Introducción

La Termodinámica es el campo de la física que describe y relaciona las propiedades físicas de la materia de los sistemas macroscópicos, así como sus transformaciones energéticas. Sus leyes son restricciones generales que la naturaleza impone en todas esas transformaciones. Los principios de la termodinámica tienen una importancia fundamental para todas las ramas de la ciencia y la ingeniería.

La termodinámica es una teoría de una gran generalidad, aplicable a sistemas de estructura muy elaborada con todas las formas de propiedades mecánicas, eléctricas y térmicas complejas. Puesto que la termodinámica se focaliza en las propiedades térmicas, es conveniente idealizar y simplificar las propiedades mecánicas y eléctricas de los sistemas que se estudian. 

Un concepto esencial de la termodinámica es el de sistema macroscópico, que se define como un conjunto de materia que se puede aislar espacialmente y que coexiste con un entorno infinito e imperturbable. El estado de un sistema macroscópico se puede describir mediante propiedades medibles como la temperatura, la presión  o el volumen, que se conocen como variables de estado. Es posible identificar y relacionar entre sí muchas otras variables termodinámicas (como la densidad, el calor específico, la compresibilidad o el coeficiente de dilatación), con lo que se obtiene una descripción más completa de un sistema y de su relación con el entorno. Todas estas variables se pueden clasificar en dos grandes grupos: las variables extensivas, que dependen de la cantidad de materia del sistema, y las variables intensivas, independientes de la cantidad de materia.

Cuando un sistema macroscópico pasa de un estado de equilibrio a otro, se dice que tiene lugar un proceso termodinámico. Las leyes o principios de la termodinámica, descubiertos en el siglo XIX a través de meticulosos experimentos, determinan la naturaleza y los límites de todos los procesos termodinámicos.

Sistemas

Un sistema puede ser cualquier objeto, cualquier cantidad de materia, cualquier región del espacio, etc, seleccionado para estudiarlo y aislarlo de todo lo demás

En el concepto de sistema se modela la realidad dividiéndola entre aquello que forma parte del sistema y lo que está fuera de él (enterno del sistema o medio ambiente). Luego se estudia la interacción entre el sistema y su entorno. Es una herramienta poderosa y simple para modelar la realidad.

La envoltura imaginaria que encierra un sistema y lo separa de su entorno se llama frontera del sistema y puede pensarse que tiene propiedades especiales que sirven para:

a) aislar el sistema de su entorno o para

b) permitir la interacción de un modo específico entre el sistema y su ambiente

Si la frontera permite la interacción entre el sistema y su entorno, tal interacción se realiza a través de los canales existentes en la frontera. Los canales pueden ser inespecíficos para interacciones fundamentales tales como el calor o la interacción mecánica o eléctrica, o muy específicos para interacciones de transporte.
Los sistemas se clasifican en: 

· Sistemas Abiertos: son los sistemas más comunes. Este tipo de sistema tiene intercambio de materia y energía con el exterior.

· Sistemas Cerrados: En este sistema solo hay intercambio energético con el exterior. No hay intercambio de masa. A su vez se pueden dividir en:

· Sistemas No Aislados: Solo intercambio energético con el exterior.

· Sistemas Aislados: No hay intercambio ni de masa ni de energía con el exterior.

Un sistema termodinámico es un sistema macroscópico, es decir, un sistema cuyo detalle de sus características microscópicas (comprendida la posición y la velocidad de las partículas en cada instante) es inaccesible y donde sólo son accesibles sus características estadísticas

Los sistemas se caracterizan por tener una serie de propiedades. Estas se clasifican en: 

· Propiedades Extensivas: Son aquellas propiedades que dependen de la masa total del sistema. El valor de una propiedad extensiva es igual a la suma de sus valores en las parte del sistema. Por ejemplo, la masa es una propiedad extensiva, como también lo es la cantidad total de energía cinética que tiene, o el momento de inercia, el volumen, etc.

· Propiedades Intensivas: Son aquellas que varían de punto a punto del sistema o bien no dependen de la masa total. Por ejemplo, la temperatura es una propiedad intensiva. También podría serlo el voltaje.

Algunas de estas propiedades son variables y otras no lo son.


Si cada propiedad intensiva de un sistema es constante, entonces el sistema es homogéneo. Cuando un sistema no es homogéneo, puede constar de una serie de partes que si son homogéneas, cada una de las cuales se denomina fase. Un sistema formado por dos o más fases es heterogéneo. La definición de fase no hace referencia a sólidos, líquidos o gases, ya que por ejemplo, un sistema puede ser enteramente líquido y tener más de una fase.


