Tema 1: Gasos

1.Variables d’estat

Les propietats dels gasos van ser de les primeres que es van establir quantitativament (en gran
part durant els segles XVII i XVIIl) quan els requeriments tecnologics dels viatges en globus van
estimular la seva investigacié. Per poder parlar de gasos establim primer la definicié de variable
d’estat (o coordenada termodinamica):

L'estat fisic d'una mostra de substancia, la seva condicid fisica, es defineix per les seves
propietats fisiques. Diem que dues mostres de la mateixa substancia es troben en el mateix estat
si tenen les mateixes propietats fisiques. Les variables necessaries per especificar |'estat d'un
sistema son la quantitat de substancia que conté, n, el volum que ocupa, V, la pressio, p, i la
temperatura, T.

El volum (V) d'un cos és |'espai que ocupa. La unitat Sl de volum és el m3, encara que potser la
més emprada siga el litre L (dm?). Per tant, 1 m3 = 1000 L.

La pressio (p) que exerceix un gas sobre la superficie amb la que esta en contacte té I'origen amb
el bateig incessant de les molecules de les parets del seu recipient. Les col:lisions son tan
nombrosos que exerceixen una forca per unitat de superficie o pressid eficagment constant. La
unitat Sl de pressio és el pascal (Pa, 1 Pa =1 N m). Altres unitats de pressi6 sén el bar (1 bar =
10° Pa), els mil-limetres de mercuri i 'atmosfera (1 atm = 760 mm Hg = 101300 Pa).

Més complexa és la definicid de temperatura. Formalment, la temperatura és una propietat que
determina en quina direccié fluira I'energia en forma de calor quan dues mostres es posen en
contacte térmic. Diem que I'energia flueix de la mostra amb la temperatura més alta a la mostra
amb la temperatura més baixa. Perd abans de continuar proposo un experiment:
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calenta freda tébia

Omplim tres recipients, un amb aigua calenta, un amb aigua freda, i el tercer amb aigua tebia.
Submergim una ma al recipient amb aigua calenta i l'altra on hi ha l'aigua freda, fins que
realment sentim calor i fred, respectivament. Tot seguit submergim les dues mans en l|'aigua
tebia. Tindrem sensacié d'aigua calenta en la ma que venia de l'aigua freda i d'aigua freda en la
ma que venia de |'aigua calenta. Aquest experiment ens demostra que els nostres sentits poden
enganyar-nos a I'hora d'apreciar la temperatura, ja que percebem dues sensacions diferents de
calor per a una mateixa temperatura.

Cal definir doncs escales termometriques objectives. | aixd és possible perqué hem observat
reiteradament que, en tot cos material, la variacié de la temperatura va acompanyada de la
variacio d'altres propietats mesurables, com ara la longitud d’una columna de mercuri en el
termometre clinic tradicional, de manera que a cada valor de la temperatura li correspon un



Unic valor de la longitud (encara recordo la cangoneta que apreniem de memoria en els primers
cursos de primaria: el calor dilata los cuerpos y el frio los contrae).

En els primers dies de la termometria (i encara és practica actual al laboratori), les temperatures
estaven relacionades amb la longitud d'una columna de liquid, i la diferéncia de longituds que
es mostrava quan el termometre estava en contacte amb gel fos i aigua bullint es va dividir en
100 passos anomenats "graus". Despres, el punt inferior va ser etiquetat amb el zero, cosa que
va permetre atorgar valors numerics concrets. Aquest procediment condueix a I'anomenada
escala Celsius de temperatura(°C).

Als paisos anglosaxons es poden trobar encara termometres graduats en graus Fahrenheit (2F).
L'escala Fahrenheit difereix de la Celsius tant en els valors assignats als punts fixos com en la
mida dels graus. En particular, a la temperatura de fusio del gel li correspon el valor 329F i el
nombre de graus entre aquest punt fix i el de I'aigua bullint és 180. Per tant, cada grau Celsius
és 1.8 oF i per passar d'una escala a una altra cal emprar, doncs, I'equacio: t(2F) = 1,8 - t(2C) + 32.

Mentre la mida dels graus, tot i ser arbitraria, no és un problema major (és com expressar
longituds en metres o centimetres, on un factor de conversié permet fer el pas d’un a un altre
sistema), I'eleccid del punt fix, igualment arbitraria, complica un poc les coses, en fer apareixer
valors negatius que no tenen cap significat concret. Val a dir que les demés variables d’estat,
com ara volum o pressié no poden assumir valors negatius, i el seu origen zero de valors és clar:
el volum d’un cos és zero quan no ocupa espai i la pressié d’un gas és zero quan no exerceix cap
forca sobre la superficie amb la que esta en contacte. Veurem en aquest tema que també és
possible assignar objectivament un origen zero a la temperatura, amb la propietat comuna amb
volum i pressié, que podem aproximar-nos molt a aquest origen pero assolir el zero és
impossible (el zero és inaccessible). Si mantenim la grandaria del grau Celsius, el nou origen dona
lloc a I'escala Kelvin de temperatures, on la fusié del gel ocorre a 273.15K, si usem la grandaria
del grau Farenheit aquest mateix origen ddna lloc a I'escala Rankine en la que la fusié del gel
ocorre a 491,67°R. Obviament, OK = 02R.

2. Equacions d'estat

Encara que en principi I'estat d'una substancia pura s'especifica donant els valors de n, V, pi T,
s'ha establert experimentalment que n'hi ha prou amb especificar només tres d'aquestes
variables, ja que en fer-ho es fixa el valor de la quarta variable.

Es a dir, és un fet experimental que cada substancia es descriu mitjancant una equacié d'estat,
equacio que relaciona aquestes quatre variables.

La forma general d'una equacié d'estat és p = f(T,V,n)

Aguesta equacié estableix que si es coneixen els valors de n, T i V per a una substancia
determinada, aleshores la pressio té un valor fix.

Com deiem, cada substancia es descriu per la seva propia equacio d'estat, pero la forma explicita
de I'equacié es coneix només en alguns casos.

Un exemple molt important és |'equacio d'estat d'un "gas perfecte", que té la forma p = nRT/V,
on R és una constant independent de la identitat del gas. L'equacid d'estat d'un gas perfecte es
va establir combinant una serie de lleis empiriques:

La llei de Boyle (p x V = ct si fixemniT)
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Llei de Gay-Lussac, també anomenada de Charles - Gay-Lussac, (V =ct x T, si fixem ni p).

Principi d'Avogadro: fixades p, T, V =ct x n, i.e., el volum és proporcional al nombre de mols,

que de retruc ens defineix el volum molar del gas v =V/n.

