tu •·a . Asi mismo, en la figura 20 podemos apreciar que~ tambi~n 

depende de la naturaleza de l gas. 

Considerercs un gas que se encuertra a una presión y a una temperatura dadas 

ocupando un c ierto \.Clumen . Si calculamos el volumen predicho por el mode lo 

ideal del estad o gas eos o a la misma presión y temperatura, obtenemos la siguiente 

expresión para el factcr de compresibil idad : 

Siendo V m el vo lumer medido experimentalmente, Vid el que predice el rncdelo 

ideal. 

De la misma manera, pocernos ottener una ecuación análoga en termines de pre­

sión, es decir, 

Corno se mencionó con a,.-.ter io r idaa. el modelo ideal no toma en cuenta el volumen 

ocupado por las mol écu las ni sus íntereacc icnes ; debido a esto , no se a¡usta al 

comportamiento de los gases ba je ciertas cond iciones y esto se refle¡a en las cur­

vas de la figura 21 , en !as que podemos observar valores de Z mayores o meno­

res que la unidad . Para valores de z mayores que la unidad , parece ser que 

el volumen ocupado por las moléculas es al factor determinante. mientras que 

para aquellos menores que la unidad lo son las fuerzas de atracción molecular, y 

es precisamente Z quien toma en cuenta todo ese tipo <.k ;actores que hacen a la 

ecuación~= ZRT una ecuación exacta en la medida en que las mediciones de 

la presión, e1 volumen y la temperatura sean determinadas con toda exactitud. 



T • 198.15 

p v 

o. 72< 22. 389 

3. 59 ' 4.4778 

13.98 1.1195 

51.52 0 .2798 

- 97.59~ 0.1399 ,___ 

146.64 o .0933 
··. •' . 
331-.68 0.0559 

~49 , 93 ' O.OJ99 

DATOS EXPE Rit!EN'fi\L i..S DE Z PA.RA NITROGENO 11· DIFEREllTES TEMPERATURAS, 

ºK T • - 273.15 ºK 

z p V z 

0.99697 1 22.389 o.99893 

o.99005 4.991 4.4778 0.99717 

0.96258 19 .849 1.1195 0.99143 

0.88683 78.648 0.2799 o. 98207 

O,M009 161.54 o. 1399 ·1.00868 

0,84137 262.51 0.0933 1.09263 

1.14186 622,16 o .0559 1,55378 

2.33583 1569 .6 o .0399 2.79983 

TASI/\ VI 

T•l48.15 • ºK 

p 

1:215 

6. 381 

25.602 

104.98 

224. 35 

375.54 

898.4 

2138.S 

p 

V 

v' 

22.389 

4.4778 

1.1195 

0.2799 

0.1399 

o 0933 

0.0559 

0.0399 

z 

0.9995 

1.00022 

1.00331 

1.02849 

1.09909 

, 22636 

1. 76632 

2.9938 

atm. 

-1 l gmol 

T•423.15°K 

-p V 
> 

1.551 22. 389 

7. 769 4. 4778 

31.342 1.1195 

-131,07 o. 2799 

286.37 n 1 'ºº 
-

AA" V; n.nQ11 

1164 9 O n~~Q 

2684.4 o .0399 

z adi-nsional 

z 

o. 99987 

1.00202 

1.01055 

1.05649 

1.15427 

~ 
1. 30672 Q 

1 A'7'7QA 

3 09"QQ 

5.68999 
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E¡emplo 1.- •· 

Un tanque de 20 1 de capacidad contiene oxlgeno a una presión de 100 atm 

y a una temperatura de OºC. Sabiendo que el factor de compresibilídad del 

oxigeno a esas condiciones es de O. 92572., ~lcular la cantidad de oxigeno 

confinada en este tanque. Si se resuelve este problema aplicando el modelo 

ideal del est.ado gaseoso iQue resultado se obtiene ! iDifiere mucho del 

anterior ? Comente los resultados . 

Dalos; 

V .. 20l 
P: 1ooat11 

Reso\ució! ~ 

PV: Z wtRT 

":.!!l. t1o 

..9t.lbsti tuyc.ndo, 

l = o•c = 2TS.1S ªK 
z: o.qzsr1 

J "': --P .... v.,,,Ho....,.._ 
'Z f\T 

m hoo &tmH20L\ (31.~r, ~ /tJMOl) 

"'= 30tlt.6'i ~ 

rn::::: ;5. ocas ~ 

Respuesras a las preguntas: 

Aplicando el modelo ideal, se obtiene m=2. 85551 Kg., valor que no difiere 

mucho del anterior. Esto se debe a que el valor del factor de compresibili­

dad a las condiciones del problema (Z = o. 92572 J no difiere mucho de la 

unidad. 
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-:? . - .\cero grados centígrados y bajo una presión de 100 atm el factor de compre­

sibilid3d ce l oxigeno es O. 927 . Calcular el peso de oxigeno necesario para 

ll enar un cilindro de gas de 100 litros de capacidad bajo las condiciones 

dadas . 

-l': 3. - El factor de compresibilidad para el metano está dado por : 

Z = 1 + Bp + Cp2 
+ Dp 3 si la presión está dada en atmósferas y Jos valores 

de las constantes son : 

200 

1000 

B 

-5. / lt X 10-J 

0. 189 X 10-6 

6.86 X 10-6 

0.275 X 10-G 

D 

18 X 10-g 

0. 144 X 10-g 

Hcu:er una gráfica de Z en función de la presión para estas dos temperatu­

-ras en un intervalo de presión de cero a mil atmósferas. 

~ - Tres kilos de un gas se encuentran ocupando un volumen de 14. 987 litros 

a una presión de 21764 i. 2 mrr. Hg y una temperatura de 1 SOº C . Si su factor 

de compresibilidad es d e 1. 15427 <De que gas se tratara? 

* 5. - Calcular la concentración en g / ml del dióxido de carbono a una temperatura 

.de OºC y una presión de 50 atm con un factor de compresibilidad correspon­

diente de O. 1043. Si para un experimento dado se deseara aumentar la con­

centración de dicho gas a un valor .:le O. 9689 g/ml manteniendo la temperatu­

ra constante iQue haría usted ? 

Nota: considere que el factor de compresibilidad para el C0
2 

a las ultimas 

condiciones es de .O. 1 5198. 



ll.3 

PREGUNTAS Y- PROBLEMAS : 

1. - Al trazar una gráfica de PV /nRT en función del volumen o de la temperatura 

para un gas dado ¿Que tipo de gráfica se obtendría? ¿Por qu e? Nota : consi­

dere que el gas puede ser descrito por el modelo ideal del estado gaseoso . 

v 
2. - Deducir la siguiente expresión: z m 

3. - Un factor de compresibiliqad gra_nde indica que el gas es ¿poco o muy 

compresible 1 ¿ Por que > 

4. - Análogamente a la pregunta anterior analice lo que repres·!!ntaria un factor 

de compresibilidad menor que la unidad . 

5. - ¿Por que varia el punto de licuefacción de una substancia con la presión> 

6. - Las temperaturas de licuefacción del h idróg eno, nitr óg en.o y ox igeno 

(dadas en º C l son r espectivame nte : - 252. 7, - 19 5. 8 y - 183 a la presi ón de 

1 atm ¿existe alguna r e lación entre el fac to r de com.p r es ibilidad a esta pre­

sión y la temper atura de licuefacción? ¿A que cree que se d eba> Nota : 

básese en la tabla V del texto. 

if- 1. - La densidad de l h id r ógeno liqu ido es aproximadamente O. 07 g / ml. Su pon ien ­

do que e l hidrógeno puede ser desc r ito por el modelo idea l a elevadas pre­

siones, ca lcule la pres ión requer ida para comprimir hidrógeno a dicha den­

sidad a 25º C. Refiriéndose a datos experimentales (gráficas del texto) 

¿Seria de es perar que la pres ión realmente requerida para efectuar tal 

compresión fuera mas alta o mas baja q ue el valor por el mod elo ideaP 
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11 ISOTERMAS DE UN GAS 

_cuando se calienta un llquldo en contacto con su vapor en un recipiente cerrado, 

de tal manera que siempre exista un exceso de liquido presente, al aumentar la 

temperatura, aumenta la presión de vapor (ver apéndice). continuando este pro­

ceso hasta alcanzar presiones extremadamente altas. 

James Watt, en 1783, encontró por medio de cálculos basados en sus experimentos 

con agua, que a presiones y temperatuF"as suficien•=ente altas, el cambio de fase 

se lleva a cabo sin permanecer constante la temperatura. Notó también que el 

agua se convierte en un fluido elástico. 

Posteriormente Cagnian:I de la Tour calentó alcohol, éter' y otr'os líquidos en tubos 

de vldr'fo sellados y encontró que para cada substancia existe una presión defini­

da a la cual el menisco de separación entre am~:> fases desaparece. Sus palabr'as 

fueron las siguientes: 

"El ITquldo, después de ocupa,. alF"ededoF' del doble de su volumen original, 

desapaF"eció completamente, y se convirtió en un vapor' tan transpa,.ente que 

_ el tubo parecla estar' vaclo, pero al dejarlo enfriar por un momento, se 

formó una neblina muy tenue, después de la cual el liquido reapar'eció en 

su estado inicial". 

Cagniard de la Tour utilizó un bulbo conteniendo liquido y vapor y midió las tem­

peraturas y presiones a las cuales el menisco desaparecía; esto fue a 200°C par'a 

el éter', 259"C par'a el alcohol, 275ºC para el disulfur'o de carbono y 362°C par'a 

el agua. Se le debe considerar como el descubridor del estado critico. 

Las observaciones de Cagnlan:I de la Tour, llevaF"on a Far'aday a la conclusión de 

que a las temperaturas determinadas por aquél o: 

•un poco mayoF"es, no es de esperarse que algún incF"emento de presi.ón. 

excepto posiblemente uno muy grande, convierta un gas a liquido". 

un gas poctd1 alcanzar' estados muy comprimidos sin convertirse en liquido. 
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Investigaciones posteriores hicieron llegar a la conclus ión de que para una subs­

tancia determinada existe una temperatura llamada critica por encima de la cual 

no puede encontrarse esta en fase liquida. 

Thomas Andrews, basándose.en las observaciones de Thilorier, fue el primero en 

desarrollar un estud io completo del fenómeno crltico, que es de importancia fun­

damental para la descripción de las propiedades de liquides y gases . Andrews 

mid ió el volumen V ocupado por el dióxido de carbono a d iferentes presiones, tra­

zando gráfica5. de presión en función del volumen a las temperaturas de 13 . 1, 

21 . 5, 31. 1, 32. 5, 33 . 5 y 48 . 1 ºC (figura 22). Para cada temperatura existe un 

volumen que corresponde a una presión y todos los valores correspond ientes de 

pres ;ón y volumen se encuentran en una linea llamada isoterma que une los pun 

tos para IS>S cuales la temperatura es la misma. Las isotermas correspondientes 

a las temperaturas menores (como por ejemplo la de 13. l º Cl constan de tres regio­

·nes bien definidas: 

1) la parte c;asj. vertical de la izquierda corr esponde a pequeños valores de vo­

lumen y .representa el comportamiento de la substancia cuando esta se encuen­

tra en fase liquida. El volumen decrece a ·medida que se aumenta la presión ; 

no obstante, puesto que un liquido sólo es ligeramente compresible, es nece­

sario un gran aumento de presión para producir una pequel'la d isminución 

en el volumen~ por lo que 1!$ta parte de la isoterma es casi una 1 in ea vertical. 

2) Al llegar a una presión definida (punto AL se empieza a formar vapor y tan 

pronto como este y e l liquido coexisten, la presión perr.ianece constante con­

v.irtiéndose mayor cantidad de liquido a vapor a medida que el volumen 

aumenta. Esta parte de la isoterma es por lo tanto una linea horizontal cuya 

pres ión correspondiente es la pres ión de vapor (ver apéndice) del liquido a 

la temperatura de la isoterma. La pa rte casi vert ica l (región de liquido) y la 

horizontal de la isoterma d ~rían encontrarse formando un ángulo ; sin 

embargo, en lugar de este, Andrews reportó una ligera curvatura deb ida a 

una pequet\a cantidad de aire en e l dióxido de ca r bono que utilizó. Al seguir 

aumen tando e l volumen , una mayor cantidad d e l iquido se convierte en vapor , 

hasta que la últ ima gota de liquido desa rece (punto BL siendo el dióxido 

de carbono completamente gaseoso. 
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3) Una disminuc ión de presión originará un aumento de volumen, aproximadamen­

te de acuerdo a la ley Boyle-Mariotte, por lo que esta tercera región de la 

isoterma de la der echa que representa la substancia en estado gaseoso se ase­

me¡ a a una h ipér bola rectangular. 

Si se parte de d ióxido de carbono gaseoso, al aumentar la presión los mismos 

cambios ocurren en sentido inverso . En un princ ipio la presión aumenta y el vo­

lumen disminuye has ta llegar al punto B donde empieza la licuefacci ón y la isoter­

ma s e vue lve ho r izonta l; mientras el liquido y e l gas está n ambos presentes, 

esta permanece horizontal, pe ro cuando la u lt ima burbuja de gas se ha licuado 

(punto A) y e l dióxido d e car bono se encuen tra en fas e l iq uida, la isoterma repen­

tinamente se oir ige hac ia arriba, convirtiéndose en una 1 inea casi vertical. 

A tempe raturas mayores : 

1) Las isotermas, hasta antes de ll ega r a la temperatura crit ica tienen la misma 

forma general. 

2) La región de liquido en ' s isc termas se des pla za cada vez más hacia la 

derecha, debido a que a cada presión el volumen de 1 iqu ido es 1 iger amente 

mayor al aumentar la tempe ratura . 

3) La parte horizonta l de las isotermas se despla za hacia arr iba 'r'ª que la pre­

sión de vapor aumenta con la temperatu ra . 

4) La parte horizontal va si e:"'.do progresiv amente menor . 

A una cierta tempera tura, los ex tremo s d e la parte hor izontal de la isoterma se 

acercan tanto que llegan a encontrar se en un punto, en el cual ambas fas es son 

idénticas (esto ocurre en la isoterma de 32. Sº C) . Dicho pu nto corr esponde a un 

punto de inilexión d ~n0riinado por Andrews como punto crit ico, siendo la tempe­

ratura de 32. Sº C la t.:rnperatura cri.t ica para este caso . En el punto crit ico la 

transición de fase (l iqu ido-vapor o viceversa) se lleva a cabo sin obse r var en 

ningún momento un menisco que nos indique la coexistencia de ambas, es decir, 

no se aprecia una front e ra (di scontinuidad ) entre dichas fases tal como sucede 

en la parte horizontal de las isotermas por abajo de la correspond ien te tempera-
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tura critica. La proximidad del punto critico todav ia tiene influencia sobre la 

isoterma de 35. 5°C, por lo que esta presenta todavía un cambio de curvatura; 

sin embargo, en la isoterma de 48. 1 ºC esta influencia ha desaparecido y la curva 

se asemeja a una hipérbola equilátera. Como señaló Andrews : existe para cada 

substancia una temperatura a la cual y por arriba de la cual ningún aumento de 

presión es suficiente para licuarla; esta es la temperatura critica. 

Correspondiente al punto critico, existe una presión critica, que es la presión 

por arriba de la cual no pueden coexistir liquido y vapor, pudiendo existir estas 

fases independientemente. 

El volumen de un gramo de substancia a la presión critica y la temperatura critica 

se define como volumen critico, y a su reciproco como densidad critica. La tempe­

ratura critica divide la fase gaseosa en dos zonas: 

1) Zona de vapor : se encuentra por debajo de la temperatura critica; un aumen­

to de presión causa una 1 icuefacción parcial de la substancia. 

2) Zona de gas: se encuentra arriba de la temperatura critica; ningún aumento 

de presión puede causar licuefacción . 

Si se unen los extremos de las partes horizontales de las isotermas, se obtiene 

una curva en forma de campana (representada en forma punteada en la figura 23) 

con un máximo en el punto critico. 

ti9L1U 2."5: QU'VH cie 
AP1.lre111s ¡oara el diÓ1Údo 
de carbono, Jond~ se. 
lr!Qestran tas l'e~ioti~s 

de ~¡ s tet1ci a de raseg. 

2 J 

E' 

E 

' 5 1 
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Dentro de esta campana, cada punto representa una mezcla de liquido y vapor; 

las demás regiones se especifican en la figura. 

En la figura 24 se muestran los resultados obtenidos por Young para el isopentano. 

:JO 

141.--,L~~-.~~---.~-.----.~..,:>.~...;::...;::..;;__¡ 

• o .. ¡¡ IZ 11. . 20c c. --·...--
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PREGUNTAS: 

1.- En el texto se seflaló que al calentar un 1 iqu ido en contacto con su vapor en 

un recipiente cerrado al aumentar la temperatura, aumenta la presión de va­

por pudiéndose alcanzar presiones bastante altas. ¿A que cree que se deba 

esto? 

2. - En la figura 22 el proceso representado por los puntos A-B se lleva a cabo 

a presión y temperatura constantes ¿es de esperarse que el volumen aumente? 

¿si, no? ¿ por que? 

3. - ¿Por que la presión de vapor es constante en el proceso A-B de la figura 22? 

4. - En la figura 22 se puede apreciar que a medida que las isotermas se acercan 

a la isoterma critica la parte horizontal cada vez es menor. iCómo explica 

este hecho? Nota: enfoque su respuesta desde el punto de vista molecular. 

S. - ¿Cuál es la caracteristica principal que presenta la isoterma de 48. lºC (de 

la figura 22) que nos corrobora que a cualquier condición de presión y 

volumen el co
2 

no se puede licuar a esa temperatura? 

6.- Supongase que un gas se encuentra en el estado A. 

la fi~ura, ¿Que A. 
p 

procesos serian 

factibles para licuar 

a dicho gas? 

I 
I 

tal como se muestra en 

T2. 

\. Te 

T1 

V 
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7. - La presión que ejerce un gas es función de la intensidad y de la frecuencia 

con que sus moléculas c hocan contra las paredes del recipiente que las 

contiene . La intensidad del choque depende del momentum que posea una 

mo lécula, y este a su vez de su energía cinética. iAI disminuir la energía 

cinética promedio de las moléculas, necesaria.mente disminuye la presión? 

<seria factible un proceso "n el cual disminuyera la energía cinética prome­

dio de las moléculas sin variar la presión? 

8. - Indique que fases presentaría una substancia en los puntos A y B de la 

siguiente figura_. 

p 

I 
I 

I 
I 

I 

, 
/ 

/ 

'- B 
\ 

' \ Te 
' \ 

1 
1 
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111 CONTINUIDAD DE LAS FASES LIQUIDA Y GASEOSA . 

Es posible convertir liquido en gas o gas en liquido (donde gas puede incluir 

vapor) sin atravesar la campana ni apreciar una visible separación entre ambas 

fases, es decir, la existencia de un menisco . A esta conversión se le conoce como 

una transición continua de fase, para la cual , consideremos un punto cualquiera 

localizado en la región sobreada de la fitura 23 ( punto 1) . Si se elevan la tempe­

ratura y la presión, de tal forma que la substancia permanezca en dicha región, 

hasta que la presión sea mayor que la presión critica (punto 2); a partir de aquí . 

si aumentamos el volumen y la temperatura a presión constante, pasamos a la 

región de gas cruzando la isoterma crítica ( punto 3). En este punto se disminu­

ye la presión y la temperatura manteniendo el volumen constante, hasta cruzar 

otra vez la temperatura crítica, en donde se obtiene vapor ( punto 4). El proceso 

inverso (punto cuatro a punto uno) también es factible. Como Andrews di¡o : 

"Las fases gaseosa y líquida son solo formas distantes de la misma condición 

de la materia, y pueden pasar de una forma a la otra. por una serie de 

cambios tan suaves que la transformación nunca presentará interrupción 

alguna o discontinuidad . .. el gas y el liquido son solo estados distantes de 

una larga serie de cambios físicos continuos". 

