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Prefaţă

Lucrarea Chimie - Fizică. Cinetică şi dinamică moleculară este structurată pe 12

capitole. Noţiunile preliminare cursului de Chimie - Fizică se dobândesc prin cursurile de

Chimie Generală şi Fizică Generală. Ea se adresează în special studenţilor din anul II, profil

materiale, ingineria mediului, etc., care sunt familiarizaţi cu calculul probabilităţilor, calculul

diferenţial şi integral. Se recomandă, de asemenea, ca cititorul să posede cunoştinţe de bază în

folosirea anumitor programe, cum ar fi Excel şi MathCad. Chiar dacă lucrarea prezintă noţiunile

pornind de la formulele acestora de definiţie şi sunt discutate în amănunt proprietăţile acestora,

este de dorit ca cititorul să fi parcurs în prealabil cursurile de fizică generală şi chimie generală.

Cele 12 capitole ale lucrării tratează aspectele din chimia fizică legate de moleculele în

mişcare. Tratarea noţiunilor, acolo unde este posibil, s-a făcut din două direcţii: prima, pornind

de la considerentele experimentale care au dus la formularea legilor empirice către legile

generale, iar a doua, dinspre modelul matematic al fenomenului studiat spre validarea

experimentală a acestuia şi regăsirea legilor stabilite empiric.

Din acest motiv, credem că lucrarea satisface atât exigenţele unui cititor orientat către

fenomenele observabile cât şi exigenţele unui teoretician care doreşte să descopere cauzele care

stau la baza anumitor fenomene.

Acolo unde a fost posibil, s-a insistat pe prezentarea unor modele cât mai generale sau

generalizarea unor modele cunoscute, lăsând în seama cititorului să descopere prin exerciţiile

rezolvate şi exerciţiile propuse cazurile particulare ale modelelor respective.

S-a pus un accent deosebit pe explicarea considerentelor energetice care stau la baza

fenomenelor, acestea constituind, în opinia autorilor, principala cauză a desfăşurării proceselor

întâlnite în cinetica şi dinamica moleculară.

Gazelor şi teoriei cinetice a acestora le sunt rezervate două capitole, în care accentul s-a

pus pe ilustrarea modelelor de cinetică gazoasă.

Termodinamica, care stă la baza chimiei - fizice, este prezentată pe larg pe parcursul a

patru capitole. S-a insistat aici asupra funcţiilor de stare U, H, S, G şi A şi asupra exprimării

dependenţelor între acestea prin intermediul relaţiilor lui Maxwell.

Tranziţiile de fază şi studiul acestora se întinde pe parcursul unui capitol, în care s-a

corelat studiul experimental al tranziţiilor de fază cu noţiunea de potenţial chimic.

Cinetica chimică este prezentată în trei capitole: primul, consacrat studiului cineticii

având la bază considerente experimentale şi stabilirea legilor de cinetică din măsurători de viteze

de reacţie; al doilea, dedicat studiului cineticii de reacţie pentru reacţii cu mecanism cunoscut; al

treilea analizează cinetica reacţiilor complexe.
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Dinamica moleculară şi factorii  care o influenţează încheie această lucrare.

Lucrarea mai conţine şi un capitol cu întrebări pentru verificarea cunoştinţelor acumulate,

o anexă care cuprinde un material fundamental despre ecuaţia de difuzie, pe care l-am considerat

important dar nepotrivit să apară în text, un index de simboluri şi un index de noţiuni care dorim

să facă mai uşoară utilizarea sa.

Sursele bibliografice cele mai importante care pot fi consultate suplimentar sunt

menţionate la sfârşitului cursului în ordine alfabetică.

Capitolele aplicative care conţin modele citate în literatura de specialitate au la final şi o

bibliografie specifică care conţine câteva referinţe reprezentative.

Autorii
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Mărimi şi unităţi fundamentale

Mărimile şi unităţile fizice şi chimice fundamentale utilizate sunt prezentate în tabelul

următor:

Mărime Simbol Valoare Unitate de

măsură

viteza luminii în vid c 2.99792458·108 ms-1

sarcina elementară e 1.602177·10-19 A·s

constanta Faraday F=NAe 9.6485·104 A·s·mol-1

constanta Boltzmann k 1.38066·10-23 J·K-1

constanta gazelor ideale Rydberg R=NAk 8.31451 J·K-1·mol-1

constanta Planck h 6.62608·10-34 J·s

numărul lui Avogadro NA 6.02214·1023 mol-1

unitatea atomică de masă u 1.66054·10-27 kg

masa electronului me 9.10939·10-31 kg

masa protonului mp 1.67262·10-27 kg

masa neutronului mn 1.67493·10-27 kg

permitivitatea vidului ε0 8.85419·10-12 A2·s2·J-1·m-1

permeabilitatea vidului µ0 4·π·10-7 J·A2·s4·m-1

raza Bohr a0 5.29177·10-11 m

constanta structurii fine α=µ0e2c/2h 7.29735·10-3 -

constanta Rydberg R∞ R∞=mee4/8h3cε0
2 1.09737·105 cm-1

acceleraţia gravitaţională standard g 9.80665 m·s-2

constanta gravitaţională G 6.67259·10-11 N·m2·kg-2

Aceste mărimi sunt introduse prin intermediul cursurilor de fizică generală şi chimie

generală,1,2 aşa încât cititorul poate să consulte cursurile respective pentru detalii suplimentare.
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Simboluri şi abrevieri

a – constantă van der Waals, activitate
A – coeficient virial, factor de frecvenţă Arrhenius, afinitate, energie liberă Helmholtz,
AT – amplitudine totală,
b – constantă van der Waals (covolum),
B – coeficient virial,
c – concentraţie molară, căldură specifică, în indice se referă la starea critică,
C – coeficient virial, numărul componenţilor din sistem, catalizator, capacitate calorică,
d – operator de derivare,
D – coeficient virial, energie de disociere,
e – sarcină elementară,
eV – electronvolt,
exp – exponenţială,
E – energie,
Ea, E c

a , Ec, Ep – energie de activare, energie de activare a reacţiei catalizate, energie cinetică,
energie potenţială,
f – coeficient de fugacitate, funcţie de distribuţie,
F – forţă, numărul lui Faraday, energie liberă, funcţie de probabilitate,
g – acceleraţie gravitaţională, în indice se referă la starea gazoasă, funcţie,
G – entalpie liberă, grad de libertate, constanta gravitaţională,
h – constanta lui Planck, înălţime,
H – entalpie,
i – în indice un component iniţial, densitate de curent, număr de grade de libertate ale unei
molecule,
I – intensitate de curent,
j –  în indice un component oarecare,
J – număr de componenţi,
Jγ – fluxul proprietăţii γ,
k – constanta lui Boltzmann,
K – constantă de echilibru ( Ka , Kc, Kp, Kx ),
KM – constanta Michaelis,
l – lungime, în indice sau exponent starea lichidă,
m – masă, molalitate,
M – masă moleculară,
n – număr de moli, număr de variabile intensive,
N – număr de particule,
NA – numărul lui Avogadro,
p – presiune,
pc – presiune critică,
pex – presiune exterioară,
P – probabilitate, produs de reacţie,
q – sarcină, căldură,
Q – sarcină,
r – rază, numărul relaţiilor restrictive ce se stabilesc între componenţii unui sistem, viteză de
reacţie,
R – constanta universală a gazelor perfecte, rază, reactant,
R* - moleculă excitată energetic,
R† - moleculă în stare activată,
s – în indice sau în exponent stare solidă sau solidificare,
S – suprafaţă, entropie,
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t – timp, temperatură în grade Celsius,
tc – temperatură critică,
T – temperatură absolută,
U – energie internă,
Ui ,Uf – energie internă iniţială, respectiv finală,
v – viteză,
v  - viteză medie,
v~ - radical din viteza medie pătratică,
V – volum, potenţial electric,
Vc – volum critic,
Vm – volum molar,
w – lucru mecanic,
wexp – lucru mecanic de expansiune,
we – lucru mecanic suplimentar în afara celui de expansiune,
W –probabilitate termodinamică la echilibru, număr de moduri de rearanjare a energiei
sistemului,
x – fracţie molară, variabilă,
X – variabilă aleatoare,
y – variabilă,
Y – intermediar de reacţie,
z – variabilă, numărul ciocnirilor, deplasare,
Z – sumă de stare, număr de ciocniri în unitatea de volum, abaterea gazului real de la modelul
ideal,
α – în exponent o fază sau component oarecare, unghi,
β – în exponent o fază oarecare, număr de moli,
γ – tensiune superficială,
∆ – operator Laplace, diferenţă,
ε0 – permitivitatea vidului,
η –randamentul unei maşini termice,
θ – coordonată polară,
κ – constantă de viteză,
λ – lungime de undă,
µ – potenţial chimic,
ν – coeficient stoechiometric,
π – 3,1415,
П – produs,
ρ – densitate,
σ – legătură chimică, suprafaţă,
υ – viteză de reacţie,
φ – coordonată polară,
χ – coeficient de compresibilitate,
ω – pulsaţie,
Ф – potenţial electric,
Σ – sumă,
CM – centru de masă,
PTS – temperatură şi presiune standard ( 00C, 1 atm.),
PTAS - temperatură şi presiune ambiantă standard ( 250C, 1 atm.),
SI – sistem internaţional,
SCM – sistemul centrului de masă,
SR – sistem de referinţă.
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1. Noţiuni fundamentale

Cantitatea de substanţă

Compoziţia chimică a unui sistem bi- sau multicomponent este exprimată în mai multe

moduri. În termodinamică, parametrul de compoziţie se redă de obicei în fracţii molare,

molarităţi, molalităţi, concentraţii procentuale.

Molul reprezintă cantitatea de substanţă care conţine atâtea specii (atomi, molecule, ioni,

unităţi de formule, electroni sau alte entităţi specificate) câţi atomi există în 12g din izotopul 12C

adică NA ≈ 6.023·1023 electroni/mol, NA fiind numărul lui Avogadro. Numărul de moli, notat cu

n, este dat de relaţia n = N/NA şi reprezintă cantitatea de substanţă ce conţine N entităţi

specificate.

Proprietăţile sunt clasificate în extensive (depind de dimensiunea probei; exemple: masa şi

volumul) şi intensive (independente de dimensiunea probei; exemple: temperatura,

densitatea, presiunea).

Proprietăţile molare sunt mărimi intensive şi se calculează pe baza proprietăţilor

extensive cu formula:

Xm = X/n (1.1)

unde: X = proprietate extensivă;

          n = număr de moli în probă;

          Xm = proprietate molară (exemplu: Vm, volumul molar).

Următoarele mărimi sunt exemple de mărimi molare (deci intensive):

Masa molară M este masa probei împărţită la cantitatea de substanţă conţinută:

M = m/n, [M] = g·mol-1 (1.2)

Concentraţia molară sau molaritatea cm unui solut reprezintă numărul de moli de

substanţă dizolvată într-un litru de soluţie:

cm = n/Vs, [cm] = mol·l-1 = M (1.3)

Concentraţia molală sau molalitatea mm este cantitatea de substanţă de solut raportată la

masa de solvent folosit pentru a prepara soluţia:

mm = n/ms, [mm] = mol·kg-1 (1.4)

Observaţie: concentraţia molară variază cu temperatura, deoarece volumul variază cu

temperatura; molalitatea este o mărime independentă de temperatură.

Se numeşte o soluţie diluată, o soluţie ce conţine cel mult 10-2 mol·l-1 de solut.

Observaţie: în soluţiile diluate ionii de solut sunt separaţi de cel puţin 10 molecule de solvent.

Fie un amestec cu J componenţi. Următoarele mărimi sunt exemple de mărimi extensive:



13

Concentraţia procentuală de masă cP(mj) reprezintă numărul de unităţi (g, kg) din

substanţa j considerată, conţinut în 100 de unităţi (100g, 100kg) din amestec:

100
m

m
)m(c

jj

j
jp ⋅

Σ
=  [%] (1.5)

unde: m = Σjmj masa amestecului;

          mj este masa componentului j.

Concentraţia procentuală de volum cP(Vj) indică ce volum de substanţă pură se află în

100 ml (100 cm3) de amestec:

100
V

V
)V(c

jj

j
jp ⋅

Σ
=  [%] (1.6)

unde: V = ΣjVj volumul amestecului;

          Vj este volumul componentului j.

Alte mărimi frecvent utilizate pentru amestecuri sunt:

Fracţia molară 3 xj a componentului j din amestecul cu J componenţi:

xj =
jj

j

n
n
Σ

(1.7)

Proprietăţi: 1) Σjxj = 1; pentru un amestec binar, x1 + x2 = 1;

2) 0 < xj < 1; xj = 0 ⇒ componentul j nu există în amestec;

xj = 1 ⇒ componentul j este în stare pură;

Ex.1.1. Să se demonstreze că fracţia molară este o mărime intensivă.

Rezolvare: fie un amestec P cu compoziţia exprimată prin raportul numărului de molecule din

fiecare component j în amestec pentru

α1:α2:…:αJ (1.8)

(cum ar fi pentru C2O4H2, α1:α2:α3 = 2:4:2 = 1:2:1 = ...),

şi numărul de moli n. Din cele N = n·NA molecule ale amestecului, pentru a respecta proporţia

(1.8), numărul de molecule din componentul j este Nj = N·αj/Σjαj. Fracţia molară a amestecului

cu compoziţia dată de proporţia (1.8) este:

xj =
jj

j

n
n
Σ

=
jj

j

jj

j

jjjj

jjj

jj

j

A

j
j

A

j

N
N

/N
/N

N
N

N
N

N
N

αΣ
α

=
α⋅Σ
α⋅

=
αΣα⋅Σ
αΣα⋅

=
Σ

=
Σ

(1.9)

Expresia rezultată (1.9) nu depinde decât de compoziţia dată de proporţia (1.8) şi nu depinde de

numărul de moli sau molecule implicate aşa că este o mărime intensivă.

Densitatea ρ a amestecului cu J componenţi:
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ρ = 
jj

jj

V
m

Σ
Σ

(1.10)

Ex.1.2. Să se demonstreze că densitatea este o mărime intensivă.

Rezolvare: se pleacă de la formula de definiţie a densităţii, în care se explicitează masele:

ρ = 
m

jjj

jj

jjj

jj

jjj

jj

jjj

jj

jjj

V
Mx

n/V
Mx

V
Mxn

V
Mxn

V
Mn Σ

=
Σ
Σ

=
Σ
Σ⋅

=
Σ
⋅Σ

=
Σ

Σ
(1.11)

Formula (1.11) este o expresie în care intervin numai mărimi intensive (xj, Mj şi Vm) şi atunci

defineşte o mărime intensivă.

Energia
Cea mai elementară definiţie a energiei este capacitatea ei de a efectua lucru.

Prin conservarea energiei se înţelege energia ce nu poate fi creată şi nici distrusă dar poate fi

transferată dintr-o parte a universului în alta (ex.: apa dintr-un vas care este încălzită prin

electricitatea generată de o termocentrală), cantitatea totală de energie disponibilă rămânând

constantă.