Se dice que dos sistemas termodinámicos separados, A y B, tienen el mismo estado termodinámico si cualquier propiedad termodinámica medida en el sistema A es igual a la del sistema B. La palabra estado representa la totalidad de las propiedades macroscópicas asociadas con un sistema. 


La termodinámica de equilibrio trata de sistemas en equilibrio. Un sistema aislado está en equilibrio cuando sus propiedades macroscópicas permanecen constantes en el tiempo. 

Un sistema no aislado está en equilibrio si:

· las propiedades del sistema permanecen constantes a lo largo tiempo, y

· si se elimina el contacto del sistema con su medio ambiente, no hay cambio alguno en las propiedades del sistema; 

Si cumple la primera condición, pero no la segunda, el sistema está en estado estacionario.

El estado de equilibrio termodinámico se caracteriza por la anulación por compensación de flujos de intercambio y la homogeneidad espacial de los parámetros que caracterizan el sistema que ya no dependen del tiempo. 

Un estado de no equilibrio es un estado con intercambios netos de masa o energía y sus parámetros característicos dependen en general de la posición y del tiempo.


Un sistema termodinámico en un estado de equilibrio dado, tendrá un valor particular para cada variable termodinámica. Estas variables termodinámicas se llaman también funciones de estado, puesto que sus valores son funciones del estado del sistema.

Ocurre una transformación en el sistema si, cambia al menos el valor de una variable de estado del sistema a lo largo del tiempo. Si el estado inicial es distinto del estado final, la transformación es abierta. Si los estados inicial y final son iguales, la transformación es cerrada. Si el estado final es muy próximo al estado inicial, la transformación es infinitesimal.

Cualquier transformación puede realizarse por muy diversas maneras. El interés de la termodinámica se centra en los estados inicial y final de las transformaciones, independientemente del camino seguido. Eso es posible gracias a las funciones de estado.

Una transformación es reversible si se realiza mediante una sucesión de estados de equilibrio del sistema con su entorno y es posible devolver al sistema y su entorno al estado inicial por el mismo camino. Reversibilidad y equilibrio son, por tanto, equivalentes. Si una transformación no cumple estas condiciones se llama irreversible. En la realidad, las transformaciones reversibles no existen. 

Temperatura

De una manera cualitativa, se puede describir la temperatura de un objeto como aquella determinada por la sensación de tibio o frío al estar en contacto con él. 

Cuando dos objetos se colocan juntos (los físicos lo definen como contacto térmico), el objeto caliente se enfría mientras que el más frío se calienta hasta un punto en el cual no ocurren más cambios, y para los sentidos, ambos tienen el mismo grado de calor. Cuando el cambio térmico ha parado, se dice que los dos objetos (los físicos los definen más rigurosamente como sistemas) están en equilibrio térmico. Entonces se puede definir la temperatura de un sistema como aquella cantidad que es igual para ambos sistemas cuando ellos están en equilibrio térmico. 

Si el experimento fuese hecho con más de dos sistemas, se encontraría que muchos sistemas pueden ser llevados a equilibrio térmico simultáneamente; el equilibrio térmico no depende del tipo de objeto usado. Siendo más preciso: Si dos sistemas están separadamente en equilibrio térmico con un tercero, entonces ellos deben estar en equilibrio térmico entre sí, y ellos tienen la misma temperatura sin tomar en cuenta el tipo de sistema que sean.  o expresado anteriormente es llamado Ley Cero de la Termodinámica y puede ser escrita más formalmente como: Si tres o más sistemas están en contacto térmico entre si y todos en equilibrio al mismo tiempo, entonces cualquier par que se tome separadamente están en equilibrio entre sí.

Uno de los tres sistemas puede ser calibrado como un instrumento para medir temperatura, definiendo así un termómetro. Cuando se calibra un termómetro, se pone en contacto con el sistema hasta que alcanza el equilibrio térmico, obteniendo así una medida cuantitativa de la temperatura del sistema. 