IV EXPLICACION MOLECULAR DEL FENOMENO CRITICO 

La explicación molecular del fenómeno crítico es cualitativamente clara. Por 

encima de la temperatura crítica, la energía cinética promedio de las moléculas 

es tan grande en comparación con las fuerzas de cohesión, que las moléculas 

rara vez o nunca permanecen unidas unas a las otras. por lo que dichas fuerzas 

se ven contrarrestadas fuertemente . Lo anteriormen te dicho concuerda con el 

hecho de que: 

1) La tensión superficial desaparece en el punto critico. 

2) Con el aumento de temperatura el calor latente de evaporac.ion (ver apéndice) 

de un 1 íquido, el cual representa el traba¡o efectuado en separar las mol ecu las 

bajo la influencia de fuerzas de cohesión, va disminuyendo progresivamente 

y probablemente. desaparece en la temperatura critica. 
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PARTE C 

ECUACION DE ESTADO DE VAN DER WAALS . 

1 ANTECEDENTES 

Al proponer el modelo ideal del estado gaseoso se postuló que las moléculas de 

un gas eran muy pequeñas comparadas con el volumen ocupado por aquel, y 

además que las interacciones entre las moléculas eran despreciables: 

El efecto del volumen ocupado por las moléculas al incrementar la presión fue 

reconocido por Bernoul 1 i en 1738, en su deducción de la ley de Boyle a partir 

de la teoría cinética . 

Clausius en 1857 señaló correctamente las dos causas de la desviación de la ley 

de Boyle, pero no las representó en una ecuación; esto fue hecho por Hir'h en 

1863, aunque sin resultados satisfactorios. 

En 1871, Recknagel trató del por que de la atracción molecular considerando que 

cada colisión molecular origina una retardación del moviemiento rectilíneo . 

Estos primeros intentos para corregir la ecuación del modelo ideal dieron resul­

tados de importancia. A partir de las mismas cons ideraciones. J . D. Van der 

Waals, en 1873, en lo que fue llamado por Clausius "un t ~abajo muy interesante•·, 

dedujo la ecuación que lleva su nombre. A continuación se describen a grandes 

rasgos las consideraciones que lo llevaron a establecer su ecuación . 

11 OBTENCION DE LA ECUACION DE VAN DER WALLS. 

De acuerdo con la ecuación del modelo ideal del estado gaseoso, PI/ = nRT, 

despejando V obtenemos : 

v-...n.R!. - p 
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Anal izando esta ecuación, observamos que al disminuir la temperatura mantenien­

do la presión constante, el volumen disminuye; si la temperatura tienckaOºK. el 

volumen tiende a cero. Como consecuencia, la masa también tendería a cero. Es 

obvio que por más baja que sea la temperatura, no tiene por que desaparecer la 

materia (debido al principio de conservación de la materia). De hecho, al enfriar 

un gas. este se licua y posteriormente se solidifica, siendo el volumen del liquido 

aproximadamente igual al del solido. Por otro lado. tanto los líquidos como los 

sol idos son prácticamente incompresibles; esto nos hace pensar que en general 

el volumen que ocupa una substancia en algu11~ de estas dos fases puede conside­

rarse como sensiblemente igual al volumen de todas las moléculas que lo integran. 

La ecuación PV = nRT no incluye en la variable V el volumen que las moléculas 

en sí ocupan y por ello predice que un gas se podría colapsar hasta un volumen 

igual a cero, es decir. seria susceptible de compresión total. 

Sea V m el volumen que ocupan n moles de un gas dado en ciertas condiciones de 

temperatura y presión, y bel volumen propio de las moléculas de un mol de ese 

mismo gas; las moléculas den moles del gas ocuparán un volu'men igual a nb . Si 

restamos nb de V m' obtenemps un volumen igual al espacio 1 ibre que ex is te entre 

las moléculas, el cual si es susceptible de compresión total , tal como lo considera 

el modelo ideal del estado gaseoso. 

V= V - nb 
m 

y puesto que PV = nRT. obten emos : 

despe¡ando V m' 

º· 

P (V m - nb l = n RT 

RT + b 
p 

( 3.~) 

(3.i,) 
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Esta ultima ecuaci ón predice que cuando la presión tiende a infinito, el cociente 

RT / P tiende a cero y por lo tanto V m tiende a b , es decir : 

1,·,,,, b =º + b ( Ve'f' apél'ldicc ) 

Este resu ltado es de espera rse, ya que si se ap lica a u n gas una presión ex tr e­

mada mente a lta este ocupará un vol umen aprox imao amente igual a l qu e ocupan 

en si sus moléculas . Podemos ant ic ipar que b ti en e un va lor caracte rístico y 

diferente para cada gas. 

Seria interesante ver que tan bien la ecuac ión (3. 3) predice las curvas de la 

figura 25 que representan gráficamente los val o r es de la tabla VII pa ra el hidrógeno 

y para el dióx ido d e carbono . Sabemos que : 

Z - P vtn 
- RT 

En d onde P. Vm y T son los valores medidos ex perimental me nte. A l mu lt ip licar 

la ecuación (3.4) por P / RT, obtenemos : 

o sea, 

PVm _ 
RT 

1 t --12..E_ 
RT 

2 --º--P+1 RT 
(o.s) 

Esta ecuación ex presa Z como u na función lin ea l de la presión, es deci r , es la 

ecuación de u na r ec ta en la fo rma : 

y= mx - b 
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TABLA VII 

Factores d e comp res ibili da d para e l h idrógeno y el dió xido 
de carbono, c alc ulados a partir de la ecuación ( 3.5 ). 

z b p + 1 

RT 

· ~ 

p z 

1 1.00190 6 19 3 

50 1.0953 09643 

75 1 . 142964465 

100 1. 190619287 

1 25 1. 238274 108 

1 50 1. 2859 2 89 3 

175 1 .33358 3751 

200 1 .381238 5 73 

22 5 1 . 428893 395 

250 1 .4765482 16 

275 1 . 52420 3038 

300 1. 57 185786 

350 1 . 66 7 16750 3 

400 1 . 7624 77146 

450 1. 857786789 

500 1.9530964 33 

5 50 2 .0484060 16 

600 2 .1 437 15 11 9 

650 2 .2 39025362 

700 2 . 334 335006 

750 2 . 429644649 

000 2 . 524954292 

8 50 2. 620263935 

900 2 . 715573579 

9 50 2. 8 108832 22 

100 0 2. 906 19 2 865 

donde 
f T = 273.15 ºK 

R = 0.082057 ~!-~~~~­
gmol º K 

-----------}-------¡-------· H2 C0 2 - ------ ------ -------
b 0.0266 0 . 0 4 27 

-------- ------ ----~-

p z 

1 1.00 11 87464 

50 1 . 0 5937 322 

100 1.1 18746 4 4 1 

200 1. 23749 2382 

300 1. 356 239 32 2 

400 1 . 474985 16 3 

500 1. 597 3 2204 

600 1 . 712478645 

700 1. 8 31 2 25086 

800 1 . 9 499 7 1526 

900 2 . 068717967 

1000 2 .1 87464408 
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predice siempre valores de Z mayores de la unidad (ya que b, R y T son positivas). 

En la fitura 25 se trazaron las gráficas para el hidrógeno y el dióxido de carbono 

segun la ecuación (3 . 5), pero puesto que en esta figur.a la presión está represen­

tada en escala logarítmica las gráficas no son rectas. 

Para el caso del hidrógeno, la ecuación (3. 5) predice resultados cercanos a la 

realidad en el dominio de las ba¡as presiones, mientras que para el dióxido de 

carbono, que además tiene valores de Z menores que la unidad, las desviaciones 

son muy grandes a cualquier presión; así, la suposición de que las moléculas de 

un gas tienen un tamaño finito es suficiente para explicar los valores de Z mayo-

res de la unidad. De la figur"' 25, podemos concluir que este efecto es uno de los 

dominantes en casos como el hidrógeno . En contraposición'. podemos intuir la exis­

tencia de otro u otros efectos que nos pueden explicar valores de Z menores que 

la unidad, como para el dióxido de carbono, nitrógeno y oxigeno (figura 20) a 

presiones ba¡as . 

Tratemos de anal izar desde un punto de vista molecular lo que sucede en la fase 

gaseosa, en ella, las moléculas tienen una energía cinética promedio muy grande, 

y la manifiestan en forma de presión al chocar contra las paredes del recipiente. 

A medida que la energla cinética promedio de las moléculas va disminuyendo, 

manteniendo el volumen constante, las fuerzas de atracción entre ellas tienen cada 

vez mayor importancia, por lo que, la presión e¡ercida por el gas se ve en cierta 

manera reducida, debido a que la frecuencia de choque de las moléculas contra 

las paredes del recipiente es menor; la reducción de la presión debe ser propor­

cional a las fuerzas de atracción entre las moléculas del gas . 

Consideremos dos elementos de volumen de gas, v 1 y v 
2

. como se muestra en la 

figura 26 . Supongamos que cada elemento de volumen contiene una molécula y 

que la fuerza de atracción entre ambas es f. 

Al añadir una molécula a v
2 

manteniendo 

una sóla molécula en v 1• la fuerza de atrac-

ción entre ambos elementos deberá ser 

igual a 2f; al aumentar una segunda molé­

cula a v 2• la fuerza se incrementará a 3f, 

y así sucesivamente. Resulta pues, que la 

fuerza de atracción entre los dos elementos 

de volumen es proporcional a c 2 (es decir la concentración de moléculas en v
2
J. 
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Si en cualquier momento del razonamiento anterior, mantenemos constante el 

numero de molécu las en v 2 y únicamente las añad imos a v 1. entonces, la 

fu erza de atracción se duplicará, tri pi icará, etc ., por lo que esta sera propor­

cional a c 1 (la concentración de moléculas en v 1J. Por consigu iente, la fuerza 

de atracción entre los dos elementos puede considerarse como : 

fuerza O( c 1 c 2 

ya que la concentración de un gas es uniforme, c 1 = c 2 =e, por lo que; 

pero como e = n/V m = 1 I Vm , consecuentemente 

f' o( 

podemos pasar de la proporcionalidad a la igualdad por medio de una constante 

o sea : 

( 3.6) 

en donde K es una constante de proporcionalidad; puesto que la presión es direc­

tamente proporcional a la fuerza : 

p o( f 

p o( K 
V, 1 

tri 

de nuevo introduciendo una constante, tenemos : 
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El producto de las constantes K K' , sera una nu eva consta nte (qu e incluye el 

cambio de unidades) la cual denominaremos como a, por lo tanto : 

P- a 
~ 

Vm 

de esta manera, hemos logrado relacionar el termino a7'i/2 con la presión . 
m 

Por otl"a parte, despejando la presión de la ecuación (3'4), obtenemos : 

p RT (3.7) 

debido a !as fuerzas de atracción entre las mol eculas, la pres ión sera menor" en 

una cantidad igual a a/'iT 2 , la cual deberá s e l" ,.- estada del miembro d erecho 
m 

de la ecuación (3 . 7) : 

p RT (3.<o) 

Esta ecuación fue propuesta por Van der Waals, por lo que a este tipo d e fu e r zas 

que el considero, se denomina como fuerzas de Van der Waals . 

A continuación se muestran en la tabla VIII los valores de las cons tantes a y b 

de Van der Waals para algunas substancias. 
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TABLA VIII 

GAS Formula Masa Molecular a b 

(1
2atm gmol) 

- 2 - 1 
(1 gmol J 

Acet il eno C 2H2 26. 03824 4. 4 o. 05 1 

Acido Bromh id r ico HBr 80 . 91697 4. 45 0 . 0443 

Acido Clor hídrico HCI 36.46097 3. 8 o. 041 

Agu a H
2
0 18.01534 5. 46 0 . 0305 

Amon iaco NH
3 

17.03061 4. 17 o. 0371 

Argón Ar 39.948 1. J5 o. 0322 

Cloro Cl2 70 . 906 6. 49 0 . 0562 

Cloroformo CHCl
3 

119. 37812 15. 17 o. 1022 

Cloruro de Metilo CH
3

C1 50 . 48806 7 . 470 0.0648 

Di óx ido de Azufre 502 64. 0628 6. 71 0 . 0564 

Dióx ido de Carbono co
2 

44. 00995 3. 59 0 . 0427 

Disulfuro de Carbono cs
2 

76. 13915 11 . 62 0 . 0769 

Etano C2H6 30. 07012 5. 49 0 . 0638 

Etileno C2H4 28 . 05418 4. 47 o. 0571 

Helio He 4. 0026 o. 0341 o. 0237 

Hidrógeno H2 2.01594 0.244 0.0266 

Mercurio Hg 200. 59 8 . 09 0 . 017 

Metano CH
4 

16. 04303 2. 25 o. 0428 

Monóxido de Carbono co 28.01055 1. 49 o. 0399 

Neón Ne 20. 183 o. 211 0.0171 

Nitrógeno N2 28 . 0134 1. 39 o. 0391 

Oxigeno º2 31. 9988 1. 36 0 . 0318 

Oxido de Nitrógeno NO 30.0061 1. 34 0.0279 

Tetracloruro de carbono CCl
4 153. 82315 20 . 39 o. 1383 
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La ecuación (3. 8) puede escribirse de varias formas, entre las cuales tenemos: 

para un g mol ( 3.'1) 

paran g mol ( 3.10) 

donde V m = n Vm , siendo V m el volumen medido ex perimentalmente . 

111 ESTUDIO DE LA ECUACION DE VAN DER WALLS 

Como se puede observar en la ecuación (3 . 5), esta únicamente nos ex plica aquellas 

curvas (figura 25) cuyo valor de Z es mayor que la unidad , es decir pendientes 

positivas a ba¡as presiones. A continuación se obtendrá una r elación matemática 

basada en la ecuación de Van der Waals, que nos explique además los valores de 

Z menores que la unidad, o sea pendientes negativas en el mismo intervalo de 

presiones. 

Sabemos que la derivada de una función en un punto con respecto a la variable 

indpendiente, nos expresa la pendiente de dicha función en ese punto. Por lo 

tanto, si obtenemos dZ/dP a T constante, o sea (RJ (ver apéndice). tendremos 
'3P T 

una expresión de la pendiente de las curvas de Z en función de la presión en 

un punto dado. Si hallamos el 1 imite de dicha expresión, cuando la presión tien­

de a cero, habremos obtenido las pendientes de nuestras curvas . 

Partiendo de la ecuación (3. 8); RT p = -'-'---
Ym-b 

y puesto que Z = P V /RT, multiplicando la ecuación (3 . 8) por V y dividiendo m m 
por RT, obtenemos: 

z :; a (3'.11) 
RTvrn Vm-b 
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la ecuación (3.11) nos expresa Zen fución deVm . pero para hallar dZ/dP, nece­

sitamos Z en función de P, lo cual implica despejar V m de la ecuación (3. 8) y 

substituir su valor en la ecuación (3. 11 ). 

Si tratamos de expresar V m en fución de P (despe¡ar V m ) . nos daremos cuenta 

que hay que resolver una ecuación cubica en V m . cuyas raíces son demasiado 

comple¡as para ser prácticas . Para lograr nuestro propós ito hacemos : 

fl__ 
dP 

Jz . JVm 
d\/m dP 

rr la re1la !e la cade.na. 

( ""-"' apéndic.e) 

dZ/dV m se puede evaluar a partir de la ecuación (3. 11) y dV m / dP de la ecuación 

(3. 8) ; de la ecuación (l . 11 l : 

derivamos con respecto a vm . 

( ;3.12) 

de la ecuación (3. BJ. 
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vemos que se trata de una fucion impl icita 

el Vm [ RT 1 a ]- ~ 
d'P \v"'-bl1 - v~ - -

dVm _ 1 
d p _k_ _ --'-'"R ...... T __ 

V~ \ V1r1-6)1 

multiplicando las ecuaciones (3 . 12) y (3. 13) 

i [ Ym J a... 
dZ -M . & __ Y...:..;.:m_-b_1_-_v_rn_-_b..;;.._+_-=-R-:1=:v:~~-
d P - d Y111 d P - 2 a R T 

V~ l Vm - b )2 

b +_d.=--
{ Vm-b)2. RTV~ 

RT 

-1.. ( - \ )2 -bP.TY1n +s Vm-o 

2 a ( Y'm-b)l - RT'I~ 

v~ (Ym-'o)2 

-3 - 2 - -3 dz. _ aVm - 2abYrn - a~l Vm -bR.T Ym 
dP 2aR.TV~ - LtabP.1Vm-+ 2ab 2 RT-f\1 1 2.V3m 
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Esta ultima expresión nos da la pendiente en cualquier punto. Cuando la presión 

tiende a cero, el volumen tiende a infinito, por consiguiente tenemos que hallar 

el limite de dZ/dP cuando el volumen tiende a infinito, es decir : 

-2 1 - - 3 
a Vm - 2a b Vm - ab YYl'l - bRT Vrn 

a - bRT 
~ P;'- T' 

~ 
dP 

_f_ 

PiT 

(_oz) - _J_[ b a J 
\."oP T - RT - RT 

rr lo tanto 

o sea. 

Segun esta ecuación, el signo de la pendiente inicial depende de los valores re­

lativos de by de a/RT, es decir, se pueden presentar dos casos : 

1J Si b es mayor que a/RT, por ser pequeñas las fuerzas de atracción entre 

las moléculas, la pendiente inicial será positiva lo cual indica que el efecto 

dominante es el volumen de las moléculas como es el caso del hidrógeno a 

cero grados centígrados (figura 20). 
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2) Si b es menor que a/RT, por ser considerables las atracciones entre las mo-

1 eculas la pendiente inicial será negativa, lo cual indica que el efecto domi­

nante son las fuerzas de atracción entre las moléculas del gas como es el ca­

so del dióxido de carbono, nitrógeno y oxigeno a cero grados cent igrados 

(figura 20). 

En la figura 21 se muestra una gráfica del factor de compresibilidad en fución de 

la presión para el nitrógeno a diferentes temperaturas (cada una de ellas genera 

una isoterma) ; veamos si la ecuación(3. 14)puede explicar satisfactoriamente los 

valores trazados en la gráfica : 

En efecto, vemos que para temperaturas bajas el termino a/RT es grande predi­

ciendo así una pendiente negativa, mientras que a temperaturas altas el termino 

a/RT es pequer'lo y se obtiene de la ecuación (3. 14) una pendiente positiva lo 

cual concuerda con la gráfica anterior . 

E1emplo 2. -

Se tienen 10 Kg. de nitrógeno confinados en un recipiente ocupando un vo lu ­

men de 33. 158 1 a una temperatura de -75ºC. Calcular la presión correspon­

diente por la ecuación de Van der Waals, la predicha por el model o ideal y 

comparar ambos valores con el experimental. Comente los resultados obtenidos. 