Pe baza conservării energiei se definesc şi se corelează cele mai multe proprietăţi ale

materiei, se efectuează interpretările spectroscopice (când energia se transferă între moleculă şi

câmpul electromagnetic sub formă de radiaţie). De asemenea, conservarea energiei se aplică şi în

studiul proceselor chimice (viteza unei reacţii este în principiu determinată de viteza cu care se

acumulează excesul de energie dintr-o moleculă sau o legătură individuală dintr-o moleculă);

timpul necesar pentru acumularea sa determină viteza cu care poate avea loc transformarea

chimică.

În chimia-fizică se utilizează cu precădere trei tipuri de energie: energia cinetică, energia

potenţială şi energia electromagnetică.

Energia cinetică Ec a unui corp este energia pe care o posedă acesta ca urmare a mişcării

sale. Pentru un corp de masă m care se mişcă cu viteza v, energia cinetică este:

Ec = 1/2·m·v2 (1.12)

Energia potenţială Ep a unui corp este energia pe care acesta o posedă ca urmare a

poziţiei sale în spaţiu. Valoarea zero a energiei potenţiale este arbitrară (ex.: energia potenţială

gravitaţională a unui corp se consideră de regulă zero, la suprafaţa Pământului; pentru două

particule încărcate electric energia potenţială electrostatică zero se realizează la depărtarea lor la

∞). Nu se poate da o expresie universală pentru energia potenţială, ea depinzând de tipul

interacţiunii (natura câmpului) la care este supus corpul. Cele mai cunoscute energii potenţiale

sunt cea gravitaţională Ep(g), Ep(M) şi cea electrostatică Ep(Q):
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Ep(g) = mgh, Ep(M) = 
r

MmG , Ep(Q)= 
r4

Qq
0πε

(1.13)

unde: m = masa particulei;

          g = acceleraţia gravitaţională;

          h = înălţimea;

          M = masa referinţei (Pământului);

          G = constanta gravitaţională;

          r = distanţa între particule;

          q, Q = sarcina particulei în mişcare, respectiv sarcina referinţei.

Energia potenţială gravitaţională Ep(g) este folosită pentru descrierea interacţiunilor între

mase situate la distanţă mare (h >> r) iar energia potenţială gravitaţională Ep(M) este folosită

pentru descrierea interacţiunilor la distanţă mică (h ~ r).

Energia potenţială electrostatică Ep(Q) (Coulomb) este frecvent folosită pentru descrierea

interacţiunilor între electroni, nuclee şi ioni.

Radiaţia electromagnetică
Energia câmpului magnetic determină absorbţia şi emisia de radiaţie electromagnetică şi

din acest motiv este utilizată în spectroscopie şi fotochimie.

Un câmp electromagnetic este o perturbare care se propagă în vid cu viteza luminii în vid

c ≈3·108ms-1.

Un câmp electromagnetic poate fi privit ca fiind alcătuit din două componente, un câmp

electric (care acţionează asupra

particulelor încărcate în repaus sau

mişcare) şi un câmp magnetic (care

acţionează numai asupra sarcinilor în

mişcare); fiecare câmp produce o

forţă care poate accelera particula. Un

câmp electromagnetic este generat de

sarcini în mişcare. Un exemplu în

acest sens sunt electronii care se

deplasează înainte şi înapoi într-o antenă şi generează astfel o perturbare electromagnetică4

ce se propagă în spaţiu.

Un câmp electromagnetic poate induce mişcare în particule încărcate aşa cum se petrece

în antena unui aparat de radio la recepţie. Câmpul electromagnetic se propagă ca o undă

sinusoidală şi se caracterizează prin lungimea de undă λ (care este distanţa între maximele

 lungimea de undă, λ 

amplitudinea totală, AT 

Figura 1.1: Propagarea câmpului electromagnetic
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învecinate ale undei) şi energia undei care depinde de amplitudinea totală AT, care este valoarea

maximă a perturbaţiei (Figura 1.1).

Unităţi de energie

Toate formele de energie sunt liber convertibile dintr-o formă în alta. Energia totală

rămâne însă aceeaşi cu toate aceste transformări. În Sistemul Internaţional (S.I.) toate formele de

energie se măsoară în Jouli  (J); 1J=1kg·m2·s-2.1J este o energie destul de mică; de exemplu o

bătaie a inimii consumă cca. 1J.

În Tabelul 1.1 se prezintă clasificarea radiaţiei electromagnetice în funcţie de frecvenţa şi

lungimea sa de undă, împreună cu tipurile de mişcări care absorb sau emit energie de o anume

lungime de undă.

Tabelul 1.1: Clasificarea radiaţiei electromagnetice

mişcări tipul radiaţiei λ
1m

radio 10-1m=1dm
10-2m=1cm

microunde 10-3m=1mm
rotaţie moleculară

10-4m
infraroşu îndepărtat 10-5m

vibraţie moleculară infraroşu apropiat

roşu
verde
violet

vizibil

ultraviolet

10-6m=1µm
700nm

420nm
10-7m

excitare electronică

10-8m
ultraviolet de vid 10-9m=1nm

10-10mexcitarea miezului
electronic 10-11mraze X

10-12m=1pm
raze γ 10-13mexcitare nucleară5

raze cosmice 10-14m

Energia molară Em este cantitatea de energie raportată la cantitatea de substanţă şi se

exprimă în J·mol-1 însă o unitate de măsură mai des folosită în chimie este electronvoltul (eV).

De exemplu, dacă energia cinetică medie a unei molecule de gaz este Ec,medie = 6·10-21

J, atunci energia molară se obţine prin înmulţire cu numărul lui Avogadro, Em = Ec,medie·NA şi

este de 3.6·103 J·mol-1 = 3.6 kJ·mol-1.

Multe reacţii implică energii de 102 kJmol-1; de exemplu la arderea unui mol de gaz

metan, CH4, se degajă 890 kJ.
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Electronvoltul (eV) se defineşte ca energia cinetică obţinută prin accelerarea unui

electron sub o diferenţă de potenţial de 1V.

Astfel, energia transmisă de o baterie de 1.5V unui electron ce străbate traseul de la o

bornă la alta este de 1.5eV. Conversia în joule se face după formula:

1eV = 1e·1V = 1.6·10-19 J (1.14)

Multe procese din chimie necesită energii de ordinul a câţiva electronvolţi. Pentru a

îndepărta un electron din atomul de sodiu sunt necesari ≈ 5eV.

Echilibrul

Echilibrul stă la baza termodinamicii clasice. Studiile efectuate asupra îmbunătăţirii

randamentului maşinilor cu abur, în care arderea unui combustibil este transformată în forţă

motrice, au permis formularea a două principii ale termodinamicii: Principiul I (care exprimă

conservarea energiei) şi Principiul II (care referă sensul transformărilor naturale). Aceleaşi legi

care guvernează transformarea mişcării moleculare dezordonate (căldura) în mişcare ordonată

(lucrul mecanic) guvernează şi fenomenele de transformare ale unui ansamblu haotic de

molecule mai mici într-o moleculă mai complicată cum este o enzimă.

Legătura profundă între maşinile termice şi chimie a fost făcută de Josiah Willard Gibbs

(care a încorporat informaţiile asupra energiei unei transformări şi le-a aplicat asupra

transformărilor fizice şi chimice ale materiei) şi de Ludwig Boltzmann, cu contribuţii decisive în

ceea ce priveşte formularea principiilor termodinamicii.

Modelul cinetic al gazelor permite studiul efectelor termice produse sau absorbite în

cursul reacţiilor chimice şi constituie principala aplicaţie a Principiului I.

Principiul II6 pune bazele măsurii în care energia este disipată într-o manieră

dezordonată; este important de reţinut că toate procesele chimice naturale sunt însoţite de o

creştere netă a dezordinii universului, astfel încât analizând direcţia în care va creşte dezordinea

vom aprecia tendinţa unui proces de a avea loc sau nu. Gradul de disipare a energiei este măsurat

de proprietatea entropie şi consideraţiile asupra direcţiei proceselor naturale se bazează pe

caracteristicile entropiei.

Energia Gibbs combină trăsăturile esenţiale ale primelor două principii astfel încât să se

ţină seama de mărimea şi gradul de disipare a energiei. Energia Gibbs este punctul de plecare al

majorităţii aplicaţiilor practice în domeniul termochimiei şi poate fi folosită pentru descrierea

transformărilor sistemelor fizice şi chimice care şi-au atins echilibrul.
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2. Gaze

Gazul ideal (perfect). Stările gazelor

Cea mai simplă stare a materiei este starea gazoasă care se caracterizează prin faptul că

umple orice vas pe care-l ocupă. Din punctul de vedere al modelului, avem gaze ideale şi gaze

reale iar din punctul de vedere al compoziţiei avem gaze pure şi amestecuri de gaze.

Gazul ideal (perfect) este ansamblul de molecule (sau atomi) care pot fi asimilate cu

puncte materiale ce posedă masă, au dimensiuni neglijabile, care se află în continuă mişcare

dezordonată, haotică, şi între care nu există forţe intermoleculare de atracţie şi respingere.

Spaţiul ocupat de o probă de gaz este volumul său V; numărul de molecule se exprimă

prin cantitatea de substanţă (numărul de moli) n; caracterizarea unui gaz mai impune specificarea

presiunii p şi a temperaturii T.

Starea fizică a unei probe se caracterizează prin proprietăţile sale fizice; două probe ale

unei aceleiaşi substanţe care au aceleaşi proprietăţi fizice sunt în aceeaşi stare.

Starea unui gaz pur este specificată prin valorile a trei parametri de stare independenţi

(presiune, temperatură, volum, densitate, cantitate de substanţă, număr de molecule, ş.a.m.d.).

Starea unui gaz oarecare este specificată de regulă prin valorile a trei sau patru parametri

de stare.

O primă consecinţă este că nu toţi parametrii de stare sunt independenţi, aşa cum o

dovedeşte şi ecuaţia de stare a gazului ideal, care descrie un gaz la presiuni scăzute:

p = 
V
n ·RT =  cmRT (2.1)

unde R este o constantă comună pentru toate gazele, numită constanta universală a gazelor

perfecte.

K15,273
mol/m1041,22m/N101325

T
pVR

332 −⋅⋅
==  = 8.314 J/mol·K (2.2)

Presiunea p se defineşte ca fiind forţa raportată la unitatea de suprafaţă. Un sistem format

din două gaze separate printr-un perete mobil este în echilibru mecanic dacă presiunile celor

două gaze sunt egale, p1=p2:

[p1,V1,T1] [p2,V2,T2]

Unitatea în S.I. pentru presiune este pascalul (Pa):

1 Pa = 1 N/m2

Mai sunt folosite bar, atmosfera (atm) şi torr:
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1 bar = 105 Pa; 1 atm = 101325 Pa; 1 atm = 760 torr = 760 mmHg.

Ex.2.1. Să presupunem că Isaac Newton cântărea 65kg. Să se calculeze presiunea pe care o

exercita pe pământ când era încălţat cu:

(a) bocanci cu tălpi, de arie totală de 250 cm2;

(b) patine, cu arie totală de 2 cm2.

Rezolvare: forţa exercitată de Newton este F = 65kg·9.81ms-1 = 6.4·102N şi e aceeaşi în ambele

cazuri; presiunea este F/A, unde A aria, deci p(a) = 6.4·102/2.5·10-2m2 = 2.6·104Pa; p(b) =

3.2·106Pa. O presiune de 26 kPa corespunde la 0.26 atm şi o presiune de 3.2 MPa corespunde la

31 atm.

Ex.2.2. Să se calculeze presiunea exercitată pe suprafaţa pământului de o masă de 1kg prin vârful

unui ac cu suprafaţa de 10-2mm2. R: [9.8·102MPa = 9.7·103atm].

Ex.2.3. Să se calculeze presiunea la baza unei coloane de lichid, cu densitatea ρ şi înălţimea h.

Rezolvare: p = ρgh şi este independentă de forma secţiunii coloanei; masa creşte cu suprafaţa dar

în aceeaşi măsură creşte şi suprafaţa pe care acţionează forţa, cele două efecte compensându-se.

Ex.2.4. Să se calculeze presiunea la baza unei coloane cu lungimea l care face un unghi α cu

verticala. R: [p = ρglcos(α)].

Temperatura T este o mărime de stare intensivă ce măsoară starea termică a sistemului

dată de agitaţia termică a moleculelor.

Conceptul de temperatură provine din observaţia că o variaţie în starea fizică (ex. volum)

poate avea loc când două obiecte sunt în contact unul cu celălalt (fier înroşit în apă).

O variaţie de stare se interpretează ca un transfer de energie sub formă de căldură de la un

obiect la altul. Temperatura este proprietatea care indică direcţia de transfer a energiei; dacă

energia trece de la A la B spunem că A are temperatură mai mare decât B (⇒ direcţia

transferului de energie):

A[p1,V1,T1]       (T1>T2) B[p2,V2,T2]

A[p1,V1,T1]       (T1>T2) B[p2,V2,T2]

A[p1,V1,T1]       (T1=T2) B[p2,V2,T2]

Dacă nu are loc nici o schimbare când cele două obiecte A şi B sunt în contact termic

atunci se spune că A şi B sunt în echilibru termic.

Principiul „0” al termodinamicii (tranzitivitatea echilibrului termic):

Dacă A este în echilibru termic cu B şi B este în echilibru termic cu C atunci şi C este în

echilibru termic cu A.
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Principiul 0 stă la baza construcţiei termometrului, care indică variaţia temperaturii prin

intermediul variaţiei unei proprietăţi fizice, cum este dilatarea în lungime a unei coloane de

mercur.

Scara Celsius împarte variaţia proprietăţii fizice observate de la echilibrul cu sistemul

„apă+gheaţă” până la echilibrul cu sistemul „apă la fierbere” în 100 de diviziuni, numite grade

Celsius şi notate ˚C.

Scara Celsius este identică cu scara Kelvin7 (scara termodinamică de temperatură) iar

relaţia între valorile temperaturilor pe cele două scări este dată de:

T[K] = t[˚C]+273.15 (2.3)

Legile gazelor ideale

Robert Boyle8 a arătat cu bună aproximaţie, în

1661, că pentru o cantitate de gaz aflată la o

temperatură constantă, presiunea şi volumul sunt date

de p·V = const. (Legea Boyle- Mariotte).

În Figura 2.1 se prezintă dependenţa presiune (volum)

pentru o cantitate de gaz aflată la diferite temperaturi;

fiecare curbă e o hiperbolă şi se numeşte izotermă.

Dependenţa p1 = p1(V) este corespunzătoare

unei temperaturi T1 mai mică decât T2 a dependenţei

p2 = p2(V) şi aceasta la rândul ei mai mică decât T3 a

dependenţei p3 = p3(V).

J. L. Gay-Lussac9 a studiat efectul temperaturii

asupra unei probe de gaz menţinută la o presiune

constantă şi a observat că V/T = const. (Legea Gay-

Lussac). În Figura 2.2 se prezintă dependenţa volum

(temperatură) pentru un gaz aflat la diferite presiuni;

fiecare dependenţă este liniară şi se numeşte izobară.

