Chimica

Scienza che studia:

proprieta, composizione e struttura della materia,
e
/e trasformazioni che in essa avvengono



La Chimica e una scienza sperimentale:

Si basa su misure ottenute da esperimenti fatti in
condizioni prestabiliti e dall’interpretazione de1 dati
ottenuti dal sistema analizzato.

Sistema = quantita percettibile di materia su cui si possa
effettuare un’‘osservazione macroscopica.

La materia nelle sue trasformazioni cede
o acquista enerqgia

L’energia ¢ Iattitudine di un sistema a compiere
Lavoro (L)

|_ — E . | Forza per Spostamento

Il ruffatore possiede
energia potenziale
gravitazionale in virtii
della sua posizione
(altezza) rispetto al suolo.

Parte dell’energia potenziale
viene convertita in energia
cinetica man mano che

I'altezza del tuffatore diminuisce
¢ la sua velocita aumenta; il
massimo dell’energia cinetica
viene raggiunto un istante
prima dell’impatto con I'acqua.

Con I'impatto il tuffatore compic
lavoro sull’acqua facendola
schizzare via; alla fine la
differenza di energia potenziale

& convertita in moto a livello
nanoscopico: la temperatura
dell’acqua risulta lievemente
maggiore.



Equilibrio Chimico

aA+bB = cC+dD

Se A, B, C, D sono tutt1 nella stessa fase (gas, soluzione), 1'equazione rappresenta un sistema omnogeneo.

Lo stato di equilibrio viene raggiunto quando 1" energia libera dei prodotti € uguale all’energia libera dei
reagenti (AG = 0), e quindi le pression1 parziali (o le concentrazioni) dei reagenti e de1 prodotti non variano piu.

Questo e un equilibrio dinamice, cioe v(—= ) =v(<) e viene rappresentato con  +«—

aA+hB —=— cC+dD

esgendo

BB
AG = AG°+R-T"InQ, dove (PP, detto quoziente di reazione.




Lo stato di equilibrio puo essere ottenuto iniziando con una combinazione qualunque di

reagenti e prodotti.

TABELLA 15.1 Tre approcci all’equilibrio nella reazione®
2 Cu?*{aq) + Sn?*(aq) = 2Cu*(aq) + Sn**(aqg)
Cu’*(ag) Sn*'(agq) Cu'laq) Sn*'(aq)

Esperimento 1
Quantita iniziali, mol 0.100 0.100 0.000 0.000
Quantita all’equilibrio, mol 0.0360 0.0680 0.0640 0.0320
Concentrazioni all’equilibrio, mol/L.  0.0360 0.0680 0.0640 0.0320
Esperimento 2
Quantita iniziali, mol 0.000 0.000 0.100 0.100
Quantita all’equilibrio, mol 0.0567 0.0283 0.0433 0.0717
Concentrazioni all’equilibrio, mol/L.  0.0567 0.0283 0.0433 0.0717
Esperimento 3
Quantita iniziali, mol 0.100 0.100 0.100 0.100
Quantita all’equilibrio, mol 0.0922 0.0961 0.1078 0.1039
Concentrazioni all’equilibrio, mol/L.  0.0922 0.0961 (.1078 0.1039

Le concentrazioni in blu sono usate nei calcoli della Tabella 15.2.

2 Reazione effettuata in un pallone da 1.00 L a 298 K.
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k
— mol Sn=*
— mol Cu™*
— mol Sn**

Moli di reagenti ¢ prodotti

Tre approcci all'equilibrio nella reazione

2 Cu?*(aq) + Sn?*(aq)

= 2 Cu*(aq) + Sn**(aq)

Le quantita iniziali ed all'equilibrio per ognuno di questi tre casi sono elencate in Tabella
15.1. 1, = tempo in cui viene raggiunto |'equilibrio.
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TABELLA 15.1 Tre approcci all’equilibrio nella reazione?®

2 Cu?*(aq) + Sn?*(aq) == 2Cu" (aq) + Sn?*(aq)

TABELLA 15.2

[Cu*][Sn"*] (2 x [Cu*])[Sn*] [Cu*PISn**]
: Prova 1: 5 3 Prova 2: 3 5 Prova 3: T —
Esperim. [Cu?*][Sn?*] (2 x [Cu®*])[Sn??] [Cu“*J°[Sn*]
. 2 x 0.0640) x 0.0320
’ 0.0640 x 00320 _ .., ( s 0.06403 X 00820 _ . o
0.0360 x 0.0680 (2 x 0.0360) x 0.0680 0.0360° x 0.0680
2 0.0433 X 00717 _ oo (2 x 00433) x 00717 _ . 0.0433% x 0.0717 _
00567 x 0.0283 (2 x 0.0567) x 00283 0.0567% x 0.0283
3 01078 x 01039 _ . (2 x 0.1078) x 0.1039 o 0.10783 x 0.1039 _
0.0922 x 0.09%1 (2 x 0.0922) x 0.0961 0.0922° x 0.0961

I dati di concentrazione all’equilibrio sono ricavati dalla Tabella 15.1. Nella Prova 1, le concentrazioni all’equilibrio di
Cu* e Sn** sono poste al numeratore e il prodotto delle concentrazioni all’equilibrio dei reagenti, Cu** e Sn**, al denomina-
tore. Nella Prova 2, ogni concentrazione & moltiplicata per il suo coefficiente stechiometrico. Nella Prova 3, ogni concen-

trazione e elevata a una potenza uguale al suo coefficiente stechiometrico. La Prova 3 ha lo stesso valore in ogni esperimento, e
questo valore rappresenta la costante di equilibrio K.