Un termómetro es un instrumento que mide la temperatura de un sistema en forma cuantitativa. Una forma fácil de hacerlo es con una sustancia que tenga una propiedad que cambie de manera regular con la temperatura. La manera más "regular" es de forma lineal: 

T(x) = ax+b, 

donde T es la temperatura y cambia con la propiedad x de la sustancia. Las constantes a y b dependen de la sustancia usada y deben ser evaluadas en dos puntos de temperatura específicos sobre la escala, por ejemplo, 32 para el punto congelamiento del agua y 212 para el punto de ebullición, que se usa en la escala Fahrenheit. 

El mercurio es líquido dentro del rango de temperaturas de -38,9 C a 356,7 C. Como un líquido, el mercurio se expande cuando se calienta, esta expansión es lineal y puede ser calibrada con exactitud. 

Gabriel Fahrenheit usó mercurio como liquido termométrico por primera  vez. La expansión térmica del mercurio es amplia y suavemente uniforme, esto permite que no se adhiera a el vidrio, y permanece líquido ante un amplio rango de temperaturas. Su apariencia plateada hace que sea fácil de leer.  

Fahrenheit midió el punto de ebullición del agua obteniendo 212. Después adjudicó el punto de congelamiento del agua a 32. Temperaturas medidas sobre esta escala son designadas como grados Fahrenheit. 

Anders Celsius usó una escala en la cual, 0 representó el punto de congelamiento y 100 el punto de ebullición del agua. Temperaturas medidas sobre una escala centígrada, con el punto de congelamiento del agua como cero, son designadas como grados Celsius . 

Para convertir de grado Centígrado a Fahrenheit se multiplica por 1.8 y se suma 3 2. 

                           °F = 1, 8 °C + 32. 

J.A. C. Charles, presentó que para un mismo incremento de temperatura, todos los gases tienen el mismo aumento de volumen, con esto es posible establecer una escala de temperatura basada en un solo punto fijo en vez de dos, tal como en la Fahrenheit o Celsius.  

Experimentos con termómetros de gas han divulgado que es muy pequeña la diferencia en la lectura de temperaturas utilizando diferentes gases. Así es posible, fijar una escala de temperatura que sea independiente del medio termométrico si este es un gas a baja presión. En este caso, todos los gases se comportan como un gas ideal y tienen una relación muy simple entre la presión, temperatura y volumen: 

PV= (constante)T. 

Esta temperatura es llamada temperatura termodinámica y es aceptada en la actualidad como medida fundamental de temperatura. Hay una definición natural del cero en esta escala; es el punto donde la presión del gas ideal se hace cero, por lo tanto la temperatura es cero, la unidad de temperatura de esta escala fue llamada Kelvin, y su símbolo es K (no utiliza grados). La temperatura a la cual el hielo, agua líquido y vapor de agua coexisten en equilibrio tiene un valor de 273,16K  

Para convertir de grados Celsius a Kelvin se suma 273,16: 

K=°C+273,16. 


Como todas las propiedades físicas cambian con la temperatura, pueden usarse otras propiedades a parte del volumen para medir la temperatura. Así, en un termómetro de resistencia se mide la resistencia eléctrica de un hilo metálico para medir la temperatura. Mientras que un termopar, hace uso de la diferencia potencial entre dos metales distintos en contacto, cantidad que depende de la temperatura.

El mol


El peso atómico  Ar , es la razón de la masa de un átomo de un elemento respecto a la masa de un patrón escogido; el patrón que se utiliza desde 1961 es 1/12 de la masa del isótopo 12C; el peso atómico del 12C es, por tanto, exactamente 12. La razón de la masa de una molécula de una sustancia con respecto a 1/12 de la masa de 12C, se denomina peso molecular Mr  de esa sustancia. Como los pesos atómicos y moleculares son masas relativas, son números adimensionales.


El número de átomos de 12C en exactamente 12 g. de 12C se llama número de Avogadro N0. Las medidas experimentales proporcionan un número de Avogadro igual a   6,02 x1023.


Un mol de una sustancia se define como la cantidad de ésta que contiene un número de Avogadro de entidades elementales, así un mol de agua contiene  6,02 x1023 moléculas de agua. La masa por mol de una sustancia pura se llama masa molar M. La masa molar de una sustancia viene dada por: Mi ( mi/ni, donde mi es la masa de sustancia i en una muestra y ni, el número de moles de i en la misma.


La fracción molar xi, de la especie i en el sistema se define como: xi ( ni/ntot.

La suma de las fracciones molares de todos los componentes es igual a 1.