Louis Charles a studiat efectul temperaturii

asupra unei probe de gaz menţinută la un volum constant şi a observat că p/T = const. (Legea

Charles). Explicaţia moleculară a legii lui Charles constă în faptul că prin ridicarea temperaturii

unui gaz creşte viteza medie a moleculelor sale, acestea se ciocnesc mai frecvent de pereţii

vasului şi au astfel un impact mai puternic, astfel creşte presiunea efectuată de moleculele

gazului asupra acestora.

Figura 2.1: Izotermele gazului perfect
p1V = 104, p2V = 2·104, p3V = 3·104

105

0

p1

p2

p3

10 V
0 0.5 1

0

5 104

1 105

1

0

V1

V2

V3

4000 T
0 200 400

0

0.5

1

Figura 2.2: Izobarele gazului perfect
V1/T = 10-3, V2/T = 2·10-3, V3/T = 3·10-3
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Dependenţa V1 = V1(T) (Figura 2.3) este

corespunzătoare unei presiuni p1 mai mari decât p2 a

dependenţei V2 = V2(T) şi aceasta la rândul ei mai mare

decât p3 a dependenţei V3 = V3(T).

O ultimă informaţie experimentală importantă

este că la presiune şi temperatură date, volumele molare

Vm ale tuturor gazelor sunt aproximativ aceleaşi iar

pentru gazul ideal sunt identice. Această observaţie duce

la legea lui Avogadro10:

V/n = const. (la p = const. şi T = const.) (2.4)

care este formularea modernă a legii formulate de Avogadro: „volume egale de gaz la aceeaşi

presiune şi temperatură conţin acelaşi număr de molecule”.

Legea generală a gazelor ideale

Cele patru observaţii experimentale prezentate mai sus, adică:

(Boyle-Mariotte): pV = const. (pentru n = const. şi T = const.)

(Gay-Lussac): V = T·const. (pentru n = const. şi p = const.)

(Charles): p = T·const. (pentru n = const. şi V = const.)

(Avogadro): V = n·const. (pentru p = const. şi T = const.) (2.5)

pot fi combinate într-o singură

expresie:

pV = nT·const. (2.6)

Constanta s-a obţinut

experimental, pentru toate gazele ce

respectă modelul gazului perfect, se

notează cu R, iar expresia devine:

pV = nRT (2.7)

Valoarea constantei R

(constanta universală a gazelor

perfecte) este cea dată în tabelul

introductiv cu mărimi şi unităţi

fundamentale. Ecuaţia obţinută se

numeşte ecuaţia gazelor ideale. Ea

este o ecuaţie de stare aproximativă

pentru orice gaz.

Figura 2.3 : Izocorele gazului perfect
p1/T = 100, p2/V = 200, p3/V = 300

105

0

p1

p2

p3

4000 T
0 200 400

0

5 104

1 105

Figura 2.4 : Suprafaţa stărilor posibile ale unui gaz ideal
pV/T = 308, V∈[1,5.5], T∈[100,325], p∈[5.6·103,105]

V T, p,

5600.25

5.29 104

1 105
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Ecuaţia devine cu atât mai exactă cu cât presiunea gazului se apropie mai mult de 0, când

spunem că gazul se apropie de modelul gazului ideal.

Suprafaţa din Figura 2.4 este o diagramă a presiunii unei cantităţi fixe de gaz perfect

reprezentată în funcţie de volumul său şi de temperatura termodinamică conform ecuaţiei

prezentate; reprezentarea a fost făcută cu ajutorul MathCad.

Ex.2.5. Într-un proces industrial azotul este încălzit la 500K, într-un vas de volum constant. Dacă

el intră în vas la o presiune de 100atm şi temperatura de 300K, ce presiune ar exercita la

temperatura de lucru, dacă s-ar comporta ca un gaz perfect?

Rezolvare:

2

22

1

11

T
VpR

T
Vp

== (2.8)

de unde p2=500K·100atm/300K=167atm.

Experimental se constată că presiunea este de 183atm, ceea ce face ca ipoteza gazului

perfect să provoace o eroare de 10%.

Ex.2.6. Care ar fi temperatura aceleiaşi probe supusă la o presiune de 300atm? R: [900K].

Două seturi de condiţii se folosesc curent ca „standard” pentru raportarea datelor:

Temperatura şi presiunea standard (PTS) care sunt 0˚C şi 1atm (273.15 K şi 101325 Pa);

Temperatura şi presiunea ambiantă standard (PTAS) care sunt 25˚C  şi 105 Pa (298.15 K şi

0.9869 atm).

Volumele molare ale unui gaz perfect corespunzătoare se obţin prin înlocuirea în formula

gazului ideal şi sunt:

Vm(TPS) = 22.414 l·mol-1 şi Vm(TPAS) = 24.789 l·mol-1.

Legea lui Dalton

Considerând un amestec de gaze care nu reacţionează între ele, proprietăţile amestecului

se manifestă prin ecuaţii similare cu cele ale unui singur gaz, deoarece fiecare gaz respectă legea

generală.

În secolul 19, John Dalton a formulat legea11:

(Dalton) Presiunea exercitată de un amestec de gaze ideale
este suma presiunilor exercitate de gazele individuale
dacă fiecare ar ocupa singur acelaşi volum.

(2.9)

Presiunea exercitată de un gaz j, dacă ar ocupa singur volumul vasului şi s-ar comporta

ideal se numeşte presiune parţială a gazului. Formula de calcul a legii lui Dalton pentru un

amestec de gaze J cu j componenţi este:

p = Σj∈Jpj (2.10)
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unde: 
V
RTn

p j
j = .

Ex.2.7. Un vas cu volumul de 10l conţine 1 mol N2 şi 3 moli H2 la 298K. Care este presiunea

totală a gazului şi presiunea fiecărui component, dacă fiecare component se comportă ca un gaz

ideal?

Rezolvare: p = pA+pB = (nA+nB)·RT/V, RT/V = 2.45 atm·mol-1, p(N2) = 2.45 atm; p(H2) = 7.35

atm; p = 9.80 atm;

Ex.2.8. Să se calculeze presiunea totală când 1 mol N2 şi 1 mol O2 se adaugă în acelaşi vas cu

azotul şi hidrogenul din Ex.7 la 298K? R: [17.1 atm].

Presiuni parţiale

La amestecuri de substanţe la care componenţii nu se influenţează reciproc (prin reacţii

chimice) fiecare component contribuie cu o valoare proprie la mărimile fizice ale amestecului. 

Compoziţia se exprimă cantitativ cel mai frecvent cu ajutorul fracţiilor molare.

Utilizând expresia (1.7) pentru fracţia molară se obţin expresiile presiunilor parţiale:

pj = p·xj (2.11)

unde: p este presiunea totală a amestecului.

Ex.2.9. Compoziţia în procente de masă a aerului uscat la nivelul mării este aproximativ

următoarea: 75.5%N2, 23.2%O2, 1.3%Ar. Care este presiunea parţială a fiecărui component,

dacă presiunea totală este de 1atm?

Rezolvare: se consideră x g aer; expresiile pentru numerele de moli sunt:

n(N2) = x·75.5/M(N2); n(O2) = x·23.2/M(O2); n(Ar) = x·1.3/M(Ar); Din sistemul periodic se

extrag valorile maselor molare: M(N2) = 2·14.01 = 28.02; M(O2) = 2·16.00 = 32.00; M(Ar) =

39.95, deci n(N2) = x·2.7 moli; n(O2) = x·0.725 moli; n(Ar) = x·0.0325 moli; numărul total de

moli este n = Σ1≤j≤3nj = n(N2)+n(O2)+n(Ar) = x·3.4575 moli; aplicând formulele pentru fracţiile

molare obţinem: x(N2) = n(N2)/n = 0.780; x(O2) = n(O2)/n = 0.210; x(Ar) = n(Ar)/n=0.0096:

Tabelul 2.1:
mărime           \         gaz N2 O2 Ar
fracţie molară: 0.780 0.210 0.0096
presiune parţială (atm): 0.780 0.210 0.0096

De notat că presiunile parţiale se definesc prin formula de mai sus, indiferent dacă sunt gaze

reale sau gaze ideale; pj = xj·p pentru orice gaz.

Ex.2.10. Dacă se ţine seama şi de bioxidul de carbon, procentele de masă ale aerului uscat sunt:

75.52%N2, 23.15%O2, 1.28%Ar şi 0.046%CO2. Care sunt presiunile parţiale, dacă presiunea

totală este 0.9atm? R: 0.703atm(N2); 0.189atm (O2); 0.0084atm (Ar); 0.00027atm (CO2).
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3. Teoria cinetică a gazelor. Gazele reale

Teoria cinetică a gazelor

Proprietăţile unui gaz ideal pot fi exprimate calitativ printr-un model în care moleculele

de gaz se află într-o continuă mişcare haotică. Teoria cinetică a gazelor12 pune bazele cantitative

ale exprimării proprietăţilor gazelor.

Ipoteza de lucru în cazul gazelor ideale este că nu există interacţiune între moleculele de

gaz astfel încât energia potenţială de interacţiune dintre molecule este neglijabilă în raport cu

energia cinetică.

Ipotezele teoriei cinetice a gazului ideal13:

1. Gazul este alcătuit din molecule de masă m0, diametru d, în continuă mişcare haotică;

2. Dimensiunea moleculelor este neglijabilă (diametrele moleculelor sunt mult mai mici decât

distanţa medie parcursă între ciocniri);

3. Moleculele nu interacţionează, cu excepţia ciocnirilor perfect

elastice, când distanţa între centrele lor este egală cu d.

O ciocnire elastică se produce atunci când energia

cinetică totală a sistemului de două molecule este aceeaşi

înainte şi după ciocnire (conservarea energiei cinetice). Tot în

ciocnirile elastice se conservă şi impulsul.

Considerând o ciocnire între o moleculă şi un perete

perpendicular pe axa x, (Figura 3.1) variaţia impulsului în

ciocnirea perfect elastică a unei molecule de perete este 2m0|vx|. Considerând că jumătate din

particulele cu viteza |vx| aflate în vecinătatea peretelui |vx|∆t ciocnesc peretele, avem expresia

pentru variaţia totală a impulsului produsă asupra peretelui:

∆P = F·∆t =
V

tnMSv
V

tSvmnN|v|m2
V

t|v|SNn
2
1 2

x
2

x0A
x0

x
A

∆
=

∆
=⋅

∆⋅⋅
⋅⋅⋅ (3.1)

de unde rezultă forţa cu care moleculele apasă asupra peretelui.

 Raportând forţa la aria peretelui S, obţinem presiunea:

 
V

nMvp
2

x= (3.2)

Mărimea vx
2 este o valoare medie şi din acest motiv se notează cu <vx

2>; ţinând seama că

viteza pătratică medie <v2> a moleculelor este dată de:

<v2> = <vx
2>+<vy

2>+<vz
2> (3.3)

Probabilitatea de mişcare este egală în lungul celor 3 axe, <vx
2>  = <vy

2> = <vz
2>. Acest

considerent se poate exprima şi prin echipartiţia energiilor cinetice:

v

x

Figura 3.1 : Ciocnirea elastică
a unei molecule de un perete
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m0·<vx
2>/2 = m0·<vy

2>/2 = m0·<vz
2>/2 (3.4)

Această relaţie reprezintă prima consecinţă a modelului gazului ideal. Ea este o

consecinţă directă a ipotezei 1 şi se extinde şi la modelele gazelor cu molecule cu mai mulţi

atomi. Prin urmare:

pV = 
3
1 nM·<v2> (3.5)

Dacă <v2> depinde numai de temperatură, atunci la T = const. ⇒ pV = const. (Boyle), ca

o a doua consecinţă a modelului gazului ideal.

Se foloseşte notaţia:

><= 2vv~ (3.6)

Viteze moleculare

Aplicând ecuaţia obţinută:

2v~nM
3
1pV = (3.7)

pentru gazele ideale ( pV = nRT ), obţinem:

nRTv~nM
3
1pV 2 ==  ⇒ 

M
RT3v~2 = , 

M
RT3v~ =  = 

0m
kT3 (3.8)

Se observă că radicalul din viteza pătratică medie a moleculelor unui gaz ideal este

proporţional cu rădăcina pătrată a temperaturii şi invers proporţional cu rădăcina pătrată a masei

molare.14 În ecuaţia (3.8), constanta k = R/NA este constanta lui Boltzmann.

Energia cinetică a unei molecule ce rezultă din vitezele moleculare este (vezi 1.12 şi 3.8):

Ec(m0) = m0·<v2>/2 = kT
2
3 = T

N
R

2
3

A

⋅⋅ (3.9)

de unde, pentru un mol (m = M, N = NA), energia cinetică totală a gazului este Ec = Ec(m0)·N,

Ec = 
2
1 ·M·<v2> = RT

2
3
⋅ (3.10)

Ex.3.1. Masa molară a CO2 este 44.01g·mol-1. Cât este radicalul vitezei pătratice medii la 298K?

Rezolvare: la 298K, 
M
RT3v~ =  = 411ms-1.

Distribuţia moleculelor după viteze

Mărimea v~  este radical din viteza pătratică medie şi este diferită de viteza medie v .

Distribuţia vitezelor moleculelor, adică frecvenţa moleculelor care au viteze cuprinse între s şi

s+ds, a fost stabilită de James Clerk Maxwell:
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RT2/Ms2
2/3

2

es
RT2

M4)s(f −






π

π= , unde evident ∫
∞

=
0

1ds)s(f (3.11)

şi se numeşte distribuţia Maxwell a vitezelor. Reprezentând grafic dependenţa f = f(s) pentru

diferite temperaturi T şi diferite mase molare M, obţinem graficul din Figura 3.2, unde f1 =

f1(T1,M1), f2 = f2(T2,M2), f3 = f3(T3,M3).

Dacă M = M1 = M2 = M3, atunci graficul reprezintă acelaşi gaz la diferite temperaturi şi

T1 > T2 > T3 şi f1 = f1(T1,M), f2 = f2(T2,M), f3 = f3(T3,M), adică viteza variază mai puţin şi mai

repede pentru temperaturi joase şi mai mult şi mai lent pentru temperaturi mai mari.

Dacă T = T1 = T2 = T3 atunci graficul reprezintă gaze diferite la aceeaşi temperatură şi

M1 < M2 < M3 şi f1 = f1(T,M1), f2 = f2(T,M2), f3 = f3(T,M3), adică viteza variază mai puţin şi mai

repede pentru molecule mari şi mai lent pentru molecule mici.

Viteza medie şi radical din viteza medie pătratică15 rezultă ca fiind date de ecuaţiile:

v = ∫
∞

⋅
0

ds)s(fs , v~ = ∫
∞

⋅
0

2 ds)s(fs (3.12)

Ex.3.2. Care este viteza medie v  a moleculelor de N2 din aer la 25˚C?

Indicaţie: se ştie că ∫
∞

− =
0

2
ax3

a2
1dxex

2

.

Rezolvare:

v (N2)= ∫
∞

⋅
0

ds)s(fs =
2/122/3

0

s
RT2
M

3
2/3

M
RT8

M
RT2

2
1

RT2
M4es

RT2
M4

2








π

=





⋅







π

π=






π

π ∫
∞

−
=475ms-1.