K, viene chiamata costante di equilibrio.

Questa relazione, trovata spertmentalmente da Guldberg e Waage (1879), rappresenta la legge dell ‘equilibrio
chimico, detta anche legge d ‘azione delle masse.

Il prodotto delle pressioni parZiali delle sostanze di destra (prodotti), elevate ai rispettivi coefficienti
stechiometrici, diviso il prodotito delle pressioni parZiali delle sostanze di sinistra (reagenti), elevate
ai rispettivi coefficienti stechiometrici, é costante a temperatura costanie.

Nel caso di sistemi in soluzione sostituire le

pressioni parziali con le concentrazioni.

Essendo PV=nwRT =—>» P = w/IRT =—>» P = ¢RT

ﬁrP _ (PC') (PD )b (C.«:) (CD) T'}d+c—a—£: _ ﬁrc {RT}&v |
(PA )“(PE ) (CA ) (CB ) dove Av=(c+d)—(a+b)



Termodinamica chimica

Defimzione disistema: Que/la porzione di universo, con limiti definiti, entro la guale
avviene una trasformazione.
Tutto il resto g1 cluama ambiente o 1ntorno.

S1 possono definire tre tip1 di sistemu:

eSistema aperto = scambia energia e materia con I’ambiente;
eSistema chiuso = scambia solo energia con I’ambiente;

eSistema izolato = non scambia né energia né materia con I’ambiente.

Lo scambio di energia tra s/istema ed ambiente avviene attraverso il calore (g) ed il lavoro (w).

Il calore é ’energia trasterita tra sistema e ambiente per

effetto diuna loro differenza di temperatura.

-




Ambiente circostante

Convenzione sui segni:
_ ) Calore
q > 0 = calore assorbito dal sistema @) q -
q < 0 = calore ceduto dal sistema (all’ambiente)
w >0 = lavoro compiuto sul sistema
) ) . ) Calore
w < 0 = lavoro compiuto dal sistema (sull’ambiente) - O

Sistema

Lavoro

(+) w

Lavoro

=) w

Definizione: 1I'Energia Interna (E) di un sistema e la somma di tutte le energie

possedute dal sistema (ad es. potenziale, cinetica, di legame, ecc).

1 ruffarore possiede
enera potenziake
pravitazionale in virri
della sua posizione

(altezza) rispetto al suolo,

In un sistemaisolato /energia internaé costante (non scambia né
energia né materia con I'ambiente).

Se in un tale sistema avviene una reazione chimica (variazione dello
stato di legame tra gli elementi) ——— possibile variazione di
energia potenziale —— corrispondente variazione dell'energia
cinetica, —— variazione della temperatura del sistema

Parte dell'encrgia potenziale
viene convertita in encrgea
cinetica man mano che

V'altezza del ruffarore diminuisce
¢ la sua velocith aumenta: il
massimo dell'encrgia cinetica
viene raggiunto un isante
prima dell'impatto con 1acqua,

Con l'impatto il tuffatore compic
lavoro sull acqua facendola
schizzare via; alla fine la
differenza di encegia potenziale

& convertita in moto a livello
“J"(D)‘jl)"ii.(): IJ ‘c“lpfr—“\l[)
dell'acqua risulta lievemente

maggiore.



L energia interna di un sistema ¢ un dato 1naccessibile

In Chimica stamo mtereszati alle variazioni e non a1 valor1 assoluti dell’energia.

Primo principio della termodinamica:

L’energia puo essere convertita da una forma ad un’altra, ma non puo

essere né creata né distrutta. (legge della conservazione dell energia)

Un sigtema puo essere caratterizzato dallo stato m cui s1 trova

Lo stato é defimtoda  ~ —— P, V, T, numero di moli, composizione, ecc.

Queste variabili vengono chiamate variabi/i di stato, e non sono tutte indipendenti tra loro.

Ad ezempio per un gas PV=nRT — date 3 vanabili la 4 ¢ determinata



La variazione del valore di ciascuna variabile di stato, causata dal passaggio del sistema dallo stato
1 allo stato 2, non & mfluenzata dal percorzo durante la trastormazione, ma zolo dalle condizion

miziale (1) e finale (2).

Ogn1 grandezza, che dipende =olo dallo stato del sistema, &€ chiamata firizione di stato, ed 1l suo

valore finale non dipendente dal cammino percorso per arrivare allo stato finale (vedi legge di Hess).

Altro modo per esprimere 1l primo principio della termodinamica:

L’energia interna (E) e una funzione di stato.