Datos : 

tn =. 10 l«j = 100009 

V 33.15S L 
T = - 75 -t- 273.15 = fq~.15ºK 

Resolución : Je tabla. V 11 

a 

N2 
( l1 atm ~"'°\· 2 ) 

~.3q 

Incógnitas 

p 
h 

,.l. 

b 

l ~qmcA"") 

0.0~C\1 
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Mo=2~.01~'1 lmot 

h = 2~~0~~"*4 q/gmol =- ~55.44 9mo\ 
v- y_ :u.1s9 L = o . o~~z~g _L_ - n 3':i5"./.j/.4 ~m>l grnol 

Por Van del Waals : 

Por el modelo ideal : 

Experimental : 

ck la t<ibla 111 

p.::-8..I.- L 
v-b v2 

P = "'10.31 atm 

P..: fiT : 
'/ 

P =11'1. 2.1~ atm 

( o.o~32ii~)2 
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Comentarios : 

1) Para las condiciones del problema la ecuaci ón de Van der Waals predice resul­

tados más cercanos a los datos experimental es . 

2) Si se desprecia b 

Si se desprecia a 

PVan der Waals )( 

PVan der Waals 

p experimental 
P experimental 

Por lo que a y b a estas condiciones tienen influencia en el comporramiento 

d.el gas . 

Ejemplo 3. -

Usando la ecuación de Van der Waals, calcular la pres ión ejercida por 

150 g de nitrógeno contenidos en un tanque con un volumen de 23 . 979 1 y 

a una temperatura de 75°C. Compararlo con el valor obtenido utilizando la 

ecuación del modelo ideal del estado gaseoso y con los datos experimentales 

de la tabla VI. iQue concJiisiones se esperarían a partir de los resultados 

obtenidos? 

Datos : 

V= 2 3.~1<! L 
T = 75 +2.73.IS :..3'-l~.15ºK 

rn = 1so~ 

Resolución : 

ds \a tabla 
'111 

a 
( l2 abn 9ntol-'2) 

1. 31\ 

Incógnitas : 

b M ... l 
(l i;\mol-") 9 /~1nol 1 

Q.03<\1 2i.0'\5li 1 
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-v - ::!.__ - 23.q7q L - 4.4778 L 
-h - 5."3'5S~tl!OI gmol 

Por Van d e r Wa als : 

Por el modelo ideal : 

P- RT - v 
~ ( ) p _ o. oi2os1 -9rn0f01\ 3~s.~5 ºK 

'l,47¡_1_ L 
gmo 

Experimental : 

de \a tabla 111 P= 6.'3811 atm 

Conclusiones : 

(
1i.IHI L )2. 

jll'IOI 

1) El modelo ideal se ajusta mas al dato experimental a estas condiciones, ya 

que T ) T c y la presión es baja . 

2) Las fuerzas de atracción predichas por Van der Waa ls (term ino a) son mayo­

res que las reales a esas condiciones y. por lo tanto la pres ión a partir de 

la ecuación de Van der Waals es menor que la ex per imenta l . 
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PREGUNTAS 

1. - Bajo qué condiciones de presión y temperatura las constantes a y b de Van 

der Waals se contrarrestan. 

2. - iCuál es la utilidad de expresar la ecuación 3. 14 en la forma : 

3. - La ecuación de estado de Van der Waals puede ser expresada en la forma de 

la ecuación 3. 11. Aplicada al hidrógeno a 80°K se obtiene una curva tal como 

se muestra en la figura, 

z 

v."' z:--"'-v -b 
'" 

lCuál de las siguientes aseveraciones es correcta? ipor que? 

a) a 40 atm los dos términos \Tm /\Tm -b y a / Ri\i m son iguales. 

b) a cero atm la temperatura es cero grados kelvin . 

c) a 80 atm los dos términos V mfÍ/ m -b y a/RTV m son iguales. 

d) a 80 atm el gas se ha condensado. 

el a presión mayor de 80 atm, el término V /V -b es mayor que a/RTV. 
m m . m 
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4. - En base de la ecuación 3. 11 y la figura de la pregunta anterior explique por 

qué a P = O atm, Z = 1. 

5. - Basándose en la figura 25 (curvas experimentales)_ para una presión de SO atm 

y una temperatura de OºC iCuál de los dos gases es más facilmente licuable? 

Explique su respuesta con la ayuda de la ecuación 3. 1Q, en términos de las 

fuerzas de atraccíon entre las moléculas . 
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IV ISOTERMAS QUE DESCRIBE LA ECUACION DE 

VAN DER WAALS. 

la ecuación de Van der Waals puede dar una buena aproximación al comportamien­

to de los gases bajo ciertas condiciones. En la figura 27 se hace una comparación 

entre las isotermas obtenidas 

para el dióxido de carbono 

experimentalmente, y con el 

modelo de Van der Waals 

(curvas punteadas); se puede 

observar que la ecuación de 

Van der Waals nos predice 

adecuadamente fases homo­

géneas, es decir, la fase 

líquida y la gaseosa. pero 

no la región heterogénea 

(líquido- vapor); en vez de 

la línea recta experimental, 

predice una curva en forma 

de S (con un máximo y un 

mínimo) (ver apéndice). 

A medida que la temperatura 

se aproxima a la temperatura 

p 

crítica, la parte horizontal de las isotermas se reduce hasta llegar a un punto 

(punto crítico); de manera similar, los máximos y los mínimos descritos por 

el modelo de Van der Waals se acercan hasta llegar al punto anterior. 
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PREGUNTAS : 

1. - La figura muestra varias istoermas calculadas a partir de la ecuación de 

Van der Waals para un gas dado ( la linea punteada indica la presión de 

vapor correspondiente a cada isoterma). localice en la gráfica las condi­

c iones de presión y temperatura tal que: 

p 

a) el termi"no b sea despreciable comparado al volumen. 

b) el termino a!V2 sea despreciable comparado a la presión. 

c) que la presión sea despreciable comparada al termino a!V~ 

d) que el volumen sea despreciable comparado al termino b . 
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V LA ECUACION DE VAN DER WAALS Y EL ESTADO CRITICO 

A partir de la ecuación de Van der Waals, obtenemos: 

multiplicando porV2 
m 

PV~ - PbV~ + aVm -ab: RTV~ 

Pv~ -Pb v~ - RTV~ + aVrn -ab =0 

dividiendo por P y factorizando : 

+ o.Vm 
p 

(3.15) 

Esta ecuación tiene tres raíces reales por debajo de la temperatura critica o una 

real y dos complejas por encima de esta; en efecto, en la figura 27, la isoterma de 

T 1 presenta tres soluciones reales para Vm , que son las intersecciones con la 

linea horizontal correspondiente a P1. Las tres raíces están en los limites y den­

tro de la región de dos fases. En el punto critico las tres raíces son iguales a 

Ve y la pendiente de la isoterma critica es cero; además dicho punto es un punto 

de inflexión. La condición matemática para pendiente igual a cero es: 

( ver apéndice. ) 
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y para un punto de inflexión: 

(~) -av~ r - o 

En el punto critico tendremos, 

( ~~ ) : ( -a
2

~ ) :. o 
rYI T avm T 

Partiendo de la ecuación de Van der Waals : 

por lo que, 

(~) -
\ av,,, ..,.. 

( 0l~) 
\a Vtn T 

6a 
---=-¡¡-

Vrn 

( ....,. apiridic• ) 

Cuando T = T y V =V cada una de las expresiones anteriores son iguales a 
c m c 

cero. Resolviendo estas dos ecuaciones simultáneamente para V y T , de la . c c 
siguiente manera: 

2BTc 
(~-b)3 

"i"~-0 - a -Ve 
{ 3.16) 

( 3.17) 



de (3. 16) 

de (3.17) 

2a 
~:s 
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1 ~ 2a. .fvc.-b) 1 

IC- Yc3 R 

2~TC = 6~ 
<vc.-b)3 Vclt 

Te :.. ba (iic-bP 

Igualando (3 . 18) y (3 . 19) 
lRVclt 

2a (vc.-b)
2 

_ Ga (vc.-b )3 

~ .. R 2R Ye" 

3(~-b) : 1 
2Vc 

substituyendo el valor de ve de (3. 20) en (3. 18). 

1 - '20 (3b- b ) 2 

e - (3b)3 ~ 

i: - ea e - -"-27-'R~br---

( 3.1!») 

( 3.1'l) 

.( ~-20) 

( 3.21) 
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En el punto critico la expresión para la ecuación de Van der Waals es : 

Su b s tituyendo (3. 20) y (3. 21) en (3. 22) y haciendo operaciones obtenemos : 

D --ª--,-,.--
le - 27 61 

( 3.23) 

Las ecuaciones (3. 20). (3. 21). (3 . 23) son comunmente utilizadas para determinar 

los valores de a y b para u n gas en particular a partir de los valores medidos de 

las constantes criticas . 

No obstante , se tienen tres ecuaciones para las dos incógnitas a y b por lo que 

estas están sobredete r minadas; es decir de la ecuación (3 . 20) : 

Mientras que resolviendo simultáneamente (3. 21) y (3 . 23) se obtiene: 

b: R Te 
ca Pc 

Sustituyendo (3. 24) en (3 . 23) tenemos: 

a: 

( 3.2li) 

(.3.25) 
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Al substituir valo r es exper imentales d e Pe ' Ve y Te en las ecuaciones pa r a b , 

no se obt iene un mismo valor para este. Esto se debe a que el modelo de Van der 

Waa ls no de scribe con exacti tud el punto critico . Debido a que el v olumen c ri ­

t ico es el más difici l de medir experimentalmente con·exactitud , en genera l se 

uti lizan los valores de la presión y temperatura críticas para el cálculo de las 

constantes a y b . 

Otra form a de comprobar que la ecuación de Van der Waals no se cumpl e con 

exactitud e n el punto critico, consiste en obtener el factor de compresibilidad 

experimental en este punto y compararlo con el que predice Van der Waals . 

En la tabla IX se encuentran los valores experimentales obtenidos para 

Zc =Pe Ve / RTc . 

Para calcular Zc de Van der Waals, tendremos que substituir (3. 20). (3. 21) y 

(3 . 23 ). en la ecuac ión antes mencionada, o sea : 

por lo tanto, 

:5 - o. 375 
8 

( 3.2b) 

( 3.27) 

Como se puede obse r var Van der Waals predice siempre un va lor d e Zc = O. 375 

para cualquie r substancia en el punto critico. 



Substancia 

Helio 

Hidrógeno 

Oxigeno 

Dióxido de Carbono 

Agua 

p 
e 

(atm) 

2.26 

12. 8 

49. 7 

73.0 

218. 4 

150 

TABLA IX 

T e 

(ºKJ 

5.26 

33.26 

154. 36 

304.26 

647.31 

V e 

(1/gmol) 

0.05772 0.30224 

0.06452 0.30259 

0.07442 o. 29201 

0. 09565 0.27969 

o. 05573 o. 22915 
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PREGUNTAS Y PROBLEMAS : 

1. - Comprobar con datos experimentales en el punto critico (tabla 1, apéndice) 

si para la ecuación de estado de Van der Waals , la primera y segunda deri­

vadas son iguales a cero. Interprete los resultados. 

2. - Un gas puede ser descrito por la ecuación de Van der Waals con P c = SO atm, 

T c = 200°C y presentará un factor de compresibilidad mayor que la unidad 

si : 

a) P 50 atm , 2SOº C 

b) p 1 atm 100°C 

cl P 500 atm, SOOº C 

d) ninguna de estas 

e l modelo ideal describiría el comportamiento del gas a : 

a) bajas temperaturas 

b) bajas densidades 

c) bajo factor de compresibil idad 

d) ninguna de estas. 

Calcular la constante b d e Van d e r Waals para este gas . 
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1. - Calcu lar la presión ejercida por 20 g de nitrógeno en un recipiente cerrado 

d e un litro a 25°C, usando : 

a ) el mod e lo ideal del estado gaseoso. 

b ) la ecuación de Van der Waals . 

Repe t ir los cálculos para un volumen de 100 mi. 

* 2 . - La temperatura critica del monóxido de carbono es - 141°C, la presión 

crítica es 35. 9 atm . Calcular las constantes a (dina cm4 - gmol - 2) y 

b (crr 3 gmol-l). Si un gramo mol de monóxido de carbono a 27 . 5º C ocupa 

13 7. 69 mi. iCuál será la presión en dina/cm2 suponiendo que la ecuación 

de Van der Waals describe el comportamiento del gas a dichas condiciones' 

"* 3. - _Utilizando la ecuación de Van der Waals, encontrar la temperatura a la 

cual 3 gmol de dióxido d e azufre ocuparán un volumen de 3 litros a 15 atm 

de presión. 

4. - Un gas a cero grados centígrados y 1 atm de presión tiene un factor de 

corrpr <? sibilidad de 1. 00054 . Calcular el valor de la constante b para este · 

gas . 

* 5. - La presión d e vapor ~el agua 1 iquida a 25ºC es 23. 8 mm Hg y a 1 OO º C es de 

76 0 mm Hg. Util izando la ecuación de Van der Waals demuestre que el vapor 

d e agua sa tu rado puede ser descrito con mayor aproximación por el modelo 

ideal a 25º C que a lOOº C. 

6. - [A qué temperatura el ácido bromhidrico gaseoso a 20 ·atm de pres ión tier:ie 

una densidad de O. 035 g / ml. Considere la aplicabilidad d e la ecuación de 

Van der Waals. 

7. - al Calcular las constantes de Van der Waals para el etano d e la tabla 1 del 

apéndice. 
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b) Con las constantes as! calculardas encontrar la pres ion ejercida por 1 O g 

de etano confinados en un recipiente de un litro a la temperatura de 13°C 

* 8. - A lOOº C se encontré> experimentalmente que un gramo mol de di oxido de car­

bono ocupa O. 536 litros a 50 atm. Calcular la presión del dióxido de carbono 

utilizando: 

a) el modelo ideal 

b) la encuacion de Van der Waals. 

Calcular el porcenta¡e de desviación de cada resultado con respecto al valor 

experimental. 

9. - Calcúlese de acuerdo a la ecuación de Van der Waals, la presión que debe 

apl ic.arse al nitrógeno para reducir el volumen total a un volumen igual a 

cuatro veces su covolumen: 

a) a t = 25ºC b) a t =1 OOOºC 

10. - Dibu¡ar las isotermas para el dióxido de carbono a 320°K, utilizando los da­

tos de la tabla, sobre la base de datos experimentales, ecuación de Van der 

Waals y modelo ideal. Calcular los valores de las magnitudes que. sean nece­

sarios para trazar las curvas completas: 

P (atm) 

10 

110 

100 

V (litros/gmol) 

Experimental 

26. 200 

2. 520 

0.5110 

0.098 

Van der Waals 

25.20 

2. 53 

o. 55 

o. 10 

Ideal 

26.30 

2. 63 

0.66 

0.26 
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VI COMENTARIOS 

Las constant es a y b d e Van der Waals son función de la presión y de la tempera­

tura (ad emás de la naturaleza y la cantidad de gas considerado) . 

Se han desarrollado ecuaciones empíricas para determinar el valor de estas 

constantes 1, siendo estas ecuaciones particulares para cada gas. 

PARTE D 

TEOREMA DE LOS ESTADOS CORRESPONDIENTES 

En 1863, Van der Waals definió por primer.a vez el termino condición reducida y 

presentó el TEOREMA DE LOS ESTADOS CORRESPONDIENTES, según el cual: 

TODOS LOS GASES PUROS POSEEN EL MISMO FACTOR DE COMPRESIBILIDAD 

SI SE ENCUENTRAN BAJO IDENTICAS CONDICIONES REDUCIDAS DE PRESION 

Y TEMPERATURA. 

De la ecuación (3 . 20) tenemos que : 

De la ecuación (3 . 23): 

a = 27 P b
2 

c 

Ve _ b 
"3 -

Subsituyendo el valor de b en la ecuación anterior: 

Igualando (3. 26) y (3. 27) y despejando R, tenemos : 

R.= s Pc \/, 
3Tc 

(3.2S) 
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Substituyendo (3 . 20). (3 . 28) y (3 . 29) en la encuación de Van der Waals (3. 8) : 

~Pe Ve T 

P= 

haciendo operaciones: 

-2 
3 Pc: Ve 

Se define la presión reducida como el cociente entre la presión a la cual se 

encu.entra una substancia y su pres ión critica; o sea: 

y de igual manera tendremos: 

De tal manera que : 

T - T •r--­
Tc y 

I"'\ - 'a Tr 
rr- -

3Vy.-1 

_3_ 
- 2. Vr 

t3."50) 
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Este concepto fu e ex tendido a liquides por Young en 1899. 

En base a este teor ema s e han desarrollado gráficas generalizadas para los facto­

res de compres ibi 1 id ad de gases y otras propiedades derivadas tales como fuga­

cidad, así como diagramas para las desviaciones de la entalpía, entropía, y ca­

pacidad calorífica con respecto al modelo ideal. Watson extendió estas gráficas 

generalizadas al estado liqu ido . 

El comportamien to general del fac tor de compresibilidad como función de la presión 

reducida se muestra en la figura 28 en la que se encuentran curvas para nitrógeno, 

d ióxido de carbono y agua a 

d iferentes temperaturas 

reducidas . En la literatura 

se encuentran tablas y 

gráficas del facto r de 

compres ib ilidad (ver el 

ap é nd ice) como una 

fun ción d e tem pe ra tura 

y pres ión reducidas . 

Es ta s g rá ficas r epres en­

ta n EL COM PORTA­

MIE NTO PROM EDI O 

DE VARIAS SUBSTAN­

CIAS; Hougen y 

Watson estimaron que 

hay un error máx imo 

del 15% en el factor de 

compresibil idad ; el 

error promedio es 

considerablemente 

menor , siendo 0% a 

bajas pres iones , 2. 5% en 

la región critica y 2% a 

altas pres iones . 

o.a 

0.6 

º' 

o.z . 
'•-----------.c-H:O 

°o~~~~~0.~•~--'~--::0~.1:-----'~--,LZ":-~-'-~-'-1.5~~"-~2.11~ .. , 
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La utilidad de estas gráficas estriba en el hecho de que podemos encontrar el valor 

del factor de compresibilidad del gas que se trate, con una aproximación razona­

ble, sin tener que recurrir a gráficas particulares como las que se han presenta­

do en la página 111. Mediante los siguientes ejemplos se ilustrará la aplicación 

de este principio para lo cual nos basaremos en la tabla 11 del apéndice. 

PRIMER CASO : volumen desconocido, por lo que V = __ Z_n_RT __ _ 
p 

Paso 1: obtener el valor de Z, para lo cual. 

1. 1) leer en tablas los valores de presión y temperatura criticas para 

el gas en cuestión. 

l. 2) calcular la presión y la temperatura reducidas, o sea, 

p :--!--., 
r ,.. . 

c 
y T =-,.,T __ _ 

r 
c 

1. 3) de la tabla 11 del apéndice, para los valores de presión y tempera­

tura reducidas obtenidos en el paso anterior, localizar el valor de z. 

~encontrar el valor del volumen mediante la expresión 

Ejemplo 4. -

y =--Z_n_R_T __ 
p 

Se tienen SO Kg. de nitrógeno a 137. 41 º K y a una presión de 67 atm; calcular 

el volumen que ocupa dicha masa gaseosa aplicando la ecuación PV=ZnRT. 



