EQUILIBRIO CHIMICO

cenni di
termodinamica e cinetica




REAZIONI REVERSIBILI E REAZIONI IRREVERSIBILI
Reazioni irreversibih
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REAZIONI QUANTITATIVE E REAZIONI DI EQUILIBRIO

Quasi sempre
irreversibili

Quasi sempre reversibili-i
reazione puo essere per,




In termodinamica, una funzione di stato € una grandezza
fisica il cui valore dipende solamente dalle condizioni
assunte da un sistema all'inizio e alla fine di una
trasformazione termodinamica, cioe dallo stato iniziale e
finale, e non dal particolare percorso seguito durante la
trasformazione. La funzione AG ci dice in che verso si
muovera una reazione

Entalpia

= ® || calore emesso o assorbito da una reazione
=-® chimica a pressione costante e uguale alla
@ variazione di entalpia del sistema:
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entrop e una.g nae ermodinamica.che

descrive il grado di disordine di un sistema.

AH = q, (a pressione costante)

j-® Ainche l'entalpia ¢ una funzione di stato. Analogamente all’entalpia H, possiamo calcolare la

variazione di entropia di un sistema in condizioni
standard con la relazione

deltaS°® = deltaS®, ., — deltaS°®

reagenti

Considerando solo deltaS, la spontaneita di una
reazione si ha quando essa vede un aumento di
disordine nell’universo (Secondo principio della
Termodinamica)

Per le sostanze pure si ha S = 0 allo zero assoluto (0
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K). Questo ¢ il terzo principio della termodinamica

AG=AH-TAS |
Energia libera di Gibbs

AG =10 reazione csocergonica, puo avvenire
spenlancamente

AG=10  il sistema ¢ all’equilibrio: non ¢’e’
variazione netta di reagenti e prodotti

AG =10 rearione endoergonica: non pud
avvenire spontaneamente. Ci voole un

inpeed esterno di energia per la reazione




Quando due sistemi interagenti sono in equilibrio
termico condividono alcune proprieta, che possono
essere misurate dando loro un preciso valore numerico. Principio zero
Di conseguenza, quando due sistemi sono in equilibrio
termico con un terzo, sono in equilibrio tra loro e la
proprieta condivisa e la temperatura.

[Quando un corpo viene posto a cont
corpo relativamente piu freddo avvi
trasformazione che porta a uno stato
quale sono uguali le temperature dei d

\AU=Q-L

Primo principio

/E’ impossibile realizzare una trasformazione il cui\
risultato sia solamente quello di convertire in lavoro
meccanico il calore prelevato da un'unica sorgente»
L'entropia totale di un sistema isolato rimane Secondo principio
invariata quando si svolge una trasformazione
reversibile ed aumenta quando si svolge una
trasformazione irreversibile.

’entropia dell’universo aumenta AS >0 /

Terzo principio

E’ impossibile raggiungere lo zero assoluto co
numero finito di trasformazioni»




La cinetica chimica @ quella branca della chimica che studia la
velocita di reazione e i fattori che la influenzano. Il suo campo di
studio si estende anche ai meccanismi implicati nella formazione
dei prodotti finali. Una reazione viene seguita attraverso la
variazione di energia di interazione, e passa sempre per lo stadio
del COMPLESSO ATTIVATO (energia di attivazione)

Complesso attivato

Stato
di transizione

Energia potenziale ey

E Coordinata di reazione
= NO,Cl + Cl = NO, + Cl,
Formazione del complesso attivato nella reazione fra NO

NO,ClI+CI>NO,+Cl,
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Energia media Energia media
dei reagenti dei prodotti
T Energia T
di attivazione | Energia

2| — Y = di attivazione

E i :‘ - Energia

E dei prodotti £ |dei reagenti assorbita

....................... ) R
Cammino di reazione — Cammino di reazione —»
(a) Una reazione esotermica (b) Una reazione endotermica

Figura 16.2 | grafici del diagramma dell’energia mostrano la differenza fra una
reazione esotermica ¢ una endotermica. (a) In una reazione esotermica I'energia media dei
reagenti & maggiore di quella dei prodotti: ¢ rilasciata energia. (b) In una reazione endotermica
I'energia media dei reagenti ¢ minore di quella dei prodotti: la reazione assorbe energia.