Gases Ideales


Es un tipo particular de sistema que da una base para la termodinámica Un gas ideal es aquel que se encuentra a una presión muy baja (o densidad baja) y a una temperatura suficientemente elevada. La mayoría de los gases a temperatura ambiente y a la presión atmosférica se comportan casi como gases ideales. Los gases ideales también proporcionan la base para definir una escala de temperatura más fundamental que la escala de mercurio líquido, como ya se vio anteriormente (Temperatura).

Ley de Boyle: para una temperatura constante el volumen del gas es inverasamente proporcional a la presión, esta ley se cumple también en los gases reales.

Ley de Charles: para una presión constante, el volumen es directamente proporcional a la temperatura.

Ley de Gay-Lussac: para un volumen constante, la presión de un gas es directamente proporcional a su temperatura.

Las tres leyes anteriores se pueden resumir en una ecuación: P V = n R T, donde P es presión, V es el volumen, T es la temperatura expresada en K y R es una constante de proporcionalidad independiente del tipo de gas y se le denomina Constante universal de los gases ideales y n es el número de moles. El valor de R es:  R = 8.31 Joules/mol. K = 0.0821 litro.atm/mol. K

A la ecuación P V = n R T se le denomina ecuación de estado para un gas ideal. 

Se puede definir un gas ideal como aquel que obedece a la ecuación de estado, bajo todas las condiciones. En realidad, no existe un gas ideal, sin embargo, este concepto resulta muy útil debido al hecho de que los gases reales se comportan como ideales a bajas presiones. 

Esta ecuación se puede rescribir como P V = N k T, donde K es la Constante de Boltzman, que tiene un valor de: k = 1.38 x 10-23 Joules / K. y N es el número de moléculas de un gas (N=nN0).

Mezcla de gases ideales. Hasta ahora  se ha considerado sólo un gas ideal puro. Dalton encontró que la presión total de una mezcla de gases es igual a la suma de presiones que cada gas ejercería si estuviera sólo en el recipiente, de acuerdo a esto P=(Pi, y la ecuación de estado queda como PV=ntotRT, donde ntot= (ni.

La presión parcial Pi se define como: Pi = ni RT/V.

Ecuaciones de Estado.


Considerando un sistema homogéneo con una composición fija. Los experimentos muestran que el estado termodinámico y la temperatura de tales sistemas queda especificado una vez que las variables P y V se han especificado. En otras palabras, T es una función de P y V, por tanto, T=g(P,V), donde g es una función que depende de la naturaleza del sistema. Si se elimina la restricción de la composición fija, el estado del sistema dependerá de su composición, de P y de V. Por lo tanto, T =f(P, V, n1,n2,....), donde n1,n2,..., son los números de moles de las sustancias 1,2,... en el sistema homogéneo, y f es una función. Esta relación entre P, V, n1,n2,...y T se llama ecuación de estado. Si el sistema es heterogéneo, cada fase tendrá su propia ecuación de estado.


Para un sistema de fase compuesto por n moles de una única sustancia pura, la ecuación de estado se convierte en T =f(P,V,n), donde la función f depende de la naturaleza del sistema; la función f difiere para el hielo o para el benceno líquido. Por su puesto, se puede resolver la ecuación de estado para la presión o para el volumen y obtener la ecuación alternativa. Las leyes de la termodinámica son generales y no pueden usarse para deducir ecuaciones de estado para sistemas particulares. Las ecuaciones de estado deben determinarse experimentalmente. También puede usarse la mecánica estadística para deducir ecuaciones de estado aproximadas.

Algunas ecuaciones de estado que se utilizan son:

· Ecuaciones del virial
· Gas ideal
· Van der Waals
· Redlich-Kwong
· Soave y Peng-Robinson
· Benedict-Webb-Rubin
· Otras
Ecuaciones del virial:
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Diagrama PV para las regiones líquido, líquido/vapor y vapor de un fluido puro
Para una isoterma como T1, a partir de la figura anterior se nota que P aumenta a medida que V disminuye. Por tanto el producto PV para una gas o vapor debe ser mucho más constante que cualquiera de sus miembros, por lo que debe ser más fácil representarlo. Por ejemplo, el producto PV a lo largo de una isoterma puede expresarse por un desarrollo en serie de potencias en P:
PV=a +bP+cP2+...  (1)