Da tos : 

P :: (,7 atm 
m : so 1<9 
T = 137,'11 ºK 

M0 = n .. 0131-1 ~ 13rnol 

Resot uci on: 
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m == 50K~ (1º:~9) == 5'oooog 

Incógnitas : 

V 
z 
n 

t-i-fil _ soooog = 11s~.\360'1 grnol 
- Mo - 2t>M3LJ .~Vgmol 

Paso 1: Obtención de Z 

1.1) Pe.::. 33.5atrn y Te::. -1'17.1+273'.15 = 12b.o6ºK 

t1) P~-J:. _ 67 atm _ 2 
- Pc - 33.5 atm -

Tr _ _r__ 137. 4~ 0 k. _1.0'1 
- Te - '12fi.Q{, 6 ~ 

B) para Ff= 2 y ly. = tOq 
1 

de la tabla 11 del -apéndice. obtenemos,, 

Z::. 0.356 

Paso 2: 

V- ZY-,RT 
- p 

V - (0.3'i36) (1784.~60'\ gmol)(o.os2os7 latm/9mo1 •1< H·r~>741"K) 
67atm 

Y=115.ci~l 
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SEGUNDO CASO : presión desconocida . 

Paso 1: obtener el valor de z. para lo cual, 

1. 1) leer en tablas el valor de la temperatura y la presión criticas para 

el gas en cuestión . 

1. 2) calcular la temperatura reducida, es decir , 

T 
Tr=--.T~-

c 

1. 3) ya que: 

Z=~ 
n RT 

y como p 
r 

por consiguiente : 

p 

p 
c 

z = p 
r 

P = P P r c 

p V 
c 

nRT 

1. 4) suponer un valor de presión reducida y substituyendo en la ecuación 

anterior, se obti ene un valor de Z. 

1. 5) con el valor estimado de P r y el valor de T r calculado en 1. 2, locali­

zar el valor de Z correspondie nte en la tabla 11 del apend ice. 

1. 6) si el factor de compresibilidad de la tabla es diferente al factor de 

compresibilidad calculado en 1. 3, regresar a 1. 4, hasta que sean 

iguales (::_ O. 05 de diferencia) . 
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Paso 2: con el valor de P r correcto, obtener la presión buscada mediante 

la ecuación: 

Ejemplo S. -

p = p p 
r e 

Se tienen S Kg. de dióxido de carbono en un recipiente cuya capacidad es 

de 6. 87 1 a una temperatura de 359. 03°K. Encontrar la presión ejercida por 

el gas en el recipiente. 

Datos: 

T=35q.3•K 

V= b. \7 l. 

m::.5 ~ = 50009 

M0 = 'i!4.ooqq s ~ /g 11101 

Resolución : 

Paso 1: Obtener el valor de z. es decir : 

1. 1) 

1. 2) 

1. 3) 

P = 73 abn. e 

T = 304. 26ºK 
e 

T =--T __ 
r T 

z = p 
r 

c 
pe V 

nRT 

359. 03°K 
304. 266 k = 1. 18 

Incógnitas : 

p 
z 
n 

113. 610679mo1 



Z=P 
r 

1. 4) 

1.61 

(73 atm) (6. 87 IJ 

113. 61067 gmol (O . 08205 1 atm (359. 03ºKl 
gmol 6 K l 

Si P r estimada es igual a 1 . · • Zcalculada =O. 14983 

1. 51 Con T r = 1. 18 y P r = 1, ~abfas =O. 72 

1. 6) zcalculada ,; ztablas. por lo tanto repetimos de 1. 4 y 1. 6 hasta 

que estas sean iguales . En la siguiente tabla se presentan los 

valores estimados: 

p z z r calculada tablas 

o. 14983 o. 7800 

2 0. 29967 0.5420 

3 o. 44950 0.5705 

5 o. 74916 0.69250 

4 o. 59933 0. 59900 ~ 

Paso 2. - P 7 P r P c = 4 (73 atm) = 292 atmósferas . 

Nota: Para los valores de P r = 3 y P r = 5 no se encuentran valores de Z en 

la tabla, por lo que los valores reportados en este ejemplo son una media 

aritmética de valores reportados en la tabla: 

F}:. 5 

Z- 0.5!¡52.+ 0.5'19 =. 0.5705 
- 2. 

z - o.sqq + o.1s(. o.6~25 
2. 



162 

TERCER CASO : temperatura desconocida . 

Paso 1: obtener el valor del factor de compresibilidad para lo cual: 

1. 1) leer en tablas el valor de la temperatura y presión criticas para 

el gas en cuestión . 

1. 2) 

1. 3) 

calcular la presión reducida : 

ya que Z = PV 
nRT 

p = 
r 

p 
p 

c 

T 
y como T r = _,...- , por lo tanto T = T r T c' por consigui ente: 

Z=-1-
T 

r 

c 

PV 

nRT 
c 

1. 4) estimar un valor de temperatura reducida y substituirlo en la 

ecuación anterior obteniéndose así un valor de Z. 

1. 5) con el valor estimado de T r y el valor de P,. calculado en 1. 2, 

localizar en la tabla 11 del apéndice el valor de Z. 

1. 6) si el valor del factor de compresibilidad de tablas es diferente 

del valor del factor de compresibilidad calculado en 1. 3, regre­

sar a 1. 4 hasta que sean iguales ( :!:. O. 05 de diferencia). 

Paso 2: con el valor de T r correcto obtener la temperatura buscada 

mediante la ecuación : 

T =T T r c 
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Ejemplo 6. -

1. 5 Kg. de amoniaco se encuentran confinados en un recipiente ocupando 

un volumen de 11. 26 1, bajo una presión de 200. 7 atln. Encontrar su 

temperatura. 

Datos 

P = 200. 7 atrn 
V= Li. 2G L 

m= 1.5 ks= 1500~ 

"10 =- f 7. 030 61 <j / grnol 

Resolución: 

Incógnitas 

T 
z 
n 

n-.lil..- i500~ = SS.07'7 groo/ 
- '10 - H.03061 g/g tnol 

Paso 1: obtener el valor de z. 

1. 1) 

1. 2) 

1. 3) 

P = 111. 5 atm c 

T = 132.11 + 273. 15 = 1105. 56ºK e 

p = _P __ = 200. 7 atm = l.S 
r P 11 l. 5 atm e 

Z=~ 
nRT 

T = T y como r -¡-
e 

PV 1 (200. 7 atm) (11. 26 1) 1 
Z=-T-

r 
nRT c ~ (88. 07670 gmol) (O. 082051Latm ) (405. 56 

gñiOP5"R ºKJ 

1. 4) T r estimada = 1, por lo tanto Z calculada =O. 2917 

1. 5) Con P r = 1. 8 y T r = 1, ztablas = o. 279 
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1. 6) z ailculeda 'I zta~IH, per lo tanto repetimos de 1. lt a 1. 6 hasta 

que estas sean Iguales. En la siguiente tabla se presentan los 

valores estimados: 

1. 00 

l. 01 

T = T T r e 

T = 1.01 (405. 56ºK) 

T = 409. 62ºK 

0. 2917 

0.28882 

0.279 

0.287~ 
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PREGUNTAS Y PROBLEMAS : 

1. - Explique detalladamente como obtendría la figura 28. 

2. - Construir una gráfica de Z en función de P r para el nitrógeno. Básese en 

la tabla VI. 

3. - En la siguiente figura rz en función e• P rl se muestra una curva para 

T r = O. 8. La curva apar~ce cortada en el punto X en donde se supone que 

la condensación de 1 iquido se presenta. Esquematice la continuación de 

dicha curva hasta P r = 1. 5, es decir, muestre de una manera cualitativa como 

el factor de compresibilidad deberia variar a medida que ocurre y termina 

la condensación. 
z 

1. - El anhídrido sulfuroso se comprime desde una presión de 2. 72 atm y una 

temperatura de 65. SSSºC hasta una presión de 7. 7 atm y una temperatura de 

71. 111 ºC . A partir de los datos de la tabla 11 del apéndice, calcule la relación 

entre los volumenes inicial y final. 

* 2. - En un compresor de etapas múltiples, el dióxido de carbono se comprime 

desde un volumen de 56. 633 litros a una presión de 6. 805 atm y una tempera­

tura de 22ºC, hasta un volumen de 11. 327 1 itros y una temperatura de 30°C 

iCuál sería la presión necesaria de acuerdo con la tabla 11 del apénd ice? 

iQué presión predice el modelo ideal del estado gaseoso? ¿según su crite­

rio, que ecuación de estado es la más indicada para trabajar e estas condicio­

nes? 
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1':· 3. - A mil atmósferas y 300ºC el factor de compresibilidad del n itr ógeno es l. 581. 

iA que temperatura y presión tendrán el mismo facto r d e compresibilidad 

el etano y el cloro7 ¿ para poder obtener dicha s presiones y temp eraturas 

qué consideraciones tuvo que hacer y por qu e? 

4. - a) Comparar las presiones reducidas del nitrógeno y amoniaco cuando 

cada uno ejerce una presión de 100 atm. 

b) Comparar las temperaturas reducidas del etileno e hidr óg eno a 27 °C . 

*S. - Utilizando la forma reducida de la ecuación de Van der Waals cua lc u la r 

valores de P r para trazar gráficas de cuatro isotermas pa ra un ga s q ue 

puede ser descrito por dicha ecuación a temperaturas d e : O. 7 T c' O. 9 T c' 

1. O T c y 1. 2 T c sobre un intervalo de volumenes espec íficos r educidos de 

O. 5 a 1. 5 y una presión reducida entre O y 1. 5. 

6. - Calcular el volumen ocupado por un kilogramo d e bióxido de ca r bono a 

lOOº C y 50 atm de presión, empleando : 

a) el modelo ideal del estado gaseoso. 

b) e l teorema de los estados corres pondientes. 

7. - Calcular el número de gramos d e hidrógeno contenidos en un recipiente de 

500 mi. de capacidad cuando d icho gas es in troducido a 200º C y 100 atm 

utilizando: 

a) el modelo ideal del estado gaseoso. 

b) la ecuación de Van der Waal s. 

c) el teo'rema de los estados correspondientes. 

* 8. - Empleando el teo rema de los estados correspondientes cal c u la r la temperatura 

de 1000 g den-octano que ocupan un volumen de 3. 6 litros a u na presión de 

50 atmósferas. 
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PARTE E 

ECL ACIOr-. í)E FSTADO DE DIETER CI Y DE BERTHELOT 

Dos de os pr;'T1.-r!.'S ·,...,,.ntos para tratar de mejorar la ecuación de Van der Waals 

ruero:-- de'iarrollados por D1eterici y por Berthelot, que respectivamente llegaron a 

las siguiertes ecuac º"es 

Ecuación de estado de D1eteric1 

a 
P: p, T 

v-b 
- fl.Tb 

e 

LJ RL T. 2 a-.., - e 
- Pc e 2 

b: R Te. 
Pc e 2 

Ecuación de estado de Berthelot 

p _ RT a 
V-b - TV 2 

(3.32.) 

n'2 Te' a- ?.7 I"\ 
-(,11-~-

Pc 
b- R Te. 

- <a Pc 

en la práctica las siguientes ecuacio­

nes empíricas dan un mejor resultado: 

b-L .B1L 
-12s R! 

De igual manera que la ecuación de Van der Waals, estas ecuaciones presentan 

dos constantes; estas tienen el mismo significado que las propuestas por Van der 

Waals y pueden por co'1siguiente ser expresadas en función de constantes criticas. 

No se puede hacer ninguna afirmación cuya validez sea general acerca de la 

exactitud con la cua las ecuaciones de Van der Waals, Dieterici y Berthelot repre­

sentan el comoartam1ento de un gas. Cada ecuación se puede considerar la mejor 

dependiendc tanto del gas en cuestión como de las condiciones a las que se encuen­

tre este. El"' las figuras 29 y 30 se encuentran representados los valores que 

predicen estas tres ecuaciones, notándose las diferencias con respecto a los va­

lores experimentales i:-o¡tos gases en particular fueron escogidos debido a que 

uno de ellos (nitrógenoi se encuentra muy por encima de su temperatura critica 

(-147.1ºCJ y el otro letileno) se encuentra muy cercano de esta (9. 7ºCl. ambos 

a condiciones que se especifican en las figuras. 
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Las ecuaciones de Dieterici y de Berthelot pueden ser expresadas en función 

d.e condiciones reducidas, es decir : 

Para la ecuación de Dieterici: 

Z: 2 Pr Vr 
Tre2 

Para la ecuación de Berthelot: 

( "3.3't) 

(3."55) (3.~) 

Estud ios poster iores realizados por Berthelot lo llevaron a proponer una modifi ­

cación de su ecuación, la cual .se expresa como : 

P: -RT 
( 3.37) 

( 1- 6 ~~) 



169 

esta en forma reducida : 

( 3.38) 

con un factor de compresibilidad expresado en condiciones reducidas como: 

z Pr V,.. 
R: Tr 

donde 
R'": RTc 

Pc ve 
o sea 

q _i_ [ 1- ' l ( 3.~q) z = 1 + 12S Tr Tr1 

Es dificil encontrar información cuantitativa, particularmente en libros de texto, 

que muestre que tan acertadamente una ecuación de estado describe las relaciones 

P V T de un gas dado. Generalmente la única información al respecto proviene de 

unos cuantos cálculos comparativos por lo que es factible llegar a falsas conclusio­

nes. Por ejemplo, el volumen molar del dióxido de carbono gaseoso a 70 atm y 

31. 1 grados centígrados calculado a partir de la ecuación de Van der Waals se 

encuentra muy cercano al valor experimental; no obstante el volumen calculado a 

75 atm de presión y ~ a la misma temperatura es erróneo en más de un 40%. Puesto 

que este cambio ocurre pasando por el punto critico (P c = 73 atm y T¿ = 31. lºCl 

es de esperarse un comportamiento desconcertante en esta región. Sin embargo 

se pueden tener desviaciones muy grandes bajo circunstancias que son más difíci­

les de predecir . Por ejemplo, para el metano gaseoso a cero grados centlgrados 

(considerablemente por encima de su temperatura critica, -82 . 5ºCl la ecuación 

de Van der Waals, pr ed ice un valor molar 7. 5% mayor que el real y 17% menor a 

400 atmósferas . Bajo las mismas condiciones la ecuación de Dieterici predice 

valores muy bajos a presiones moderadas (38 % menos a 150 atm), pero concuerda 

satisfactoriamente con los datos experimentales a altas presiones (5% menos a 

600 atm) . 
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El hecho de que existe poca informaci ón en la l ite ratu ra ac er ca del compor tam iento 

de una ecuación de estado se justifica debido a que el grado d e ex actitud de una 

ecuación al describir las relaciones P V T depend e no sólo de la temperatura y de 

la presi ón sino también de las propiedades físicas y qu imicas de l gas, por lo que 

a pr imera vista se podr ía suponer la necesidad de u na gran cantidad de in fo r mación 

para eval uar una ecuación de estado. Afortunadamente , ta l como lo establece el 

teo r ema de los estados correspondientes, todos los gases (con bastante buena 

aproximación) muestran relaciones P V T similares cuando s e com paran en las mis­

ma s condiciones reducidas . Esta generalización simplifí.ca con s iderablemente 

el manejo de datos para la com paración de una ecuación de estado . 

La medida en la que el teorema de los estados cor-respondientes es válido s e puede 

apreciar en la gráfica de la figura 31, publicada originalmente por Goug-J en Su 1, 

que muestra el factor d e compresibilidad en función de la presi ón reducida para 

diferentes valores de temperatura reducida . A partir de esta gráfica , es ev id ente 

'como buena aproximación que todos los gases siguen la misma isoter ma r educida. 

Este comportami ento provee un buen método para comparar las predicciones de una 

ecuación de estado con datos ex p erimentales. 

En las fi guras 32, 33, 34 y 35 se muestra una comparación entre los v alo r es del 

factor de compresibilidad a partir de datos experimentales (isote rmas de la fig ura 31) 

y aqu el los obtenidos a partir de las ecuaciones de estado de Van der Waals , 

Dieterici, Berthelot y modificada de Berthelot en forma r educida. En dichas figuras 

se consideran presiones reducidas que varían desde O hasta 5; puesto qu e la 

presión critica de la mayoría d e las substancias se encuentra entre 50 y 100 atm. , 

las presiones consideradas cubren de O a 250-500 atm, dentro del cual , g enera l­

mente se trabaja con los gases . 

1. - Goug -Jen Su, lnd . Eng . Chem . 38, 803 (1946) 



Figura 31 Gráfica publicada por Goug - J en Su donde se muestra para varios 

gases, el factor de compresibilidad en funci ón de la presión reducida para 

diferentes valores de temperatura reducida . 
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En las siguientes figur115 se muestra una comparación entre los valores de Z 

experimentales (lineas punteadas) con los valores de Z calculados a partir de 

la ecuación de estado considerada . (lineas continuas) . 

Figura 32: comparación con 

respecto a la ecuación de 

Van der Waals. 

Figura 34: comparación con 

respecto a la ecuación de 

Berthelot. 

N 

Figura 33 : comparación con 

respecto a la ecuación de 

B erthelot modificada. 

Figura 35: comparación con 

respecto ¡¡i la ecuación de 

Dieterlci . 
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La venta¡a de estas gráficas es la facilidad con la que pueden apreciarse los 

intervalos de aplicabilidad de estas ecuaciones. Podemos hacer las siguientes 

observaciones: 

1) Las limitaciones de las cuatro ecuaciones son evidentes. Es interesante 

notar que a temperaturas reducidas iguales a 2, por ejemplo, la ecuación 

de Van der Waals no predice valores de Z más acertados que las del modelo 

ideal . en efecto la primera se desvía hacia abajo con respecto a los valores 

experi mentales en la misma medida que la segunda por encima de ellos. 

2) En ciertas regiones de la gráfica, la aproximación-es muy buena, por 

e¡emplo : 

a: laecuaci óndeVanderWaalsaPrL lyTr entrel-1.2 

b: la ecuación de Dieterici y Berthelot para P r L 1 y T r igual a 1. 

c: la ecuación modificada de Berthelot para P r hasta 3 y T r igual a 2. 

3) Siendo la ecuación modificada de Berthelot lineal en la presión se empieza 

a desviar considerablemente de los datos experimentales a presiones redu­

cidas mayores de 3. 

4) En general , la ecuación de Van der Waals es la que predice valores del 

factor de compresibilidad más apegados a la realidad. 