REAZIONI DI EQUILIBRIO

Abbiamo gia parlato di equilibrio dinamico

Il concetto di equilibrio dinamico puo applicarsi a qualsiasi processo chimico
o chimico fisico, nella fattispecie puo essere riferito ad una REAZIONE CHIMICA:
aA+ bB =cC+dD

Una reazione chimica infatti indica solo la “ricetta” non il tempo né le modalita con cui il processo avviene

- La CINETICA CHIMICA ¢ quella branca che studia i tempi e quindi le velocita (spazio/tempo)
dell’evoluzione di un sistema

-  La TERMODINAMICA CHIMICA studia le modalita e quindi la via di reazione.

Per ogni reazione chimica si cerca di combinare le informazioni ottenibili attraverso misure

sia cinetiche che termodinamiche.



* Attraverso la CINETICA CHIMICA possiamo avere informazioni sulle v _,.

Se si immagina di far partire una reaz. mettendo insieme i reagenti, si potra misurare una v,_,.
variabile a mano a mano che si formano i prodotti: essa diminuira man mano che i reagenti
diminuiscono e i prodotti aumentano, poiché in realta noi stiamo osservando la

Vsperimentale = vd'vi
Mantenendo T costante, si nota che, ad un certo punto, (" — —_—\. =
s vsperimentale vd Vi 0
Equilibrio chimico dinamico
In queste condizioni si dice che il sistema
o Una rcazione st dioe all’ equilibrio quando e concentranom de \_ HA RAGGIUNTO L'EQUILIBRIO Y,
reagentt ¢ det prodotti nmanpono costanti nel tempo \
o Le reaziom, diretta ¢ inversa, non st fermuno ma le velocita sono
- - e Lequilibiio &
* La reazions viene rappresentata con ura doppia freccia ¢ w dice =) 21 [ stato raqgiunto
reversibile fEi . ) (Reagemi) l
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 La TERMODINAMICA CHIMICA si occupa del punto (funzioni termodinamiche, AG) a cui si
avra il raggiungimento dell’equilibrio. La termodinamica ci da informazioni su quanto e se

reazione avvenga: essa ci dira il PUNTO A CUI LA REAZIONE «termina»




RELAZIONE TRA CINETICA E TERMODINAMICA

Per un processo elementare del tipo:

A + B T’ 2C
Vd = Kd [A] [B]
T = costante!
Vi = Ki |[C]2
Si dice che si raggiunge l'equilibrio quando: Vy,=V;
> Ky, [AI[B] = K, [C]2
E> [(:]2 = EA =
[A] [B] Ki

K — COSTANTE DI EQUILIBRIO della reazior
Varia con T e solo con T!

dA +bB — cC +dD
K, --rosou] | _CFIO
reagentl]  [A]*[E]*

Cosianis dosqulbein

In wna reaziane allequilibrin, e concentraziond relative del
prodotti & dei reagenti all’equilibric sond matematicamene
espressi dalla costante of equilibria, Keq.

Cuard in una reanione i prodotti send Tawenl allegquilibrio <»
Keqg=1

Cuanda in wna reazione | reaganti sono laarnt allegquilibrio <
Keq< 1

4




LEGGE DI AZIONE DI MASSA

Per una generica reazione:

aA + bB — cC + dD

all’equilibrio, ad una data T:

[cI° - [D[

[B]°

[A]" -

K. = costante di equilibrio espressa con le
concentrazioni M

Legge di azione di massa

aA +bB =c¢C +dD
R (G415
[AFIB)

K e'la costante di equilibrio (K_ ) e relaziona le
concentrazioni delle singole specie chimiche
all’equilibrio

Le dimensioni di Ke variano con la stechiometria della
reazione

Ogni reazione possiede una costante di equilibrio
carattenstica, if cui valore dipende solo dalla
temperatura.