Ex.3.3. Să se calculeze prin integrare radical din viteza pătratică medie v~  a moleculelor de N2

din aer la 25˚C.

Indicaţie: se ştie că ∫
∞

− π
=

0
5

ax4

a8
3dxex

2

.

Rezolvare:

0.002

0

f1

f2

f3

30000 s
0 1500 3000

0

0.001

0.002 1

0

F1

F2

F3

30000 s
0 1500 3000

0

0.5

1

Figura 3.2 : Funcţiile de distribuţie f1, f2, f3 şi de probabilitate F1, F2, F3 pentru
modulul vitezelor moleculare s rezultate din modelul Maxwell-Boltzman

(1): T=73K, M=4·10-3kg; (2): T=273K, M=4·10-3kg; (3): T=473K, M=4·10-3kg
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v~ (N2)= ∫
∞

⋅
0

2 ds)s(fs = ∫
∞

−








π
π

0

s
RT2
M

4
2/3 2

es
RT2

M4 =
2/52/3

M
RT2

8
3

RT2
M4 






π









π
π

2/1

M
RT3









v~ (N2) = 515ms-1.

Distribuţia Maxwell-Boltzmann16

Fie o variabilă aleatoare X ale cărei valori X = {X0,...,Xn} se obţin cu probabilităţile

P = {P0,...,Pn}.

Evident că P0+...+Pn = 1. Valoarea medie <X> se obţine din:

<X> = Σ0≤i≤nXi·Pi (3.13)

Dacă X parcurge un domeniu continuu [a,b], se împarte intervalul în n subintervale

[Xi,Xi+1] cu 0 ≤ i ≤ n-1 şi Xj = (b-a)*j/n, 0≤j≤n. Se ia F(Xj) ca fiind probabilitatea ca variabila X

să ia valori mai mici sau egale cu Xj, adică F(Xj) = P(X≤Xj). Evident, F(a) = 0 şi F(b) = 1.

Probabilitatea ca X să se afle în intervalul [Xi,Xi+1) este:

P(Xi<X≤Xi+1) = P(X≤Xi+1) - P(X≤Xi) = F(Xi+1) - F(Xi) (3.14)

Probabilitatea ca X să se afle în intervalul [a=X0,b=Xn] este:

P(a<X≤b) = Σ0≤i≤n-1P(Xi<X≤Xi+1) = Σ0≤i≤n-1(F(Xi+1)-F(Xi)) = F(b)-F(a) = 1 (3.15)

Valoarea medie a lui X pe intervalul [Xi,Xi+1] este pentru n mare. Aceasta se aproximează

cu Xi aşa încât (3.2) devine:

<X> = ( )∑ ≤≤ +≤<
ni0 1iii XXXPX  = ( )∑ ≤≤ + −

ni0 i1ii )X(F)X(FX (3.16)

unde: F se numeşte funcţie de probabilitate.

Se notează f(x) = F'(x). Avem:

dF(x) = F'(x)dx = f(x)dx (3.17)

De asemenea:

1 = F(b)-F(a) = ∫[a,b]dF(x) = ∫[a,b]f(x)dx (3.18)

unde: f se numeşte funcţie de distribuţie.

Revenind la valoarea medie <X>, la limită, când n→∞, se obţine:

<X> = limn→∞Σ0≤i≤nXi(F(Xi+1)-F(Xi)) =(∫Riemann) ∫[a,b]xdF(x) = ∫[a.b]xf(x)dx (3.19)

Expresia defineşte valoarea medie a unei variabile cu variaţie continuă ale cărei valori

respectă funcţia de distribuţie f; f(x)dx este probabilitatea ca x să ia valori în intervalul (x, x+dx).

În continuare ne propunem să determinăm funcţia de distribuţie a vitezelor moleculelor

unui gaz.

Fie v viteza momentană a unei molecule:

v2 = vx
2+vy

2+vz
2 (3.20)

Vom avea o funcţie de distribuţie f = f(v) = f(vx,vy,vz) şi câte o funcţie de distribuţie

pentru vitezele pe fiecare axă g1 = g1(vx), g2 = g2(vy), g3 = g3(vz).17 Întrucât alegerea direcţiilor
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sistemului de referinţă este întâmplătoare şi mişcarea este haotică rezultă că cele trei funcţii g1,

g2 şi g3 sunt identice ca expresie, deci g1 = g2 = g3 = g şi funcţia de distribuţie a vitezelor pe

fiecare axă este g(vx), g(vy), g(vz).

Fiecare dintre variabilele vx, vy, vz este independentă una de alta, însă viteza totală este o

variabilă legată de cele trei prin formula (3.20). Deoarece vx, vy, vz pot lua orice valori fără

restricţii, de la -∞ la +∞, ele urmează legea normală a lui Gauss, astfel că g(x) =
2xe β−α , cu

β > 0; punând condiţia ca g să fie o funcţie de distribuţie, adică:

∫
∞

∞−

= 1dx)x(g (3.21)

rezultă:

∫
∞

∞−

β−α= dxe1
2x (3.22)

Apelând la MathCad pentru calcularea acestei integrale, obţinem:

β
π

α=1 , sau β = α2π (3.23)

Rezultă că g este dat de:

g(x) =
22xe πα−α (3.24)

Probabilitatea ca o moleculă să aibă componentele vitezei în domeniul vx∈(vx,vx+dvx),

vy∈(vy,vy+dvy), vz∈(vz,vz+dvz) este egală cu produsul probabilităţilor evenimentelor

independente, g(vx)dvx, g(vy)dvy, g(vz)dvz deci:

g(vx)dvx·g(vy)dvy·g(vz)dvz = g(vx)g(vy)g(vz)dvxdvydvz = α2g(v)dvxdvydvz (3.25)

În ecuaţia (3.25) dvxdvydvx reprezintă elementul de volum dV =

dV(vx,vy,vz) din spaţiul vitezelor (vx,vy,vz). Facem transformarea la

coordonate polare (Figura 3.3). Pentru aceasta, fie sfera de rază v.

Volumul sferei din spaţiul vitezelor este:

V(v) = 
3
v4 3π (3.26)

aşa încât elementul de volum este dV = dV(v) = 4πv2dv. Exprimăm

probabilitatea de a găsi particula în elementul de volum considerat:

f(v)dv = α2g(v)dvxdvydvz = α2g(v)·4πv2dv (3.27)

Din (3.27) obţinem expresia lui f:

f(v) = 4πv2α2g(v) = 
22v32 ev4 πα−απ (3.28)

Valoarea lui α se obţine din:

 

v 
dv

Figura 3.3: Vectorul viteză
în coordinate polare
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∫ ∫
∞

∞−

∞

∞−

πα−πα−

απ
=

απ

π
α=α=α⋅>==<

2
1

2
dvevdvevv

M
RT

63

v4v22
x

2222

(3.29)

Din ecuaţia (3.29) rezultă:

α = M/2πRT (3.30)

O demonstraţie pentru legea generală a gazelor

Se porneşte de la expresia matematică a legii lui Gay-Lussac (2.5b) şi respectiv legea lui

Charles (2.5c):

Fie:

T = f(p,V) (3.31)

Vrem să determinăm expresia lui f. Calculăm diferenţiala totală:

dV
V
fdp

p
fdT

∂
∂

+
∂
∂

= (3.32)

Pentru:

p = const., T/V = const. ⇒ T = α(p)V ⇒ dT = α(p)dV, dp = 0 (3.33)

Înlocuind în (3.32) avem:

dT = dV
V
f

∂
∂  ⇒ 

V
f

∂
∂ = α(p) ⇒ f(p,V) = α(p)V (3.34)

Pentru:

V = const., T/p = const. ⇒ T = β(V)p ⇒ dT = β(V)dp, dV = 0 (3.35)

Înlocuind în (3.32) avem:

dT = dp
p
f
∂
∂  ⇒ 

p
f
∂
∂  = β(V) ⇒ f(p,V) = β(V)p (3.36)

Din (3.27) şi (3.29) se obţine:

α(p)V = f(p,V) = β(V)p, ∀p,V ⇒ k
V

)V(
V

)V(
p

)p(

0

0 =
β

=
β

=
α (3.37)

Deci:

α(p) = kp, β(V) = kV, T = f(p,V) = α(p)V = β(V)p = kpV (3.38)

 Pentru n = const., s-a obţinut:

T = kpV sau γT = pV (γ=1/k) (3.39)

Făcând acum n variabil, avem:

γ(n)T = pV sau V = γ(n)T/p (3.40)

Utilizând Legea Boyle – Mariotte (2.5a) rezultă:

p
T

n
)n(

n
V γ
=  ⇒ 

n
)n(γ  = const. ⇒ γ(n) = R·n (3.41)
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Comparând (3.22) cu (3.41), rezultă:

pV = γ(n)·T = n·R·T (3.42)

Valoarea lui R se calculează experimental, R = 8.31451 J·K-1·mol-1.

Modelul gazului ideal aplicat la molecule cu mai mulţi atomi

În deducerea formulei pentru viteza pătratică medie a moleculelor unui gaz monoatomic

s-a obţinut ecuaţia (3.8):

0

2

m
kT3

M
RT3v~ == (3.43)

unde s-a considerat că gazul este alcătuit din molecule sferice. Coeficientul 3 s-a obţinut din

echipartiţia energiei pe cele trei grade de libertate (x,y,z).

Putem privi molecula dintr-un sistem de coordonate carteziene (Oxyz) sau polare (ORθφ)

(Figura 3.4):

 

x 

z 

y 

 

θ 

φ 
R 

x = Rsinφcosθ

y = Rsinφsinθ

z = Rcosφ

Figura 3.4: Molecula în sistem de coordinate (a) carteziene, (b) polare
(c) relaţii de transformare de la coordonatele polare la coordinate carteziene

Să considerăm acum un sistem format din două molecule sferice. Pentru acest sistem

numărul gradelor de libertate este suma gradelor de libertate corespunzătoare fiecărei molecule

în parte (Figura 3.5):

 

S 

m1 
m2 

 

S1 

m1 
m2 

G(S)=G(m1)+G(m2)=3+3=6 G(S1)= G(m1)+G(m2)-NL(S1)=6-1=5

Figura 3.5: Aplicarea Teoremei lui Lagrange
(a) 2 atomi liberi, (b) molecula formată din cei doi atomi
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Dacă considerăm acum o moleculă compusă din două componente (atomi, ioni) sferice,

pentru calculul numărului gradelor de libertate se aplică Teorema lui Lagrange referitoare la

sistemele cu legături:

S = {m1,...,mn}; G(S) = Σ1≤i≤nG(mi)-NL(m1,...,mn) (3.44)

aşa încât rezultă pentru S1 un număr de G(S1) = 5 grade de libertate.

Acelaşi rezultat poate fi obţinut şi pe altă cale, demonstrând astfel teorema lui Lagrange,

pornind de la centrul de masă al sistemului de două particule (Figura 3.6):

 

S1 

m1 
m2 

 
������
������

S2 

m1 
m2 

m1+m2 

G(S1) = G(m1)+G(m2)-NL(S1) = 6-1 = 5 G(S2)= G(m1+m2)+G(SCM) = 3+2 = 5

Figura 3.6: Calculul gradelor de libertate ale unei molecule
(a) aplicarea Teoremei lui Lagrange (b) aplicarea Teoremei Centrului de Masă

Pentru calculul gradelor de libertate ale sistemului (m1,m2) privit din sistemul centrului

de masă se realizează construcţiile din Figura 3.7:

 ������
������

S2 

m1 
m2 

m1+m2 

   ������
������

S 2   

m 1   
m 2   

m 1 + m 2   

�������
�������

   

θ   

φ   
R   

Figura 3.7: Gradele de libertate ale unei molecule cu centrul de masă fixat
(a) sistemul centrului de masă (SCM), (b) rotaţia în SCM, (c) coordonate polare în SCM

când se observă că sistemul are exact două grade de libertate.

Deoarece sistemul centrului de masă are trei grade de libertate, însumând (mişcarea

centrului de masă şi mişcarea corpurilor păstrând centrul de masă fix sunt mişcări independente)

rezultă cinci grade de libertate.

Rezultatul obţinut este corect în ipoteza temperaturilor joase, în care moleculele posedă

doar energie de translaţie şi rotaţie în jurul centrului de masă.

La temperaturi înalte, apar încă două mişcări, de vibraţie în jurul poziţiei de echilibru şi

de rotaţie a atomilor pentru moleculele care permit acest lucru (cazul legăturilor σ).
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Astfel, considerând o moleculă de hidrogen (H2) la temperaturi înalte (hidrogenul

respectă acest model la temperaturi de aproximativ 5000-7000 K), din legea echipartiţiei

energiei aplicată în acest caz va rezulta:

m0·<vx
2> = m0·<vy

2> = m0·<vz
2> = m0·<vrφ,m

2> = m0·<vrθ,m
2> = m0·<vv,a

2> = m0·<vr,a
2> (3.45)

unde: <vx
2>, <vy

2>, <vz
2> reprezintă vitezele pătratice ale centrului de masă;

          <vrφ,m
2> şi <vrθ,m

2> reprezintă vitezele pătratice în mişcarea de rotaţie a atomilor în jurul

centrului de masă;

          <vv,a
2> şi <vr,a

2> reprezintă vitezele pătratice în mişcarea de vibraţie şi rotaţie a atomilor în

jurul poziţiei de echilibru faţă de centrul de masă. În acest caz avem şapte grade de libertate.

După cum se poate observa şi din Figura 3.8,

pentru determinarea numărului de grade de libertate în

mişcarea de vibraţie/rotaţie atomică, s-a ales un alt

sistem de referinţă decât cel al centrului de masă. Se

alege un sistem de referinţă fixat pe molecula 1 unde

numărul de grade de libertate este egal cu numărul de posibilităţi de mişcare independente. Acest

număr se poate obţine alegând sistemul de referinţă pe moleculă astfel încât numărul de

posibilităţi de mişcare identificate să fie minim. Pentru sistemul de referinţă al centrului de masă

se identifică patru posibilităţi de mişcare (câte două pentru fiecare atom) în comparaţie cu

sistemul de referinţă fixat pe unul din atomi unde se identifică doar două posibilităţi de mişcare.

În concluzie, formula generală pentru viteza pătratică medie a moleculelor unui gaz ideal

este:

m
kTi

M
RTiv~2 ⋅

=
⋅

= (3.46)

unde: i numărul de grade de libertate ale unei molecule.

Se poate deduce şi expresia numărului de grade de libertate pentru molecule poliatomice

rigide la temperaturi joase, când se obţine i = 6. Concluzionând pentru numărul gradelor de

libertate i, avem: i = 3 pentru gaze formate din molecule monoatomice (He, Ne, H la temperaturi

peste 7000 K), i = 5 pentru gaze formate din molecule diatomice la temperaturi joase cu legături

σ (H2, T < 5000 K; HCl), i = 7 pentru gaze formate din molecule diatomice la temperaturi înalte

cu legături σ (H2, 5000 K < T < 7000 K; HCl), i = 6 pentru gaze formate din molecule diatomice

la temperaturi înalte cu legături π (O2, N2) şi molecule poliatomice (CH4, NH3).