Si se establece b=aB’, c=aC’, etc, la ecuación anterior se convierte en:
PV= a (1+B’P + C’P2 + D’P3 + …)    (2) 

donde a,B’,C’, etc son constantes para una temperatura y especie química dadas.
En principio, el miembro derecho de la ecuación anterior es una serie infinita. Sin embargo, en la práctica se emplea un número finito de términos. De hecho, los datos PVT muestran que a presiones bajas el truncamiento de la serie después de los dos primeros términos proporciona resultados satisfactorios. En general, entre más grande es el intervalo de presión considerado, el número de términos necesarios aumenta.
Con el establecimiento de una escala de temperaturas de gas ideal, la constante a de la ecuación (1) puede reemplazarse por RT. Por tanto, la ecuación (1) se convierte en:
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donde el cociente adimensional PV/RT recibe el nombre de factor de compresibilidad y se le da el símbolo Z. Este factor proporciona una idea de la discrepancia entre un gas perfecto y un gas real. Una expresión alternativa para Z, también de uso común, es
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    (3)

 Las dos ecuaciones anteriores se conocen como desarrollos viriales, y los parámetros B’,C’,D’,etc., y B,C,D, etc., reciben el nombre de coeficientes viriales.

Gas ideal
Puesto que los términos B/V, C/V2, ...  del desarrollo virial (3) aparecen al tomar en cuenta las interacciones moleculares, los coeficientes viriales B,C,...  serán cero si estas interacciones no existen. Con esto, el desarrollo virial se reduce a:
Z=1    o   PV=nRT 

 
De la regla de las fases se sabe que la energía interna de un gas real es una función de la presión y la temperatura. Esta dependencia con la presión aparece como resultado de las fuerzas entre las moléculas. Si estas fuerzas no existieran, entonces no se necesitaría energía alguna para alterar la distancia intermolecular promedio y, por consiguiente, no se requeriría energía para originar cambios de volumen y presión en un gas a temperatura constante. Por tanto, se concluye que en ausencia de interacciones moleculares, la energía interna del gas depende exclusivamente de la temperatura. Estas consideraciones conducen a la definición de un gas ideal como aquel cuyo comportamiento macroscópico está caracterizado por:

· La ecuación de estado 
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· Una energía interna que es función sólo de la temperatura e que, como consecuencia tiene una capacidad calorífica Cv que también depende exclusivamente de la temperatura

Van der Walls

La primera ecuación cúbica de estado práctica fue propuesta por J.D. Van der Waals en 1873:
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En esta ecuación, a y b son constantes positivas; cuando son cero, lo que se obtiene es la ecuación del gas ideal.
Dados los valores de  a y b para un fluido en particular, puede calcularse P como una función de V para varios valores de T.
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 isotermas de Van der Waals 

La figura es un diagrama PV donde se muestran tres isotermas. La curva sobrepuesta representa los estados de líquido y vapor saturados. Para la isoterma T1>Tc, la presión es una función monótonamente decreciente con un volumen molar creciente. La isoterma crítica (que es la que está indicada con Tc) contiene el punto de inflexión horizontal en C característico del punto crítico. Para la isoterma T2<Tc, la presión disminuye con rapidez en la región líquida con un aumento en V; después de cruzar la línea de líquido saturado, la curva pasa por un mínimo, aumenta hasta un máximo y luego disminuye, cruzando la línea de vapor saturado y continuando hacia la región de vapor. Las isotermas experimentales no exhiben esta transición suave de la región líquida a la de vapor; en su lugar, éstas contienen una línea horizontal dentro de la región de dos fases donde coexisten el líquido y el vapor saturados en distintas proporciones a la presión de vapor o saturación.
La ecuación de Van der Waals permite justificar los cambios de estado, cuya razón debe buscarse en la tendencia general de la naturaleza a las configuraciones de estado de energía mínima.
Las constantes en esta ecuación de estado pueden evaluarse mediante un ajuste de los datos PVT disponibles. Sin embargo, al tratarse de una ecuación cúbica sencilla, las estimaciones adecuadas provienen de las constantes críticas Tc y Pc. Puesto que la isoterma crítica exhibe una inflexión horizontal en el punto crítico, entonces pueden imponerse las siguientes condiciones matemáticas:
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donde el subíndice c denota el punto crítico.
 
La diferenciación de estas ecuaciones proporciona expresiones para ambas derivadas, las cuales pueden igualarse a cero para P=Pc, T=Tc y V=Vc. Por otra parte, la ecuación de estado también puede escribirse para las condiciones críticas, obteniéndose tres ecuaciones de las cinco constantes Pc, Vc, Tc, a y b. Las expresiones que se obtienen son:
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Aunque esta ecuación tal vez no proporcione los mejores valores posibles, ellos son razonables y casi siempre pueden determinarse, debido a que a menudo se conocen las temperaturas y presiones críticas (en contraste con los datos PVT extensos) o pueden estimarse de manera confiable.