Ejemplo 7. -

Experimentalmente se halló que una mol de nitrógeno ocupando un volumen 

de O. 27987 1a198.1 Sº K e¡erce una presión de 51. 52 atm. Se desea hacer un 

análisis comparativo entre las ecuaciones de estado estudiadas (modelo 

ideal, Van der Waals, Dieterici, Berthelot y Berthelot modificada). basándo­

se en el cálculo de la presión; comentar los resultados obtenidos. La tempe­

ratura crítica y la presión crítica del nitrógeno son respectivamente 126. lºK 

y 33. 5 atm. 
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Datos: Incógnita : 

n = 1cynol 
V: o.279s1 L 
T= 1q~.i5 °K 

P= 51.'52 atm 

Resolución : 

1. - Modelo Ideal 

p 

PY=RT 

p- fil (0.0&2057 latm/gmolºk) (1<\s.1S°K) 
- V - 0.27~~7 ~/~mol 

P= ss.oa. atm 

2. - Ecuación de Van der Waals 

P- _8.I__.a._ 
- v b V2 

pJ o.os2057 L atm/gmol ºIC )( 19~.15ºK) 
- O, 27qi 7 L/gmol - 0.03C\1 t,/9tnol 

p = lf:I. 7S atm 

1.3G L1atm/glf'lol t 
(o. 27<H3T l/gtnol )

10 

a. 
3. - Ecuación de Dieterici P- R T - P,Tv 

---e 
a: R l. ce {
~ 

v-b b----8.2L 
- Pce2 

ó..: "f lo.0~2057 Latm/9l'rlol°K)(m .. 1°k) ~ 1.73 L2 atm/~mol1. 
33.5 at~ ( e2) 

b- (0.092057 Latrn/gmol•K) (126.1ºK) :. o .o~s u3mol 
3 :;".s atm (e.'·) 
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4. - Ecuación de Berthelot 

P- RT - d.. 
Y-b iV 2 

a.:11. P.1 Tel. _ 170 l1 atm ºk 
6~ Pe - gmo11 

b- R Te _o. 03S6 _1__ 
- 'DPc - ~ 

P- ( o.onosz ~atm /grnol °K)( 1%.,SºK) 
- o.2.7'1~7 L/~mol - o.o3S6 L/grnol 

p = 5b.b1l a.ttn 

S. - Ecuación modificada de Berthelot 

-RT p = --:------,-:------
q~ Tc r ' - 61~",_) -v 
129Pc \ ' 

170.026 l1atm ºK/~mol 1 
H9.15ºK (0.2'MS7 Lf~ll'\01) 1 
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PREGUNTAS Y PROBLEMAS : 

1. - Para el ejemplo siete (página 113') iQue criterio hubiera seguido para, sin 

necesidad de hacer cálculos comparativos, haber escogido la ecuación de 

estado que mejor describiera el comportamiento del nitrógeno a dichas con­

diciones' 

2. - Se tiene un gmol de etileno a una presión de 800 atm y una temperatura de 

40°C, con un factor de compresibilidad de 1. 75 y un gmol de nitrógeno a 

P=400 atm, t=SOºC y Z=l. 25. .:Que encuación de. estado podría describir el 

comportamiento de cada gas con mayor aproximación a dichas condiciones? 

3. - Deducir los valores de las constantes a y b en función de P c y T c para la 

ecuación de estado de Dieterici (siga un p,rocedimiento similar al presentado 

para la ecuación de Van der Waals) 

4. - Obtenga el valor del factor de compresibilidad critico predicho por la ecua­

ción de estado de Dieterici. 

5. - Deducir los valores de las constantes a y b de la ecuación de Berthelot en 

función de Pe y Te . 

6. - Obtenga el valor del factor de compresibilidad en el estado critico predicho 

por la ecuación de estado de Berthelot. 

7. - Deducir la ecuación de estado de Berthelot en condiciones reducidas . 

8. - Deducir la ecuación de estado de Dieterici en condiciones reducidas . 

* 1. - Por el modelo ideal del estado gaseoso y por la ecuación de estado de Dieterici, 

predecir el volumen de 10 g de hidrógeno a 27ºC y 3. 32 atm. Hacer lo 

mismo para 10 g de anhídrido sulfuroso a las mismas condiciones. 
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* 2. - O. 18 gramos de vapor ocupan un volumen de 53 . 1 mililitros a 27 º C y 760 mm 

Hg . Su presión y temperatura criticas son r es pectivamente 47 . 7 atm y 

288 . 5º C. Utilizando la ecuación de Berthelot calcular el peso molecular del 

vapor y comparar el resultado por el obtenido por el modelo ideal . A partir 

de los resultados obtenidos, icuál de las dos ecuaciones tiene más error 

y por qué? 

* 3. - Las densidades (g/I) del co
2 

y S02 a Oº C y 1 atm son respectivamente 1. 9769 

y 2. 9269. Calcular los volumenes molares de d ichos gases y compararlos 

con los valores que predice la ecuación de Berthelot. 

4. - iQué presión predice la ecuación de Oieterici para 56. 1 g de etileno confi­

nados en 1400 cm 3 a -20ºC? 

5. - Con la presión y temperatura criticas (tabla 1 del apéndice) para el S0 3 pre­

decir por la ecuación de Oietericí la presión a 200º C cuando la densidad del 

so3 es de O. 2 g / cm 3 

* 6. - La temperatura critica del etano es 32. 3º C, la P c = 48 . 2 atm. Calcular el 

volum en crítico por : 

a) el modelo ideal del estado gaseoso. 

b) la ecuación de Van der Waals. 

c) la ecuación mod ificad a de Berthelot. 

d) comparar los resultados con el valor ex pe r imental (es O. 139 \ / gmol). 
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11 ECUACION DE ESTADO DE BEATT IE- BRIDGEMAN 

Una d e las ecuaciones de es tado más ampliamente usadas es la qu e propusieron 

J . A. Beattie y O. C. Bridgema n, 

1 - -ª­
V J 

( 3.'tO) 

donde a, A
0

, b, B 
0 

y c son constantes arbitrar ias que d ebe r án ser eva luadas 

para cada gas a partir de datos experimentales . En la tabla X se mu estran los 

va lo r es de las constantes y los inte rvalos en los qu e funcionan para una serie 

de substancias . 

TABLA X 

Constantes de la ecuación de es tado de Beatti e-Bridgeman (un idad es : atm , 1, 

g mol, ºK y R = O. 082057). 

c .. ... s. 

He 0 .02 1& O.O!í9S.i. o ou ov o o 
Ne 0 . 2 1ZS O O:!l 9íi O O:::'.OtiCi O. O 

A 1. Z907 º·º''" O Cl:?'lJI o o 
Ho O. l9H -0 .005'6 uº'""' - IJ .o.¡,339 

lio\U¡J.lc. 
Je;ric°.q\ 0 . 124.0t 0 .0~815 0.0:0'.!2 -0 .00;2: 

Br()rr\b¡iM 
O. l:?,04 O o:61S ::> 0:7.:;r; -0 . 0t?-08 f c.tif'\c.J) 

N 1 1 . 344.S o.o;u: ol O~C , 6 - U (,111-;~ 1 

:-¡,• 1.2.517 O 01 .!)~u o . o.t. ~c :; -O . O !~.,; 

o. l.t~ll (l . U:St.i~ !) 04. C. 1 .. O. IJOlZOS 
A ir l.:!01 2 O. Ot!i3 i o 048l: - o 01 :01 

có. .s .ooes O Oi \ J~ 0. IOt ';' O 07'.:J S 

CH, 2 . '.!789 o 01ss:; o.o.:.ss; - o flt B ';' 

(C1IT1) rO 31 .:r.s 0 . 1~ 4 .: Lt 0 . 4.:. a i o 11 ~54 
C 1ll 1 6 . 1520 e .o..1 ?c. ~ ') '"" o (lJ,j')7 

XH 1 2 . 3!>30 o 17031 0 . 03 41~ o t') ll:! 

CChFt 23 . 7 O . JO~ u 00 O G.:~ 

c.n. >.asoo 0 . 05SOI U 0?<0< o !> l'.Jl:i 

c.;,11 . 11 !>ZOO O. OTJ:! l D.1 0 1' " o . 0 1::·JJ 

"-e.u,. 17 . 79~0 0 , 121dl o.2"e.:o 0 , U(H Zl 

•..C1ll 11 s.. . ~::?O 0 .:000( O. f 0S l6 D. HH7!) 

h<>-C•H t Hl.9600 O. !OSO( 0 . 2.&~ 0 . 037~ 

CH.OH 33 . 309 0 .0'JZ..! G O. GOJG: 0 . 0'l")~W) 

i"tcN•lo 

< X 10· OoA t<"lf~ 
n ttitrA. 

•c. 

o 0') 40 400 \. -:l:: 
0 . 101 •OC a -'.! ! :" , .. .& 00 . - ISO 
O . O~-! :uo • -:''9• 

~ ~•lU'!'1'1(1 
IU.""- ~Ull"t 

ª"" ¡~...i 

IC' I' 100 
l~ 118 
11' ICi~ 

110 100 

: .oo 300 l - -:o 1 , 000 .; 

' 00 
:tfJO ¡, - 70 1.000 3; 

4 . '.!:1 ir\) 1 -H.'' !.1' 181 

• 'º "'º • - ':'C t.!'O'? .. 
<.SO : ~o ~ -11; 1113 111 

• 3' :oo ~ _,., :77 l '.?l 

(j.IJ co :M • 11 1 ISl 
i: 90 :!r-0 .. o :.o ••1 
33 .lJ 3~5 .. i.:;o 90 3;0 
2:" c. ~ :~o .. ( ,.. 12.S 

.a 7G. S7 3:!5 ,. - ,, 130 "º o t:.:G • JO L<: t.-i:o 
!IO 00 ::.s • ::!:U J!)J ::00 

1:0 110 o; .. . ... :.Jl ¡n:, 
.;',1) \)O l >D .. l oo ... ~5-l 

.f.C0, 00 z1j • J :.V ll.:O ::00 

:?JD.00 1:.0 .. : "' = 111 
ll . 031 
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Nota : las constantes del N2 pueden utilizarse para el CO y las del C0
2 

para el 

N2o a presiones y temperaturas moderadas no muy cercanas a las criticas. 

Esta ecuación da resultados notablemente cercanos a los experimentales, siempre 

y cuando su uso se restrinja a los intervalos dentro de los cuales sus constantes 

se hayan determinado. Los autores compararon su ecuación con datos experi­

mentales para diez gases su¡etos a una presión máxima entre 100 y 200 atmósfe­

ras y densidades próximas a las densidades criticas; la desviacion promedio de 

las presiones calculadas con respecto a las observadas fue sólo de O. 18%; en 

general, la ecuación de Beattie-Bridgeman predice valores experimentales con 

un error no mayor de O. 15% para densidades molares inferiores a 5 g mol/I; 

NO DEBE EXTRAPOLARSE AL PUNTO CRITICO . 
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PROBLEMAS : 

* 1. - Utilizando la ecuación de Beattie-Bridgeman calcular la densidad en g / ml 

de nitrógeno a cero grados centígrados y cien atmósferas de presión . 

2. - Comparar las presiones predichas por las ecuaciones de Dieteric i y Beattie­

Bridgeman, para un gmol de metano a -60ºC y una densidad de O. 2 g/ml. 

iQue ecuación describe el comportamiento del gas bajo estas condiciones! 

3. - Un recipiente contiene dióxido de carbono a la temperatura de 136. 66°C . 

El volumen molar es de O. 06985 l/gmol. Calcular la presión; 

al por el mÓdelo ideal 

b) por la ecuación de Van der Waals . 

c) por la ecuación de Beattie-Bridgeman. 

* 4. - 908 gramos de aire ocupan un volumen de 8494. 9 litros con una presi ón de 

2. 72 atm . Calcular la temperatura a la que s e encuentra dic ha ma sa gaseosa 

utilizando la ecuación de Beattie-Bridgeman . 

* 5. - Calcular el volumen ocupado por 454 g de di óx ido de carbono a 37 . 7º C y 

mil atmósferas de presión . 
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111 ECUACION DE ESTADO DE OTTO REDLICH Y 

J. N. S. KWONG . 

Esta ecuación de estado es esencialmente empirica y la Justificación de su uso 

descansa en el grado de aproximación obtenido; su representación matemática 

es: 

P=-R_T_ 
V-b 

La ecuación (3. 41) puede expresarse en función del factor de compresibilidad: 

Z-~ v 
- RT - RT (

RT a. J 
v-b - T~ V(v+b)) 

z - a 
v-b RT~l2. (v+b) 

dividiendo numeradores y denomi nadores por V : 

z 1 
1 - .12._ 

y 
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si multiplicamos por RTb el numerador y el denominador del último termino obte-

nemos : 

1 z -----
1-4-

z:: 

haciendo : 

s e obtiene: 

V 

A-i= a 
R1 p .5 

B= b 
RT 

h ,_..§E_ - z 

z.: 1 
1-h 

- _t!:_ 
B 

JL_ 
aR.T v 

b 
V 

b 
H-h 

1t .g_ 
V 

( 3.ti 5) 

Los autores relacionaron las cantidad es A 2 y B con las consta-n tes crit icas de la 

s iguiente manera :. 

2 T. 1.S f:i,-0.427S e 
Pc T2.s 

(3A6) 

8 _ o.0&'-7 Te 

P1... T 
(3.47) _ 



2 -1 las cantidades A y B están en atrn . 

De las ecuaciones (3. 42) y (3. 46) se obtiene: 

a: o.427S TeM R'1 
Pc 

similarmente, de (3. 43) y (3. 47): 

la ecuación (3. 41) expresada en forma reducida es: 

Pr, _ Tr 
- ~Ve t vr)- o.ose.~ 

R Te.\ 

O.Lf 2 74'0 

a - O.ltZ.7'iS R.¡ Te~ 
Pc 

b - 0.0S(,(,ii f\ Te. 
Pe. 

Los resultados obtenidos a partir de la ecuación (3. 45), se han comparado con 

datos experimentales para varios gases en un amplio intervalo de presión. Algunos 

ejemplos se muestran en las figuras 36, 37 y 38. En la tabla XI, se dan, para los 

gases considerados, las presiones en las cuales la ecuación se desvía más de 

los datos experimentales. Considerando las limitaciones inherentes de cualquier 

ecuación de estado con dos coeficientes individuales, de la figura 36, se aprecia 

que la ecuación de Redlich-Kwong es excelente. Es interesante hacer notar que 

a altas presiones, el volumen de todos los gases se acerca a un valor limite que 

es practicamente independiente de la temperatura y cercano a O. 26Vc. 
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En la ecuación (3. 41). este vo lumen limite es rep.resentado por el coeficien te b ; 

es decir, la ecuaci ón fu e d iseñada para sat isfacer la condición : 

b = o. 26V 
c 

y as i tener una buena aproximación a presiones altas . 

Figura 37 

Favor de compresibilidad 

para n-butano . Datos experi­

mentales : O, 137 . 8°C; A 
23 7. 8°C . Curvas : ecuación 

(3. 'IS) . 

Figura 36 : 

Factor de compresib ilidad para 

el etano (237 . Bº C) . Curva 1, 

Van der Waals ; curva 2, Dieter ici ; 

curva 3, Berthelot; curva 4, ecua­

ción (3 . 45) ; A datos exp erimen­

ta les . 
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Figura 38: Factor de compresibilidad para el hidrógeno y el dióxido de carbono. 

Datos experimentales : hidrógeno, O, OºC; O , 399. 3°C. Dióxido de carbono, 

'1 , 33 dºC; D. , 237. BºC. Curvas : ecuación (3. 45). 

1' .alM 

TABLA XI 

- Desviaciones Máximas 

a. 'll>Z 
-- -- - - - a 1 

h•7NfUll 't p ~ (ui .. IJt ~ .. 
4-' •a¡ z. ' 

'C.. -.. ,,,...... • .......................... o ~ 2.7'05 3.007 S.ttll 
llíO 2970 2.267 2.SGI ....... 
3911.S 300 1.0S9 Ul!lS 1.11' ... ._ ••.. .................... ... .. o 1000 2.06' J.977 ... lt, 
sou 1000 1. 511 1.410 -6.JST 

º""'ei•o .......................... o 1000 1.730 J.G(K -'lW 
199.5 900 1.413 t.3G2 -l.l'l• 

DtlllllO Dt CA-....•..•.••..••••• 37.S oso.s 1.110 1.168 'l-'152 
237.8 OSZl.5 0.910 0.1!78 -'l.'Jlt 

MRTAICO •• ••••••••••• : • ••••• •••• ••• 37.8 GSZl.S l.~7 1.415 ·2Ut 
237.8 oso.s 1.330 i.m -3·• 

n"'40 ...• ·•······· ··•••·•·•···· ··· 37.8 01.ZI o.z:s 0. 292 -U.010 
237.8 oso.s 1.405 l.353 .J.t'IJ 

lTIUtlO .....•.....•..••.•....•.... llíO ~73 3.1153 3.MI -'\.US 

l'MPAHO· · · · · · · · · · • · • • · · • • • · · · · · · · lOl.4 40.St 0 .525 O.SSI 11.tet 
100 '5 0.245 0.<13()• ~1.011 

275 130 o.sos 0 . 787 2.5411 
l\•BINAllO···· ·········· ··· · ····· ··· 137.8 oso.s 2.060 2.187 4.14¡ 

237.8 680.5 l.SSS 1.913 t.'IU 
tsoeo..,.,., ......................... 137.S 3t.Ql 0.210 0 .269 1'1.UT 

237.8 St0.3 1.117 l.OM -1.05' 

•IMll•" 
Mt.ULAS -fi"CT.\•e 

-
MU.\>IO-lTA"" ·········· ···· 0.4000 60 llD 0. 759 O.?Sl 2.1'6 
~AMO· l$0-A .. o •••••••••• 0 .4681 137.8 17Tl.l 0.690 O.TI4 1~1· 

N!TNlf• o ...... tt tu-· 0 .4055 37.8 51.0 0.1141 0.013 -~-l't 

* Los valores de Z cambian rápidamente en la vecindad del punto critico. El valor 

experimental Z=O. 430 corresponde a una P--43 atm. 
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E1emplo 8.--

Se desea calcular la presión que predice la ecuación de estado de Redlich­

Kwong para una masa de 20 Kg. de o
2 

que se encuentra a una temperatura 

de Oº C ocupando un volumen de 36. 79375 1. Comparar su resultado con el 

valor experimental de la tabla V. 

Datos : 

m = 20~:. 20000~ 
T =o+ 273.~5: 273.15° t<. 
V:. 3'6.TC\'375~ 

Resolución: 

Incógnitas 

Te. ºK 

- o. 421S (15'1.~·KY5 (0.0120!>7' latrri/4mo1°k'.,)z. 
4q,7 alm 

a= 11.1ó5Ei l2 atm '2 / gmol 1 

b:: o.o9'7 Ts B 
Pe. 

- o.os<.1 ( '5'i.4°KH o. 092 oSJ Latr,,/~mol°K) - 0.0220'\I\\ .1... 
4<t.7 atrn - gmol 

p - 0.0!'2057 
. o.os~s1 

P- P..T 
- v-b 

L atm ( ) gñ'jii( og 275.15"~ 
_t._ o.022oqq~ t. 
3mol - gmo~ 

a. 
T>i v(v+ b) 

b.r.3.15ºK)~o.osss7l (o.o5i97 L + o.ol.l.Cffll ~) 
~ 1iñif SlllO\ 
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PROBLEMAS: 

1. - las constantes de Redl ich-Kwong a y b para el cloro son respectivamente 134 

y O. 039 iQue presión debe resistir un cilindro si el volumen es de 142 litros 

ocupados por 45. 4 gmol de cloro a 22. 2ºC? 

* 2. - Calcular el volumen (l/gmol) que predice la ecuación de Redlich-Kwong para 

el nitrógeno a cero grados centigrados y mil atmósferas de presión. Comparar 

dicho valor con el experimental y obtener el porciento de error entre ambos 

valores. 

* 3. - Calcular la densidad en g/ml del oxigeno a 700 atm y OºC que predice fa ecua­

ción de Redfich-Kwong . 

'JI' 4. - Calcular fa temperatura que predice la ecuación de Redlich-Kwong para una 

muestra de un gmol de N2 ocupando un volumen de O. 093288 1 itros a una 

presión de 486. 35 atm y compararlo con el valor experimental iCuál es el 

porcentaje de error entre ambos valores? 

