Sistemi termodinamici

Sistema: regione dello spazio oggetto delle R
nostre indagini. AMBIENTE

Ambiente; tutto cio che circonda un sistema.

Universo; sistema + ambiente

Sistema aperto: sistema che consente scambi di materia ¢ energia con 1’ambiente esterno
Sistema chiuso: sistema che non scambia materia con 1’ambiente esterno

Sistema isolato: sistema che non scambia né materia né energia con 1’ambiente esterno

| sistemi aperti e chiusi possono essere adiabatici quando non e consentito lo scambio
di calore



Stato di un sistema

Lo stato di un sistema termodinamico € definito quando si conoscono per esso i valori
assunti dalle tre grandezze: pressione (P), volume (V), temperatura (T) e composizione.

PV, e T vengono definite variabili di stato in quanto la loro variazione per passaggio del
sistema da uno stato iniziale (1) a quello finale (2) non dipende dai valori intermedi assunti
dalla variabile, o0 come comunemente si dice, non dipende dal cammino percorso dal
sistema , ma esclusivamente dai valori assunti dalla variabile nello stato iniziale e finale.

Una trasformazione di un sistema da uno stato iniziale (1) ad uno finale (2) di equilibrio si
dice aperta se 1 valori delle variabili di stato che li caratterizzano sono diversi. Una
trasformazione si dice chiusa se il sistema dopo essere passato con continuita attraverso
successivi stati sempre diversi tra loro, torna nel medesimo stato iniziale.

Trasformazioni: isoterme (T costante), isocore (V costante), isobare (P costante),
adiabatiche (senza scambio di calore con I’esterno).



Trasformazioni di un sistema

Una trasformazione di un sistema da uno stato iniziale (1) ad uno finale (2) di equilibrio si
dice reversibile se la possiamo immaginare come una successione continua di stati
Istantanei di equilibrio delle variabili di stato, o se la possiamo invertire con una variazione
Infinitamente piccola delle variabili di stato.

Una trasformazione di un sistema da uno stato iniziale (1) ad uno finale (2) di equilibrio si
dice irreversibile se non avviene con successione continua di stati istantanei di equilibrio
delle variabili di stato, o se non la possiamo invertire con una variazione infinitamente
piccola delle variabili di stato. A questa categoria appartengono le trasformazioni reali
spontanee che avvengono senza che alcuna influenza esterna le promuova.



Processi endotermici e esotermici

Un processo é definito endotermico quando il calore fluisce dall’ambiente
esterno al sistema. Il calore Q che fluisce e positivo (Q > 0)

La fusione del ghiaccio e un processo endotermico:
H,O (s) > HO(l) Q>0

Un processo e definito esotermico quando il calore fluisce dal sistema verso
I’ambiente esterno. Il calore Q svolto e negativo (Q < 0)

La combustione degli idrocarburi e esotermica

CH, (9) +20,(9) > CO,(9) +2H,0(9) Q<0



In generale un flusso di calore accompagna numerosi processi chimico-fisici
(cambiamenti di stato, reazioni chimiche etc.) anche complessi.

L’effetto e la variazione di temperatura e quindi dell’energia termica e interna* del
sistema.

Q = CXAT (AT = Tfinale o Tiniziale)

C ¢ la capacita termica del sistema (quantita di calore in J K necessaria per
aumentare la temperatura del sistema di 1 K, a'VV o P costante)

Per una sostanza di massa m;
Q=mxC,xAT

C. e il calore specifico (quantita di calore necessario per innalzare di 1 K la
temperatura di un Kg di sostanza in J Kg? K1) ), e puo essere definito a P
costante (C,) o a volume costante (C,).

* Contenuto di energia totale di un sistema: energia cinetica+energia chimica
Immagazzinata nei legami chimici+energia potenziale intermolecolare.



Calore e lavoro

Oltre al calore, sistema chiuso e ambiente circostante possono scambiarsi energia anche
sotto forma di lavoro w.