Consideriamo un sistema non 1solato (aperto o chiuso), con energia interna
iniziale E;, se questo assorbe una certa quantita di calore g (aumenta la

temperatura), allora

se parte di questo calore viene utilizzato per compire lavoro w sull’ambiente

—




Calori di Reazione

Nelle reazioni chimiche, che in genere avvengono a P costante, 1l lavoro e dato da:

w=P AV P [Newton m~?] -V [m*] =P -V [Newton m] = w = lavoro

per un sistema non 1solato s1 ha quindi

AE = gp—wW=qp—P-AV

qp = calore di reazione a P costante

qp=AE+P-AV

nel cago i cui il volume non varia (V=cost)
AE = qv
qv = calore di veazione a V costante



Deftinizione di entalpia (H) o contenuto termico di un sistema
H=F+ PV (funzione distato)

La differenza di entalpia tra due stati (a P = cost.) AH = AE + P -AV" (funzione di stato)

quindi qp=AH ; qr=AE
1 processt i cui 81 ha una diminuzione 1 processi 1 cui 81 haun aumento di
di entalpia o di energia interna, entalpia o di energia interna,
AH = He-H; = 0 AH = Hy;-H; > 0
dE = Ef-EI = O .
- ) . AE = Ef‘Ej =0
avvengono con cessione (o svolgimento)
di calore (esotermict) avvengono con assortbimento di calore
(endotermici)
Legge di Hess:

["entalpia di una reazione non dipende dal cammino percorso per passare dallo stato iniziale a
quello finale, ma e sempre la stessa sia che tale veazione si faccia avvenire in un unico stadio o in
piu stadi.



In una reazione chimica s1 puo ipotizzare
che avvenga pruna la rottura di alcuni
legami (nei reagenti) con assorbimento di
energia, per poi formarsi dei nuovi
legami (prodott) con cessione di energia.

(9

+436 k]/mol —431 kJ/mol

+243 k]/mol ~431 kJ/mol

» o9
B

—-183 kJ/mol

Il calore di reazione rappresenta il bilancio
energetico dell’energia necessaria per
rompere i legami nei reagenti e I’energia
restituita nella formazione dei nuovi legami.

X

ESOTERMICO
AH = Hy-H; <0

A+A+B+B (stato eccitato)

Energia necessaria
per rompere |
legami

A-A + B-B (reagenti)

A-B + A-B (prodotti)

Sistema isolato

- aumento della temperatura

Sistema non isolato (aperto o chiuso) > cessione di calore all’ambiente

ENDOTERMICO
AH = Hy-H; >0

A+A+B+B (stato eccitato)

Energia necessaria
per rompere i
legami

A 4

A-A + B-B  (reagenti)

Sistema isolato

-> diminuzione della temperatura

Sistema non isolato (aperto o chiuso) —> assorbimento di calore dall’ambiente



Regione Regione Regione

CALORE MOLARE : i

i

Temperatura (°C)
L o
\ i

333]
1
|
1
baw, L 0°C ey ¥, 738 °C Gcandcsoenie) Quantica di energia trasferita
Definizione:
4 calore molare (C) o capacita termica molare
L) . quantita di calore necessaria per aumentare di 1 °C la
temperatura di una mole di una sostanza in un processo:
r‘ a volume costante (Cy) 0 a pressione costante (Cp).
Ghiaccio, 1 g, 0 °C Acqualiquida, 15,0°C | 4 volume costante
o= AE A pressione costante
TR o AH
333 ] P AT =2
AE +P-AV P-AV
r o = i &
AT AT
Ghiaccio, 0,5 g, 0 °C Acqua liquida, 0,5 g, 40 °C




P-AV

Dalla Crp= Gy + AT si trova che

Cp=Cy opp. Cp/ Cy-=1

Per 1 /liguidie 1 solidi lavariazione di

volume con la temperatura e piccola, Nel caso dei &as Ideal
quindi P AV)/AT = R
Cp= Cy e AH ~ AE Cp=Cy + R
Perigas ideali, i calori molari fono indipendenti dalla
. . — Enliti del riscaldamenlo in funzione della variazione della temperatura per 1 g di sostanza
temperatura, quindi per aumentare la temperatura da 7; )
a T3 (T1=T3) a P cost. occorre fomire una quantita di sﬂs,lm / el
calore = 3
Z / Soatanza C
O=n-Cp - (Tz-TY) =n-Cp - AT ; /
B Sostanza D
f —-—‘""—,—‘:-—
__,_'—""'—'—‘_-
0

Variazione di remperatura (C)



E . /1 ., /‘I Quando le equazioni chimiche, con 1 relativi stati di
qguazioni termochimiche aggregazione, sono accompagnate dal calore di reazione,

sono dette equazioni termochimiche.