** 5. - Experimentalmente se obtuvieron los siguientes datos para un gmol de éter 

etílico: P=48. 4 atm; t=300ºC ; V=741 mi. Calcular la presión según : 

a) e l modelo ideal del estado gaseoso . 

b) la ecuación de Van der Waals. 

c) fa ecuación de Dieterici. 

d) la ecuación de Berthelot . 

e) la ecuación modificada de Berthelot. 

f) la ecuación de Beattie-Bridgeman . 

g) la ecuación de Redlich- Kwong 

h) el teorema de los estados correspondientes. 

En base a los r esultados obtenidos i Que ecuación es la más conveniente 

para descr ibir el comportamiento del éter etíl ico a las cond iciones dadas? 
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PARTE F: 

ECUACIONES DE ESTADO PARA MEZCLAS. 

,., 
Las diversas ecuaciones de estado desarrolladas para gases individuales pueden 

extend ,,, r se a mezclas gaseosas por combinaciones de las constantes d·i l~s· 
c o ~ ·. µonentes p!Jros separados. A continuación se tratarán algunas de estas ecua-

ciones. 

1 ECUACION DE ESTADO DE VAN DER WAALS. 1' 

l.. 

Aplicando la ecuación de Van der Waals para una mezcla gaseosa den componen-

tes, 

en donde, 

p :----'R_T.;...._._ 
v - bm 

bm: t '( bA. 
.i.:1 

... 

~ '· ' {3.50) 
.I' 

( 3.51) 

(;5.52) 

siendo yi =fracción mol del componente i en la fase gaseosa; ªi = la constante a 

de Van der Waals para el componente i y de igual forma bi = la respectiva para 

dicho componente . 
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Ejemplo 9. -

Se mezclaron 10 g. de dióxido de carbono. 25 g. de nitrógeno. 40 g . de hidró­

geno y 25 g. de metano a una temperatura de 30 grados centígrados, ocupan­

do un volumen de 38 l. Calcular la presión que ejercería dicha mezcla gaseo­

sa, utilizando la ecuación de Van der Waals. 

SUb~ 
ta11cia 

C02 

N2 

1-l¡ 

CHi¡ 

Datos 

T::. 30-t 2'T3.15='300.,5ºK. 

v = 3~ L 

C02 - 10 9 
N2. _ 25 9 
H2 _ 10 1 
CH~_ 25q 

Resolución: 

Mo¡, ni· h' = .tni.. l. 

(~/1mol) (~) Mo~ 
lgniol) 

4lf.OO'I% fO O. 22T22 

2~.01'3'i 25 o.i<Ulf3 

2.01sq4 ~o 1~.S111i6 

1b.0'1303 15 1.;5331 

I'\ 

Yc.!lL 
nt:, 

0.MOO, 

o. 03%3 

o.w1og 

o.061120 

"'e-.:: [n¡ = 22. 51<!S2 gmol 
.i.:'\ 

n 

>'t = [_y{ :: 1 
i::1 

am:[[( ªtrzyi)J2 ~ o.o3bss" 
.t,1 

h 

a~ 

(~) 
~lft011 

3,5qo 

1. 3<t<l 

o. 244 

2.'Z50 

brn:.[b.\ Yi - o.02s3s L /gmol 
A::.'\ 

lncognita 

p 

a(~ y¡, b.i bq¡, 

(~ 8\:~) (l/~mol) (l/gmol) 

().Q'\q12 0.0'127 
... 

4.31 x1G 

Q.OLH,72. o.o~ 1.S5'l10 
-3 

0·1f3522 o.o'2E.í. 2.3'1 "'º-2 
M03i o.olf2S 2.9'X1l\-3 
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Para ap licar la ecu aci ón d e Van der Waals, es más fácil usar el volumen 

molar : 

\¡_ \¡ 
-ñt 

p..:- 0.0?i205T (Latm~rnol ºK)(3o3.15 ºK) k2atm 
O. 3~5S(, 91r1012 

1.b~7i.¡ _k - 0.028~8 J.__ 
111\0l ~~T · 

P:. 11\. S'1435 atrn. 

11 ECUACION DE ESTADO DE BEATTIE-BRIDGEMAN 

Expresada la ecuaci ón de Beatt ie-Bridgeman para n compon entes, 

P: -ª~] 

Beattie propuso la s siguientes comb inac io nes d e con stantes : 

A,m=[t Y; (A,L)~J (3.54) 

n 
(.3.55) ªm=[ Yj. a~ 

~~ 

l'I 

(3,S&) Bºrn~L Y¡ Boi-
4=• 
11 

~=I Yi b¡ ( 3.57) 
.(:1 · 

(3.53) 
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n 

c. m = I 'ti c. i. 
4.=\ 

( 3.58) 

Beattie encontró que los volumenes calculados a partir de estas constantes medias 

concordaban con datos experimentales con una desviación máxima del O. 55% pa­

ra los sistemas e intervalos investigados. 

Ejemplo 10. -

Un tanque de almacenamiento cuya capacidad es de 200 1, fue diseñado para 

soportar una presión de 500 atm. Se desea saber si el tanque soportará la 

presión ejercida por una mezcla gaseosa cuya composición es de 15 Kg. de 

metano, 10 Kg. de butano y 5 Kg. de etileno, a una temperatura de 126. 85ºC. 

Suponer que a dichas condiciones la ecuación de Beattie-Bridgeman es la 

que mejor describe el sistema. 

Datos : 

Pt.611~ue = 500 atm 

mc.11't ::.1S ~ : 15000~ 
M cz14,::.10 Kq ::. 10 000~ 
IY\c,_~ 4 = s ~1 = 5 ooog 

T:: 126.'65 + 273.15::.. Ltoo °K 

Resolución
1
de la tabla X: 

Gia$ A.o a Bo 

CH ti 2.2T~q o.01~ss O.OS5S1 

C2 H& ;,ggoo 0.05961 o.oq.t\o 

C11-l~ 6. \510 o .01t%~ M2156 

b 

-0.0151rr 

o.01q,5 

o.035q7 

Incógnitas : 

fmeu1a 
hc.11~ 

nci."' 
\1 Clf\'i 

rtt 

e 
.q 

Mo 

12.S3x10 ~~0113 

<\O X10"4 30.07 

.n.~x.1~ 2S.06~ 
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- 15000 9 
l)cH~ - 16.0 43 <3/~m:>I 

- q3'i,Qg'5 

nc2H¡, :: 

t\ H -2 t¡ -

~oººº g - 332. 55b 
30.07 _9/gmot 

S:QQOg - 17g . 13p 
2s.o&s 9/9mol 

332..556 ~mol :: 0.23003 
1~45. E.77 gmol 

17& 13t. 9tnol - o.12321 
W15.ro11 gmo\ 

9mol 

9mol 

~mol 

par'a ~I cá\c1.4\o Je. lac; con&ront~s de. la mezcla., se sv.st1tuyl!n lor, 
valo"es ck las conc:,ta"Ces inJivid11ales anks ~ncontrados, en las 
ecuacior. es l~.5'-i) a (3,S~) J obteYliénJose: 

A0 m :. 3.38~' ªrn = o.os6643 

B0 1'Y\ = o.oT273 b~:: -o. ooi!.i1S 

cm= 31.1%1 x 'to-ti 

200 L - 0.1"3834 _J._ 
1 '1~ s. ro 77 ~rnol 9mol 

tcniehdo todos los datos, los ~uostituimos en la ec.uaciÓn (3.53), 

obteniéndose ~ue P: 2~~-'3 atm , lo <\lle indita q~ el tal\que 

soro~~ la fresióri eje"f'cida Po"' La me4cla. 
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111 ECUACION DE ESTADO DE REDLICH-KWONG. 

Considerando la ecuación de Redl ich-Kwong para n componentes, 

A.~ h Z - 1 
- 1-h ---·--

o bien si esta es expresada coll'o : 

P= _F\I_ -
Y-b111 

l'I 

B111 1+h 

b!Tl:[ y~ b¡_ 

""" para ªm en el caso de dos compon_entes 

donde 

para tres componentes, 

\3. 5<\) 

(3.&1) 

(3.61) 

l3.63) 



donde 

( ~.(,5) 

d e igual forma, 

y así sucesivamente. Siendo yi = la fracción mol del com ponente i en la fase gaseo­

sa . 

Este planteamiento es válido únicamente para presiones moderadas en donde con­

cuerda perfectamente bien con los datos experimentales . 

E¡emplo 11 . -

Experim enta lmente se midió la presión que ejerce una mezcla de 6. 04782 g 

de hidr ógeno y 28. 0134 g de nitrógeno confinada en un volumen de O. 28816 1 

a cero grados centígrados. Dicha presión fue de 400 atm . Calcular la pre­

sión que predice la ecuaci ón d e Redlich-Kwong . 

Datos 

rfl11 2 : 6.04Tn ~ 

tn .. 2 =2c¡i. 13~ 9 
v o. nca1{; L 

P ~· ~ ~oo atm 
T = 0 +2.73.15=273.15º1<. 

lnc éJgnita : 

p rol" la eCl.l(}C\¿~ 
de Rdltc.h-kwon~. 
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Resolur.i ón: p_ RT am 
v -bm 1~v(v+b.,,) 

además tenemos que: 

a= o.ljzI& Tc.1.s R.l. 

De tablas: 

sub~ Mo¡, 
~neia. ~1<3hlol 

fi, '2 .01s;o1.1 

ga; 
~2 

lb. 

mi. 
9 

Pe 
b.~ o.og,7 Tc.R 

Pe 

T 
•C. •K 

-~1.1 '\2,,05 

-2~.C\ 33.25 

l\·· l!li 
l· Mo~ ~:~~ 

.51 mol 
,,OlliA2 3 0.7~ 

p 
at.m 

33.5" 

12.8 

Te.¡_ 

ºK 

33.25 

donc!e ~2 = ( a\al )r2 

Pe~ a¡, b( 
atm L-i at!D ':!:.'í 

g(Í,o( ~lrloll. 

~2.~ ~. 43143q O.OWiS 
th. '¡'a. o'\°31l 29.013'1 1 o. 25 12f..oS ~3.5 '15. ~3Sq'i o. 02,TT 

totalec:. 31.f.OF-122 't 1. 00 

b"' = 0.02055 

~_y_ - o. 2611" l. - o. 07204 L. 
- t"\t - 'i !JtnOI - 9ii\Oí 

C'll la ecuaci~n estable cº1cla, o b tel'lemos P: ~03. '30003 atm. 
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.· IV FACTOR DE COMPRESIBILIDAD DE LA MEZCLA. 

La ecuac ión del mod~lo ideal para una mezcla puede escribirse en función de un 

factor de compresibilidad Zm. 

PV = Z RT 
m 

este factor es función de la presión y de. la temperatura así como de la composición 

de la mezcla . Según la Ley de Amagat si los V?lumenes son aditivos a presión y 

tf>mperatura constantes, el f.actor de compresibilidad de la mezcla es una propie­

dad aditiva de los factores de compresibil idad de los componentes separados, así : 

n 

z =\y. 'L · m L,. <-
<.-.1 

siendo Zi =al factor de compresibilidad del componente i a la temperatura y pre­

sión total de la mezcla. 

Ejemplo 12. -

Se tiene una mezcla gaseosa constituida por 27. 5 Kg. de etileno y 22 . 5 Kg. 

de propano ejerciendo una presión de 500 atm a una temp_eratura de 300ºC. 

a) Calcule el factor de compresibílidad de la mezcla . 

b) Calcular el volumen molar que ocupa dicha mezcla a estas condiciones . 

c) En base a sus resulta"os, iQué ecuación de estado utilizaría con fines 

prácticos? 
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Datos : 

~ = sooattn 
T: 300+ 273.15-:.573 .~5º( 

rnc,~, = 27,5 I<~ = 27 soo~ 

fYlc.;}HS = 22. 5 ~:: 22 500 9 

Resolución : 
" 

Z,,,=[zA. y;. 
(,:'\ 

a ) 
Mol. h - m¡, n· x-!.!J.... - I'\ 9as ~/~mol 

(- Ho¡ l ~ 

9 "'º' 
C2\.I, 28-068 qiq .7,3 o.,51Sii 
C"'Hs lt4 .o<lT 510.2~b o. 3~24t\ 

totale!> 149q_ qq'\ 
1. ººººo 

lncÍlgnitas 

Pe Te pi"- Tr = 
atm ºK P/l'c. T/Tc. 

50.5 2"2.S5 <\.q 2.026 
'12..o 3¡,•t'l5 5,1,5 1.s11ci 

lo'!. Valore~ de 'Z. (Tabla 11 J~I aré.nd·1c.e.) f uerori ü1 teTpolados y "2oh ~ 
Z¡_Í CJ..1-\b : 1.11.\ 71.\1 

l C3 1-li : 0.%55 

St.1bst.i t llyendo Se obtiene un Z m::. 1.0 SQq 

I'\ 

r'(' \él ley de. Ama~at vt = B<­
.l::.1 

Vt -~ _ 1 u.1. 169 ~ 
- ht, - 11\S~.qqq 1mol 
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c) Ya que el factor de compresibilidad obtenido es igual a 1. 0509, se puede 

utilizar para fines prácticos la ecuación propuesta por el modelo ideal 

del estado gaseoso. 

V PROPIEDADES PSEUDOCRITICAS 

Las propiedades reducidas de las mezclas basadas en sus respectivas propieda­

des críticas no se pueden evaluar a partir de las mismas expresiones utilizadas 

para el caso de componentes puros. Se han real izado muchos intentos para esta­

blecer los valores pseudocríticos de presión y temperatura para mezclas en fun ­

ción de las propiedades críticas de los componentes separados . Con este fin se 

utilizaron las siguientes expresiones aditivas : 

, " P. - \y. Be· c. - L A. 4. 

A.~1 

h 

T~ =[yi 
l:1 

, 
pr ::...E. 

p~ 
( 3.68) 

Donde P'c · y T'c son la presión y la temperatura pseudocríticas y P'r y T'r son 

respectivamente la presión y la temperatura pseudoreducidas. El factor de com­

presibilidad de la mezcla está en función de la presión y de la temperatura pseu­

doreducidas (3. 68), (3. 69) y se obtiene de la tabla 11 del apéndice de igual forma 

que para el caso de un componente puro. 
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De modo semejante tendremos que para el factor de compresibilidad pseudocritico 

(Z'c). 

( 3.70) 

siendo Z =factor de compresibilidad critico del componente i de la mezcla. 
Ci 

Al estudiar la compresibilidad de mezclas por medio de las ecuaciones (3 . 68) a 

(3 . 70) con valores general izados (tabla 11 del apéndice) Chao y Tang encontra­

ron una desviación de 8. 9% en base a datos experimentales para un total de 100 

mezclas. 

A lo largo de este trabajo se ha dado un panorama acerca del comportamiento de 

los gases así como de algunas ecuaciones de estado (de las mas simples) que 

tratan de predecirlo . La búsqueda de nuevas ecuaciones de estado que descri-

ban el comportamiento real en intervalos cada vez mayores no ha cesado, al contra­

rio cada día son mas los investigadores que se dedican a este campo tan comple-

jo, entre otras razones por la dificultad en la predicción del punto critiC:o . 

Algunas e:cuaciones de estado pu eden ser muy complejas sin dejar de ser útiles 

a condición de utilizarse con ayuda de computadoras; asi por ejemplo una forma 

de la ecuación de estado de Benedict- Webb-Rubin modificada para h!!lio (líquido 

y gaseoso) desde 2. 2º K hasta 574 º K y hasta 140 atm, es : 
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En donde ta presión en atmósferas está dada en función de la constante universal 

del estado gaseoso R (0 . 082057 1 atm g mol -lºK- 1), la temperatura T (ºK) y la 

densidad ~ (gmol 1 -l) y 17 constantes que fueron obtenidas por métodos es-

tadísticos de ajuste para 695 valores experimentales de P. T y f . Esta ecua­

ción predice valores de presión y de densidad con un error menor al 3%; si la 

presión excede el limite de 1110 atm la presión puede diferir en un 5%; si la tempe­

ratura está por debajo de lOºK el error en la densidad puede llegar también a 

un si. 

Los valores de las constantes son los siguientes : 

nl o. 01627693557 

n2 -0.037009031192 

n3 0. 007567 259965 

n4 -o, 01887 566673 

n5 0.047923114640 

n6 0. 000156031111984 

n7 0. 00092742985112 

n8 -0. 000028339970115 

n9 0. 005002871627 

nlO = 0.031151283837 

nll = o. 100892111138 

n12 = 0. 0065 

n13 = -0.00001851562535 

n14 = 0.000011204351888 

nls = -0.0001712114516~ 

n16 = O. 7739390202 Xl0- 6 

n17 = -0.2870693948 .Xlo-8 
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Siendo esta ecuación aplicativa sólo para el helio, el cual es un gas noble, es 

lógico esperar que a medida que se deseen considerar gases cuyas moléculas 

sean más complejas ( y sufran más interacciones entr.e ellas) se obtendrán ex­

presiones más elaboradas . 
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PROBLEMAS : 

* 1. - El análisis de un gas de una refinería tiene la siguiente composición en 

volumen : H
2 

= 60. 7%; N
2 

= 10. 1%; CO = 3. 4%; CH 4 = 21 . 2% y C2H6 = 4. 6 %. 

Suponiendo que la ecuación de Redlich-Kwong describe el comportamiento 

e esta mezcla gaseosa, calcular : 

a) el volumen que ocuparían 9072 Kg . de dicha mezcta a la presión de 

400 a tm y a 200º C. 

b) el factor de compresibilidad a las mismas condiciones . 

2. - Experimentalmente se midió la presión que ejerce una mezcla de 6. 04782 g 

de H2 y 28. 0134 g de N2 confinada en un volumen de O. 16136 litros a cero 

grados centígrados . Dicha presión fue de 1000 atm. Calcularla : 

a ) suponiendo que el modelo ideal describe el comportam iento d e l gas . 

b) por la ecuación de Van der Waals. 

c) por la ecuación de Redlich-Kwong . 

* 3. - El análisis de un gas indica un porcentaje en volumen de 60% de metano y 

40% de etil eno a una atm ósfe ra de presión. Se desean almacenar 12 700. 8 g 

d e esta mezcla gaseosa en un cilindro cuya capacidad es de 51. 53559 litros 

a una temperatura máxima de 44. 44°C. Calcular la presión dentro d e l cilin­

dro por : 

a) el modelo ideal 

b) utilizando el factor de compresibilidad determinado a partir del punto 

pseudocritico de la mezcla. 
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C) utilizando estos dos métodos ¿Cuántos gramos de esta mezcla pueden 

almacenarse en el cilindro a 44. 44°C, si la máxima presión permisible 

es de 85. 0572 atmósferas? 

i< 4. - Un gas tiene la siguiente composición en volumen : C0 2 = 10%; CH 4 = 40% y 

C2H 4 = 50%. Se desea distribuir 1 S. 24096 Kg. de este gas en unos cilindros 

Estos serán diseñados en tal forma que la presión no exceda de 163. 309 atm, 

cuando la temperatura es de 82. 222ºC. Calcular el volumen del cilindro re­

querido : 

a) suponiendo que la mezcla está descrita por el modelo ideal. 

b) utilizando el punto pseudocritico de la mezcla y el factor de compresibi­

lidad. 

c) ¿Que presión existirá en el cilindro si es diseñado de acuerdo con los 

datos obtenidos en el inciso b, y es cargado con 1 S. 24096 Kg. de la 

mezcla gaseosa cuya temperatura de almacenamiento es de 287. 0388°K? 