Nel caso di sistemi gassosi, si puo alternativamente, usare una costante di equilibrio

espressa in funzione delle P pypzial-

K.e K, sono in relazione attraverso le legge PV = nRT

P, =  na-RT = [A]*RT; P. = [C]-RT
Vv
Pe =  ng-RT = [B]‘RT; Po = [D]-RT
Vv
= Ko = [CI°(RT) [D](RT)"
[A]® (RT)* [B]° (RT)°
> K = [ [DF - (RT)ere

[A]* [B]°
Iy [ Kp _ Kc (RT)(C +d —a—b}]




Quindi, se a+b=c+d

sono entrambe adimensionali

N. B.: Moltiplicare ambo i membri di una reazione per uno stesso numero NON altera la
stechiometria, MA ALTERA la costante:

Es.. 2A + B «———* 3C
Ke = [C]?’
[A]* [B]
Invece: 4A  + 2B «—* 6C
Ke = o R & S N (%

[AI* [B]? [A]* [B]




EFFETTO DELLA T SULL’EQUILIBRIO CHIMICO

La T influenza profondamente I'equilibrio chimico attraverso la variazione della costante
di equilibrio. Intuibile anche perche varia il contenuto energetico del sistemal

N.B.: K varia solo con la T! AH/RT

~
"

cost e

La funzione e cres

e AH<0 (esotermica) = K diminuisce all’'aumentare della T;

e AH>0 (endotermica) = K aumenta all’'aumentare della T;

1611 Effetto della temperatura
sull'equilibrio chimico
. s . . La variazions di temgeratura
Principio di Le Chatelier influenza 1o stato di equiibrio in modo diversa

a seconda che la reazions
4 N\ sta esotermica o endotermica.

Dunque: la T fa aumentare la v _di reazione (v. Arrhenius) ma
o e : Le reazione esotermiche
puo influenzare positivamente o negativamente la S0 felnte ta ke TR O TR aaitis:

posizione dell’equilibrio tramite K. menire le reazione endotérmiche
sono favorite da un aumento di termperatura.




EFFETTO DI P(e V) SULL’EQUILIBRIO CHIMICO

L'effetto di variazioni di P sulla posizione dell’equilibrio si risente solo su sistemi in cui alcuni compon
siano GASSOSI e solo se procedono con variazione del numero di molecole/atomi gassosi.

Idem per le variazioni di V.

Vediamo come si puo rendere evidente cio sulla base della legge di azione di massa:

aA (g) +  bB(g) —— cClg) +  dD(g)
= Kp = Pct Ppd = (Pror- Kclc (Pror- Kn)d =
Pa? PBb (PTOT ' KA}E (PTOT ' KB)h
ED’ = XcE de ) (PTOT }{c+ d—a—b)
){Aa )(Bb
se: c+d=a+b - iltermine P ror scompare dalla legge di

azione di massa.

Effetto della pressione
sull'equilibrio chimico

In alcune reazioni una varazione della prassiona
proveca lo spostamento dell'equiibnio

Ung vanazione dells prassions sposta leguiibvio
dalle reazion! chimiche, nel caso i ¢ N rumero
dalle mowcole df reagenti allo steto aeforme

s diverso da guello dei prodotti.

Un aumento della prassions
sposta lequitbrio nella drezione
in cul & producono mano molecole gassose.



Altrimenti P 57 influenza evidentemente la posizione dell’equilibrio. Infatti

|:> Ko - X de . (PTOT }[|:+d—a—b)I

costante . . . .
Varia al variare di Pror cosi che K = costante

Analogo discorso vale per la dipendenza da V:

Kp = [C]° [D)* = (ne/Vror )¢ (no/Vior)® =
[A]* [B]° (na/Vror)*  (ne/Vror)®
- nCC nDd VTOT(E +b—c—d)
I'I,q,a an

Se: c+d=a+b > il termine V;o5; non compare nella legge di azione di massa.




Altrimenti V ;5 influenza evidentemente la posizione dell’equilibrio perché entra nella
legge di azione di massa. Infatti:

E:} KC - ncc nDd . VTOT [c+d—a—h}
I'I,q,a an
, . . . . ne  npd
Perché K_ resti costante, variando V;o; deve variare il rapporto
n;f' I'IBhI

N, +3 H, =2 NH;  + CALORE




SPOSTAMENTO DELL’EQUILIBRIO AL VARIARE DELLA

CONCENTRAZIONE DI REAGENTI E PRODOTTI

Ke

[C]* [D]*
(A [B]°

* Quando si aumenta la [R], affinché K_resti costante, la reazione si sposta verso destra,
producendo altro prodotto, cioe la [P] aumenta.