Generalmente c1 1 riferigce a reaziom che Ha(g) + 1/204(g) = H,O(1) AH = -286 kI
avvengono a P = cost.
calore di reazione = AH Hi(g) + 1/204(g) = H;O(g) AH =-242 K]
H;O(1) =H;O(g) AH= 44 KJ
Diagramma Entalpico
Ha(g) + 120,(z) = H,0(g) H,0(l) = H;0(g)
AH=-2421T AH=441%T
Processo FProceszo
N esotermmco endoternuco
Halg) + ¥20,(g)
HaOfg)
Entalpia ‘ Entalpia I
AH=-241 k]
AH =44 KI
l H0(g) | H30()




Determinazione dei calori di reazione:
conoscere 1l calore di reazione e umportante sia per scopi pratici (progettazione di macchinari), sia

scientifici (direzione in cui si svolge una reazione)
questa viene fatta

1) sperimentalmente quando e possibile (calorimetro),

o)

q= Cp AT
Termometro
(' = capacita termica molare s Agiatoro
) P . . daccensione
AT =variazione di temperatura misurata. .
Yemtro
o — m
allinterno del
calonimetro
estomo isolato
Calorimetro a tazza - Bombs:Jscclaic
|~ Portacampione

Calorimetro a bomba




2y indirettamente (calcolata) utilizzando la legge di Hess.

Da questa legge deriva che I'entalpia di una reazione che procede in un senso & uguale ma di segno
contrario di quella della reazione inversa.

Quindi le entalpie possono essere trattate algebricamente.

Ad esempio
non e possibile misurare il calore di reazione per

[A] H,O(l) +120,(g) = H,O04(1)

mentre e possibile per la reazione mversa,

IB] H.0s(1) = HyO(l) + “40x(g) AH =-98.2 KJ

da cm

AH[A] = - AH[B] =982 kJ



[C] C(graf.) + %O0s(g) = CO(g)

In questo caso c1 sono altre reazioni (formazione di CO;) che impediscono di misurare direttamente
I"entalpia, ma possiamo misurare le entalpie di

C(graf )+ Oy(g) =CO;(g)

CO(g) +'%05(g)=CO; (g)

AH

Allora possiamo dividere la [C] nelle seguenti reazioni:

+

COx(g) = CO(z) + %Oy (2) | AH= 283.0K7

C(graf )(F Oy(g) 4

+CO(g) AH =-393.5kJ +283,0 kT =-110.5 kI

\—\—/

C(graf.) + %0,(g) = CO(g) AH = -110,5 kJ




C(graf)) + 2H,(g) = CHy(g)

Clgrat)) +  Oyg) =COy(g)
Hi(g) + 204(g)=H;0()

CHi(z) + 204(g) = COy(g) +2 H,0(1) AH = -890,

C(graf.) +

2{Hx(g) +20(g)=H0O()}

CO4(g) +2 H;O(1) = CHy(g) + 204(g)

AH =-393.5 kI
AH =-285,83 k]
0.3kJ

_|_

+

ad

2(AH = -285,83 kJ)

AH = 890.3 kI

AH =-393.5 KJ +2(-285.83 kI) + 8903 kI = -74.86 kJ

ettt

quindi

C(graf.) + 2H,(g) = CHy(g)

AH =

74,86 kJ




Entalpie standard (o normali) di reazione

Dalla legge di Hess —— ““¢ possibile calcolare 11 AH di qualsiasi reazione™
Ad esempio per la

[*] H.0.(1) =H,O) + 204(g) AH=-98 kI

consideriamo

(1) Hay(g) + 2O0s(g) = HoO(l)  AH; = -286k]

sonumando la (1) e la (27) otteniamo
H,0:(1) + Ha(g) + 7201(g) = H,O(D) + Ha(g) + Ox(g)

AHZZIH1+AH3’:AH1—AH3:-286+ 188 =-98 kI

Quuindi e inutile tabulate 1l calore di reazione di tutte le reazion conosciute, ma possiamo
solo riportare quelle relative alle reazioni dei singol composti nispetto agli elementi dai qual
pProvengono come reagerti.




Definizione: L’entalpia normale di formazione (AH") di un composto rappresenta la variazione
di entalpia che si ha nella formazione di una mole di composto, a 25 “C ¢ 1 atin dagli elementi
costituenti quando questi si trovano nelle loro forme stabili alle condizioni standard, cioe a 25
°C e 1 afm.

Per convenzione per gli elementi (nelle loro
forme stabili in condizioni standard) s1

assume AH%= 0. Composto : Composto (”A:; 5
e B0 2418 COyg) 393.5
Ef{f) ;;ig;;gw’)*FE{“-‘)*{"IE(*‘)*BIEU}‘ H,0(1) 22858 CO(g) -110.5
H,0,(1) 1877 Os(e) 142.7

CHOH() 2777  NHs(9) 46.1

S0,(2) 2968  H(e) 218.0

SO4(2) 3957 ALO4®s) -1670.0

NO(g) 903  CaO(s) 635.1

NO4(g) 332 CaCOs(s)  -1206.9

CH.(2) 748 SiOs) 29109

CHy(g) 523 NaCl(s) -411.2
C;Hy(g) 226.7 C(diam.) 1.9




Dato che per la [*] il calore di reazione risulta:
AH® = ﬂHI — ﬁHg = ﬂH‘}' {Hj{:}) - ﬂH‘}' {Hg{:}g) Jer {:}2 = 0
la generalizzazione ad una reazione qualsiasi €