( usar el metodo de las constantes pseudocríticas). 

S. - Se desea saber si un tanque cuya presión de diseño (200 atm) es estipulada 

puede almacenar una mezcla gaseosa constituida por : c
3

H8 = 25 Kg; . 

n-C 4H10 E 15 Kg; n-C
7

H16 = 10 Kg; a una temperatura de 2SOºC, siendo la 

capacidad del tanque de 300 1 itros. Suponga que la ecuación de Beattie-Brid­

geman describe el comportamiento de la mezcla a dichas condiciones. 

* 6. - Calcular la densidad (g/ml) de una mezcla gaseosa constituida por 75 g de 

helio y 25 g de neón a una presión de 100 atm y 300°C utilizando la ecuación 

de Beattie-Bridgeman. 

* 7. - Para una mezcla constituida por 75% en volumen de hidrógeno y 25% en volu­

men de nitrógeno ocupando un volumen de O. 45978 1 /gmol a una presiOn de 

SO atm, calcular la temperatura del sistema por: 
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a) la ·ecuación de estado de Van der Waals. 

t> 1 por el método de las constantes pseudocriticas. 

1 

el si experimentalmente la temperatura registrada fue de cero grados cen-

tigrados, compare estos datos con los anteriores resultados. 

" ~· ".-'C alcular la presión de una mezcla compuesta por : 30 Kg de metano, 25 Kg 

de etano y 20 Kg de propano y 15 Kg. de butano. Dicha mezcla ocupa ur'I 

volumen de 500 litros a una temperatura de 60°C, por : 

a) la ecuación de Van der Waals. 

b) la ecuación de Beattie-Bridgema n. 

e) la ecuación de Redlich-Kwong 

d) por el método de las propiedades pseudocriticas. 
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SECCION 4: 

APENDICE 

1 TOPICOS MATEMATICOS 

Transformación de unidades: 

1. - Para convertir un grupo de unidades en otro, primero debemos tener una 

ecuación que proporcione una relación entre estas dos unidades. 

2. - Dividiendo un miembro de la ecuación entre el otro obtenemos un factor de 

conversión (igual a uno) el cual podemos usar para convertir un grupo de 

unidades en otro. 

3. - Ya que podemos dividir cualquier miembro de una ecuación entre el otro, 

cada ecuación dará dos factores de conversión. El que deberá usarse es 

aquel que cancele las unidades que deseamos eliminar . 

Ejemplo : 

¿Cuántos centímetros hay en dos pies? 

1 . 1 ft = 12 in. 

1 in = 2. 54 cm. 

2. los factores de conversión son : 12 in ::1 y 

1 ft 

por lo que 

2 ft = 60. 96 cm. 

2. 54 cm -=.1 
1 in 
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Espacios Vectoriales : 

Un espacio vectorial es un conjunto de vectores sobre los cuales se pueden efec ­

tuar las siguientes dos operaciones, y que satisfacen los siguientes axiomas pos ­

tulados . 

Operaci ones : 

1. - Adici ón . - Se combinan dos vectores del conjunto, el r esultado de lo cuál se 

denomina suma; también es un vector (único) del conjunto x +y= t . 

2. - Multiplicación. - Un vector x se puede multiplicar por cualquier número 

real a, llamado escalar, para dar otro vector: 

... 
y= ax 

Axiomas : 

1. - x + y= y+ x (ley conmutativa para la suma) 

2. - it + (y+ 1) = (~+y) + z (ley asociativa para la suma). 

3. - Hay un vector único O, llamado vector nulo, tal que~+ O=;. 

Li . - A cada vector x le corresponde un vector inverso -it del conjunto, tal 

que x + (-~) =O. 

s. - a (x +.yl =ax+ ay (ley distributiva!. 

6. - (a + bl x =ax+ bx (otra ley distributiva). 

7. - a (bx) = (ab) x (otra ley asociativa). 

8.- 1 (~) =it 

9. - O (~j =·O 
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Hay que hacer notar que los espacios vectoriales tienen una definición puramente 

algebraica; la geometría no está implicada. 

Espacios vectoriales en tres dimensiones (Teorema de Pitágoras): 

En la figura 1 observamos un vector ven un espacio de tres dimensiones y sus 

componentes en los eJeS X, Y y Z, v , v y v respectivamente. 
X y Z 

Queremos demostrar que: 

~2 - 2 
V =V + 

X 

o sea que, 

+ 

Para esto, partirnos de lo siguiente: 

~2 
V y 

+ 

+ 

- 2 V z 

-2 
V z 

Sabemos que los ejes antes mencionados son perpendiculares entre sí y que por 

consiguiente, un plano 

formado por dos ejes 

cualesquiera es per­

pendicular al eje restan­

te. Por lo tanto, los 
.......... 

componentes v x' v y y 

v".z son ortogonales (per­

pendiculares entre si). 

La resultante de 7J y 
X 

~ es ~*tver figura dos} 
y 

y su magnitud es: 

y 

' ' 
' ' ' ' ' 

v, 
~--......;_...;. ___ X 

/ 
/ 

I 

' I 
' 1 / 

- _ 'J¡' 

( 1) 
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qu e es la expresión matemática del teorema de Pitágoras en dos dimensiones . Por 

otra parte, puesto que v+°y v· son perpendiculares entre si, podemos obtener su z 

,L -v,, 

/-
'-
"~* '- / '-
--~/ 

· y z 

-":z. 

pgllfa 3 

y 

Logaritmos· y sus propiedades : 

X 
/ 

/ 

fi911ra l 

" " "' " 

resultante (ver figura 3) 

v por medio de : 

'V =/-v~ + -v/ 
substituyendo ( 1) en (2): 

+ 'iJ 2 
y 

-2 + V z 

El logaritmo base b de un número a es la cantidad c a la que hay que elevar la 

base b para ob .- ner el número a . 
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El logaritmo de una cantidad menor que cero no está definido en el campo de los 

números reales, o lo que es lo mismo, no se puede calcular el logaritmo de un 

numero negativo . En general se usan solo dos bases : 10 y e (e= 2. 718281828). 

Las principales propiedades de los logaritmos son : 

1. log a b = log a + log b 

2. log a = log a - log b 
fi 

3. log an = n log a y log ::¡-a-i 

4. log 1 =O 

5. loga a= 1 

!. log a 
n 

La funci ón exponencial equ ivale al anti logaritmo y por consiguiente exp. y 

log se anulan, as i como e y 1 n . Por lo que : 

6. exp log (x) = x y eln (x) ' = x 

7. log (exp (xJ) = x y 

Ya que es común el cambio de base al trabajar con logaritmos, a continuación se 

presentan las transformaciones más utilizadas : 

In X= 2. 302585 log X 

puesto que In 10 = 2. 302585 

y generalizando para cualquier base: 

lnx = loga x In a . 
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'Ecuación de un lugar geométrico 

Si un lugar geométrico y una ecuación son tales que: 

1. - cada punto del lugar geométrico tenga coordenadas que satisfagan la ecuación; 

2. - cada punto, cuyas coordinadas satisfagan la ecuación, pertenezca al lugar 

geométrico: se dice entonces que la ecuación representa el lugar geométrico 

y que éste, a su vez, está represenado por aquella . 

Ecuación de una recta 

, 
Sea P 

1 
( x

1 
, y

1 
J un punto fijo y P (x , y ) un punto variable sobre la recta MN. 

S i la recta no es perpendicular al eje de las x, supongamos que su pendiente es 

:m. Como la recta pasa por Pi y P, de acuerdo con la definición de pendiente de 

una recta, resulta 

m =y - Y1 

X - XI 

·Esta ecuación se satisface por las coordenadas x e y de cualquier punto P de la 

1recta. Recíprocamente, si las coordenadas de cualquier punto P (x, y) satis­

Jacen esta ecuación, la inclinación de P,P es m; luego P está situado sobre MN, y 

la ecuación representa a MN, pud!éndose escribir : 

y-y
1 

= m (x-x,J 

Esta es la ecuación de una recta que pasa por (xi' y
1

J, y cu_ya pendiente es m. 

Supongamos que la recta MN corte el eje dé las ordenadas en (O, b), substituyen­

do x, e y1 en la última ecuación por(O, b)resulta : 

y=mx+b 
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Siendo b la ordenada al origen. 

Ecuación de una Hipérbola 

La hipérbola es el lugar geométrico de los puntos para los cuales el producto de 

sus distancias a dos rectas es constante. 

Una expresión de la forma xy = cte, representa una hipérbola cuyas característi­

cas son: 

las asíntotas son perpendiculares (ya que es una hipérbola equilátera). 

sus asíntotas son los ejes coordenados. 

y 

X 

y• 
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Li mite de una función . 

En e l cálculo del limite de una función se apl ican las siguientes propiedades : su­

pong amos u, v y w las cuales son funciones de una variable x , y que : 

lim u =A lim v = B lim w = e 

x ~a x .. a x ... a 

entonces : 

1. lim (u:_ V + w) = A+B+C -x ..... a 

2. lim (u. v. w) =A. B. C 

x_a 

3. lim u = A B "F o 
V 

B x _. a 

Algunas Derivadas de uso común. 

Si u y v son funciones de x y c es una constante, tendremos que : 

....Lt::O 
c{x 

-1;-\u!v) -
! (Ll·v) -

1-(c·v) -
_1_ ~~) -
a~ 

_L " u. 
clic 

A_ h 
l( 

el>< 

Lu~Lv 
clx dx 

d d. \.\.o-¡-- V+ V•-- U. 
a.1t d.x 

. e: • ...e!_ v 
dx 

'll~U - u-fxv 
V 

11-4 d. 
hu. ·-a;c-u. 
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Derivadas parciales. 

Si tenemos una función de dos variables, es decir : z = f (x, y), no podemos 

derivar directamente esta función con respecto a ambas variables, sin embargo 

podemos derivar esta función con respecto a una de las variables, suponiendo que 

la otra permanece constante. La derivada así obtenida se denomina derivada par­

cial con respecto a la variable elegida, y se denota: 

(~; J 
y 

• derivada parcial de Z, con respecto a x, manteniendo constante 

a Y • 

Para hallar la diferencial total de esta función : 

generalizando, si Z = f (u, v, .... , x, y), tendremos : 

dZ- l-fflv. d.u. + l~) Jv - au av . 
,-~y v.,...,x.y 

+ ... + t~; J dy 
u.,v,. .. x 

Derivada de una función (regla de la cadena): 

A veces acontece que y no se define directamente como una función de x, sino que 

se da como función de otra variable v que se define como función de x. En este 

caso, y es función de x por intermedio de v y se llama función de función. Por 

ejemplo: 

Sea 2v 
y=--....... --

- V 

V:: 1 - x 2 
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elim inando v podemos expresar y directamente como función de x , pero a veces 

esto no es pos ible. En este ultimo caso hay que obtener la derivada de y con 

r especto a v y la d erivada d e v con respecto a x; el producto de ambas derivadas 

será igual a la de rivada de y con respecto a x, matemáticamente : 

Má x jmg s y mínimos de una función (método para hallarlos) : 

Primer paso. - hallar la primera derivada de la función . 

Segundo paso. - igualar a cero la primera derivada y resolver la ecuación resultan­

te, tomando en cuenta sólo las ra ices real es. 

Tercer paso . - hallar la segunda derivada . 

Cuarto paso. - substituir en la segunda derivada las raíces reales obtenidas en 

el segundo paso. Si se obtiene un valor positivo se trata de un mínimo ; si se 

obtiene un valor negativo se trata de un máximo. 

Ejemplo: 

Sea y = f (x) = x 2 + 432 
X 

1º f' (X) = 2 X -
432 
2 

2º 2 X -
432 = 0 

2 
X 

X 

2x = 432 
; x3 = 2-16 

x2 

esta ecuación tiene tres raíces, pero solo una de ellas es real, su valor es x = 6 
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3° f" (x) = 2 + 864 

7 

4° r• (6) es mayor que cero, por lo que s e t r ata de un mín imo. Para encont rar 

las coordenadas de este mínimo, substituimos en la funci ón orig inal el v alor 

de x obtenido en el paso dos . 

y = f ( 6) = 36 + 72 = 108 

Las coordenadas del mínimo son (6, 108) 

1 

Punto de inflexión de una función (metodo d e obtención ) : 

Primer paso . - hallar la primera derivada de la función. 

Segundo paso . - hallar la segunda derivada de la función e igualarla a cero . Resol­

ver la ecuación resultante y considerar sólo las raíces reales (que son las absci­

sas de los puntos de inflexión) . 

Tercer paso . - para obtener las ordenadas de los puntos de inflexión se sustituyen 

en la función original las raíces obtenidas en el paso numero dos . 

Ejemplo : 

Sea y = f (x) = 3x 4 - 4x 3 + 1 

1° f'(x)=12x3 -12x2 

2º f" (x) = 36 X ? - 24 X 

3° y 1 = f(x 1J=o · 

y =f(x)=ll 
2 2 2' 

36 x 2 - 24 X = 0 

X ( 36 X - 24 ) = 0 

x
1 

= O y x
2 

= ~ 

3 
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Por consiguiente esta función tiene dos puntos de inflexión cuyas coordenadas 

son: (O, 1) y (2/3, .11 /27). 

Algunas Integrales de uso común: 

Considere que u es función de x y C es una constante de integración, 

Í"' =X+C. 

[a f(x) dx = 1flx) dx .Jo,Je a." """""'tante 

f ~· (x). r, (x) ]"' = fr· lx) dx + fr· lx)dx 

+e, J¡, (x) dx 
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11 TABLAS 

CONSTANTE UNIVERSAL DEL ESTADO GASEOSO ( R l 

En el texto hemos calculado un valor de R en base a : 

volumen molar 22 . 414 l/gmol 

temperatura normal 273. 1 SºK 

presión normal 1 atm 

Por lo que R =O. 082057 1-atm/gmol ºK. La constante universal del estado gaseoso 

puede ser expresada en otras unidades, tales como : 

R = 8. 3144 

R = 8. 3144 X 107 

R = 1. 9872 

joules/gmol ºK 

ergios/gmolºK 

calorías/gmol º K 
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TABLA 1 

Constantes criticas de elementos y compuestos inorgánicos y orgán icos. 

J) ,f ,ZJJ 
JJ .I 
... s 
w o 10.n 
64.0 ~ - "' 
7lO ·Ol26 
42 o •r l?D 
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111 GLOSARIO 

Calor latente: Es la cantidad de calor absorbida o desprendida a una temperatu­

ra fija cuando una substancia sufre un cambio de fase. Así, por ejemplo, el 

calor latente de vaporización será la cantidad de calor que absorbe una substan­

cia durante la evaporación. 

Energía cinética : Llamemos energía cinética de un cuerpo, a la mitad del pro­

ducto de la masa del cuerdo por el cuadrado de su velocidad. Si representamos 

la energía cinética por el símbolo Ek, entonces : Ek = 1/2 m ~ 2 • así podremos 

interpretar esta ultima ecuación como el trabajo hecho por la fuerza resultante 

que obra sobre una particula,es igual al cambio de energía cinética de la partícu­

la. 

Fase: Una fase es una parte homogénea de un sistema, diferenciada físicamente 

y mecánicamente separable; cada fase deberá estar separada de las demás por un 

límite físico llamado interfase. 

Ley de la conservación de la energía : la energ ia no puede crearse ni puede 

desaparecer, sólo puede transformarse. 

Ley de la conservación de la materia : la materia no puede crearse ni desapa­

recer, sólo puede transformarse. 

Ley de la conservación materia-energía : en todo proceso físico y/o químico, 

la suma materia-energía permanece constante. 

Masa: Newton estableció que la masa es la cantidad de materia que tiene un 

cuerpo. 

Materia : Es la substancia que forma todos los cuerpos del universo; entre otras 

propiedades, la materia tiene la de ser extensa, inerte e impenetrable. 
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Mol ecula : Es la partícula más pequel'\a de un elemento o compuesto que puede 

existir en estado libre y que además conserva las propiedades de dicho elemento 

o compuesto. 

Momentum 1 ineal o cantidad de movimiento : el momentum lineal de una partícu­

la se define como el producto de su masa por su velocidad . Este se designa por 

p, es decir : p = mv. El momentum lineal es una cantidad vectorial, y tiene la 

misma dirección que su velocidad . Es una cantidad física muy importante debido 

a que involucra dos conceptos que caracterizan el estado dinámico de una partícu­

la, estos son la masa y la velocidad. El momentum total en un sistema aislado de 

partículas permanece constante, es decir : 

... 
p=[" pi = P1 + + .•. -t"Pt, = constante. 

i : '\ 

Presión : por definición la presión med ia P m sobre S, donde Ses una superficie 

plana sobre la cual se reparte la acción de una fuerza normal f, es numéricamente 

igual a : P m = f/ 5 . Sea, alrededor de un punto M de la superficie S, un elemen­

to de superficie l:::.. S, sobre el cual se ejerce una fuerza n0rmal 6 f; cuando!:::. S 

y 6 f tienden a cero la relación 6 f/ .6 S tiende hacia un limite : P = df/ds 

que se llama presión en el punto M. 

Presión de vapor: si se introduce .una cierta cantidad de liquido en un recipiente 

evacuado al vacio, cuyo volumen sea mayor que el del liquiao, una porción del 

liquido se evapora hasta llenar el -.iolumen restante del recipiente con vapor. La 

presión ejercida por este se denomina presión de vapor del liquido. La presión 

de vapor es una característica de cada substancia a una temperatura dada; aumen­

ta al aumentar la temperatura . 
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IV RESPUESTAS A ALGUNAS PREGUNTAS Y A LOS PROBLEMAS. 

Página 14: 

5. - El barómetro sólo mide la presión atmosférica mientras que el manómetro 

mide la presión del gas en cuestión (Presión atmosférica +altura de la 

columna). 

6. - Es un barómetro. 

7. - Debemos darnos cuenta que la presión ejercida por el gas en V es debida 

no sólo al peso de la columna de mercurio, sino también al peso del aire 

sobre el mercurio, por lo que: P = PH + P t = 40 + 760 = 860 mm Hg. 
t g a m 

8. - Cuando la altura de la columna disminuye, la presión sobre el gas disminu­

ye ya que n y t son constantes, el volumen se debe incrementar : 

V final = Vinicial . pinicial/Pfinal =l. 2 Vinicial 

lo cual nos dice que la correcta es la respuesta 3. Para poder disminuir 

el nivel de mercurio en el recipiente se debe flexionar el tubo. 

Página 22: 

2. - La primera expresión es correcta porque tanto el termino 273. 15 como el ter­

mino t están dados sólo en grados. Cada grado (que es un vector) represen­

ta una división y dependiendo cual sea el origen considerado _se designa la 

escala a la cual se trabaja: 

escala Kelvin --- su referencia es el cero absoluto. 

- escala centígrada --- su referencia es OºC (origen a r bitrario) 

Representando 273. 15 sólo un corrimiento de escala. 
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4· - V fina/Vinic ial = T final/Tinicial = 136 + 273168 + 273 ~ 1 · 20 

por lo ta nto el volumen final es un 20% mayor que el inicial (respuesta 3). 