Ambiente circostante
Calore Lavoro
: } REL N
(+q (+)w
Sistema
: chiuso :
Calore g = _Ifg\_({)ro
g -) w :

Un sistema non contiene calore o lavoro dal momento che entrambi non definiscono uno
stato del sistema. Ma un sistema puo cambiare il suo stato energetico attraverso lo scambio
di lavoro e calore con I’ambiente. Calore e lavoro non sono altro che forme di energia con le
quali si tiene conto di tutti gli scambi energetici che un sistema puo effettuare.



In generale, considerando il lavoro meccanico:

W = forza x spostamento

Se consideriamo un sistema gassoso contenuto in un cilindro munito
di pistone scorrevole senza attrito

Il gas esercita una forza sul pistone pari a:

Fie = Pine XS (S = superficie del pistone)

In condizioni di equilibrio

I:int = |:est Finz‘ - Pl'm S




"_'_;_ ds
f

(a) (b) (c)

Le forze che agiscono sul pistone si equilibrano e questo & fermo (a). Diminuendo di un infinitesimo
la forza esterna sul pistone agisce una forza infinitesima che lo fa muovere (b). Per uno spostamento infinitesimo ds
del pistone, il volume del cilindro aumenta della quantita infinitesima dV (¢).

Ad esempio, per effettuare un’espansione reversibile infinitesima, devo diminuire la forza
esterna di una quantita dF e il sistema svolgera un lavoro dW sull’ambiente esterno
negativo:

dW=-F, ds=-P, Sds wep dW =-PdV



Per una trasformazione finita:

Vy

W=-]pdv
Vi

V, > V,: espansione (I’integrale ha valore negativo, il lavoro € esercitato
dal sistema sull’ambiente ed ¢ negativo)

V, <V;: compressione (I’integrale ha valore positivo, il lavoro ¢
esercitato dall’ambiente sul sistema ed € positivo)



Energia Interna di un sistema

lavoro calore

Sistema > _ Sistema > _
Ambiente Ambiente

chiuso

A

A

chiuso

Il lavoro compiuto su (o da) un sistema chiuso, per passare da uno stato iniziale A ad uno
stato finale B, dipende dal modo (percorso) con cui avviene la trasformazione che lo

porta dallo stato A allo stato B

Il calore scambiato da un sistema chiuso, per passare da uno stato iniziale A ad uno stato
finale B, dipende dal modo (percorso) con cui avviene la trasformazione che lo porta
dallo stato A allo stato B

La somma del lavoro e del calore in gioco per un sistema chiuso, cioe la sua variazione
di energia interna, per passare da uno stato iniziale A ad uno stato finale B, é
indipendente dal modo (percorso) con cui avviene la trasformazione che lo porta dallo

stato A allo stato B



Il I principio della termodinamica.

La variazione dell’energia interna di un sistema chiuso (AU) ¢ uguale all’energia

totale che il sistema scambia con I’ambiente (sia come calore che come lavoro W):

AU ... =Q+W

sistema

AU e una proprieta di stato (il suo valore dipende solo dallo stato iniziale e finale e non
dal percorso svolto per passare dall’uno all’altro).

Pe una trasformazione ciclica (il sistema torna allo stato iniziale):

AU =0

sistema

La legge della conservazione dell’energia:
L’energia non puo essere ne creata né distrutta

L’energia interna di un sistema (U) puo essere solo scambiata con I’ambiente
circostante

AUgistiema T AUampiente = 0 (I’energia dell’Universo ¢ costante)



Energia Interna di un sistema chiuso

AU=Q+W

Per una trasformazione in cui il lavoro scambiato sia solo quello meccanico
dovuto solo ad una variazione di volume contro la pressione esterna:

A volume costante,

(trasformazione isocora)
V, —> Q, =AU
w=-JPdv=0
Vl

La variazione di energia interna che accompagna una trasformazione (chimica o
fisica) in un sistema chiuso, che implichi solo lavoro meccanico e uguale al
calore messo in gioco dal sistema quando la trasformazione stessa avviene a

volume costante.



Entalpia di un sistema chiuso

AU=Q+W
AU=Q,-PAV
A pressione costante —
= + - = +
(trasformazione isobara) Qp=AU+P(V,-V)=AU+PAV
Q, =AU +PYV)
Entalpia: H=U + PV
(essendo U, P e V funzioni di stato
anche H e una funzione di stato) Q,=AH

La variazione di entalpia che accompagna una trasformazione (chimica o fisica)
In un sistema chiuso, che implichi solo lavoro meccanico e uguale al calore
messo in gioco dal sistema quando la trasformazione stessa avviene a pressione

costante.