Temperaturile corespunzătoare fenomenelor de vibraţie şi rotaţie a atomilor în moleculă

sunt proprii fiecărui gaz, pot fi puse în evidenţă experimental şi se extrag din tabele.

CM
1 2

CM
1 2

v

r

Figura 3.8: Vibraţia moleculară privită
din (a) SCM, (b) SR legat de atomul (1)
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Gazele reale

Abateri de la modelul gazului ideal se observă îndeosebi la presiuni mari şi temperaturi

scăzute. Se consideră raportul:

nRT
pVZ =  sau 

RT
pVZ m= (3.47)

Reprezentând grafic Z = Z(p) la T = const. pentru diferite gaze, obţinem Figura 3.9.

Se poate observa din grafic şi

din ecuaţia (3.47) că la acelaşi p, pentru

Z > 1 volumul real V > Videal efect

datorat respingerii intermoleculare. În

mod analog se tratează celelalte cazuri.

La presiuni mari avem Z > 1; la

presiuni foarte scăzute Z ≈ 1; la

presiuni intermediare Z < 1. După cum

este uşor de observat din expresia de

definiţie a lui Z (3.47), acesta măsoară

abaterea gazului real de la modelul

gazului ideal (pentru care, vezi şi relaţia

2.7, Z = 1).

Coeficienţi viriali

Forma dependenţelor p = p(Vm) (Figura 3.10)

care respectă dependenţa p = p(Vm) din legea

gazelor ideale doar la presiuni mici sugerează ecuaţii

de forma:

pVm = RT(1+B'p+C'p2+...) sau

pVm = RT(1+B/Vm+C/Vm
2+...)       (3.48)

Cele două expresii sunt variante ale ecuaţiei viriale18

(din latinul forţă) de stare.

1, B, C, respectiv 1, B’, C’ sunt coeficienţii ecuaţiei viriale de stare. De obicei

C/Vm
2<<B/Vm. Valoarea pentru coeficientul B este obţinută experimental şi depinde de

temperatură.

Chiar dacă la limită, când p → 0, ecuaţia gazului real se poate aproxima prin ecuaţia

gazului ideal, nu toate proprietăţile la limită coincid.

H2

CH4

C2H4Z

p
Z=1

Z=2

800atm

Figura 3.9: Diagrama de compresibilitate Z = Z(p)

Vm

p

Figura 3.10: Reprezentarea în
coordonate (p,V) a abaterii gazului

real de la legea Boyle-Mariotte
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Tabelul 3.1: Valoarea coeficientului virial B
   temperatură

    gaz 273K 600K

Ar -21.2 11.9
CO2 -149.7 -12.4
N2 -10.5 -21.7
Xe -153.7 -19.6

Astfel,

Zideal = pVm/RT = 1; 0
p

Zideal =
∂

∂ (3.49)

Zreal = pVm/RT = 1+B'p+C'p2; ...Cp2B
p

Zreal +′+′=
∂

∂ (3.50)

şi:

0
p

Z

0p

ideal =







∂

∂

→

, B
p

Z

0p

real ′=







∂

∂

→

(3.51)

Analog:

B
V
Z

Vm

real =







∂
∂

∞→

(3.52)

Deoarece B şi B' depind de temperatură, poate exista o temperatură pentru care B = 0.

Temperatura la care B = 0 se numeşte temperatură Boyle. La temperatura Boyle proprietăţile

gazului real coincid cu cele ale unui gaz ideal.

Tabelul 3.2: Temperatura Boyle pentru câteva gaze
gaz T. Boyle
Ar 411.5

CO2 714.8
He 22.6
O2 405.9
aer 346.8

La temperatura Boyle, ecuaţia virială devine:

pVm = RT(1+C'p2+...) sau pVm = RT(1+C/Vm
2+...) (3.53)

ceea ce arată că dependenţa pVm≈RT este respectată mai bine.

Există o temperatură de la care izoterma pVm nu mai respectă legea Boyle. Această

temperatură se numeşte temperatură critică. Explicaţia faptului constă că o parte din gaz se

transformă în lichid.

Punctul de pe diagrama p = f(Vm) în care apare această anomalie se numeşte punct critic

al gazului şi se caracterizează prin presiune critică pc şi volum molar critic Vc.
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Tabelul 3.3: Valorile constantelor critice caracteristice pentru fiecare substanţă
gaz pc (atm) Vc (cm3mol-1) Tc Zc
Ar 48.00 75.3 150.7 0.292

CO2 72.90 94.0 304.2 0.274
He 2.26 57.8 5.2 0.305
O2 50.14 78.0 154.8 0.308

Valorile critice sunt foarte utile în practică.

O primă observaţie este că faza lichidă a unei substanţe nu se formează deasupra

temperaturii critice Tc. De aici rezultă şi imposibilitatea de lichefiere prin simplă comprimare.

O a doua observaţie este că deasupra temperaturii critice substanţa este gaz. Faza situată

la T > Tc poate fi mult mai densă decât cea care se aproximează de legea gazului ideal. Din acest

motiv, faza pentru care T > Tc se numeşte fluid supercritic.

Ecuaţia de stare a lui van der Waals

Prin aproximarea volumului molecular neglijabil în modelul gazului ideal se produce o

eroare de aproximare. Ţinând seama de volumul tuturor moleculelor, mobilitatea moleculelor

este restrânsă şi moleculele sunt limitate la un volum mai mic, V-nb. Se corectează legea gazelor

ideale prin:

nbV
nRTp
−

= (3.54)

Prin neglijarea forţelor de natură potenţială dintre molecule, proporţionale cantitativ cu

concentraţia molară n/V se produce o eroare de aproximare. Corecţia se face asupra presiunii,

aceasta reducându-se proporţional cu pătratul concentraţiei a(n/V)2.

Se corectează astfel legea gazului ideal:

p = 
2

V
na

nbV
nRT







−

−
= 2

mm V
a

bV
RT

−
−

, sau 







+ 2

mV
ap · ( )bVm −  = RT (3.55)

Relaţia (3.55) reprezintă ecuaţia de stare van der Waals. Valorile a şi b se determină

experimental măsurând volumul în funcţie de presiune, a creşte odată cu dimensiunea moleculei

iar b creşte, dar într-o măsură mai mică; b se numeşte covolum.

Tabelul 3.4:Valorile lui a şi b, caracteristice fiecărui gaz şi independente de temperatură
Gaz a (atm·l2·mol-2) b (10-2·l·mol-1)
He 0.034 2.372
Ar 1.345 3.220
H2 0.244 2.663
N2 1.390 3.914

CO2 3.590 4.270
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4. Principiul I al termodinamicii şi consecinţele sale

Termodinamica. Concepte

Termodinamica chimică are ca obiect studiul fenomenelor fizico-chimice însoţite de

transformările de energie în care direct sau indirect intervine căldura.

Termodinamica clasică stabileşte relaţii cantitative între variabile macroscopice (volum,

presiune, temperatură, concentraţie) ce definesc un sistem fizico-chimic de proporţii mari,

comparativ cu dimensiunile corpusculilor constituenţi (atomi, molecule, etc.)

Universul este alcătuit din două părţi, sistem şi mediu înconjurător: sistem – parte din

univers care ne interesează în mod special ( ex: vas de reacţie, motor, celulă electrochimică,

celulă biologică); mediu înconjurător – locul în care ne facem observaţiile.

Cele două părţi sunt separate de o suprafaţă iar pentru a specifica sistemul şi mediul său

înconjurător trebuie să specificăm suprafaţa de separare dintre ele.

Tipul de sistem este determinat de caracteristicile suprafeţei de separare:

sistem deschis / închis – materia poate fi / nu poate fi transferată prin suprafaţa de separare;

- sistemele închise şi deschise pot schimba energie cu mediul înconjurător;

sistem izolat – sistem închis care nu este în contact mecanic şi termic cu mediul înconjurător;

proces – transformare de stare (dilatare, răcire) sau transformare în starea fizică (topire,

solidificare) sau transformare chimică complexă (se formează noi substanţe).

Un lucru este efectuat de sistem dacă în urma unui proces rezultă o energie cu care poate

fi ridicată o greutate în mediu.

Un lucru se efectuează asupra sistemului dacă mediul transferă o energie cu care s-ar fi

ridicat o greutate în mediu. Când este efectuat un lucru asupra unui sistem izolat, capacitatea sa

de a efectua lucru creşte, energia sa creşte. Când un sistem izolat efectuează un lucru, capacitatea

sa de a efectua lucru scade, energia sa scade.

Energia unui sistem poate varia şi ca urmare a unui transfer de căldură:

suprafeţele de separare adiabatice - nu permit transferul de căldură;

proces exoterm – proces în care se degajă energie sub formă de căldură;

proces endoterm – proces care absoarbe energie sub formă de căldură;

proces adiabatic – proces care se desfăşoară într-un sistem izolat adiabatic;

Este uşor de observat că un proces endoterm adiabatic se face cu scăderea temperaturii

sistemului şi un proces exoterm se face cu creşterea temperaturii sistemului.

Am văzut că mişcarea haotică a moleculelor, respectiv viteza medie a acestora poate fi

caracterizată cu ajutorul temperaturii:
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M3
iRT8v 2

π
= , 

M
iRTv2 = , pentru un gaz ideal (4.1)

Mişcarea haotică a moleculelor se numeşte mişcare termică.

Din punct de vedere molecular, lucrul este transferul de energie datorită mişcării

ordonate.

Distincţia între căldură şi lucru se realizează în mediu. De exemplu lucrul efectuat de un

curent electric asupra unui radiator poate ajunge ca mişcare termică în mediu.

Din punct de vedere molecular, cele două noţiuni pot fi definite astfel:

Lucrul este transferul de energie ce foloseşte mişcarea ordonată a atomilor din mediu;

Căldura este transferul de energie ce foloseşte mişcarea termică a atomilor din mediu.

Principiul I al termodinamicii

Energia internă U este energia totală a unui sistem. Ea este o funcţie de stare:

∆U = Uf - Ui = variaţia energiei interne (4.2)

U este o funcţie de proprietăţile care determină starea sistemului la un moment dat şi

independentă de calea prin care s-a ajuns la starea respectivă:

U = U(n,p,...) (4.3)

Căldura şi lucrul sunt căi echivalente pentru variaţia energiei interne a unui sistem.

Dacă un sistem este izolat de mediul înconjurător atunci nu are loc nici o variaţie de

energie internă, sau, nu există nici o maşină care efectuează lucru mecanic fără consum energetic

(perpetuum mobile de speţa I):

Principiul I: energia internă a unui sistem izolat este constantă.

O consecinţă derivată din acest principiu experimental şi raţionamentul logic anterior este:

Altă formulare
a principiului I:

lucrul necesar pentru a trece un sistem adiabatic dintr-o
anumită stare în alta este acelaşi, indiferent de modul de
efectuare a lucrului.

Formularea principiului I nu menţionează căldura, însă o implică şi permite o definire a

căldurii pe baza lucrului.

Fie două stări ale unui sistem, U1 şi U2 şi fie două transformări, una adiabatică şi una

oarecare.

Pentru transformarea adiabatică avem (conservarea energiei pentru sistem):

∆U = U2 - U1 = wad (4.4)

iar pentru transformarea oarecare avem (conservarea energiei pentru sistem):

∆U = U2 - U1 = w + q (4.5)

unde q este cantitatea de energie neexplicată prin lucru sau energie internă.
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Diferenţa wad-w este pusă pe seama căldurii absorbite de sistem (conservarea energiei

pentru mediu):

q = wad - w (4.6)

de unde:

q = ∆U – w (4.7)

Concluzionând, variaţia de energie internă ∆U depinde de energia transferată unui sistem

sub formă de căldură q şi lucrul efectuat asupra unui sistem w prin:

∆U = q + w (4.8)

Dacă se consideră variaţii infinitezimale, avem:

dU = dq + dw (4.9)

Transformarea pe care o suferă sistemul este cvasistatică dacă mişcarea sa este atât de

lentă comparativ cu procesele care disipează energie şi materie în mediu încât peste tot în sistem

presiunea şi temperatura sunt independente de spaţiu (pot fi însă dependente de timp).

Acelaşi fapt îl exprimă şi afirmaţia că mediul este în echilibru intern.

Dilatarea

Fie un sistem ca în Figura 4.1, în care avem un cilindru cu piston

mobil, fără frecare, de arie A rigid şi fără masă. Ne propunem să

calculăm lucrul.

 Dacă presiunea exterioară este pext, forţa F care apasă asupra

pistonului este egală în modul şi de semn contrar cu forţa -F care

acţionează din partea pistonului asupra sistemului şi egală cu:

F = pext·A (4.10)

Lucrul efectuat asupra sistemului este (prin definiţia sa):

dw = - F·dz (4.11)

Tabelul 4.1: Tipurile de lucru care se pot efectua asupra unui sistem
tip de lucru dw observaţii

dilatare -pex·dV pex presiunea exterioară, Pa
dV variaţia de volum, m3

dilatare la suprafaţă γ·dσ γ tensiunea superficială
dσ variaţia suprafeţei

alungire f·dl f tensiunea
dl variaţia de lungime

electric Φ·dq
Φ potenţialul electric
dq variaţia sarcinii

magnetic, optic ...

Figura 4.1:
Lucrul mecanic al

presiunii exterioare

d
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În general, lucrul efectuat asupra unui sistem se caracterizează prin aceeaşi ecuaţie, chiar

dacă deplasarea nu are loc pe o singură coordonată z, caz în care F este forţă generalizată şi z

coordonată generalizată şi atunci dw este produsul scalar a 2 vectori (care este un scalar):

zdFdw rr
⋅−= (4.12)

Dilatarea liberă
Dilatarea liberă se face atunci când nu există nici o forţă care acţionează din exterior,

F = 0, pex = 0 şi dw = 0, deci:

w = 0 (4.13)

Dilatarea împotriva presiunii constante
În acest caz sistemul trece cvasistatic prin fiecare deplasare infinitezimală succesivă dV

şi lucrul este dw = -pex·dV aşa încât lucrul total este suma acestor contribuţii:

w = Vp)VV(pdVpdVp exifex

V

V
ex

V

V
ex

f

i

f

i

∆⋅−=−⋅−=⋅−=⋅− ∫∫ (4.14)

Dilatarea reversibilă
Transformarea reversibilă = o transformare care poate fi urmată în sens invers; fenomenul este

însoţit de variaţia infinitezimală a unei variabile.19

Echilibrul sistemului cu mediul = o variaţie infinitezimală a condiţiilor în direcţie opusă duce la

schimbări în sens opus ale stării sale.

Luând ca parametru variaţional infinitezimal presiunea, rezultă că în fiecare stare p = pex.

Astfel lucrul de expansiune în dilatarea reversibilă este dwe,rev = - pex·dV = - p·dV şi:

we,rev = - ∫ ⋅
f

i

V

V
ex dVp = - ∫ ⋅

f

i

V

V

dVp (4.15)

Dilatarea reversibilă izotermă
Considerând un gaz ideal pentru care este adevărată ecuaţia de stare pV = nRT, ecuaţia (4.15)

devine:

we,rev,T = - ∫ ⋅
f

i

V

V

dVp  = - ∫ ⋅
f

i

V

V

dV
V
1nRT  = -

i

f

V
VlnnRT ⋅ (4.16)

Semnificaţia acestui lucru este aria subgraficului

funcţiei de dependenţă p = p(V) din transformarea izotermă.