Exercici: Feu Us de la fulla de calcul per comprovar la llei de Boyle a partir de les dades
experimentals d’'una massa de gas a temperatura i nombre de mols constant.

V(L)
1,37
0,14
0,07
0,05
0,03
0,03
0,02

V(L) P(at.)

0,73
7,30

14,60
21,88
29,15
36,50
43,86

20
30
40
50
60

60
50

40

P(at.) 30
20

10

0

20
1/vV (1)

40

Exercici: Feu Us de la fulla de calcul per comprovar la llei de Gay-Lussac a partir de les dades
experimentals d’'una massa de gas a volum i nombre de mols constant

t(2C) P(mmHg)
100,0 945
53,0 840
21,0 765
0,0 720
-78,5 513
-195,7 225
Ajust Lineal
2,457566 709,0413
0,033719 3,306911
0,999248 7,981945

Punt de tall
288,514

P(mm Hg)
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Observem que la relacié entre pressio i temperatura és lineal. El pendent de la recta canvia si
canviem les unitats de pressio (e.g. usem atmosferes) i/o temperatura (recordem que 1 grau
Celsius equival a 1.8 graus Farenheit). L'ordenada en I'origen és funcio de I'origen triat per a la

temperatura.

Podem passar des de la llei “y = a + b x“ a una llei més simple “y = b x“ si canviem la columna de
temperatures restant-li el valor de temperatura del punt de tall que podem extrapolar a pressié
zero (ajustat ades amb I'excel a un valor -288,514).

3



Exercici: Feu Us de la fulla de calcul per comprovar la llei de Gay-Lussac a partir de les dades
experimentals d’una massa de gas a volum i nombre de mols constant, corregint les
temperatures (restant-li el valor de la temperatura del punt de tall -288,514 calculat ades) i
escrivint la pressié en atmosferes. Ajusteu la recta obligant-la pa passar per I'origen

- o N
Valors desplagats 1,2 y =0,0032x L
T(K) P(at) Ajust Lineal ; ._...'--'
3885 1,243421 0,003234 0 08 e
3415 1,105263 1,336-05” #N/D Plat) o6 o
309,5 1,006579 0,999916 0,009394 0,8
2885 0,947368 02 L
2100 0,675 R o e
92,8 0,296053 0,0816 0,0 100,0 200,0 300,0 400,0
T(K)
N J

En la fulla Excel hem calculat també el valor de R = 0.0816.

Per justificar aquest ultim calcul comparem
la llei de Boyle, p = C,(T) i i la de Gay-Lussac, p = C,(v) T.

La comparacié de les dues lleis ens fa concloure que C;(T) = a T iC,(v) = B/v.

Reescrivint amb aquestes constants les lleis tenim:
p=aT: itambé p=(B/v)T.

Pertanta = B = P v/T que escrivim amb la lletra R: R = P v/T, de manera que:

P v = RT), (2.2)
que és I’'equaci6 térmica del gas ideal.

Concretament, per calcular el valor numeric de la constant de gasos R en I'Excel anterior hem
partit de que tenim una massa de 0.4 gr de Neon, i.e., n = 0.02 mols, en un volum de V =0.5 L,

. . 14 . . .
és a dir, un volum molar v = —= 25.225 L i hem escrit el pendent ajustat:

b=C(v) = (ﬁ) = (%) = 0.003234 — R = 0.003234 v = 0.0816.

v

El resultat obtingut, 0.0816, a tres decimals, és R = 0,082 at. L/K mol, que esta molt ben ajustat.

3. Interpretacié microscopica de I’equacio d'estat del gas ideal

Un segle despres que Boyle presentés la seua llei, Daniel Bernouilli presenta en una publicacié
de 1738, Hidrodinamica, la idea que el mecanisme que origina la pressio del gas sén els xocs
rapids de les seues molécules amb la paret del flascé que el conté i fa una primera deduccié de

la relacié entre la pressié del gas i la seua energia cinética: p = smn v2, on m és la massa del

gas, n el nombre de molecules per unitat de volum i v2 la velocitat guadratica mitjana molecular.
Aqguesta teoria, anomenada Teoria Cinética de Gasos TCG, va ser posteriorment fermament
establerta per Maxwell i Clausius, i ampliada posteriorment per Boltzman i altres. Nosaltres aci
la presentarem breument orientada a interpretar I'equacié del gas i algunes magnituds
macroscopiques.



Basicament la TCG aplica la mecanica newtoniana al comportament de la molécula i, en estar un
gas format per una col-lectivitat immensa de moléecules, dedueix les variables macroscopiques
observables com la mitjana estadistica de la col-lectivitat. Podem resumir els postulats basics de
la TCG en quatre enunciats:

1. En qualsevol volum de gas, per petit que (macroscopicament) el considerem, hi ha un
col-lectiu estadistic (i.e., un nombre molt gran) de particules idéntiques (molécules). Avui en
dia sabem que, a la temperatura T = 02C, hi ha 2.7 milions de molecules en un mil-limetre
cubic de gas.

2. El diametre molecular és molt petit en comparacié a la distancia entre moléecules
(considerem Unicament I'estat gasds). Per aquest motiu la TCG no sera adient per explicar
el comportament de liquids, on la distancia intermolecular és molt menor i, en
conseqliencia, la interaccié intermolecular molt major.

3. Les molecules del gas estan en moviment continu. La seua dinamica ve determinada per la
mecanica newtoniana. Aixi, en abséncia de forces externes efectuen un moviment rectilini i
uniforme, de manera que sols modifiquen la seua direccié en xocs amb altres molécules o
la paret del flascd on hi sén confinades. Aquests xocs son elastics (i.e., sense perdues
d’energia cinética).

4. Enla massa gasosa, en no haver cap direccié privilegiada a I’espai, hi ha un caos permanent
de la direccid dels vectors velocitat i, com a conseqiéncia dels continus xocs, també en el
moduls. Com a conseqliéncia d’aquest caos les direccions de les velocitats, en abséncia de
camps externs, estan distribuides de manera isotropica. Respecte del valor del modul,
aquest pot ser qualsevol i la distribucié de possibles valors seguira una llei que pot derivar-
se d’aquests postulats (llei de velocitats de Maxwell-Boltzman), perd que nosaltres aci no
derivarem perque va més enlla dels objectius del tema.

En resum podem dir: TCG és la suma de: gas — caos — xoc elastic — estadistica.