Le variazioni di H dipendono dalla pressione, dalla temperatura e dalla quantita
e stato di aggregazione di materia che si trova nel sistema.



Termodamica ehimica CTermoehimica)

Se il sistema in esame € costituito da una reazione chimica che avviene a
pressione costante e a temperatura fissata, lo stato iniziale € rappresentato dai
reagenti e quello finale del sistema e rappresentato dai prodotti della reazione,
avremo che la variazione di entalpia nel passare dai reagenti ai prodotti
corrispondera al calore scambiato. Se ci si riferisce alla reazione di una mole di
un determinato reagente, parleremo di entalpia molare di reazione:

Stato iniziale Qp = AH(T) Stato finale

reazione chimica
REAGENTI 1l PRODOTTI

Q, =AH, >0 reazione endotermica (il calore e ceduto dall’ambiente al sistema)
Q, =AH, <0 reazione esotermica (il calore € ceduto dal sistema all’ambiente)




~Termodinamica chimica (L2gge oF Fesy

Q, = AH,(T)

reazione chimica
REAGENTI 11 PRODOTTI

Stato iniziale Stato finale

Poiché I’entalpia € una funzione di stato, il calore messo in gioco in una reazione
che avviene ad una data pressione costante e temperatura, dipende solo dagli
stati iniziale (reagenti) e finale (prodotti) e non dalle possibili reazioni
intermedie attraverso le quali gli stessi reagenti possono essere trasformati negli
stessi prodotti finali di reazione.*

* Poiché le reazioni vengono condotte in recipienti aperti a pressione esterna
costante, la grandezza AH viene preferita alla grandezza AU per descrivere le
variazioni di energia dei sistemi chimici. La legge di Hess vale anche per
[’energia interna.



~Termodinamica chimica (L2gge oF Fesy

Per via calorimetrica diretta non é possibile , misurare il calore messo in gioco
nella_reazione di sintesi di CO 4 a partire da C,, € 0SSigeno gassoso O, a
pressione costante e ad una data temperatura.

Cgrafite + ]/2 Oz(g) —> CO(g) AHI’ (T) — 7?

Si puo pensare di utilizzare la legge di Hess:

T T Cgrafite + Y OZ(g) —> CO(g) (g)

CO(g) * ¥2 Oyq) = COy
AH,, (T) =-67.41 kcal/mol

AH, AH, (T)=7?7?

AH

Cgrafite + O2(g) - CO2(g)
Coratite T O2(g) » | COyq)

AH_; (T) =-94.05 kcal/mol

Legge di Hess, AH = AH; + AH, in AHrl (T) = Aer (T) + AHrz (T)

quanto H & una proprieta di stato.

AH. (T) =AH,, (T) - AH,, (T) =-95.05 + 67.41 = -26.64 kcal/mol



ermodadinamica cnimica (Legge adl Fess

Dall’esempio precedente possiamo enunciare la legge di Hess dicendo che
I’entalpia di una reazione ad una data temperatura e pressione e uguale alla
somma delle entalpie delle reazioni intermedie o parziali in cui tale reazione puo
essere suddivisa.

E’ importante ricordare che essendo I’entalpia una funzione di stato, I’entalpia di
una reazione e uguale in valore assoluto all’entalpia della reazione inversa, ma e
di segno opposto: AH, ; ,,(T) = - AH,, ,4)(T).

Grande importanza nella Termochimica rivestono le reazioni di combustione e
formazione:

Reazione di combustione: e quella reazione tra una sostanza e 1’ossigeno che
conduce alla totale degradazione della sostanza e alla formazione di ossidi stabili
degli elemento costituenti. L’entalpia di combustione di una mole di sostanza e
chiamata entalpia molare di combustione alla temperatura data.

Reazione di formazione: e quella reazione che partendo dagli elementi porta alla
formazione del composto in esame. L’entalpia di formazione di una mole di
sostanza e chiamata entalpia molare di formazione alla temperatura data.
L’entalpia molare di formazione di un elemento (A — A) e nulla a qualsiasi
temperatura.