Va A+ 15 B=1 C+ 15D <-— AH"= 1z AH%(C) + 15 AH%(D) - vy AH%(A) - 15 AH%(B) =

= 3 AHS (D)} - X{v: AH% (1)) (Eq. XX)

prodotti reagenti

Esempio: Calcolare il calore di reazione, in condizioni standard, relativo alla reazione:

NO(g) + Os(g) = NO:(g) +0Oa(g)
Applicando la (Eq. XX) s1 ottiene
AH® = AH%(NO,) + AH%(0,) — AH%(NO) — AH%(03) =

= 332 + 00 - 903 — 1427 =

= -199.8KkJ




Per il calcolo del calore di reazione si possono utilizzare anche le energie dei legami

ad esempio per rompere 1l legame H— C1 bisogna tornure 431 kJ

cl0é ) J
HCl=H(g) + Cl(g) AH=431kJ @
+436 kJ/mol -431 k]/mol
’ » ’ +243 kJ/mol B 1/mc
[*] Ha(®) + Clo(g) = 2HCL(g) L

o » o9
Possiamo dividerla n \‘
, , o . _ f » —183 kJ/mol .)0 »)0
H;(g) + Cly(g) = 2H(g) + 2Cl(g) 2 AH = E(H—H) + E(Cl—CI)
H(g) + Cl(g)=HCl AH=-EH—Cl)
Quindi per la [*] =1 ha

AH = E(H—H) + E(CI—C1) -2 E(H— Cl) = (436 +243- 2*431) =-183 kJ

AH;(HCI) = -91 5 kJ



Entropia e secondo principio della termodinamica
Processi nreversibili e reversibili

Eret >> Egy (insolubile es. PbS, CuS, CaCO;, ecc)
Eret > Eson (endotermico, es. NHyNO3)

Eret < Egoiv (esotermico, es. CaCl, 0 MgSOy)

(trasformazioni in cui vi sono variazione dello
stato del sistema)

ioni allo stato
£asS0S0

Ad esempio
e Reazioni red-ox

e Passagglo 1 soluzione

e Espansione diun gas nel vuoto.

Quando un sistema non s1 trasforma pin
spontaneamente s1 dice che ha ragginto lo stato
di equilibrio




Consideriamo un sistema chiuso, costituito da un gas reale, i equilibrio termico con 1'ambiente (P,
Vi T):

Facciamo passare adesso 1l sistema, con una variazione molto rapida del volume, da V; a Vz ed
aspettiamo che venga ristabilito I'equilibrio con 1'ambiente.

= e (£ e
¥ - / —
B e ol
'\___/
T,' == Tf
fe
Vi
Vs
®
\____/ v
Durante questa trasformazione 1l gas e 1 regume
> turbolento, la pressione e la temperatura non sono ben
definite.

Questa trasformazione non e posgibile rappresentarla in un diagramma (P-V) perché non s1 saprebbe
che valore della pressione (e/o temperatura) associare a un dato volume.

Quindi la trasformazione ¢ IRREVERSIBILE



Se facciamo variare 1l volume molto lentamente, ad esempio aggiungo un granello di sabbia sul
pistone ed aspetto qualche secondo quindi aggiungo ed aspetto e cosi di seguito fino a raggiungere
Vi, m modo che laP e la T siano ben definite ad ogm 1stante.

A Durante tutta la trasformazione il sistema non g1 trova

P mat 1 uno stato molto diverso da uno stato di equilibrio.

T; = costante

<= T &
/ S

e ol

>

V

v v
Se la variazione di volume viene fatta avvenire ancora

pru lentamente (variazioni imfinitesime), il sistema attraversera una successione contimua di stati di
equilibrio, quindi sara possibile rappresentare tale trasformazione in un diagramma (P-V)

Questa é una trasformazione REVERSIBILE.



In generale, una trasformazione é reversibile quando avviene passando attraverso una
successione di stati di equilibrio per mezzo di variazioni infinitesimi delle variabili di stato, e
che quindi puo essere ripercorsa, esattamente attraverso gli stessi stati, in senso inverso.

Ad esempio consideriamo un sistema isolato costituito da ghiaccio ed acqua a 0 °C ed 1 atm. In
questo caso s1 ha 'equilibrio tra la fase solida e quella liquida

HZ(D(S) — Hg(:)(l) T'=07C

4

Acqua liquida, 0 °C
Ghiaccio, 0°C g

Questa e una trasformazione reversibile perche procede spontaneamente sia da solido a liguido che
In senso mverso, contemporaneaniente.

Quundi non s1 hanno variazioni nelle variabili di stato P, T, V, N(glhiaccio), N(acqua) = cost.



Consideriamo adesso un gas racchiuso in un recipiente, come in figura, costituito
da materiale isolante (sistema isolato).




Consideriamo adesso un gas racchiuso in un recipiente, come in figura, costituito
da materiale isolante (sistema isolato).

Espansione libera = w=¢g=10



Per riportarlo alla condizione miziale, con una trasformazione reversibile, dobbiamo comprimerlo
molto lentamente. Dobbiamo quindi compiere del lavoro sul sistema.

Compressione reversibile =2 1l valore assoluto diw >0 .