3.1 Gas isotropic: distribucio de les direccions dels vectors velocitat moleculars

Considerem un gas confinat a un flascé. Substituim formalment les molécules pels seus vectors
velocitat. Com que els vectors sén lliscants, els traslladem tots a un origen comu. Aleshores fem
(allargant-los o contraient-los) que tots tinguen el mateix modul, per exemple, modul unitat.
Aleshores imaginem una esfera de radi unitat centrada en aquest origen comu. La seua
superficie queda esquitxada d’'impactes produits per les “puntes” del vectors esmentats. Com
que el gas es isotropic, la densitat de punts (anomenats punts figuratius) que hi ha sobre I'esfera
és uniforme. Si anomenem N el nombre de molécules i tenim en compte que la superficie d’'una
esfera de radi unitat és S = 4 i, concloem que la densitat superficial d'impactes p val p =
N/4m.

vde
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El nombre d’impactes o punts figuratius que hi ha en un element diferencial dS de superficie,
situada en la posicio (8, @), i valor dS = sin 8 d6 d¢ (vegeu la figura) sera:

dNg, = pdS =--sin df dg. (3.1.1)

Si dividim els dos membres pel volum obtenim el nombre de molécules per unitat de
volum amb velocitat orientada pels angles (6, ).

dng, = %sin 6 do do. (3.1.2)

Finalment, si traslladem a I’origen tan sols els vectors velocitat d’aquelles molécules que
tinguen un modul dins de I’interval (v, v + dv), el nombre de les quals anomenem dn,,
obtenim el nombre de molécules per unitat de volum amb modul v i direccio (8, ¢):

dnygy = %sin 6 do de. (3.1.3)

3.2 Interpretacio cinética de la pressio
La TCG interpreta la pressié com originada pels xocs de les molécules sobre les parets del flascé

que les confina. En una col-lisié la molécula, en variar la seua quantitat de moviment, exerceix
una forca (llei de Newton) F = dp/dLt.

~dV =vcos@dtdA4

Vet N\ g

dA

Anomenem &f la forgca que exerceix una molécula amb velocitat v que s’acosta a un element
infinitesimal d’area dAdel flascé amb un angle 6. D’acord amb la figura de I'esquerra, tan sols el
component perpendicular al flascé de la velocitat, v cos 8, canvia després del xoc, de manera
que

6f dt = 2mv cosé. (3.2.1)

El nombre de molecules deg(p que xoquen contra A en un temps dt (molécules amb
coordenades v, 8, ) son, a la vista de la figura dreta, les que hi ha dins del cilindre oblic alli
dibuixat:

M sin6 do do v cosO dt 5A. (3.2.2)

dNU@(p = dnvg¢dV = s

La seua variacié de quantitat de moviment,
8F dt = 8f dt dN,g, = i—::vz dn, cos?>0sin@ db do dt 5A.  (3.2.3)

Si ara sumem (integrem) tots el moduls i direccions:
SF dt = [, [, 5f dt dNyp, = 2= dtsA [ vidn, f)"" cos? ¢ sin6 do [}"de dt (3.2.4)



La primera de les integrals en I'Eq. (3.4) val nﬁ, la segona 1/3 i la tercera 2m. Aleshores, la

pressio resulta:
_S6F _1

o1 02
P = 51 -zmnv (3.2.5)

Si anomenem E,. = mv?/2 irecordem que n = N /V concloem que?

PV = %N E_C Formula de Bernouilli  (3.2.6)

3.3. Interpretacio cinética de la temperatura

Des de la férmula de Bernouilli, eq. (3.2.6), i la de gasos ideals, PV =nRT ,amb n= N/N ,

tenim que:

— 2FE —  3kT
%NE =N£RT=NkT S|IT="lo | =— (3.3.1)

A

on k es la constant de Boltzman.

Veiem que la temperatura absoluta és proporcional a la velocitat quadratica mitjana v° o, el
que és equivalent, a I'energia cinética mitjana £, . Veiem, doncs, que les molécules d’un gas
calent van més rapides que les d’un gas fred.

Si ara interpretem que I’energia interna és simplement U = NE_ , que equival a assumir que
I"Gnica energia del gas és la cinetica (i.e., les molécules sén “boles” sense estructura interna),

tenim que per aun moldegas (N =N ,):

3 3 oU 3
U=N,—kT=—=RT & c,=|—| ==R (3.3.2)

2 2 or ), 2
La primera equacié esta d’acord amb el fet que I'energia interna d’'un gas ideal és funcio
Unicament de la temperatura i no de la pressid i el volum (experiment de Joule, que veurem en

el tema seglient) i la segona explica el valor de la capacitat calorifica molar a volum constant de
gasos monoatomics.

3.4. Principi d’equiparticio

La consideracié de les molecules com a petites boles sense estructura interna és en molt casos
una simplificaci6 massa gran de la realitat molecular formada per atoms units per nuvols
electronics que actuen a manera de motlles. La descripcié d’una molécula amb un model de
boles i motlles ens evidencia de seguida que, a més a més de les tres translacions independents,
hi ha altres graus de llibertat de moviment. En general, sabem que el nombre total de graus de
llibertat sén 3N, on N és el nombre d’atoms que constitueixen la molecula.

Si tornem al cas de gas monoatomic podem pensar que |’energia cinética mitjana s’incrementa
amb un valor kT/2 per cada grau de llibertat. Aleshores, la energia interna molar és 3RT/2,
mentre que la capacitat calorifiques molars a volum constant, C, = (U /dT)y és 3R/2. Si
acudim al resultats experimentals se troba que 3R/2 és precisament la capacitat calorifica molar

! Recordem la formula de Boyle, PV=C, i comparem-la amb la de Bernouilli.
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a volum constant dels gasos monoatomics. Tanmateix es constata que per als gasos poliatomics,
a temperatures no extremadament baixa (en la qual la capacitat calorifica molar a volum
constant és també 3R/2) presenten capacitats calorifiques majors.

En 1857 Clausius, amb l'objectiu de justificar aquestes capacitats calorifiques de gasos
poliatdmics, va enunciar el seglient principi (anomenat d’equiparticid):

La contribucié de cada terme quadratic de I'energia molecular a I’energia interna d’un gas és RT/2.

Aixi, cada mode normal de translacié o rotacié contribueix amb RT/2, mentre que cada mode
normal vibracional contribueix amb RT (en vibracié hi ha dos termes quadratics d’energia:
cinetica i potencial). Després, en adonar-se que en baixar la temperatura la capacitat calorifica
dels gasos poliatomics minvava (i ho feia d’'una manera molt significativa: a “escalons”) va afegir
el concepte d’activacio del mode normal. A temperatures baixes Unicament hi ha translacid. Per
aix0, en no estar activades la rotacié i vibracid, la capacitat calorifica molar a volum constant
dels gasos poliatomics és tan sols 3R/2, la mateixa que la dels gasos monoatomics. En pujar la
temperatura, la molécula comenga també a rotar (agco succeeix al voltant de 170K per al cas de
I'H,). En activar-se la rotacid, la capacitat calorifica puja bruscament fins a 5R/2 (en ser una
molecula lineal sols hi ha dues rotacions). En créixer més la temperatura, van activant-se de mica
en mica els modes normals de vibracié. En primer lloc els menys energetics (de torsio, de
doblament d’enllag, etc.) i ja a temperatures més elevades els modes d’estirament d’enllag (al
cas de I'Hy, sols hi ha aquest mode vibracional).