Aşa cum se poate observa şi în Figura 4.2, ea rezultă din

semnificaţia integralei Riemann pe intervalul considerat.

Ex.4.1. Calculul lucrului de obţinere a gazelor. Să se calculeze

lucrul efectuat prin reacţia a 50g fier cu acid clorhidric:

(a) într-un vas de volum fixat; (b) într-un vas deschis la 25ºC;

Figura 4.2 : Coordonate (p,V) şi
reprezentarea lucrului mecanic

V
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Rezolvare: se produce gaz (hidrogen);

(a) volumul nu variază şi w = 0; (b) gazul acţionează asupra presiunii atmosferice, deci

w = -pex∆V; se poate neglija variaţia de volum în faza solidă şi lichidă, deci ∆V=nRT/pex unde n

numărul de moli de hidrogen deci: w = -pex·nRT/pex = - nRT;

Reacţia chimică este:

Fe(s) + 2HCl(aq) → FeCl2(aq) + H2(g)

de unde rezultă:

1 mol H2 ... 1 mol Fe ⇒ n = numărul de moli de Fe care reacţionează;

M(Fe) = 55.85g·mol-1 ⇒

w = kJ2.2K15.298molJK3145.8
molg85.55

g50 11
1 −=⋅⋅

⋅
− −−

−

adică sistemul efectuează un lucru de 2.2 kJ împotriva presiunii atmosferice.

Observaţie: Pentru acest sistem presiunea externă nu afectează rezultatul final; cu cât presiunea

externă este mai scăzută, cu atât volumul ocupat de gaz este mai mare şi efectele se

compensează.

Ex.4.2. Să se calculeze lucrul de dilatare efectuat prin electroliza a 50g de apă la presiune

constantă la 25ºC. R: [-3,118kJ].

Căldura şi entalpia

Dacă descompunem dw în dw = dwe + dwexp unde dwexp lucrul mecanic de expansiune şi dwe un

lucru mecanic suplimentar necauzat de expansiune, atunci:

dU = dq + dwe + dwexp (4.17)

Astfel, pentru sistemele ce evoluează la volum constant dwexp = 0; pentru sistemele care

nu efectuează nici un fel de lucru (electric, optic, etc) şi dwe = 0; în aceste condiţii:

dU = dq (la volum constant, fără lucru suplimentar) (4.18)

Pentru o transformare finită: ∆U = q, deci prin măsurarea energiei primite de la un sistem

la volum constant sub formă de căldură (q>0) sau obţinută de el sub formă de căldură (q<0) în

timpul unei transformări de stare, se măsoară de fapt variaţia energiei sale interne ∆U.

Cel mai folosit dispozitiv pentru măsurarea ∆U este calorimetrul adiabatic. Se poate

astfel urmări căldura degajată într-o reacţie chimică20 (vezi studiul experimental al căldurii de

formare a MgO). Variaţia de temperatură a calorimetrului ∆T este proporţională cu căldura

degajată sau absorbită de reacţie, prin relaţia:

q = C·∆T (4.19)

unde: C = constanta calorimetrului.
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Constanta calorimetrului C se poate determina încălzind calorimetrul cu o rezistenţă un

interval de timp t, când:

q = V·I·t (4.20)

unde: V = potenţial electric,

           I = intensitate curentului.

 Din (4.19) şi (4.20), rezultă:

 C = q/∆T = V·I·t/ ∆T (4.21)

Capacitatea calorimetrului reprezintă căldura necesară pentru a încălzi întregul corp cu

1º, fiind o valoare medie ce rezultă din considerente experimentale.

La variaţii infinitezimale, C = dq/dT, iar <C>SI = J/K; C este o mărime extensivă.

Împărţind cu masa, obţinem o mărime intensivă, numită capacitate calorică specifică:

Cs = C/m, <Cs>SI = J/K·kg (4.22)

Capacitatea calorică

Pornind de la:

dU = dq + qw (4.23)

şi ţinând seama că dq = C(T)dT = C(T)dT, dw = -F·dz = -p·S·dz = -p·dV ⇒

dV
V

nRTdTCdU −⋅=  ⇒ U-U0 = ∫
f

i

T

T

dT)T(C - nR· ∫
f

i

V

V

dV
V
T (4.24)

În cazul cel mai simplu C este

independentă de temperatură, însă în

general C variază cu temperatura.

Deoarece într-o transformare oarecare

temperatura variază odată cu variaţia

volumului avem T = T(V) şi integrala

nu poate fi calculată decât dacă se

cunoaşte dependenţa T = T(V). O altă

variantă este măsurarea tuturor

variaţiilor finite în cât mai multe puncte

(N), şi însumarea tuturor acestor

variaţii. Toate variaţiile posibile pentru

T şi V generează o suprafaţă U =

U(T,V) (Figura 4.3). Figura 4.3: Suprafaţa de enegie internă în
conformitate cu principiul I, C(T) = 6.5·10-5·T2,
nR = 8.314, U0 = 104, T∈[100,325], V∈[0.1,1]

V T, U,

8397.17

7.45 10 4

1.41 10 5
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U = U0 + ∑
−

=
+ −⋅

1N

0i
i1ii )TT()T(C  – nR· ( )i1i

1N

0i 1i

1i VV
V
T

−+

−

= +

+∑ (4.25)

Intersectând această suprafaţă cu plane paralele cu

axa temperaturii, obţinem curbele de dependenţă U = U(T)

la volum constant (Figura 4.4).

Se introduce capacitatea calorică la volum constant

ca fiind:

CV = 
constVT

U
=








∂
∂ (4.26)

Aceasta reprezintă panta curbei obţinută prin secţiunea

suprafeţei cu planul V = const.

Se defineşte capacitatea calorică molară la volum constant,

CV,m = CV/n (4.27)

şi capacitatea calorică specifică la volum constant,

CV,s = CV/m (4.28)

Avem deci:

dU = CV(T)·dT, la V = const. (4.29)

Dacă capacitatea calorică este independentă de temperatură pe intervalul studiat,

∆U = CV·∆T (4.30)

şi deci:

qv = ∆U = CV·∆T (4.31)

unde qv este căldura absorbită la volum constant.

Entalpia

De obicei perechea de variabile de stare independente: temperatura şi presiunea

reprezintă condiţiile fireşti de desfăşurare ale reacţiilor chimice şi proceselor fizico-chimice.

Multe procese au loc în condiţii de presiune atmosferică şi

temperatură ambiantă.

Astfel, adaptând principiul I al termodinamicii la condiţiile

menţionate mai sus, a luat naştere o nouă funcţie de stare numită

entalpie, care se notează cu H şi care însumează energia internă cu

lucrul mecanic necesar pentru ocuparea de către sistem a volumului

său propriu V la presiunea de lucru p (Figura 4.5).

H = U + pV (4.32)

Figura 4.4: Semnificaţia lui CV
în diagrama U = U(T), V = const.

T

U

C

Figura 4.5: Transformarea
căldurii în lucru

Căld

∆

L
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O variaţie de entalpie21 este egală cu căldura absorbită la temperatură constantă de către sistem

atâta timp cât sistemul nu efectuează şi lucru suplimentar:

dH = dq = dU (la presiune constantă, fără lucru suplimentar) (4.33)

Pentru o transformare finită:

∆H = qv,p (4.34)

Ex.4.3. Relaţia între ∆H şi ∆U. Variaţia energiei interne la transformarea a 1 mol CaCO3 din

forma calcit în forma aragonit este de 0.21kJ. Să se calculeze diferenţa dintre variaţia de entalpie

şi de energie internă la presiunea de 1 bar, dacă densităţile solidelor sunt 2.71 şi 2.93g·cm-3. Se

dau: MCa = 40; MC = 12; MO = 16.

Metoda: se utilizează relaţia de calcul între entalpie şi energia internă (4.32). Diferenţa între cele

două mărimi poate fi exprimată prin presiune şi diferenţa între volumele lor molare, care se

calculează din masele molare şi densităţi Vm = ρ·M

Rezolvare: variaţia de entalpie este:

∆H = H(aragonit)-H(calcit) = (U(a)+pV(a))-(U(c)+pV(c)) = ∆U + p(V(a)-V(c)) = ∆U + p∆V.

Deci,

∆H = ∆U + pM∆ρ ⇒ ∆H – ∆U = pM∆ρ = -0.3 J; ∆U = 210 J ⇒ ∆H = 209.7 J.

Observaţie: După cum se vede, diferenţa ∆H – ∆U este neglijabilă în raport cu ∆U, sub 0.1%,

ceea ce este în general adevărat pentru fazele condensate, cu excepţia presiunilor mari, când

termenul pV nu mai e neglijabil.

Ex.4.4. Să se calculeze diferenţa dintre ∆H şi ∆U la transformarea a 1 mol de staniu cenuşiu (cu

densitatea 5.75gcm-3) în staniu alb (cu densitatea 7.31gcm-3) la presiunea de 10 bar. La 298K,

∆H = 2.1 kJ. R: [∆H – ∆U = -4.4kJ].

Pentru gazele ideale, se poate scrie:

H = U + pV = U + nRT (4.35)

astfel încât într-o reacţie chimică care implică gaze,

∆H = ∆U + RT∆ng (4.36)

În reacţia:

2H2(g) + O2(g) → 2H2O(l), ∆ng = -3 moli

aşa încât la 298K, ∆H – ∆U = -7.5kJ.

Ex.4.5. Calcularea variaţiei de entalpie. Se încălzeşte apa la fierbere, la presiunea de 1 atm. La

trecerea unui curent electric de 0.5A, de la o sursă de 12V, timp de 300s printr-o rezistenţă în

contact termic cu apa, s-au evaporat 0.798g apă. Să se calculeze variaţia de energie internă

molară şi entalpie molară la punctul de fierbere (375.15K).

Metoda: Întrucât vaporizarea are loc la presiune constantă variaţia de entalpie este egală cu

căldura primită de la rezistenţă. Se presupune apoi că vaporii se comportă ca un gaz ideal.
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Rezolvare: ∆H = qV,p = VIt = 0.5·12·300 = 1.8kJ ⇒ ∆Hm = ∆H·m/M = 41 kJmol-1;

În procesul:

H2O(l) → H2O(g)

variaţia numărului de moli de gaz este ∆ng = +1 mol ⇒ ∆Um = ∆Hm – RT = 38 kJ·mol-1.

Semnul „+” ne indică o creştere de energie internă sau de entalpie. Variaţia ∆U este mai mică

decât ∆H, parte din energia internă a fost cedată mediului ca lucru de dilatare la formarea

vaporilor.

Variaţia entalpiei cu temperatura

Reamintindu-ne relaţia (4.32), rezultă că

entalpia unei substanţe creşte la creşterea

temperaturii (Figura 4.6).

Se defineşte capacitatea calorică la

presiune constantă Cp prin:

Cp = 
constpT

H
=








∂
∂ (4.37)

În mod analog cu celelalte mărimi molare se defineşte capacitatea calorică molară la

presiune constantă Cp,m:

Cp.m = Cp /n (4.38)

Pentru variaţii infinitezimale de temperatură, (4.37) devine dH = CpdT, iar pentru

intervale de temperatură ∆T pe care Cp este constant, avem:

∆H = Cp∆T (4.39)

Pentru variaţii mai mari de temperatură, dependenţa Cp şi Cp,m de temperatură se

aproximează printr-o ecuaţie de forma:

Cp,m = a + bT + c/T2 (4.40)

Reprezentând grafic pentru 1 mol de CO2 capacitatea calorică molară la presiune

constantă şi entalpia în funcţie de temperatură, pe baza ecuaţiilor (4.37-4.40) obţinem datele

prezentate în Figura 4.7).

Figura 4.6: Variaţia entalpiei şi energiei interne cu
temperatura
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Figura 4.7: Dependenţa de temperatură a Cp şi ∆H în intervalul [298K,373K] pentru 1 mol CO2
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Tabelul 4.2:  Valorile lui a, b şi c din (4.40) la câteva substanţe:
a b c a b c

C (s, grafit) 16.86 4.77·10-3 -8.54·10-5 H2O (l) 75.29 0 0
CO2 (g) 44.22 8.79·10-3 -8.62·105 N2 (g) 28.58 3.77·10-3 -0.5·105

Ex.4.6. Care este variaţia de entalpie molară a N2 la încălzirea de la 25ºC la 100ºC? Se vor folosi

datele din tabelul 4.2. R: [2.20kJmol-1].

Ex.4.7. La temperaturi foarte scăzute, capacitatea calorică a unui solid este proporţională cu T3

deci se poate scrie CV = aT3. Care este variaţia de entalpie a unei astfel de substanţe când este

încălzită de la 0 la o temperatură T?

Rezolvare:

∆H(T) = ( )
4

TadtaTVdt0dt)t(CdtpV)t(Udt)t(H
4T

0

3
T

0

T

0
V

T

0

T

0

==⋅+=+= ∫∫∫∫∫

Relaţia între capacităţile calorice ale gazului ideal; ecuaţia Robert-Mayer

Sistemele care sunt încălzite la presiune constantă, în majoritatea cazurilor, efectuează

lucru mecanic asupra mediului aşa încât o parte din energia primită sub formă de căldură se

întoarce în mediu. Se poate spune deci că în majoritatea cazurilor capacitatea calorică la

presiune constantă a unui sistem este mai mare decât capacitatea sa calorică la volum constant.

Exprimând pentru un gaz ideal variaţia de energie internă U şi de entalpie H între două

stări 1 şi 2 considerând două posibilităţi de transformare, una la presiune constantă şi una la

volum constant:

(def.H,4.32) dH - dU = d(pV);

(p=const.,4.37) dH = CpdT; ∆H = Cp∆T; ∆H – ∆U = ∆(pV) = p∆V = nR∆T;

(V=const.,4.26) dU = CVdT; ∆U = CV∆T; ∆H – ∆U = ∆(pV) = V∆p = nR∆T;

⇒ ∆H – ∆U = Cp∆T – CV∆T = nR∆T ⇒

Cp – CV = nR ⇔ Cp,m – CV,m = R, pentru un gaz ideal (4.41)

Constanta universală a gazelor perfecte R reprezintă surplusul de căldură necesar pentru

dilatarea unui mol de gaz perfect la încălzirea izobară cu 10C faţă de încălzirea izocoră tot cu 10C

ultima având loc fără dilatare.

Termochimia

Studiul căldurii produse sau necesare în reacţiile chimice se numeşte termochimie.

Termochimia este o ramură a termodinamicii. Un vas de reacţie împreună cu conţinutul său

formează un sistem. Reacţiile chimice produc variaţia energiei între sistem şi mediu.
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Se poate folosi calorimetria pentru a măsura căldura produsă sau absorbită de o reacţie

chimică. Dacă reacţia chimică are loc la volum constant atunci căldura măsurată de calorimetru

corespunde variaţiei energiei interne. Dacă reacţia chimică are loc la presiune constantă atunci

căldura măsurată de calorimetru corespunde variaţiei entalpiei. Invers, dacă se cunoaşte ∆H sau

∆U pentru o reacţie, se poate prevedea căldura de reacţie care s-ar putea produce.