In generale per tuttl 1 processi irreversibili 81 ha che 1l lavoro ed 1 calore messi in gloco Sono mMinori
di quelli corrispondent: alla stessa trasformazione fatta reversibilmente.

Wirrey <W
‘-j"z'rrew < ‘-?rew

Fev



se ho la reazione chimica

aA + B = yC+0D

la domanda e devo mettere areagire 4 e B [per oftenere> C e D,

oppure € e D [per ottenere> 4 e B

l'energia potenziale diminuisce.

comunque vi sono molti processi spontanei che sono
endotermici

solido = liquido

liquido = vapore

I'energia potenziale aumenta.

Mesotermici. |

19 ? 29
evaporazione | ‘ ." .
“ s 7F
. , , | 4 -
fusione ; 7 . 9=
v 2 4W
VERALY
& oA
7 suﬁlimazione

Notiamo pero che m queste trasformazioni le particelle (molecole, atomi, ...) passano da uno stato

pin ordinato ad uno stato meno ordmato.




In tfermodinamicasi introduce una nuova funzione, chiamata ENTROPIA (S).

che misura la distribuzione casuale (o il disordine) delle particelle costituenti il
sistema.

L’ entropia dipende dallo stato del =— = =
sistema quindi e una funzione di | ot o5
stato. ‘00 0"
o0
: o ;o °° 5} |
Il calore (g) e la temperatura (7)) 000 o
< ; ; : ; ©0g0 20
tanno variare 1’ordine del sistema, . FBBESIR s %is )
quind: la variazione dell”entropia ol (R <L AR <o i
(AS) puo essere espressa in funzione w—

d1 queste grandezze.

La relazione che lega la variazione di entropia (AS) al calore (q) e alla temperatura (7) e:

AS = ¢l T (JK)



Consideriamo due sistemi:

I1 prumo a temperatura 7; ed il secondo a 7, (con 7; =

Il calore g fluisce dal primo al secondo.
> processo irreversibile.

La variazione di enfropia per 1 due sistemi1 sara:

- |AS2] = |AS4

v —

% Agtot: Ag] i AS 2 > O

L aumento di entropia nella fusione diuna mole di ghiaccio
(il calore assorbito i questo processo € 6.0 kI mol!)

H,0(s) > H0(1)

AS = ¢/ T= 6.0 kKT mol1/273 =22 T mol'! K

Quindi per un sistema isolato essendo
irrev < rev
e
AS = e/ T
per un
e processo all'equilibio (reversibile) - AS=0
e processo spontaneo (irreversibile) —-> AS>0




Secondo principio della termodinamica:

AS=0 o Sr=15; processo reversibile
AS =0 o A=Y rocesso ureversibile
f

In un sistema isolato le trasformaZzioni spontanee avvengono con aumento di entropia, mentre
quielle reversibili avvengono con entropida invariatd.

Ad esempio evaporazione spontanea di un liquido contenuto in un recipiente (isolato).
Per la solidificazione spontanea di un liquido, s1 ha che 'entropia del sistema duninuisce. Sembra che

contraddice 1 2° principio.
In questo caso dobbiamo considerare la variazione di entropia e quella dell’ambiente (TOTALE).

Sistema + Ambiente = Universo (Sistema Isolato). AS oiat™ ASgistema T AS ampionze = 0

Ulteriore formulazione del secondo principio

[“entropia dell ‘universo tende ad aumentare continuamente.

Boltzmann ha dimostrato che S = k-Ing2

Dove £2=numero di modi m cui 1l sistema puo organizzarsi




Terzo principio della termodinamica:

L entropia di un cristallo perfetto di un elemento o di un composto puro e nulla allo zero assoluto (0 K).

In base a questa legge =1 possono determinare le entfropie delle varie sostanze a qualsiasi temperatura.

L entropia determinata alle condizioni standard (25 °C e 1 atm) s1 indica con S° e viene chiamata
entropia assoluta novinale (o standard).

Formula e Formula S

(J K mal’) Fer VoN | 1) S°diunelemento e diversa da 0 (contrariamente
Hy(g) 130.7 Si(s) 18.8 all’entalpia)
Ny(g) 191.6 Zn(s) 41,6
O4(g) 205.1 C'aC Os(s) 92.9 2) 8¢ diun composto non ¢ la variazione di entropia
COxg 2137 B(s) 6.0 corrispondente alla formazione del composto dagh
CO(g) 197.6 I(s) 116.1 elementi
NHs(g) 1924 S104(s) 41.8
H;O(g) 188.7 Bra(1) 152.2 3) Iwvalort massimi S°— per 1 gas
Os(g) — H00) . I valort mmim §° — sostanze con strutture rigide
NO(g) 210.7 CH;0H()) 127.0 <
NO4(g) 2399 H,04(1) 109.6 o . o
$0,(2) 248.1 CH,COOH() 159.8 A parita chlstato di aggregazione §° aumenta con la
SO5(g) 256.8 C,H;OH(1) 160.7 CO]]IPIESSHH della molecola.
C(graf.) 3,7 Benzene(l) 173.3

C(diam.) 24



La variazione di entropia per una reazione e:

esempi

C(diamante) = C(grafite)
AS® = S%(grafite) - S°(diamante) = 5.7

— Ny

AS° = 2.4

WSAP)§
prodotti

C(graf.) + léOa(g) - CO(g)
AS°= S§CO) -

1, §Y0,) -

.||—l'{1/f|_l

Sqr)} (XXX)

reagenti

5.7-2.4=33TK!