Redlick-Kwong:


El desarrollo moderno de las ecuaciones cúbicas de estado comenzó en 1949 con la publicación de la ecuación de Redlich-Kwong:
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Esta ecuación, al igual que otras ecuaciones cúbicas de estado, tiene tres raíces para el volumen, de las cuales es posible que dos sean complejas. Los valores de V que tienen un significado físico son siempre reales, positivos y mayores que la constante b. En el gráfico de Van der Walls se observa que cuando T>Tc, la solución de V para cualquier valor positivo de P proporciona sólo una raíz positiva real. Cuando T=Tc, esto también es cierto, excepto a la presión crítica, donde existen tres raíces, todas iguales a Vc. Para T<Tc, se tiene únicamente una raíz real positiva cuando la presión es alta, pero para un intervalo de presiones menores existen tres raíces reales positivas. En este caso, la raíz intermedia no tiene significado; la raíz más pequeña es un líquido o un volumen similar al de un líquido, y la raíz más grande es un vapor o un volumen parecido a un vapor. Los volúmenes de liquido y vapor saturados están dados por las raíces más pequeña y más grande cuando P es la presión de saturación o de vapor.
Las constantes para esta ecuación de estado se obtienen de igual modo que para la ecuación de Van der Waals y sus valores son:
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Al tratarse de una ecuación cúbica de estado, como la de Van der Waals, no proporciona los mejores valores posibles, pero ellos son razonables y casi siempre pueden determinarse.
Soave y Peng-Robinson:

Otras ecuaciones cúbicas bien conocidas son las de Soave y Peng-Robinson. Como la mayoría de las ecuaciones cúbicas de dos parámetros, estas pueden expresarse mediante la ecuación:
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Para las ecuaciones de Soave y Peng-Robinson, u y w toman los valores de integración siguientes:
  Soave:

           u=1

           w=0

Peng-Robinson:

u=2

w=-1  

Existen numerosas aproximaciones que se han usado para establecer los valores de los parámetros a y b que aparecen en la de la ecuación Una de ellas es elegir a y b para que las dos condiciones críticas  se satisfagan. 
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Estas ecuaciones son sólo aplicables a sustancias puras. Tanto la ecuación de Soave como la de Peng-Robinson utilizan estas ecuaciones para hallar a y b en el punto crítico. Luego hacen el parámetro a función del factor acéntrico [image: image15.png]


, del que se trata a continuación y de la temperatura para reproducir las presiones de vapor de los hidrocarbonos. Las expresiones de a y b que resultan de este procedimiento se muestran a continuación:
  Soave:
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Peng-Robinson:
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Benedict-Webb-Rubin

A partir de la introducción de Redlich-Kwong se han propuesto varias ecuaciones cúbicas de estado. Todas ellas son casos especiales de la ecuación cúbica de estado genérica:
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En ella [image: image23.wmf]b
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 son parámetros que en general dependen de la temperatura y, para mezclas, de la composición. Aunque esta ecuación parece muy flexible, tiene limitaciones inherentes debido a que es cúbica.
Las ecuaciones que tienen una exactitud global mayor son necesariamente más complejas, como lo ilustra al ecuación de Benedict-Webb-Rubin:
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donde[image: image27.wmf]A
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  son todas constantes para un fluido dado.
Se usa con éxito en amplios rangos de presión y temperatura. Las constantes para un buen número de sustancias están tabuladas. El éxito de la ecuación original ha originado numerosos estudios donde la propia ecuación o una modificación de la misma se ha generalizado para aplicarla en muchos tipos de compuestos. De hecho, la ecuación y sus modificaciones, a pesar de la complejidad que tienen, se emplean en las industrias del petróleo y del gas natural para hidrocarburos ligeros y algunos otros gases encontrados comúnmente.

Otras ecuaciones:

· Clausius:
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· Berthelot (para presiones altas)
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· Dieterici (para altas presiones)
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· Todas las ecuaciones se puedn ajustar a la de Kammerling y Onnes, que es de ña forma:

[image: image31.wmf]P

V

=

n

R

T

(

1

+

V

B

(

T

)

+

v

2

C

(

t

)

+

:

:

:

)