Degajarea de căldură reprezintă o scădere a entalpiei unui sistem. Astfel, procesul

exoterm este procesul pentru care ∆H < 0 şi invers, procesul endoterm este procesul pentru care

∆H > 0.

Se defineşte variaţia de entalpie standard ∆H0 ca fiind variaţia de entalpie înregistrată la

presiunea standard de 1 bar. Starea standard a unei substanţe la o anumită temperatură este

forma sa pură la presiunea de 1 bar.

Entalpii ale transformărilor fizice

Variaţia de entalpie standard care însoţeşte transformarea unei stări fizice se numeşte

entalpie standard de transformare şi se notează în general prin ∆trH.

Două astfel de exemple sunt entalpia standard de vaporizare ∆vapH0 şi entalpia standard

de topire ∆topH0.

Tabelul 4.3:Valori pentru ∆vapH0 şi ∆topH0 la temperatura de tranziţie:
Ttop ∆topH0 Tvap ∆vapH0

Ar 83.81 1.188 87.29 6.506
C6H6 278.61 10.59 353.2 30.8

H2O 273.15 6.008 373.15 40.656
44.016 la 298K

He 3.5 0.021 4.22 0.084

Se observă că precizarea temperaturii este recomandată pentru cazurile în care

transformarea nu are loc la temperatura de tranziţie.

Un alt exemplu este entalpia standard de sublimare ∆subH0 care este entalpia standard

pentru trecerea directă a unui solid în stare de vapori, ca de exemplu:

C(s, grafit) → C(g), H2O(s) → H2O(g)

Întrucât entalpia este o funcţie de stare, o variaţie de entalpie este independentă de

drumul urmat între cele două stări, aşa încât:

∆subH = ∆topH + ∆vapH (4.42)

O altă consecinţă este:

∆tr(A→B)H = -∆tr(B→A)H (4.43)

Entalpia de dizolvare (solvatare) ∆solH este variaţia de entalpie la dizolvarea într-o

anumită cantitate de solvent. Entalpia limită standard de dizolvare ∆solH0 este variaţia de entalpie
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la dizolvarea într-o cantitate infinită de solvent, astfel încât interacţiunile dintre ionii sau

moleculele dizolvate sunt practic neglijabile. Pentru HCl, la 298K,

HCl(g) → HCl(aq), ∆solH0 = -75.14 kJ/mol

Tabelul 4.4: Entalpii limită de dizolvare ∆solH0 la 298K
Solvat NaF(s) KF(s) NH4NO3(s) NaCl(s) KCl(s) (NH4) 2SO4(s)

∆solH0 [kJmol-1] 1.90 -17.74 25.9 3.89 17.22 -95.28

Este acum necesară o clasificare a tipurilor de entalpii. Ea este redată în Tabelul 4.5:

Tabelul 4.5: Clasificarea diferitelor tipuri de entalpii de transformare în termochimie
Tranziţie Proces Simbol

Tranziţie (general) Faza α → faza β ∆trH
Topire solid → lichid ∆topH

Vaporizare22 lichid → gaz ∆vapH
Sublimare solid → gaz ∆subH

Amestecare Fluide pur, ... → amestec ∆amH
Dizolvare23 solut, solvent → soluţie ∆solH
Hidratare X±(s,g) → X(aq) ∆hidH
Atomizare Specie(s,l,g) → Atomi (g) ∆atH
Ionizare X(g) → X+(g) + e- ∆ionH

Acceptare de electron X(g) + e- → X–(g) ∆eH
Reacţie Reactanţi → Produşi ∆rH

Combustie Compus(s,l,g) + O2(g) → CO2(g) + H2O(l,g) ∆cH
Formare Elemente → Compus ∆fH
Activare Reactanţi → Complex Activat ∆≠H

Entalpii de ionizare

Entalpia de ionizare ∆ionH este variaţia entalpiei molare pentru îndepărtarea unui electron

dintr-o specie în fază gazoasă, de exemplu:

Na(g) → Na+(g) + e-(g), ∆ionH0 = 498.5 kJ/mol

Deoarece dintr-un mol de reactanţi gazoşi rezultă doi moli de produşi gazoşi, ∆ng = 1

mol, energia internă molară de ionizare Ei (energia de ionizare) diferă de entalpia de ionizare

prin termenul RT:

∆ionH = Ei + RT (4.44)

În calcule aproximative se poate neglija termenul RT, deoarece la temperatura camerei

energiile de ionizare tipice Ei sunt de peste 100 de ori mai mari decât RT.

Şi un cation mai poate fi ionizat, caz în care se obţine a doua energie de ionizare Ei2.

Aceasta este totdeauna mai mare decât Ei deoarece este nevoie de mai multă energie pentru a

îndepărta un electron dintr-o specie încărcată pozitiv decât din specia neutră (Tabelul 4.6).

Energiile de ionizare şi entalpiile de ionizare se obţin din măsurători spectroscopice.
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Tabelul 4.6: Prima şi a doua energie de ionizare standard Ei, Ei2 (kJ/mol) la câteva gaze
gaz Ei Ei2
H 1312 -
He 2372 5251
Mg 738 1451
Na 496 4563

Entalpia de acceptare a unui electron ∆eH este variaţia de entalpie care însoţeşte fixarea

unui electron de un atom, ion sau moleculă în fază gazoasă, ca în exemplul:

Cl(g) + e- → Cl-(g), ∆eH0 = -351.2 kJ/mol

Variaţia cu semn schimbat a energiei interne corespunzătoare se numeşte afinitate pentru

electron (Tabelul 4.7):

∆eH0 = -Eae - RT (4.45)

Tabelul 4.7: Afinităţi standard pentru electron Eae (kJ/mol)
Cl F H O O–

349 328 73 141 -884

Se observă că fixarea primului electron la oxigen este exotermă iar fixarea celui de-al

doilea electron este puternic endotermă.

Entalpii de legătură

Entalpia de disociere a unei legături ∆d(A-B)H (Tabelul 4.8) este entalpia de reacţie

molară pentru ruperea legăturii:

A-B(g) → A(g) + B(g), ∆d(A-B)H

unde A şi B pot fi şi grupe de atomi:

CH3OH(g) → CH3(g) + OH(g), ∆d(CH3-OH)H = 380 kJ/mol

Tabelul 4.8: Valori ale entalpiei standard de disociere a legăturii ∆d(A-B)H (kJ/mol) la 298K
H-CH3 H-Cl H-H H-OH H-O H3C-CH3

435 431 436 492 428 368

Tabelul 4.9: Entalpii de legătură medii în compuşi organici; valori după ordinul de legătură
H C N O

H 436 412 388 463
C 412 348 (leg. simplă)

612 (leg. dublă)
838 (leg. triplă)

305 (leg. simplă)
613 (leg. dublă)

360 (leg. simplă)

N 388 305 (leg. simplă)
613 (leg. dublă)

163 (leg. simplă)
409 (leg. dublă)
944 (leg. triplă)

157 (leg. simplă)

O 463 360 157  (leg. simplă) 146 (leg. simplă)
497 (leg. dublă)

Valorile lipsă se pot completa din tabele.
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O observaţie foarte importantă este că entalpia de disociere a unei legături depinde de

structura restului moleculei. Entalpia de legătură medie se obţine mediată pentru o serie de

compuşi analogi (Tabelul 4.9).

Entalpia de atomizare ∆atH este entalpia de reacţie molară pentru separarea tuturor

atomilor dintr-o substanţă.

Ea este suma tuturor entalpiilor de disociere:

∆atH (Subst) = Σ∆d(Subst)H (4.46)

Pentru apă: ∆d(H-OH)H + ∆d(O-H)H = ∆at(H-O-H)H.

De asemenea, pentru un element solid care se evaporă într-un gaz monoatomic, ea este

egală cu entalpia de sublimare, ca în procesul:

Na(s) → Na(g), ∆at(Na)H = ∆sub(Na)H = 107.3.

Alte valori: ∆at(K)H = ∆sub(K)H = 89.2; ∆at(Cu)H = ∆sub(Cu)H = 338.3;

       ∆at(C,grafit)H = ∆sub(C)H = 716.7.

Ex.4.8. Să se folosească datele de entalpii de legătură medii şi entalpii de atomizare pentru

calcularea variaţiei de entalpie standard ce însoţeşte reacţia:

C(s, grafit) + 2H2(g) + 1/2O2(g) → CH3OH(l)

Rezolvare: C(s, grafit) + 2H2(g) + 1/2O2(g) → C(g) + 4H(g) + O(g) → CH3OH(l) şi de aici:

∆H0 = 1·∆sub(C,s)H0 + 2·∆d(H-H)H0 + 1/2∆d(O=O) - (3·BC-H + 1·BC-O + 1·BO-H) = -261 kJ/mol.

Valoarea rezultată din experiment este -239 kJ/mol.

Entalpii de reacţie

În sens mai larg, entalpia de reacţie (sau căldura de reacţie) ∆rH0 este variaţia de

entalpie la transformarea reactanţilor aflaţi în stările lor standard (presiune) în produşi, în stările

lor standard corespunzătoare. De exemplu:

CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(l), ∆rH0(298K) = -890 kJ/mol

Prin precizarea entalpiei de reacţie, ecuaţia chimică devine ecuaţie termochimică. O

astfel de ecuaţie suportă introducerea entalpiilor molare de reacţie. Fie o reacţie:

2A + B → 3C + D, sau 0 = 3C + D – 2A – B

care în forma generală este:

0 = ΣJ νJ·J (4.47)

unde: J = substanţe;

          νJ = coeficienţi stoechiometrici.

Convenţional, în definiţia din (4.47), se consideră produşii cu coeficienţi pozitivi şi

reactanţii cu coeficienţi negativi. Pentru o astfel de ecuaţie, ∆rH0 se calculează cu:

∆rH0 = ΣJ νJ·H0(J) (4.48)
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unde: H0(J) = entalpia molară standard a speciei J.

Entalpia standard de combustie ∆cH0 este entalpia de reacţie standard pentru oxidarea

completă a unui compus organic la CO2 şi H2O (dacă conţine C,H,O) şi N2 (dacă conţine şi N)

(Tabelul 4.10).

Tabelul 4.10: Entalpii standard de formare şi combustie a unor compuşi organici la 298K
substanţă organică formulă moleculară stare fizică ∆fH0 [kJ/mol] ∆cH0 [kJ/mol]

benzen C6H6 lichid 49.0 -3268
etan C2H6 gaz -84.7 -1560

glucoză C6H12O6 solid -1274.0 -2808
metan CH4 gaz -74.8 -890

metanol CH4O lichid -238.7 -726

Entalpia standard de hidrogenare ∆hH0 este entalpia de reacţie standard pentru

hidrogenarea unui compus organic nesaturat (la care i se atribuie coeficientul –1 în ecuaţia de

tipul (4.47). Fie hidrogenarea etenei şi a benzenului:

C2H4 + H2(g) → C2H6(g), ∆hH0(C2H4) = -137 kJ/mol

C6H6 + 3H2(g) → C6H12(g), ∆hH0(C6H6) = -205 kJ/mol

Deşi C6H6 conţine 3 legături duble de tipul celei din etenă, entalpia lui de hidrogenare nu

este de trei ori mai mare, este cu 206 kJ/mol mai mare decât valoarea aşteptată –411 kJ/mol.

Aceasta se datorează stabilizării termochimice a benzenului, el fiind mai apropiat energetic de

forma total hidrogenată. Aceasta se explică prin conjugarea electronică a legăturilor simple cu

cele duble.

Legea Hess

O consecinţă a faptului că entalpia este o funcţie de stare este şi legea Hess: entalpia unei

reacţii globale este suma entalpiilor standard ale reacţiilor individuale în care aceasta poate fi

descompusă. Fundamentarea termodinamică a acestei afirmaţii este independenţa de drum a

valorii ∆rH0.

Ex.4.9. Folosirea legii lui Hess. Entalpia de reacţie standard pentru hidrogenarea propenei:

CH2=CHCH3(g) + H2(g) → CH3CH2CH3(g), ∆hH0(C3H6) = - 124 kJ/mol

Entalpia de reacţie standard pentru combustia propanului:

CH3CH2CH3(g) + 5O2(g) → 3CO2(g) + 4H2O(l), ∆cH0(C3H8) = -2220 kJ/mol

Să se calculeze entalpia de reacţie standard pentru combustia propenei.

Metoda: Se adună şi se scad reacţiile date, precum şi alte reacţii dacă este nevoie, pentru a se

obţine reacţia cerută. Se adună şi se scad apoi, în acelaşi mod, entalpiile reacţiilor respective.
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Rezolvare:

CH2=CHCH3(g) + H2(g) → CH3CH2CH3(g), ∆hH0(C3H6) = - 124 kJ/mol
+

CH3CH2CH3(g) + 5O2(g) → 3CO2(g) + 4H2O(l), ∆cH0(C3H8) = -2220 kJ/mol

CH2=CHCH3(g) + H2(g) + 5O2(g) → 3CO2(g) + 4H2O(l), ∆rH0 = -2344 kJ/mol
-

H2(g) + 1/2O2(g) → H2O(l), ∆rH0 = -286 kJ/mol

CH2=CHCH3(g) + 9/2O2(g) → 3CO2(g) + 3H2O(l), ∆rH0 = -2058 kJ/mol

Observaţie: Acelaşi mod de lucru se aplică şi la laborator la reacţia Mg + 1/2O2 → MgO şi

hidratarea CuSO4.

Ex.4.10. Să se calculeze entalpia de hidrogenare a benzenului din entalpia sa de combustie şi din

entalpia de combustie a ciclohexanului. R: [-205 kJ/mol].

Entalpii de formare

Entalpia standard de formare ∆fH0 este entalpia de reacţie standard pentru formarea

compusului din elementele sale, luate în stările lor de referinţă.

Starea de referinţă a unui element este starea sa cea mai stabilă la temperatura dată şi

presiunea de 1 bar.

Exemple, la 298K:

- starea de referinţă a azotului este un gaz cu moleculele de N2;

- pentru mercur este mercurul lichid;

- pentru carbon este grafitul;

- pentru staniu metalic este forma albă a staniului metalic;

- * există o excepţie de la regulă: pentru fosfor se ia fosforul alb, deşi nu e forma cea mai

stabilă, dar e forma cel mai uşor reproductibilă a elementului. Se folosesc entalpii molare şi sunt

referite pe mol de produs obţinut (Tabelul 4.11).