S(grafite) = 197.6 - 5.7 -

N,(g) + 3Hx(g) = 2 NH;(g)

AS*©

2 8°(NH;3) - S9Nz) -3 5H;) =

2 (192

4) - 1916

- 3(130.7)

1; (205.1) = 89.35 T K'!

-198.9 TK'!



Esiste una funzione che dipende soltanto dal sistema considerato che mi permette di
stahilire se una reazione auviene, ed in che direzione?

Criterio di spontanecita

A-Stutale: Al Tambl‘é'ﬂfé +A4 ‘S'TSIS‘.-.?E'.??M

a P e T costanti, 1 calore scambiato dal sistema
(ceduto o acquisito) viene completamente
acquisito o ceduto dall’ambiente,

qambierzre — _qsz'srema

che moltiplicata per (-T)

ASizia= 0 processo spontaneo o ureversibile
AS,=0 processo all’equilibrio o reversibile

AS, = 0 processo unpossibile nella direzione mdicata
quingdi

"—Lsfc;rmbimze - q.:;rmbieme-’:j- = _qsz's.-:em.:;r-":j— =—AH Sjsggma.-:lj-
ed essendo
Agmmfe: Agambz’eme + ASSE’SIEM

AS&:'MIQZ _AHsisrem-"fT + A-Ssiszéma

- —T‘ASmmie: AH sistemia T+A‘S'SI'SI€P?M




Consideriamo quindi la funzione: G=H sistenna ™ TS sistenia
chiamata energia libera (di Gibbs) del sistema, (funzione di stato).

La variazione di G i un proceszo (a P e T cost) e

AGS:"S&?;H(I: AHSiSrenm B T 'Agsfsrenm

quindi
AGS:"S&H:M - - T 'Agmmfe

esiste quindi una funzione termodinamica, che tiene conto delle variazioni di funzioni di

stato del solo sistema, che permette di stabilire la spontaneita o meno di un processo, a
P e T costanti.

AG=0 processo spontaneo

Vartazion dell energia libera di Gibbs: AG=0 processo all’equilibrio
AG=0 processo umpossibile nella direzione mdicata




Analogamente per un sistema a T ¢ V' costante

la variazione di energia interna del sistema corrisponde al calore scambiato:

AE = ¢
analogamente alle condizioni a P e T cost, s1 mtroduce la funzione
— | \
F E sistemma = T ‘S sistema

Fviene clhuamata energia libera (di Helmholtz).

La variazione 1 questo caso (cioe a V e T cost) sara:

AF st-r'enm: AESfSFEIH(? T ASSIE.F{’IH(?

E valgono le stesse regole

AF <0 processo spontaneo
AF =10 processzo all’equilibrio
AF =0 processo umpossibile nella direzione mdicata




la variazione dell’energia libera rappresenta quindi la forza-guida o I'affinita di vn processo chimico,
e s1 possono distinguere quattro diversi casi in funzione di AH, AS e T per avere un AG < 0:

A

\S
1. AH< 0
AS =0 = AG< 0 sempre (non dipende dalla T) . "
AH" <0 AH >0
2.AH>0 AS® >0 AS® >0
AS <0 = AG >0 sempre (non dipende dalla T) Spontanea a Spontanea alle
tutte le temperature e_\lt_e temperature
3. m P O 0 -\HA.
AS =0 =2 AG<0solose (T >AH/AS) " "
4 AH< 0 A6s <0 A
AS =0 = AG < 0 solo se (T< AH/AS ) Spontanea alle Nonspontanea a

Reazione chimica

basse temperature

Andamento

2N;0 (g) =2 2N3(g) + O4(g)
302(g) 2 20s(g)
2NH; (g) = 2N3(g) + 3Hi(g)

H,0(1) > H;0(x)

=)

< O

Spontaneo a tutte T

Non spontaneo

tutte le temperature

AG =AH - T-4S

Spontaneo ad alte T

Spontaneo a basse T




AHC, 8P

(k.f mc;ll'l) (J mol ')

0, +0=> 0

AH" = AH"{(O3) -AH"{ O;) - AH{O) =
= 143 - 0 - 232 = -89 kImol! O 143 238

AS® = 8°(05) - §2(03) - S%(0) =
= 238 - 205 - 161 = -128 Jmol!

AG= AH - T-AS
=-89 -300-(-0.128 )=
=-89 +384 = -50.6 kI mol!

T < AH/AS = 696 K



P~ Consideriamo le trasformazioni
o\ A 20 g

g >
g

Acqua liquida, 0
Ghiaccio, 0°C . h

H,0(s) = H;O(l)

AH = 6.02 kI mol’! AS =22.0 J mol!