Página 38 : 

4. - PV : C 

T 
V = CT 

p 
V=KT 

del enunciado de la ley de Gay Lu s sac- Charles, 

\ dJ l.;t~T t~ 
como t =O º C, T = 273 . 1 Sº K 

Página 44 ¡ 

y dT = l º C 

~ 

273.15 

lºK, por lo tanto : 

2. - No ; un gramo mol contiene 6. 02_217 x 1023 moléculas, mientra s que una 

libra mol contiene 6.02217 x 10
23 

(454) moléculas . (Recuerde la equivalen­

cia de 1 ibras a gramos) . 

4. - Recuerde el enunciado del principio de Avogadro . En nuestro caso el 

volumen' inicial es de 2 litros (1 1 de H
2 

+ 1 1 de Cl
2

) mientras que el 

final es de sólo un litro, por lo que se tendrá el doble de moléculas . 

Página 48; 

1. - R está determinada en condiciones normales, dond e el modelo id.eal · descr ibe 

perfectamente bien a cualquier gas. 

3. - Los puntos de ebulLción son: etilamina-•16. 6°C; é ter e tilico-.. 34 . 6°C; 

di sulfuro de carbono- .. 46. 3º C . Por lo tanto la etilamina es la ún ica substan­

cia en fase gaseosa a la temperatura ambiente. 
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4. - PV =fuerza/ (distancia) 2 x (distancia) 3 =fuerza x distancia= trabajo 

energla. La respuesta 4 es la correcta. 

S. - . El volumen consecuentemente tiende a cero al tender la temperatura a 

OºK a presión constante. 

. . Por más baja que sea la temperatura no tiene por que desaparecer la 

materia . 

. . . Esto nos indica que el modelo ideal del estado gaseoso no es aplicable 

satisfactoriamente a temperaturas bajas. 

Página 60; 

2. - i) DisminuyeyaqueP =PA + P6 +Pe osea, cte=PA+P6 +PC' por 

lo tanto tiene que hakr una disminución de la presión parcial de los 

componentes originales. 

ii) Disminuye también : y A= nA/nt, como "t = nA + n6 +ne, siendo el 

denominador mayor, forzosamente el cociente tendrá que ser menor . 

4. - La fracción mol representa la contribución molecular de cada gas a la presión 

total del sistema. 

8.- El manómetro no acusa diferencia de nivel, ya que al pasar los dos gases, 

aquel registra la presión total y no la presión parcial del hidrógeno, por lo 

tanto: P = P + P = !. atm + !_ atm = 1 atm que resulta ser igual a la 
t H2 N2 2 

2 

presión inicial del experimento . 
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Página 67: 

2. - Disminuye, V. = n.RT /P, además V= 
1 1 • 

3. - No, ya que se debe considerar la contribución aportada por cada yi de la 

mezcla. 

4. - No, por ejemplo: 

A y B ocupan V, . A ocupa V, B o·cupa V 

5. - Si, ya se ha discutido al respecto (ver pregunta 4, página 61 ) . 

Página 80: 

2. - Si los choques y/o colisiones no fueran elásticos habría una pérdida de 

tK de las moléculas, manifestándose como cal or debido a fricción e n las 

paredes del recipiente, lo cual provocaría : 

un calentamiento progresivo en las paredes d el r ecipiente . 

una disminución paulatina de la presión del sistema. 

4. - Debido al caos molecular. 

5. - Si se postula· que los choques son elásticos, se conserva la cantidad de 

movimiento o momentum 1 ineal. 

Página 87: 

2. - Para un gmol n ' = L (L =número de Avogadro) y por lo tanto : PV = !:. m ('1¡ 2 

3 
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3.- De la ecuación (2.10) : paran' molkulasTK =l. m r;i¡ 2 

2 

E. =E K ( 1 gmol) K 
L= L m CVl2 

2 

4. - Si multiplicamos y dividimos por tres el miembro derecho de la expresión de 

la pregunta tres y rearreglamos : 

t - 3 1 Lmr::iJ 2 
K (1 gmol) -2- 1 3 L m r:il 2 substituyendo 

2 3 

esta expresión en la de la pregunta dos: 

· . . EK 11 gmol) 

S. - P'V° = RT = !_ -r-K (1 gmol) 
3 

EK (1gmol) = ! RT 
2 

7. - La respuesta correcta es la cinco ya que no importa la naturaleza del gas, 

a la misma temperatura un gmol de cualquier gas posee la misma energía 

cinética promedio. 

10. - • v = ~ substituyendo 
t 
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Pág ina 1 0 5: 

1. - No . a ba¡as presiones se tiene PV = nRT, si varia la temperatura el produc­

to PV tendrá valores distintos y por lo tanto se tendrán distintos puntos de 

partida . 

P~gi na 113: 

3. - Si Z es mayor que la unidad, de la expres.ión Z = Vrr/V id resulta qu e el 

volumen medido es grande por lo tanto, poco compresible . Recue rde que en 

este caso e l factor predominante lo es el volumen de las moléculas y no las 

fuerzas de atracción . 

5. - La condición necesaria para que haya 1 icuefacción es : 

6.-

p 
vapor p atmósfera 

esto nos indica que al variar la presión atmosfé rica, v ar ia tambi é n e:I punto 

de licuefacción ya que la presión d e vapor es función de la tempe ra tu ra . 

T ebullición ( º C) P (atm) z 

H2 -252. 7 l. 000 63 

N2 -195 . 8 0.999 64 

º2 - 183.0 0.99915 

A medida que la temperatura de licu efacci ón es mayor, Z es menor. es d ecir 

para Z meno r que la unidad p redomina n las fu e rzas d e at racción entre las 

moléculas y es más faci lme nte licuable el gas . 

Página 1 21: 

1. - Si el r ecipiente estuviera ab ierto la máxima presión de vapor q ue s e obten­

dr ía sería la eq ui valente a la atmosférica , no obsta n te al esta r cerrado e l re­

cip ien te y aumenta r la cantidad de vapor su pres ión es mayor . 
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2. - El volumen total, es decir v
1
• .d +V no aumenta. Sin embargo 1qu1 o vapor 

existe una variación inversa entre el volumen del 1 iquido y el volumen del 

vapor. 

3. - Como se ha dicho la presión de vapor es proporcional a la temperatura, si 

la temperatura es constante entonces la presión de vapor también lo será. 

4. - A mayor temperatura, mayor energía cinética promedio de las moléculas, 

por lo que estas tienen más facilmente la energía suficiente para efectuar 

el cambio de fase en un menor intervalo de volumenes. 

6.- . a presión constante cruzando T c 

a volumen constante cruzando T c' sin caer en la región de dos fases. 

7.-a) no 

b) si·; a presión constante, disminuye la EK ya que disminuye la temperatura 

(se cruzan isotermas). 

Pagina 141: 

T. - A presiones ba¡as y a temperaturas altas, donde el gas puede ser descrito 

por el modelo ideal. 

3. - a) si los dos términos son iguales, Z =O, lo que no es ciertq a 40 atm . 

b) recuerde que nuestro estudio se lleva a cabo isotermicamente (T;:80ºKl. 

c) a 80 atm, Z=l y los dos terminas no pueden ser iguales. 

d) si hubiera licuefacción la curva presentaría pendiente negativa para 

el punto en cuestión. 

e) CORRECTO: a P ) 80 atm, z > 1. 
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Pagi na 1 44. 

1. - a) la región de la derecha, es decir donde el volumen es grande. 

b) la región superior derecha donde el volumen y la presión son grandes . 

c) la región inferior izquierda donde la presión y el volumen so'.' pequeños, 

especialmente la región de presiones negativas . 

d) ninguno, el mínimo volumen del gas es b. 

Pagina 151: 

1. - No dan iguales, ya que la ecuación de estado de Van der Waals . no describe 

ac~rtadamente el punto critico experimental . 

2. - Primera pregunta : inciso c ), ya que tanto la presión como la temperatura 

son mucho meno res qu e las criticas. 

Segunda pregunta : inciso b) ya que g = m/ v por lo que v debe ser grande 

(m = cte) . 

Tercera pregunta : 

Página 1 65: 

b-~ - 3 
substi tuyet>do (1) : b ~ 0.·1'1T l/gmot 

1. - a) Se toma un gmo l de gasy, manteniéndolo a una temperatura constante 

se le somete a varias presiones. 

b) Se mide el vo lumen d e gas a cada presión . 
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1. -
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el Utilizando las constantes criticas del gas, se calcula la temperatura 

reducida y distintas presiones reducidas. 

d) Se calcula el factor de compresibilidad para cada presion. 

e) Se traza la gráfica de Z en funcion de presiones reducidas . 

f) Para los demá s gases se repit e de a ) a el a la misma temperatura, para 

la cual tendremos una de las isotermas . 

X 

o·~-_,_~~-~--~P~ 
i.. .. 1 2. 

En el punto X el gas empieza a con­

densarse con un decremento en el 

volumen a presion constante ( o sea 

a la presion de vapor) por lo que 

se presenta una caída vertical en Z 

a un valor menor que la unidad; cuan­

do se ha condensado todo el gas el 

volumen prácticamente permanece constante, por lo que el factor de compresi- · 

bil idad se incrementa casi proporcional a la pres ion . 

Página 176: 

T -.L - i'IS.15 •e :: 1. 57 
y - T~ - -11,.1 •e Pr-.E =- s1.s2 ;it111 :: 1.53 

- Pe. 33.5 atm 

para estas condiciones las ecuaciones mas acertadas son las modificada de 

Berthelot y la de Berthelot (revise en el texto sus intervalos de aplicación). 

2. - Etileno : de la figura 30 se corrobora que la ecuación de Dieterici . 

Nitrógeno : de la figura 29 se corrobora que es la ecuación de Van der Waals . 
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Pagina 1 6· 

1. -

2. -

3.-

PV ~ 3038 . 7 
-5 

P = 1. 372x 10 atm 

P = 1. 266 mm Hg 

4. - V = 70792 . 17 l 
5. - m = 1. 26 73 g 

Pagina 23· 

1.- V= 12.48x 10
8 t 

2. - T = 115 . 575ºK 

3. - a) T = 473 . 15°K 

b) T = 200. OOºK 

4. - T = 698 . 15ºK 

5. - T =·271 . 22ºC 

Pagina 27: 

1. - T = 364. 89ºK 

2. - T = 436 . 575°K 

3.- P = 1451.1 mm Hg 

4. - T = 158. 09ºK 

5. - P = 3 atm . ' . se puede 

efectuar el experimento . 

Pagina 39: 

1. - V = 33 . 24 1 

2. - V= 44790 mi 

3. - V= 246 . 972 1 

4. - a) V= 666. 583 mi 

b) P = 60 cm Hg 

5. - V ,;, 440 . 716 mi 
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Pagina 49: 

1. - P = 75295 atm 

2.- a) V= O. 56422 1 

b) P = 7. 824 atm 

c) 2. 27108 x 10 19 moléculas 

d) M
0 
= 30. 026338 g/gmol 

3 . - M
0

= 16. 057 g/gmol 

4. - al T = 5176. 5845 ºK 

b) punto b : T = 103531 . 69°K 

punto d : T = 258 . 829°K 

c) v2 = 624 . 256 l/ gmol 

d) punto a : V= 566632 . 5042 1 

e) m = 4354 . 3976 g 0 2 
6.- B

2
H

6 
7.-T=12ºK 

8. - 4.999 x 10
14 

moléculas 

9. - P = 1. 86 x 10- 6 atm 

10 . - f = 1. 426 g / I 

11. - 3 . 29 x 10
17 moléculas / mi 

12 . - ~H 2 =0 . 07056g / I 
f CCl 4 = 5. 384 g / I 

no . mo l éculas H 2 =no. molec . CCl 4 = 
2. 107 x 10 22 (recuerde e l principio 

de Avogadro) . 

Pagina 67: 

1. - Pt =O . 625 atm 

P
0 

=O . 25 atm ; PN =O . 375 atm 
2 2 

2.- a) Cl
2
--74.044% 

Br
2
--13 . 726% 

º2--- 12 . 23% 

b) g mezcla = 3. 12588 g/I 

3.-a) Vt=6.39161itros 

b) g mezcla = 3. 49 g/I 



4. - al PN =O. 43926 atm 
2 

P0 "o. 38435 atm 
2 

b) Pt =O. 82361 atm 

c) nN = O. 533 gmol 
2 

no = o. 46667 gmol 
2 

d) VN = 1. 06667 1 
2 

V O = O. 9333 1 
2 

5. - V mez . =O. 19762 1 (sin reac­

cionar) 

V =O . 14466 1 (al reac-
mez. 

cionar) 

6. - a) N
2
-----93 . 421 % 

H 
2
0--- 6. 579% 

b) V= 7. 103486 litros 

7. - a) nPCI =O. 29577 gmol 
3 

nc'-i = o. 29577 gmol 

nPCI = O. 40845 gmol 
5 

b) PPCI =0.36085atm 
3 

P CI = O. 36085 atm 
2 

PPCI = 0. 49831 atm 
5 . 

8. - a ) co2 --- 13 . 975% 

co---- o. 18726% 

º2 ____ 10 . 268% 

N2- - -- 75 . 568 % 

b) V= 378. 354 litros 

c) !J mezcla = 1. 1988 g / 1 

9. - He- - - 74 . 77 %; Ar- - - 25 . 23% 
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10. - a) V=47.565221 

b) V CH = 24 . 20023 1 itros 
4 

V -C
2

H
6 

- 5. 16403 1 

v
0 

= 18. 19988 1 
2 

c) P CH = 2. 54395 atm 
4 

Pe H6 =0 . 5429atm 
2 

P 0 = 1. 9131 5 atm 
2 

11. - CH
4
---71.7082%gmol 

c
2

H
6
--28. 2918% gmol 

Página 89: 

1. -

2. -

3. -

4.-

5. -

6. -

7. -

8. -

9. -

10 . -

- 10 . • 
Ek= 7. 486 x 10 ergios= 1789 . 374 calor ras 
- - 14 
Ek= 5. 656 x 10 ergios / molec. 
- -14 
Ek= 7. 728 x 10 ergios / molec. 

M
0

= 71.68 gpio1 

Energía cinet. tot. = 1. 52 x 109 erg . 

M
0 

= 97. 789 g/gmol 

al 300ºK---rK = 894. 24 cal 

500ºK---EK = 1490. 4 cal 

-14 
b ) EK= 6. 213 x 10 erg / molec. 

- 21 
EK= 1. 485 x 10 cal/molec. 

- 8 . 97 1. EKtotal=3 . 74x10 ergros=8. 4 caorras 

P = 33 atm; tk = 11.97 9 cal ; 

T = 2422 . 6°K 

a) se difunde más rápido el He. 

b) 3. 16 veces más rápido que el Ar. 

250 choques / segundo 

Página n J· 

1. - P = 849. 515 atm , más alta que el 

valor ideal. 
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2. - m = 15400 . 58 g. Páqina 165: 
3. -

200 º K lOOO º K 1. - V inicial/V final= o. 15577 
P(a\rn) z P (atm) z 

100 o. 5130 100 1. 0218 
2. - P = 30 . 441 atm (tabla 11) 

200 o. 2700 200 1. 0500 
P=36 .44atm (mod . ideal) 

400 o. 9540 400 1. 1288 
la más indicada es PV = ZnRT 

600 3. 9140 600 1. 2435 3.- Etano Cloro 

800 10 . 014 800 l. 4009 p 1449 . 848 2260.931 atm 

1000 20 . 120 1000 1. 6080 T 1388.8875 1898 . OJ25º K 

4. - Nitrógeno 
4.- a) Pr (N 2) = 2.99; Pr(NH 3J = 0 . 9 

b) Tr (C
2

H4) = 1.061 ; Tr (H 2J =9 . 027 
5. - ~ = O. 9409 g/ml ; se debe 

aumentar la presión hasta 75 atm . 6· -
a) V= 13 . 9 1 b) V = 11. 99 1 

Página 152: 

1. - Para V= 1 1: a) P=17.'16685 atm 

Pa-ra v.100.1 : b ) P=1 71. 45925atm 

2. - a= l. 398 x 10 12 dina cm
4

/ gmo l2 

b = 37. 75 cm 3 /g mol 

P = 17. 638 x 10 7 dina / cm 2 

3. - T = 350ºC 

4. - b = 0.012103 l/ gmol 

5. - z250C = 1. 0000 4 

zlOOº C = l. 1728 

6. - T = 302 . 65º C 

7. - a= 5. 424 12 atm/gmol 2 

b = 0. 054161 / gmol 

P = 7. 378 a tm 

8.- a) P = 57. 126 a tm- -1 4. 252 % 

b) P = 49. 57 atm---0 . 86% 

9. - a) P=151.7atm 

b) P = 833 . 8 atm 

7.- a) m=2 .596g; b ) m=2 . 459g 

c ) m=2 . 447g . 

8 . - T = 354º C 

Página 17 6 : 

1. -

2.-

3.-

Mode lo idea l: VH = 36 . 79 9 1 
2 

vso = 1. 158 1 
2 

ecu ac ión Dieteric i: vH· = 36. 799 1 
2 

vso = 1. 12 1 
2 

Mod e lo idea l: M
0 

= 83. 489 g / g mo l 

ec uación Be rtf-el o l : M
0 

= 4. 885 g / gmol 

la ecuación de Ber th e lot pcr su intervalo 

de aplicación . 

Obse r v ados : en l/ gmol 

veo = n. 2&2 
2 

vso = 21 . 88 
2 

Ecuación Bertl:!e lot : en l/g mol 

veo = 22 . 26 
2 

vso =2 1.969 
2 

4.- P =2 1.8atm 

5. - P = 58 . 88 atm 

6. - a ) V=0 . 551 / gmol 

b) V= O. 195 l/gmol 

c) V= O. 14 1/ gmol 
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Página 180: 2. - a) P = 555. 6239 atm 

b) P = 1839. 577 atm 

1.- ~ = 0.127 g/ml c) P = 1045. 7555 atm 

2. - Dieterici: P = 65. 468 atm. 
3

. _ 
a) P = 306. 3855 atm 

Beattie-Briogeman: P= 127. 929 atm 

por las condiciones dadas ninguna 
b) P = 262. 24 atm 

c) m = 3525. 93 g por el modelo ideal 

m = 4305. 167 g propiedades 

pseudocriticas. 

de ellas lo describe correctamente. 

3. - a) P = 481 atm 

b) P = 502. 75 atm 

c) P = 476. 5 atm 

4. - T = 37. 7°C 

5. - V = O. 496 1 

Página 187: 

1. - P = 7. 06 atm 

2. - V= O. 04395 l/gmol ; corres­

ponde a 5. 23% de error 

3. - f = O. 745 g/ml 

4. - T = 174. 35ºC; equivale a 

un 5. 75% de error. 

5.- a) p = 63. 4695 atm 

b) p = 45. 7438 atm 

c) p = 41. 503 atm 

d) p = 44. 705 atm 

e) p = 48. 547 atm 

fl p = 48. 70417 atm 

g) p = 46. 733 atm 

h) p = 46. 15 atm 

La ecuación modificada de 

Berthelot. 

Página 202: 

1. - a) V= 106198. 0882 1 

b) z = 1. 2099 

4.- a) V= 108.4081 

b) V = 84. 775 1 

c) P = 152. 61 atm 

5. - P = 103. 418 atm 

6.- s> = 0.01043 g/ml 

7. - a) T = 273. 1435°K 

b) T = 282. 25°K 

8.- a) P=116.19 atm 

b) p = 132. 8 atm 

c) p = 116. 6 atm 

d) p = 136. 02 atm 
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