~Termodimamic Chimica (Leage o Fiesy) ™

Le reazioni chimiche possibili sono milioni e non sarebbe pratico riportarle tutte
con le rispettive entalpie di reazione. Sarebbe piu conveniente avere tabulati un
numero minimo di dati termochimici e da questi poter derivare tutti gli altri.
Anche in questo caso la legge di Hess viene in aiuto.

Innanzitutto, considerando che I’entalpia € funzione anche dello stato di
aggregazione delle sostanze coinvolte nelle reazioni, nonché della temperatura e
della pressione a cui sono soggette, appare chiaro la necessita di specificare
queste condizioni. E’ stato scelto di adottare come condizioni di riferimento o
stati standard quelli (stato di aggregazione) di ogni sostanza pura alla pressione
di una atmosfera e alla temperatura di 25 °C.

Le entalpie di reazioni in cui i reagenti e prodotti sono nei loro stati standard
sono dette entalpie standard di reazione o entalpie molari standard di reazione se

ci si riferisce a una mole di una specifica sostanza, AH,°.

L’entalpia di formazione di un elemento nel suo stato standard e presa uguale

a 0.
AH?Br,(I) = AH; O,(g) = 0



~Termodinamica chimica (L2gge oF Fesy

Potendo avere a disposizione le entalpie standard di formazione delle sostanze, sarebbe possibile
ricavare le entalpie standard di tutte le reazioni che le possono coinvolgere?

reazione chimica

Y

REAGENTI PRODOTTI

Stato iniziale Stato finale

Immaginiamo di eseguire la reazione convertendo i reagenti negli elementi nel
loro stato standard e formando da questi i prodotti:

Reagenti

Entalpia
della reazione

AR = YPTotot n AHO (prodotti) - $T%9°" nAHC (reagenti)

i=1 i=1 Prodotti

Entalpia —_—>

Formazione Formazione

dei reagenti | dei prodotti

Elementi



T e L o

reazione chimica
REAGENTI 11 PRODOTTI

Stato iniziale Stato finale

AH0 = YPTodOtl p A0 (prodotti) - Y7 e%9¢™ ! n AH.O (reagenti)

i=1 i=1

AaBch

AHf0 = aAHOcom (A) + bAI_Iocom (B) + CAI_Iocom (C) - AHocom (AaBch)



Entalpie standard di formazione di alcuni composti a 25°C e 1 Atm.

Composti
AgBr(s) —100.4 CaCly(s) —795.8 H,0(g) —241.8 NH4NO(s) —365.6
AgCl(s) —127.1 CaCO04(s) —1206.9 H,0() —2858 NO(g) +90.2
Agl(s) —61.8 Ca0(s) —635.1 Ha0,() —187.8 NO,(g) +332
AgNO5(s) —1244 Ca(OH)yfs) —986.1 H,S(g) —20.6 N204(g) +9.2
Ag,0(s) -31.0 CaS04(s) —1434.1 H,S04(1 —814.0 NaCl(s) —411.2
Al,04(s) —1675.7 CdClys) —391.5 HgO(s) —90.8 NaF{(s) —5736
BaCly(s) —858.6 Cdo(s) —258.2 KBr(s) —3938 NaOH(s) —4256
BaCOs(s) —1216.3 Cr,04(s) —1139.7 KCl(s) —436.7 NiO(s) —239.7
BaO(s) —5535 CuO(s) —-1573 KCI04(s) -397.7 PbBry(s) —278.7
BaSO04(s) —147322 Cu,0(s) —168.6 KCIO4(s) —4328 PbClys) —359.4
CCla(h —-135.4 CuS(s) -53.1 KNOs(s) —4946 PbO(s) —-2190
CHCl5(N —1345 Cu,S(s) —-795 MgCly(s) —641.3 Pb0y(s) —2714
CHalg) ~748 CuS04(s) -4 MgCOs(s) —1095.8 PCls(g) —287.0
C,H,(g) +226.7 Fe(OH)s(s) —823.0 Mg0(s) —601.7 PCls(g) —374.9
C,Hslg) +52.3 Fe,03(s) —824.2 Mg(OH),(s) —9245 Si0,(s) —-9109
C,Helg) —847 Fe304(s) -11184 MgS0s(s) —12849 Sn0s(s) —580.7
C3Hg(g) —-1038 HBr(g) —36.4 MnO(s) —385.2 S0,(g) —296.8
CH30H() —238.7 HCl(g) -923 Mn05(s) —520.0 S0;(g) —395.7
C;H50H(A -271.7 HF{(g) —271.1 NHs(g) —46.1 Znly(s) —208.0
CO(g) —1105 Hl(g) +26.5 N,Ha() +50.6 Zn0(s) —-3483
CO4(g) —3935 HNO3() —174.1 NH4Cl(s) —3144 ZnS(s) —206.0