Aguesta visio simple postulada per Clausius sera justificada posteriorment per la termodinamica
estadistica, que estudiareu en el curs vinent.

3.5 El gas quantic: energia i temperatura

En estar format el gas per molécules microscopiques, hauriem de fer Us de la mecanica quantica
per descriure de manera exacta i detallada la seua dinamica. Des de fa més d’una centuria és
sabut que de vegades, en ser aplicada al mon microscopic, la mecanica classica pot proporcionar
descripcions equivocades. Farem una minima incursié en mecanica quantica per mostrar que la
dinamica molecular classica i quantica sdn semblants en aquest cas del gas (cosa que no és
d’estranyar, atés I’exit de la TCG en la interpretacié del comportament gasos).

Imaginem un gas confinat en un determinat volum. A I'objecte de simplificar els raonament al
maxim considerem sistemes unidimensionals 1D, obviem I'estructura interna de les molécules i
considerem que no hi ha interaccid entre elles (el gas ideal de la TCG). Per tant, cada molecula
ocupa el volum com si estigues sola. Considerem el cas del gas quantic. Aquest gas esta
composat per particules que a la vegada sdn ones, el moment lineal p de cada particula esta

. . . L . h
associat amb la longitud d’ona A de I'ona associada, d’acord amb la relacié de De Broglie: p = T
Suposem que el gas esta en equilibri, per tant, que esta en un estat estacionari. Les Uniques ones
estacionaries en una corda de longitud L sén aquelles que tenen una longitud d’ona tal que L és

multiple enter de 4/2 (qualsevol altra longitud d’ona produeix interferencies destructives i

. A . . , N
desapareix). Aleshores, o= L,ambn=1,2,3.... i el moment lineal de la particula sera doncs:

h nh _. . . . p
pP=3=57 Finalment, en no haver cap camp extern aplicat, I'energia de la particula és
Unicament energia cinética (pz) ue amb el valorp = % = 22 resulta: ¢, = hon?

g om! 7 P=3771 T gm



Les distintes molecules tindran alguna d’aquestes energies, de manera que podem representar
el gas, com particules distribuides entre els diversos nivells d’energia, com mostra la figura.
L'energia del sistema de particules sera doncs: E = Y. N;¢;.

Hi ha dues maneres de canviar I'energia del gas:

(a) mantenint la poblacid N; de cada nivell constant i canviant la longitud L (i.e. canviant el volum
. . , h2n?

del gas), cosa que canvia I'energia de cada particula en ser g, = Sz

(b) mantenint fix el volum (i.e, mantenint L fixa) i enviar fotons que puguen produir transicions

entre els nivells d’energia.

Anomenem treball a la primera forma de canviar I'energia del gas (canvi d’energia en abséncia
de fotons). Anomenem calor a la segon forma de variar I'energia, on es manté fix el volum i
fem intervindre fotons.

Siescrivim E = Y, N; €;, tenimque: dE = Y N; dg; + Y. & dN; =d'Q — d'W

Allo que en llenguatge popular la gent anomena calor és en realitat radiacid infraroja. Aci
estenem el concepte de calor a tot el rang de longitud d’ones, no Unicament a les que hi ha
entre 700 nanometres i 1 mil-limetre (radiacié IR). Per tant diem que el calor (qualsevol fotd) és
el responsable d’un canvi d’energia a volum constant.

El treball és el producte de la for¢a per la diferencial de longitud d'W = F dl. Per tant, la variacid

d’energia en efectuar aquest treball és: dE = —d'W = —F dl, d’on podem escriure que:
OE
F=—(3)
‘ . . . , . . dep h?n?
Es a dir, en canviar L, cada nivell d’energia canviaen dg,, = — (—) dL = S dL.
oL 4mL

Tanmateix, com la poblacié N; és independent de la variable L, el treball és simplement d'W =
— Y. N; dg;, mentre que el calor, on canvia N; mantenint constant les energies ¢;, és el segon
terme d'Q = Y & dN;.

. p .. de;
Per una altra banda, com macroscopicament el treball ésd'W = P dV, escrivimP = — Y N; d—V’.
h2n? hZn? _ _ _ . de; 2 _5 2 _
Desde g = —L =—L V=2/3 =t V=2/3 tenimque: =% = —ZctV 3 =—-ZgV L
smL 8m av 3 3

2 2 . . -
Per tant PV = 52 N; g = 3 E (on E representa I'energia molar, formula de Bernouilli).

Pero en un gas ideal PV = RT, per tant tornem a trobar per al gas ideal quantic el mateix resultat
que per al gas ideal classic: E = ERT' Es a dir, que malgrat que les energies de les particules

individuals sén explicitament funcié del volum, I'energia del sistema és funcié Unicament de la
temperatura (i independent del volum).



Si considerem un gas ideal quantic amb estructura interna (per exemple una molécula que a més
de translacié pot també efectuar rotacions i vibracions), aleshores podem escriure I'energia de la
molécula com la suma de I'energia cinética del centre de masses més les altres energies (modes
interns de rotacio, vibracié etc.). Com la rotacié o la vibracié d’'una molécula no es veu afectada
per la posicié d’'una paret macroscopica llunyana (pensem la grandaria microscopica de les
molécules i la macroscopica del volum del gas i per tant la distancia a la posicié de les parets
llunyanes que el confinen), la variacid de la posicié de la paret llunyana (treball) no afectara
I’energia dels modes interns (tot i que si que afecta I'energia de translacid, la qual depéen
explicitament del volum), de manera que I'energia d’aquests modes interns moleculars sols
podem fer- la variar amb ajuda de fotons (calor).