AH 6,02
AG=0> T= = =273 K

quindi per:

T = 273 K la reazione procede verso destra
HzO(S) — HgO(l)

T =273 K la reazione e all'equilibrio
H,O(s) +=— H;O(l)

T < 273 K la reazione procede verso sinistra
H,0(8) =—— H;O(1)

H,O() = H,O(g)

AH =44 .0 kJ mol! AS=118.8 T mol’!

AH 440
T _

= = ~ 373K
AS 0119

AG=0 -

quindi per:

T > 373 K la reazione procede verso destra
H;O(l) — H;O(g)

T =373 K la reazione ¢ all'equilibrio
H,O(l) == H,0(g)

T < 373 K la reazione procede verso smustra
H,O(l) =— H;O(g)



Energia libera normale (o standard) di formazione

St chiama energia libera normale (o standard) di formazione di una sostanza, AG% la variazione di
energia libera che =1 ha quando una mole d1 sostanza, a 25 ° C e 1 atm, s1 forma dai suo1 elementi
costituenti nelle loro forme stabili allo stato standard di riferimento (1 atm, 25 °C e, per le soluzioni,

concentrazione 1 M).

Processo

H;(g) + 7204(2) = H;O(1)

H;(g) + 201(g) = H:O(g)

Clgraf.) + Oz(g) = COy(g)
C{graf.) = C(diam.)

AGS,
(kJ mol)

o Law i
-237.2

-228.6
-394 4
2.9

Analogamente al AH%. 1l AG degh elementi
allo stato standard e pari a zero.

Composto

AGY

(kI moll)

Composto

NO(g)
NO3(g)
N2O4(g)
SOx(g)
SOs(g)
CaO(xr)

C‘E’ICO3(H)

‘%1203(3)

AGS

{lJ tno i Ly

-1128.2
-1576.,4




Per una generica reazione chimica {_»"14 + ﬂB — ZC + {50
condotta a 25 °C e 1 atm., la variazione di energia libera viene indicata con AG®.

se 81 dispone de1 AG% 1l valore di AG® diunareazione puo essere calcolato mediante la:

AG® =S {1, AG%(p)} — S{v-AG%(1)} (AAA)

prodotti reagenti

altrimenti. calcolando 1 AH® AS®

AH® =3 (v AH% (D)} — D { v AH% (1))

AS° = > S — 2{veSe)} (BBB)
prodotti reagenti

e quindi

o= AH® — T-AS°



il AG diuna reazione puo essere determinato esattamente per
ogni temperatura, ma bisogna tenere conto degli effetti di T
sull' entalpia e 'entropia.

In genere 1 assume che AH e AS non cambiano al variare di T
(approssumazione valida per intervalli di T non molto grandi),

quindi
AG= AH —T-AS = AH® — T'AS”

Ad esempio consideriamo la decomposizione termica del carbonato dj calcio

CaCOjs(s) = CaO(s) + CO,(g)

AH?, s° AGS;
AG® = AG%(Ca0) + AG®(C0;) — AG(CaC0s) = CaCOs(z) -1206.9 929  -1128.8
= 3944 6035  + 11288 = - -
CaO(s) -635.1 38,1 -603.5
= 130.9 kI mol!
CO4l(g -393.5 2137 -394.4
Analogamente Ae) > ’ ’

AH®=-393.5-635.1 +1206.9 = 178.3 kI mol!
AS°= 213.7+38.1-929 = 158.9 T K''mol!

AG®=178.3 —298(0.1589)=178.3 —47.4=130.9 kJ mol"!




per determinare la temperatura alla quale 1nizia la decomposizione,
assumendo che AH e AS non variano al variare della temperatura, imponiamo
AG=AH" - T'AS°=0 >

AH© 178.3 N
AS* 0,1589

quindi per

T=1120K 847 C) AG=0 la reazione e spontanea

T=1120K 847 C) AG=0 all’equilibrio

T<1120K 847 C) AG=0 la reazione non avviene




La variazione AG*® e valida per prodotti e reagenti (gas) alla pressione di 1 afm (nel cago di solut1 a

concentrazione 1M).

Comunemente ci 81 trova in condiziom diverse da quelle standard.

Per conogcere 1l AG di1 una reazione

aA + B = ;{C’Jrﬁo

m condizioni diverse, la relazione che lega il AG al AG® e

AG = AG° + R-TnQ,

O, ¢ detto quoziente di reazione

o _(P)*(Py)°
T (PO)H(P)”

dove le P sono le pressiont parziali dei
reagenti e dei prodotti.

Per =1stemi 1 soluzione =1 ha

AG = AG® + R-T'InO,

(ce)(ep)’
) =
< (CA)a(CE )ﬁ

dove le ¢ sono le concentrazion dei
reagenti e det prodotti.




All’equilibrio oA + ﬂB — 7 C+oD

AG =10

quindi

AG"= —R-T'InQOp AG = —R-T"InQ,
ISR 505 N ¢ 5 0 S
R-T (P)*(Py)* (P,)*(Fy)* ?
AG” — _In (CC)I(CD)S n (CC)I(CD)E - WK
R-T (CA )a(fg)ﬂ (CA)E(CB)ﬂ )

le K, e K, vengono cluamate costanti di equilibrio, e a temperatura costante sono mdipendenti dalla
pressione (o concentrazione).



