
GAS CLASICO NO IDEAL, Cap. 10 del Reif  

-cálculo de la función de partición para bajas densidades  

-ecuación de estado y coeficientes del virial  

3. Ecuación de estado de van der Waals y la transición líquido-vapor  

Al tomar en cuenta la interacción entre moléculas permite interpretar el fenómeno de 
transición L-V al nivel molecular. Se puede considerar el potencial de interacción entre dos 
moléculas como el de Lennard-Jones (el potencial es atractivo hasta una distancia r1 y luego 
repulsivo, r0 es el mínimo)  

  

O la aproximación de esferas duras (la curva repulsiva está representada por una vertical)  

  

La función de partición de una molécula es:  

  

Donde U es el potencial total de las N-1 moléculas alrededor de la considerada.  

 el potencial de interacción se hace infinito cuando se aproximan las dos moléculas y la 
exponencial se anula. Entonces se puede pensar en un “volumen disponible”, tal que la 
exponencial no se anule, y es igual al volumen V del sistema menos el volumen “prohibido” 
debido a la presencia de las otras moléculas (que es 4 p r0

3 /3 para c/u), y en total hay que 
multiplicar por (N-1)/2  

Entonces   

  

El potencial total debido a la presencia de todas las moléculas es entonces:  

  

dN es el número de moléculas comprendidas entre r y r+dr,  

   
Entonces,  



  

Dado que la función de partición para las N moléculas es  

Z = zN  /N!  

Y teniendo en cuenta de no contar dos veces la interacción entre moléculas, se tiene  

  

Y tendremos para la energía libre y la presión:  

  

De donde obtenemos directamente la ecuación de estado:  

  
Que es la ecuación de van der Waals, y en términos de volumen por molécula:  

  

Si a = b = 0, se recupera la ecuación de gases ideales.  

INTERPRETRACION DE LA TRANSICION L-V  

Si desarrollamos la ecuación, nos damos cuenta de que es una ecuación de tercer grado:  

  
Que admite tres raíces para v con P y T ctes. A T alta solo hay una raíz real. El punto crítico se obtiene  

con:  

  
Y entonces,  

  



Los valores de a y b dependen del fluído considerado. Se puede reescribir la 
ecuación de van der Waals de manera universal, por medio de las variables 
siguientes:  

t=T/Tc,   p = P/Pc , v = V/Vc  
y la ecuación queda:   

( p + 3/v3)(3v – 1) = 8t  

y  es la misma para cualquier fluido a condición que obedezca la ecuación de 
van der Waals.  
En la vecindad del punto crítico tenemos una ley de escalas que nos permite probar la validez de la 
ecuación de van derWaals 
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𝑅𝑇!
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= 0.375 

Para el agua = 0.23, para 4He = 0.30 

  

Entonces, cuando la temperatura del sistema es inferior a la crítica, una recta horizontal corta la curva en 

tres puntos a, b, g  

Que no corresponden necesariamente a estados de equilibrio del sistema (solo hay coexistencia de dos  

fases si los potenciales químicos son iguales), solo si la integral delimitada por la curva de v der W y la 
horizontal es cero. La figura siguiente ilustra esto:  

  
Entonces:  



1) si T < T   el sistema admite un estado de equilibrio (L) a presiones altas y un estado de 
equilibrio V a c presiones bajas, con posible coexistencia de fases para una P, si los potenciales 
químicos son iguales.  

2) si T ³ T el sistema tiene un solo estado de equilibrio sin importar la presión, parecido al L a 

presiones altas y al V a presiones bajas (se pasa de un estado a otro sin cambio de fase) El diagrama de 

fases en general es el siguiente:  

  
Sobre ésta última figura:  

Las tres curvas de coexistencia tienen un punto común, A, que se llama el punto triple y que corresponde 

al estado en el cual las tres fases (S,L,V) coexisten simultáneamente y se observa para una P y T 

características del sistema. Por ejemplo para el agua, el punto triple vale 273.16K.  

La rama AC se termina en el punto C, llamado punto crítico. Más allá de este punto se puede pasar de 

manera continua del estado líquido a el estado gaseoso y viceversa. En todo punto de la rama AC la 

densidad del L y del V son diferentes, en el punto C son idénticos y no se puede distinguir entre los dos 

estados. En cambio la curva de coexistencia entre L y S (curva de fusión) no termina en un punto crítico.  

Resumiendo (en cuanto a la transición L-V):  

El comportamiento de las moléculas depende de la competencia entre energía cinética y potencial. A T <  

T  y presiones bajas las moléculas están alejadas y la atracción potencial es pequeña comparada con la c 
energía cinética, y se comporta como un gas. A presión alta, la atracción potencial domina y el sistema se 

comporta como un líquido.  

Y en este caso kB T < (8/27) u0  

A temperaturas superiores a la crítica, las moléculas no están “atrapadas” en el potencial y no se tiene 

transición de fase.  

  



 Factor de compresión 
 
El factor de compresión Z de un gas es el cociente de su volumen molar medido, Vm = V/n al volumen 
molar de un gas ideal Vm

0  a la misma temperatura y presión. 
 

𝑍 = 	
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Un desvío de Z = 1 es una medida de la desviación del comportamiento ideal.

 
 
 
 
 



 
 
 
 
 
 
 

Coeficientes del virial: 
 
Se puede desarrollar 

𝑃𝑉!	 = 𝑅𝑇	(	1 +	
𝐵
𝑉!

+	
𝐶
𝑉!#

+⋯) 

Que se llama la ecuación de estado del virial. 
 

 
 

 



 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 



 
Principio de estados correspondientes 

 