En resum, podem canviar I'energia d’un gas ideal canviant el volum (treball) i/o bescanviant fotons
(calor). En el cas de gasos ideal monoatomics (on no pot haver-hi modes interns de rotacid i

. ., , . . 2 2 3 3 .
vibracid), des de I'expressié anterior, PV = 52 N g = 3 E, concloem que E = EPV = ERT' i.e.,

la seua energia Unicament és funcio de la temperatura (que podem interpretar com proporcional
a I'energia cinética mitjana de les particules) i per tant la capacitat calorifica a volum constant és

OF 3

co=(2) =K
aT/y 2

En el cas de gas ideal de molécules poliatomiques, I'energia interna, a més de ERT’ té altres

contribucions dels modes de moviment intern (que sén com hem vist, independent del volum, i
Unicament funcié de la temperatura). En altres paraules, la seua energia interna és funcid
exclusivament de la temperatura. En quant a la capacitat calorifica a volum constant és també
funcié exclusivament de la temperatura, encara que ja té un valor superior a la del gas

monoatomic ER’ en tenir contribucions dels modes de moviment interns, cosa que esta d’acord

amb el principi d’equiparticié de Clausius.

4. El gas Real

Els gasos reals no obeeixen exactament la llei dels gasos perfectes excepte en el limit de p = 0.
Les desviacions de la llei sén especialment importants a altes pressions i baixes temperatures,
especialment quan un gas esta a punt de condensar-se en liquid.

Els gasos reals mostren desviacions de la llei dels gasos ideals perque les molecules interaccionen
entre elles. Cal tenir en compte que les forces repulsives entre les molecules ajuden a I'expansié
i les forces atractives ajuden a la compressio.

Les forces repulsives només son significatives quan les molecules gairebé estan en contacte: son
interaccions de molt curt abast. Com sén interaccions de molt curt abast, es pot esperar que les
repulsions siguin importants només quan la separacié mitjana de les moléecules és molt petita.
Aguest és el cas a alta pressid, quan moltes molécules ocupen un petit volum. D'altra banda, les
forces atractives intermoleculars tenen un abast relativament llarg i son efectives en diversos
diametres moleculars. S6n importants quan les molécules estan a prop perd no necessariament
es toquen.

A baixes pressions, quan la mostra ocupa un gran volum, les molécules estan tan allunyades la
major part del temps que les forces intermoleculars no juguen cap paper important i el gas es
comporta practicamentideal. A pressions moderades, quan la separacié mitjana de les molecules
és només d'uns pocs diametres moleculars, les forces atractives dominen les forces repulsives. En
aquest cas, es pot esperar que el gas sigui més compressible que un gas perfecte perque les forces
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ajuden a unir les molécules. A altes pressions, quan la mitjana de la separacié de les molécules és
petita, dominen les forces repulsives i es pot esperar que el gas sigui menys compressible perquée
ara les forces ajuden a separar les molécules.

Les conseqliencies d'aquestes interaccions es mostren en la forma que tenen les isotermes
experimentals

140]

100

20°C

pfatm

20

(b) 0 . 0.2 0.4 0.6

V /ldm® mol™')

Experimental isotherm of carbon dioxide

Considereu queé passa quan una mostra de gas inicialment en I'estat marcat A en la figura es
comprimeix (el seu volum es redueix) a temperatura constant empenyent un pisté. Prop d’A, la
pressio del gas augmenta d'acord amb la llei de Boyle aproximadament. Les desviacions greus
d'aquesta llei comencen a apareixer quan el volum s'ha reduit a B. En aplegar a C (que correspon
a unes 60 at. per al dioxid de carboni, vegeu figura), es perd tota semblanga amb el comportament
ideal, perque de sobte el pistd llisca sense cap increment de pressié: aquesta etapa esta
representada per la linia horitzontal CDE. L'examen del contingut del flascé mostra que just a
I'esquerra de C apareix un liquid (hi ha dues fases separades per una superficie clarament
definida). A mesura que el volum es redueix des de C a D a E, la quantitat de liquid creix. No hi ha
resisténcia addicional al pistd perque el gas pot respondre condensant-se. La pressié
corresponent a la linia CDE, quan tant el liquid com el vapor estan presents en equilibri, s'anomena
pressid de vapor del liquid a la temperatura de I'experiment. En aplegar a E, la mostra és totalment
liquida i el pistd descansa sobre la seva superficie. Qualsevol reduccié addicional de volum
requereix |'aplicacié d'una pressié considerable, tal com indica la linia que puja bruscament a
I'esquerra d'E. Fins i tot una petita reduccié de volum d'E a F requereix un gran creixement de
pressio.

Es util introduir el factor de compressibilitat, Z, que representa la relacié entre el volum molar
mesurat d'un gas, v =V/n, al volum molar d'un gas perfecte, v°, a la mateixa pressié i temperatura,
per ajudar a comprendre aquestes observacions:

v pv

7 ==—== 4.1

v® RT (4.1)
Com que per a un gas perfecte Z = 1 en totes les condicions, la desviacid de Z del valor 1 és una
mesura de l'allunyament del comportament ideal.

En la seglient figura se mostren alguns valors experimentals de Z per a diversos gasos. S'observa
gue a pressions molt baixes, tots els gasos presenten un valor Z = 1 i es comporten gairebé de
manera ideal.
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Figure 1C.3 The variation of the compression factor, Z, with
pressure for several gases at 0 °C. A perfect gas has Z=1 at all
pressures. Notice that, although the curves approach 1 asp — 0,
they do so with different slopes.

A altes pressions, tots els gasos tenen Z > 1, que significa que tenen un volum molar més gran que
un gas ideal (les forces repulsives sén aci dominants). A pressions intermedies, la majoria dels
gasos tenen Z < 1, cosa que indica que les forces d'atraccio estan reduint el volum molar respecte
el valor de volum molar del gas ideal (les forces atractives sén dominants en aquesta regio).

4.1 L’equacio d’estat del gas de Van der Waals

L'equacio de van der Waals és una equacio d'estat introduida pel fisic holandes Johannes Diderik
van der Waals en la seva tesi doctoral I'any 1873, i fou la primera que intenta d'explicar les
desviacions dels comportaments dels gasos respecte a la idealitat representada pel model de
gas ideal. Per la formulacid d'aquesta equacid, van der Waals fou guardonat amb el Premi Nobel
de Fisica el 1910.

En el seu raonament, van der Waals diu que, com hem dit adés, els gasos reals mostren
desviacions de la llei dels gasos ideals perque les molécules interaccionen entre elles. Les forces
repulsives entre les molécules ajuden a I'expansid i les forces atractives ajuden a la compressio.

La interaccié repulsiva entre molécules la té en compte imaginant que les molecules es
comporten com petites esferes impenetrables, de manera que el volum molar en que una
molecula pot moure's és més petit que v. En lloc de moure's en un volum v es mouen en un
volum (v —b), on b és el volum ocupat per un mol de molécules. Aquest argument suggereix
que la llei del gas ideal, p v = R T, hauria de ser substituida per p (v-b) =R T.