* Quando si aumenta la [P], affinché K_ resti costante. |a reazione “torna indietro” verso i reagenti e

produce altri R, cioe [R] aumenta. Principio di Le Chatelier

Un sistema allequilibrio, soggette ad
una perturbazione, risponde in modeo
da minimizzare l'effette della
perturbazione

bt

Quindi se voglio aumentare la resa di una reazione, posso farlo o aumentando le concentrazi
dei Reagenti oppure sottraendo del Prodotto.




RIASSUMENDO:

e All’inizio, in una reazione sono presenti solo i reagenti.

e Dopo un certo tempo, viene raggiunto |'equilibrio. Quando cio avviene:

Vd = Vi

Inoltre il rapporto [C]¢ [D]¢ diventa una costante: K.

(A" [B]°

e (Questa costante detta COSTANTE DI EQUILIBRIO permette di scrivere la

LEGGE DI AZIONE DI MASSA: K= [C]° [D)¢
[A* [B]°

Che e valida solo all’equilibrio. K non puo piu variare, una volta raggiunto l'equilibrio, salvo al
variare di T. Solo in questo caso il rapporto Prod/Reag varia. In tutti gli altri casi (cioé per variazioni
di P, V, [R], [P]) K non varia, ma varia il valore delle singole [R] e [P], in modo perd che il lor
rapporto resti costante.




¢ |l modo in cui variano [R] e [P] dipende dal PRINCIPIO DI LE CHATELIER
Vediamo come:

1. Un aumento di P su un sistema all’equilibrio sposta I'equilibrio verso la parte a
minor numero di molecole/atomi:

PCls —_— PCl; + Cly
‘—
1 molecola 2 molecole

Viceversa, per la reazione:

N, + 3H, ——* 2NH;

4 molecole 2 molecole




2.Un aumento di V comporta variazioni esattamente opposte della posizione dell’equilibrio.

Quindi, un aumento di V sposta la reazione verso la parte a maggior numero di molecole;
una diminuzione di V sposta la reazione dal lato da cui le molecole sono di meno.

3.Un aumento della concentrazione dei reagenti (o una diminuzione dei prodotti)
sposta l'equilibrio verso i prodotti.

Un aumento della concentrazione dei prodotti (o una diminuzione dei reagenti) sposta
I’equilibrio verso i reagenti.



EQUILIBRI OMOGENEI

Quelli in cui tutte le specie coinvolte si trovano in un’unica sola fase.

Generalmente si tratta di:

1. REAZIONI'IN FASE GASSOSA Es: N + 3H, «—— 2NHs

2.REAZIONI IN FASE LIQUIDA (SPESSO SOLUZIONI ACQUOSE).Per reazioni di specie in
soluzione acquosa, tutte le specie idratate compaiono:

Es.: CHsCOOH(aq) > CH:COO(aq) + H*(aq)

NHs(ag) <«—=> NH.(ag) + OH(aq)

/Esempi tipici sono gli equilibri di dissociazione di ACIDI E BASI DEBOLI in H,0.
(Prossime lezioni)

Ka

[CH:COO][ H:0"] Kb =  [NHs][OH]

[CH:COOH] [NHz]

\_

~




ATTENZIONE!

Nel caso di equilibri in fase gassosa, si puo usare K. o K,. Nel caso di equilibri in fase liquida

si usa K..
Le variazioni di concentrazione di R o P si risentono sia sugli equilibri gassosi che su quelli
liquidi.

Invece le variazioni di Py5r 0 Vo1 possono influenzare solo gli equilibri in fase gassosa.

.

/




EQUILIBRI ETEROGENEI

Quando le specie chimiche in equilibrio fanno parte di piu fasi:

S+1L; S+G; L+G; S+1L; S+L+G

Ag,CrO, . - » NKOH),  ANOH),

/ \ Es.: CaCOsz(s) —* (Ca0f(s) + CO: (g)
Nella legge di azione di P <., ouc, s
massa di un equilibrio
eterogeneo contenente Es.- 505 (g) + HO() — H,50%4 (1)
specie gas, le specie
condensate (I, s) non kk = 1  Kp = 1
kcompa'onoz ) [50:1(g) Psos (g)
/ \ Es.: CaCOs(s) ——_—_—* Ca*(aq) + C0s*(aq)
Se la reazione
contiene reagenti K = [Ca*][COs*] (ZKps )
non in soluzione,
questi non
\_ compaiono: -/ Esempi tipici sono quelli dei SALI POCO SOLUBILI in H,0

PROX. CAPP.!!