Il ciclo di Born-Haber, € un approccio basato sulla legge di Hess e quindi sul fatto che
I'entalpia € una funzione di stato, nell'analisi delle energie di reazione. Consiste in uno schema
che rappresenta due "cammini" che portano alla formazione di un composto dalla reazione dei
suoi componenti allo stato elementare (reazione di formazione) un cammino diretto ed uno

che passa attraverso una serie di reazioni intermedie. Puo essere applicato a diverse tipi di
reazione.

AHg = =349 kj/mol Ah:: = en:alp@ a. folrl'rlmzio_ne
Ak, = entalpia di sublimazions
aHy = 496 kj/mol Nag + Cig) AK; = emalpia di ionizzazione
AH, = entalpia di dissociazione
Na,, + Cl,, Afi, = entalpia di affinita elettronica
- - '. A, = entaipia reticolare
AH, = 121 kf/mol |¥2Clag — Ciy
E=———
AH, = 107 kj/mol | Na,, — Nay, A= =785 /Mol

Nag, + 1/2 Cl,

aH, = =411 kJ/mol




"Entalpia di reazione a diverse temperature

Stato Iniziale Prodotti
Reagenti T,
T,
AHreagenti AHprodotti
Reagenti Sato Fingle
T, Prodotti
AH,, T,

AHrl (Tl) + zniCp(prodotti) (T2 - Tl) = AHr2 (TZ) + ZniCp(reagenti) (T2 - Tl)
AHr2 (TZ) - AHrl (Tl) = ZniCp(prodotti) - Znicp(reagenti) (TZ - Tl)

AH,, (Ty) - AH, (T}) = AC, (T, —T),)

C, = capacita termiche molari a pressione costante dei reagenti e prodotti



Calcolare I’entalpia molare standard della seguente reazione:

CHyg + 2054 — COyq + 2H,0,

AH,0 = FPTO9Ot p AHO (prodotti) - ¥1°%M nAHP (reagenti)

i=1 i=1

AH = AHL (CO,,) + 2 AHP (H,O() — 2 AHP (Oyy) - AHP (CHy )
= -94.05 kcal/mol + 2 (-68.32 kcal/mol) — 2( 0.00 kcal/mol) — (-17.89 kcal/mol)

=-212.8 kcal/mol

Reazione esotermica



Esercizi da svolgere:

1) Da dati tabulati di entalpie molari standard di formazione a 25 °C, calcolare
il calore di reazione a pressione costante e a 25 °C per le seguenti reazioni:

H,S(g) + 3/2 Oy — Hy,0y + SOy,

2) Consultando i dati tabellati delle entalpie molari standard di formazione,
calcolare il calore di combustione dell’etilene a 25 °C (considerare I'acqua
Formata allo stato liquido.

3) A 25 °C e pressione atmosferica, il calore di combustione della SO,
a partire da zolfo rombico e ossigeno gassoso e -70.96 kcal/mole, mentre per
la reazione di combustione:

SOz + 72 Oz = SOs

é stato calcolato a 25 °C AH.° = -23.49 kcal/mole. Calcolare il calore di
combustione della SO 3, a partire dagli elementi.



Obiettivi minimi

1) Definire e capire le funzioni di stato energia interna e entalpia

2) Definire come vengono misurate le variazioni di energia in una
reazione chimica

3) Calcolare I'energia sviluppata in una reazione chimica usando
dati tabulati.

4) Saper utilizzare la legge di Hess