La pressié depéen tant de la freqliencia dels xocs amb les parets com de la forca de cada xoc. Tant
la freqieéncia de les col-lisions com la seva forga es redueixen per la interaccid atractiva, que
actua amb una forga proporcional al nombre de molécules que interactuen i, per tant, a la
concentracié molar, n/V = 1/v, de molécules de la mostra. Com tant la freqtiéncia com la forca
de les col-lisions es redueixen per les interaccions atractives, la pressid es redueix
proporcionalment al quadrat d'aquesta concentracid. La reduccié de pressié s'escriu doncs en

2
1 , -, .
laformaa (;) , 0N a és una constant positiva caracteristica de cada gas.
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. . . . , ., RT a
L'efecte combinat de forces repulsives i atractives és I'equacié de van der Waals, p = e

gue sol ser representada en la forma equivalent:
a
(p + v—z)(v —b) =RT (4.1.2)

La representacié de les isotermes que deriven d’aquesta equacio en front de les experimentals
(vegeu figura) sén qualitativament correctes fins i tot a baixes temperatures on condensa el gas,
si les oscil-lacions que apareixen davall el punt critic sdn substituides per un segment horitzontal
que genera arees F-A-B i B-C-G iguals.

-l
critical point _ e T
. - Ty
liquid —T;
\ e vapor T—_ T,
S —— T
liquid + vapor — — T

v

Hi ha un problema pero si comparem les isotermes de dos gasos reals (o la seua aproximacid
de van der Waals) en termes de la pressié en unitats ordinaries (e.g. pressio en at. i volum en
L): cadascun té el punt critic en un lloc, de manera que no hi ha una Unica representacié per al
gas real (cadascuna presenta I’equilibri liquid vapor en una regié diferent).

L’equacio de van der Waals ens déna la clau de com poder identificar i per tant descriure dos
gasos reals amb exactament la mateixa equacié (sense parametres caracteristic de cada gas).

Si ens adonem, la isoterma critica p(v) té una inflexié plana. Quan es produeix una inflexié
d'aquest tipus tant la primera com la segona derivada sdn zero.

\
\

Per tant, les constants critiques es poden trobar calculant aquestes derivades en I'equacio de
van der Waals i igualant-les a zero en el punt critic. En la seglient captura de pantalla de
Mathematica hem calculat els valors critics de p,vi T en termes de les constant a i b:

RT a
nfl= plv.]=—7-—; Inf4]= sol = Solve[{eqgl =0, eq2 = 0}, {v, T}]
v-b v2
outd= {{v->3b, T 1
n2]= eql =D[p[v], v] 27b R
Out[2]= 2743 _ L In[a]= p[v] /. sol
v I’—b+i§f'ﬁ|2
( ) a
outgl= { 2}
nl= eq2 = D[p[v], {v, 2}] 27b
6a 2RT
outj3lzs -— + ————
':—b+V:|3
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Podem calcular a,b i R en termes dels valors criticsde p,vi T,

InfE]= ClearAll["Global "]

3 8 a a
In[fl= Selwve|iv==3b, T== , P == . {a, b, R}
[{ 27bR 27132} ]
Spwv
out[7]= 3ipvd, b Y, Ro 2BV
ut[7] {{a—> eV —>3 - 3T }}
| substituir en I'equacié de van der Waals, obtenint,
3p.vé Ve, 8pcvc
+——)v——)=—T

Dividint els dos costats per p.v, i definint les magnituds reduides, p,. = p/p., v, = v/v., T, =
T /T, trobem una equacié de van der Waals universal en unitats reduides

3
(pr + _2)(317r —-1)=8T,
Uy

Que vol dir que el gas real esta aproximadament descrit per una equacié d’estat universal, si
expressem pressid, volum i temperatura del gas en unitat reduides, és a dir, per a cada gas,
emprem una diferent unitat de pressid, volum i temperatura, igual als valors critics d’aquestes
magnituds.

Consequencia directa és que si representem el factor de compressibilitat Z en coordenades
reduides, tots els gasos tenen la mateixa representacié, com mostra la figura:

§ .1 el o o —o9—
\\ 2.0 .
N 0.8—¢ % =
o \ e
£os .g bt < - /:..
v 1.2 @ e B I
5 » L J.V. ® Nitrogen
[ ‘e /....
g 0.4 ] g e Methane
g 0.2 iP\.,/ A e Propane
o 0.
® Ethene
0
0 1 2 3 4 5 6 7

Reduced pressure, p/p,

Figure 1C.8 The compression factors of four of the gases
shown in Fig. 1C.3 plotted using reduced variables. The curves
are labelled with the reduced temperature T, = 7/7_. The use of
reduced variables organizes the data on to single curves.

L'observacié que els gasos reals amb el mateix volum reduit i la mateixa temperatura reduida
exerceixen la mateixa pressio reduida s'anomena principi dels estats corresponents. Val a dir,

que aquest principi, com la l'equacié de van der Waals o altres equacions d'estats més
elaborades de gasos, sGn només una aproximacid. Tot funciona millor per als gasos amb
molécules esferiques; falla, de vegades de manera severa, quan les moléecules tenen una
geometria altament no globular o sén molt polars. A la representacid del factor de
compressibilitat en termes de coordenades reduides s’"anomena carta de compressibilitat i és
molt util com un substitut de I'equacié d’estat del gas real.
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5. Mescla de gasos

5.1 Mescla de gasos ideals

Com es tracta de gasos ideals les molecules no interaccionen entre elles. Per tant el
comportament de cada component no es veu afectat per la presencia de la resta dels
components i ocupa tot el volum com si estigués tot sol a la temperatura de la mescla. La pressio
gue experimenta la paret del flascé és conseqiiéncia de la suma dels xocs de les molecules de
tots els gasos de la mescla, per tant, sera la suma de les pressions que exerceix cada gas,
conseqliencia dels xocs de les seues moléecules contra la paret del flascé. En altres paraules, la
pressio p és la suma de les pressions parcials p; de cada gas (llei de Dalton, 1810). En esquema
podem considerar, per al cas de mescla de dos gasos, que tenim dos flascons amb volums iguals
de cada gas a la mateixa temperatura i injectem de manera isoterma el contingut d'un flascé en
I'altre. En el punt final, la mescla té el mateix volum i temperatura, pero la pressid, nombre de
mols i massa és la suma de des corresponents magnituds de cada component:

Gas A Gas B Gas mixture
v, T vV, T V. T
+ =
my, Ny, Py mg, Ng, Pg My, = myq+ mp
Ny, = N4+ Np
Pm = PA + PB

Un punt de vista alternatiu i equivalent el va donar el fisic francés Emile Hilaire Amagat en 1880
(llei dels volums parcials): cada component de la mescla es comporta, per separat, com un gas
ideal a la pressié i temperatura de la mescla. El volum d'una mescla és, per tant, la suma dels
volums que cada gas constituent ocuparia si estigués a la pressio i la temperatura de la mescla.
En un esquema:

Gas A Gas B Gas mixture
P T P T P T
+ =
my, Ny, Vy mp, Np, Vs Him = 14 M3
N,, =N+ Ng
V=Vi+ Vs

En la visié de Dalton injectem el segon gas en el flascé del primer, de manera que mantenim
constants volum i temperatura, en la d’Amagat comuniquem els dos flascons de manera que
mantenim constants pressid i temperatura. En el cas de Dalton la llei de gasos ideals per a cada
component és: p;V = n;RT, en el d’Amagat: pV; = n;RT. Sumant en una o altra equacio,
obtenim la llei de gasos pV = nRT per a la mescla:

Zpi V= Zni RT US. p ZVL- = Zni RT

l L l l
Des de p;V = n;RT i pV = nRT obtenim p; = x; pidesde pV; = n;RT i pV = nRT obtenim
Vi = x;V, on x; és la fraccié molar del component i.
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5.2 Mescla de gasos reals

Quan els components de la mescla no poden ser tractats com gasos ideals el problema de
obtenir una equacié téermica d'estat per a la mescla es complica. Podem distingir dos casos:

1. El comportament de cada component de la mescla és de gas real i la seva influéncia sobre
els altres components és apreciable. En aquest cas tindrem una mescla real de gasos reals.
El seu tractament és complicat i va més enlla del objectius d'aquest curs.

2. Cada component es comporta com a gas real, pero la seva interaccié amb els restants
components és rebutjable. Es tindra en aquest cas una mescla ideal de gasos reals. En aquest
cas podrem estimar amb suficient precisié I'equacié térmica d'estat a partir de 'aplicacié de
I'equacié adequada d'estat a cada component.

A I'hora de trobar una equacié térmica d'estat per a una mescla tenim dues alternatives. 0
generalitzem la llei de Dalton o la d'Amagat.

La primera implica dir que la pressié de la mescla és la suma de les pressions dels components
suposant que cadascun ocupa tot el volum a la temperatura de la mescla: p = }; p;ily 7.
L’equacié de cada component en termes del factor Z; de compressibilitat és: p;V = Z;n;RT. Per

tant,
RT nRT nRT _
P=y T Zilvr ==~ )i Zilyr =—,2
l l
OnZ=7Y,x; Zily r és la mitjana dels factors de compressibilitats calculats a la temperatura T i
volum V de la mescla.

La generalitzaci6 de la llei de Dalton prediu, a baixes pressions, valors del factor de
compressibilitat de la barreja majors que els obtinguts experimentalment, mentre que a altes
pressions els prediu una poc menors.

Generalitzem la llei d'Amagat, V = },; V;|,, 7. L'equacié de cada component en termes del factor
Z; de compressibilitat, pV; = Z;n;RT, déna també lloc a 'equacié pV = ZnRT, perd ara Z =
i Xi Zi|p T, és a dir se calculen els factors de compressibilitat a la pressié i temperatura de la
mescla.

20 La generalitzacié de la regla d'Amagat déna
millors resultats que la de Dalton, com

18 / mostra la figura adjunta.

Compressibility Factar

Ideal Gas

08

P, atm

FIGURE 2. Experimental and Calculated Compressibility Factors for
the System 3/4 H, +1/4 N, at 0°C. The experimental
isotherm is based on the data of Bartlett, Cupples, and
Tremearne, 1928, J. Am. Chemn. Soc., 50, 1275.
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5.3 Exercici

Un diposit rigid conté 2 kmol de N2 i 6 kmol de CO, a 300 K i 15 MPa. Estimeu el volum del
diposit a partir de: a) I'equacio d'estat del gas ideal, b) factors de compressibilitat i llei
d'Amagat, c) factors de compressibilitat i la Ilei de Dalton.

Dades; T¢(N2)=126.2 K, T(CO2)=304.2 K, p(N2)=3.39 MPa, p.(C0O2)=7.39 MPa,
(a)

N, R,T, (Skmol)\8314kPam® /fmol - K J300K)

= = =1.33m’
P, 15,000kPa
(b)
T, 300K E

. T . 1262K diagrama Z E
’ Yo _ B _ 15MPa _ £y, =102 5

P,y 339MPa g

T, _ 300K s
o O T, 042K dingrama 2 :
0, : ’ - =

S, _ P 15MPa__ Zco, =03
TP . 1.39MPa

I
5.0

Presion reducida P

Z, =237, =02y + Y0, Zco, =0.25(1.02)+0.75(0.3)=0.48

Z N RT . i 314kPa.m’® / kmol.- K <
y = ZaNuRT, _ (0.48)8kmol )8 314kPa.m’ / kmol KX300K):0_ 638’
P, 15,000kPa

m

(c) No coneixem els volums molars del N» i CO,. Assumim gas ideal (apartat a) i calculem Z;:

T 300K
Ty == 00K _, 3%
"L, 1262K
N, =
: Vy, V, /Ny,
Van, = : = — . Zx2=10.99
' R, T, w,/Poy, RT,u /Py
_ (1.33111j )/{2/:1170.') —215
(8.314kPan’ / kmol K \126.2K)/(3390kPa)  ~
T 300K
T, =—tn - 300K _ 4
T, e 3042K
co, . Zcor = 0.56

(1.33m° )/(6kmol) o
(8.314kPa.m® / kmol K )304.2K)/(7390kPa)

V2 co, 648 .

Z, =302, =y Zy + Vo, Zco, =0.25(1.02)+0.75(0.3) = 0.48

- zZ,N,RT, (0.48)8kmol )(8.314kPam’ f/:mol.-Kl300K): 0.638m"
P 15,000kPa

m

El resultat per a Vi, és un 33% inferior al valor V,, ideal assumit per calcular les Zi. Repetim
doncs el calcul utilitzant el nou valor de V.. En repetir-lo trobem 0.738 m3. En la tercera
iteracié trobem 0.678 m3, en la quarta 0.648 m?3. Valor que ja no canvia apreciablement
amb més iteracions. Per tant concloem: V,, = 0,648 m>.
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Apendix: Factor de compressibilitat i equacions termiques de gasos reals

Les cartes del factor de compressibilitat son de fet una equacié empirica de gasos reals sense
parametres ajustats per a cada gas (encara que implicitament, en usar coordenades reduides,
ajusta tres parametres). Potser les cartes de factor de compressibilitat més utilitzades son les de
Nelson-Obert? les quals es basen en dades de 25 gasos purs i tenen una precisié entre 1'1-2%
per valors de Z majors de 0.6 i entre el 4-6% per valors de Z entre 0.3-0.6. Val a dir que els
diagrames de factor de compressibilitat generalitzat poden mostrar un error considerable per
gasos fortament polars. En tals casos, |'estimacié de Z pot tenir un error de fins al 15-20%.
Tanmateix, els anomenats gasos quantics (hidrogen, helii ned) no s'ajusten bé al comportament
d'estats corresponents, de manera que la temperatura i pressid reduides per aquests tres casos
s'han de redefinir d’acord amb les equacions:

I p=—"
TUT.+8 T P+8’

on les temperatures son kelvins i les pressions atmosferes, si volem mantenir una certa precisié
en la prediccié dels seus factors de compressibilitat quan es fan servir els grafics de factor de
compressibilitat generalitzat.

Els grafics de factors de compressibilitat generalitzats per a gasos purs també es poden utilitzar
per a mescles de gasos utilitzant la regla de Kay®. Aquesta regla prediu el comportament P-V-T
d'un mescla de gas mitjancant la determinacié del factor de compressibilitat d'una mescla de
gasos a la temperatura reduida i la pressié reduida definides en termes de parametres
pseudocritics, Tpe = y1Tc1 + Y2Tez + ) Bpe = Y1Pe1 + Y2Pez + -+, on Ty és la temperatura
pseudo-critica de la mescla, T,; la temperatura critica del component i de la mescla, etc., i

aleshores definim les temperatures i pressions pseudo-reduies, T, = T /T,¢, Pyr = P /Py

Cas de voler precisio pero, és preferible usar equacions ajustades per a cada gas. S'han proposat
diverses féormules semi-empiriques per descriure les propietats dels gasos reals. Entre les
equacions d'estat proposades hi ha una clara preferéncia per les equacions cubiques.
D'aquestes, les més conegudes i utilitzades sén I'equaciéo de Peng-Robinson i I'equacid de
Redlich-Kwong-Soave. La preferéncia en I'dUs d'equacions cubiques radica en que poden
descriure també la zona d'equilibri liquid-vapor, a I'estil de com ho fa I'equacié de van der Waals,
perque sén equacions algebraiques, i qualsevol polinomic cubic pot tindre una arrel real i dues
imaginaries (apropiada per descriure el gas per damunt de la temperatura critica) o tres arrels
reals (apropiada per descriure el gas davall la temperatura critica). Tanmateix hom pot trobar
cartes de compressibilitat diferents per diferents gasos, com la que s’ofereix a la pagina web del
departament de quimica i enginyeria bioldgica de la universitat de Colorado® la qual esta
construida a partir de I'equacié de Redlich-Kwong-Soave i en la que interiorment s’especifica el
gas a partir del el factor acentric, que és una mesura de la no esfericitat (o centricitat) de les

p;“t) — 1, on la pressio saturada
c

molécules, i que Pitzer va definir mitjangant: w = —Loglo(

Dsar del vapor se mesura a la temperatura reduida T, = 0.7.

2 L.C. Nelson, E.F. Obert, Generalized p-v-T properties of gas, Trans ASME, 76 (1954) 1057.
3'W. Kay, Gases and Vapors At High Temperature and Pressure - Density of Hydrocarbon, Ind. Eng. Chem. 28 (1936)
1014.

4 https://learncheme.com/simulations/mass-energy-balances/compressibility-factor-charts/
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La captura de pantalla seglient mostra el cas de la carta de compressibilitat de I’hexa:

LW CUEE carbon dioxide

ethane

compressibility factor Z =

ideal gas behavior

reduced pressure P = P/P¢

Aguestes cartes les podem també simular amb Mathematica. La present captura se correspon
amb un gas real prou esferic (i.e. simulat amb un factor acentric zero) comparada amb la carta

de Nelson-Obert.
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Vull fer notar que les cartes de compressibilitat representen temperatures reduides major que
la unitat, que és la regid del gas per damunt de la temperatura critica on no hi ha separacié de

fases.

Us de la carta de compressibilitat impresa

En no tenir una férmula z(p,, t,) per combinar-laambz = —

PV _ Pv

nRT  RT  t.RT

simplement substituir els valors coneguts i calcular el desconegut.

_DbrvP. _ pr

,  no podem

La carta impresa de compressibilitat, que és una equacio del gas real, en ser impresa fa que els
tres casos que ens podem trobar a I'hora d'usar aquesta equacié (conegudes (T,P) determinar v;
conegudes (T,v) determinar P iconegudes (P,v) determinar T) necessiten estratégies de resolucio

diferents:

19



S P . T N -
1. Sabem Ti P i ens demanen v, des de p,, = itr=o podem obtindré el valor numéric de z
c c

. . PV Pv .
del diagrama i sabent z, des de z = T R podem calcular el volum molar (o bé si ens donen

els mols podem calcular el volum total o si ens donen el volum total podem calcular els mols).

2.Sabem Tiviens demanen P. Com la carta representa z en front de p,, no podem fer com en

v T . v P, v
Pr¥ " des de t, =—i v, = —, podem calcular, amb z = Pr
t T, RT, t

T r

el cas 1. Perdo com també z =

una linia recta z = ct p,- que, pintada sobre la carta, talla la isoterma ¢,.. L'abscissa del punt de
tall és p,- i amb P, calculem la P.

3.Sabem Piviens demanen T. Com la carta representa z en front de p;. (i no de t,.) no podem

, \ v . .y
fer com en el cas 2. Ara bé, per una banda, com adés, des de z = ? podem obtenir la funcié

r

z1(t;) a la pressio i volum que ens interessa. Ara el que caldria és trobar, des de la carta de
compressibilitat, una altra equacioé z,(t,.) per al mateix valor conegut de p,.. Aixo ho podem
obtindre des de la carta tragant una linia vertical al valor p,- conegut i proporcionar la funcié
Z,(t,) com una llista de valors (z, t,-). Aleshores, el valor t,. que fa que z; siga igual a z, (o, si
pintem les dues funcions, |'abscissa del punt de tall) és la temperatura t,., que multiplicada per
T., ens dona la temperatura T que ens demanen.

Es evident que la manipulacié de grafiques impreses no ens pot donar molta precisié. Per una
altra banda, la propia carta és un ajust i presenta imprecisio (per aixd, com hem comentat en
una seccié anterior, també s'han fet cartes ajustades gasos particulars, incorporant el valor del
seu factor acéntric). Amb tot, laindustria encara fa Us de les cartes de compressibilitat, tot i que,
amb les facilitats de calcul dels ordinadors personals d'avui en dia, amb I'Us d'equacions
especifiques per a cada gas se pot aconseguir més precisio (a la vegada que pot resultar més
comode de calcular).
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