Tabelul 4.11:Entalpii de formare ∆fH0 [kJ/mol] pentru câţiva compuşi anorganici
H2O(l) NH3(g) NO2(g) NaCl(s) H2O2(l) N2H4(l) N2O4(g) KCl(s)
-285.8 -46.1 33.2 -411.2 -187.8 50.6 9.2 -436.8

Ciclul Born – Haber

Un ciclu Born – Haber (Figura 4.8) este realizat prin exprimarea entalpiilor de formare pe

un drum închis adică având starea finală identică cu starea iniţială considerată. Deoarece entalpia

e funcţie de stare,



52

0d)(HdH =γγ′= ∫∫ γγ
, ∀γ drum (închis) (4.49)

Ciclul Born – Haber 24 se poate folosi pentru determinarea unei entalpii necunoscute, aşa cum

este exemplificat pentru entalpia de reţea pentru clorura de sodiu (Figura 4.8):

∆LH0(NaCl) = ... = 787.2 kJ/mol.

O consecinţă a legii lui Hess şi a faptului că entalpia este funcţie de stare (4.49), este şi

legea Lavoisier-Laplace: efectul termic al unui proces fizico-chimic desfăşurat în sens direct este

egal şi de semn contrar cu cel produs în procesul invers.

Ex.4.11. Să se calculeze entalpia de reţea a bromurii de calciu. R: [2148 kJ/mol].

Cu ajutorul ciclului Born – Haber se poate

exprima entalpia de reacţie prin entalpii de formare

(Figura 4.9). Fie reacţia:

2NH3(l) + 6NO(g) → 3H2O2(l) + 4N2(g)

Entalpia de reacţie se calculează ca sumă a:

2NH3(l) → 3N2(g) + H2(g), -2∆fH0(NH3,l)

2NO(g) → N2(g) + O2(g), -2∆fH0(NO,g)

H2(g) + O2(g) → H2O2(l), ∆fH0(H2O2,l)

de unde ∆rH0 = -956.5 kJ/mol.

∆rH0 = - 2∆fH0(NH3) - 2∆fH0(NO) + ∆fH0(H2O2) +

4∆fH0(N2) şi ∆fH0(N2) = 0.

Ex.4.12. Să se exprime entalpia de reacţie standard pentru:

Figura 4.8: Reprezentarea unui ciclu Born-Haber (a) pentru NaCl, (b) pentru o sare MnXm

-351.2 kJ/mol

-x kJ/mol

NaCl(s)

Na(s) + 1/2Cl2(g)

Na(g) + 1/2Cl2(g)

Na+(g) + e– + 1/2Cl2(g)

Na+(g) + e– + Cl(g)

Na+(g) + Cl–(g)
121.68 kJ/mol

498.3 kJ/mol

107.32 kJ/mol

411.15 kJ/mol

n∆max_eH0(X)

-∆LH0(MnXm)

MnXm(s)

nM(s) + m/2X2(g)

nM(g) + m/2X2(g)

nMm+(g) + nme–
 +

nMm+(g) + nme– +

nMm+(g) + mXn–(g)
m∆atH0(X)

n∆max_ionH0(M)

n∆subH0(M)

m∆subH0(X) – m∆atH0(X)

Figura 4.9: Schematizarea exprimării
entalpiei de reacţie din entalpii de formare
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2C3H6(g) + 9O2(g) → 6CO2(g) + 6H2O(l)

prin entalpii de formare. R: [∆fH0 = 6∆fH0(CO2) + 6∆fH0(H2O) – ∆fH0(C3H6) – 9∆fH0(O2)].

Entalpii de formare în soluţie

Entalpia de formare a unei substanţe în soluţie poate fi exprimată ca în exemplele:
1/2H2(g) + 1/2Cl2(g) → HCl(aq), ∆fH0(HCl,aq) = -167 kJ/mol

Na(s) + 1/2Cl2(g) → NaCl(aq), ∆fH0(NaCl,aq) = -407.27 kJ/mol

Se poate construi ciclul Born – Haber corespunzător, aşa cum este redat în figura

următoare. Se poate obţine din acest ciclu variaţia de entalpie la hidratare,

∆hidH0(NaCl) = ∆hidH0(Na+) + ∆hidH0(Cl–),

deoarece în soluţie NaCl este complet disociat.

Efectuând sumele, rezultă pentru entalpia de

hidratare: ∆hidH0(NaCl) = -783.4 kJ/mol.

Tabelul 4.12: Valori ale entalpiei molare standard
de hidratare la diluţie ∞, ∆hidH0 (kJ/mol) la 298K

Li+ Na+ K+

F– -1026 -911 -828
Cl– -884 -783 -685
Br– -856 -742 -658

Entalpia de formare a ionilor individuali în

soluţie poate fi obţinută din suma entalpiilor de

formare ale ionilor unui compus complet ionizat în

soluţie (electrolit tare), aşa cum a fost reprezentat

şi pe schema alăturată.

Prin convenţie,
1/2H2(g) → H+(aq), ∆fH0(H+,aq) = 0 (4.50)

Entalpiile limită de formare ale ionilor în soluţii apoase sunt prezentate în Tabelul 4.13:

Tabelul 4.13: Entalpii limită de formare a ionilor în soluţii apoase, ∆fH0 (kJ/mol), la 298K
Cationi H+ Na+ Cu2+ Al3+

0 -240.1 64.8 -531
Anioni HO– Cl– SO4

2– PO4
3–

-230 -167.2 -909.3 -1277.3

Există date spectroscopice care dovedesc că:

H+(g) → H+(aq); ∆hidH0(H+) = -1090 kJ/mol

Rezultă că procesul: 1/2H2(g) → H+(g) + e–(g) va avea ∆fH0(H+,g) = 1090 kJ/mol.

-351.2 kJ/mol

NaCl(aq)

Na(s) + 1/2Cl2(g)

Na(g) + 1/2Cl2(g)

Na+(g) + e– + 1/2Cl2(g)

Na+(g) + e– + Cl(g)

Na+(g) + Cl–(g)
121.68 kJ/mol

498.3 kJ/mol

107.32 kJ/mol

407.27 kJ/mol

∆hidH0(Na+)
+

∆hidH0(Cl–)
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Datele din Tabelul 4.14 arată că ionii mai mici, mai puternic încărcaţi au entalpiile de

hidratare exoterme cele mai mari (cele mai negative). Astfel de ioni atrag puternic solventul.

Tabelul 4.14: Entalpii de hidratare a câtorva ioni, ∆hidH0 (kJ/mol), la 298K
Li+ -520 F– -506
Na+ -405 Cl– -364
K+ -321 Br– -337
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5. O privire matematică asupra Principiului I al termodinamicii

Funcţii de stare şi diferenţiale exacte

Proprietăţile unei probe independente de

modul în care se obţine proba se numesc funcţii

de stare. Ele pot fi privite ca fiind funcţie de alţi

parametri fundamentali, ca presiunea,

temperatura şi volumul, care descriu starea

curentă a sistemului. Energia internă, entalpia şi

capacitatea calorică sunt funcţii de stare.

Proprietăţile legate de prepararea stării se

numesc funcţii de drum. Lucrul efectuat pentru

prepararea unei stări, energia transferată sub

formă de căldură sunt funcţii de

drum (Figura 5.1).

Fie două stări  şi  ale

unui sistem şi două procese care

variază pe două căi (drumuri) între

cele două stări: unul oarecare

(calea 1) şi unul adiabatic (calea 2)

(Figura 5.2).25,26 Energiile interne

atinse de sistem pe cele două căi

sunt aceleaşi U  respectiv U .

Lucrul şi căldura sunt

funcţii de proces. Exprimând acum

matematic această afirmaţie, avem:

∆U = 12

2

1

UUdU −=∫ , dU diferenţială exactă (5.1)

∆H = 12

2

1

HHdH −=∫ , dH diferenţială exactă (5.2)

Prin diferenţială exactă înţelegem o mărime infinitezimală care prin integrare conduce la un

rezultat independent de drumul dintre starea iniţială şi finală. Astfel:

q = ∫
γ ]2,1[

dq , dq diferenţială inexactă (5.3)

Figura 5.1: Suprafaţa de energie internă la
transformările unui sistem

V T, U,

Figura 5.2: Două transformări ale unui sistem
Calea1 – oarecare, Calea2 – adiabatică

V T, U,

U = U(V,T)

Calea 2: w2 ≠ 0, q2 = 0

Calea 1: w1 ≠ 0, q1 ≠ 0
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w = ∫
γ ]2,1[

dw , dw diferenţială inexactă (5.4)

Prin diferenţială inexactă înţelegem o mărime infinitezimală care prin integrare conduce la un

rezultat care depinde de drumul dintre starea iniţială şi finală.

Ex.5.1. Fie un gaz ideal într-un cilindru cu piston. Fie starea iniţială [T,V1] şi starea finală

[T,V2]. Transformarea de stare se poate realiza pe mai multe căi, dintre care 2 sunt mai simple:

- calea 1: dilatare ireversibilă împotriva presiunii externe 0;

- calea 2: dilatare reversibilă izotermă;

Să se calculeze w,q şi ∆U pentru fiecare proces (energia internă este independentă de

volum pentru un gaz ideal).

Rezolvare: deoarece este gaz ideal, ∆U = 0 (T = const.);

Pentru orice transformare ∆U = q + w ⇒ q = -w.

Pentru prima cale, pex = 0 ⇒ dw = d(pV) = d(0) = 0 ⇒ w = 0, q = 0, ∆U = 0;

Pentru calea 2, utilizând (4.16):

w = ∫∫ ⋅−=⋅−=⋅−
2

1

2

1

V

V 1

2
V

V V
VlnnRTdV

V
1nRTdVp  şi q= ∫∫ ⋅−=⋅−=⋅

2

1

2

1

V

V 1

2
V

V V
VlnnRTdV

V
1nRTdVp

Ex.5.2. Să se calculeze valorile lui q, w, şi ∆U pentru o dilatare izotermă ireversibilă a unui gaz

ideal împotriva unei presiuni externe constante, diferite de zero. R: [q = pex∆V; w = -pex∆V, ∆U

= 0]

Variaţii de energie internă vs diferenţiale totale exacte

U = U(p,V,T) dar există o ecuaţie de stare care leagă cele trei variabile, astfel încât pot fi

alese oricare două variabile independente. Fie acestea V şi T:

U = U(V,T) (5.5)

Dacă volumul variază infinitezimal de la V la V+dV când T = const., atunci U variază la U':

U' = dV
V
UU

T







∂
∂

+ (5.6)

Dacă acum temperatura variază infinitezimal de la T la T+dT când V = const., atunci U variază

la U' care este dat de expresia (5.7):

dVdT
T
V
U

dT
T
UdV

V
UUdT

T

dV
V
UU

dV
V
UU

V

T

VT
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T
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Pentru a exprima variaţia lui U când ambele variabile variază infinitezimal, se neglijează

termenul dV·dT care la o integrare simplă e nul, şi se obţine:

dU = 
TV

U







∂
∂ dV + 

VT
U







∂
∂ dT (5.8)

Înlocuind în (5.8) cu CV termenul de variaţie în raport cu volumul, obţinem:

dU = πTdV + CVdT, πT = 
TV

U







∂
∂ (5.9)

πT măsoară variaţia lui U cu volumul la temperatură constantă şi are aceleaşi dimensiuni

cu presiunea.

Experienţa lui Joule

James Joule a considerat că se poate măsura πT prin

observarea variaţiei de temperatură a unui gaz lăsat să se

dilate în vid. Nu a observat nici o variaţie de temperatură.

Implicaţia termodinamică este că la dilatarea în vid nu se

efectuează nici un lucru, w = 0. Nici o cantitate de

căldură nu a intrat sau a ieşit din sistem, temperatura

rămânând constantă, deci q = 0. Rezultă că în limitele de

precizie ale experimentului27, ∆U = 0. Rezultă că la gazul

ideal (modelul care corespunde experimentului din Figura

5.3) energia internă practic nu variază când un gaz se dilată izoterm.

Ex.5.3. Din ecuaţia van der Waals pentru amoniac se poate evalua că pentru o probă de NH3, πT

= 840 Pa la 300 K şi se cunoaşte experimental că CV,m = 27.32 J/mol·K. Care este variaţia de

energie internă pentru 1 mol NH3, când s-a încălzit cu 2K şi s-a comprimat cu 100 cm3.

Metoda. Variaţia infinitezimală de volum şi temperatură conduce la variaţie infinitezimală de

energie internă, dată de (5.9). Pentru variaţii mici, se poate aproxima ∆U prin:

∆U ≈ πT∆V + CV∆T

Rezolvare: ∆U = 840 Jm-3 · (100·10-6 m3)+(1 mol ·27.32 J/mol·K)·2K = -0.084 J + 55 J = 55 J.

Observaţie: Variaţia energiei interne este dominată de efectul temperaturii. Dacă amoniacul s-ar

comporta ca un gaz perfect, πT ar fi 0 şi variaţia de volum nu ar influenţa valoarea energiei

interne.

Ex.5.4. Să se arate că πT are aceleaşi dimensiuni cu presiunea şi să se exprime valoarea sa pentru

amoniac în atmosfere. R: [8.3·10-3 atm].

Figura 5.3: Experienţa lui Joule

    termometru

vid
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Derivate parţiale

Fie o funcţie de stare f = f(x,y) şi z o altă funcţie de stare z = z(x,y).

Avem:

xy
f

yx
f 22

∂∂
∂

=
∂∂

∂ (5.10)

Rezultă:

zxy

z
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z x
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∂ (5.11)

Mai avem:

zz x
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y
x
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Foarte utilă este şi relaţia lui Euler:

1
x
z

z
y

y
x

yxz

−=






∂
∂

⋅






∂
∂

⋅



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


∂
∂ (5.13)

Următoarea relaţie ne spune dacă df = g(x,y)dx + h(x,y)dy este sau nu o diferenţială

totală (adică provine dintr-o funcţie de stare):

df = g(x,y)dx + h(x,y)dy diferenţială totală ⇔ 
yx x

h
y
g








∂
∂

=







∂
∂ (5.14)

În acest ultim caz, ecuaţia (5.14), integrala lui df este independentă de drum.

Ex.5.5. Să se calculeze diferenţialele pentru funcţia f(x,y) = ax3 + by2, z(x,y) = x+y.

Variaţia energiei interne la presiune constantă

Folosind relaţia (5.11) şi relaţia (5.9), se obţine:

V
p

T
p

C
T
V

T
U

+






∂
∂

⋅π=






∂
∂ (5.15)

Se introduce coeficientul de dilatare al unei substanţe, α:

α = 
pT

V
V
1








∂
∂ (5.16)

cu care ecuaţia (5.15) devine:

VT
p

CV
T
U

+απ=






∂
∂ (5.17)
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Ecuaţia (5.17) este o ecuaţie generală care este valabilă atâta timp cât sistemul este

închis.

Pentru variaţii mici, valorile α, πT şi CV pot fi considerate constante (Tabelul 5.1).

Tabelul 5.1: Valorile α şi πT pentru câteva substanţe
substanţă α [·10-4 K-1] πT [·10-6 atm-1]
benzen 12.4 92.1
diamant 0.03 0.187
plumb 0.861 2.21

apă 2.1 49.6

Ex.5.6. Să se calculeze variaţia de volum care are loc la încălzirea a 50 cm3 de neon, tratat ca un

gaz perfect, de la 5K la 298K.

Rezolvare:

α = 
T
1

p
nR

V
1

p
nRT

TV
1

T
V

V
1

pp

==

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
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∂
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





∂
∂  şi ∆V = TVT

T
V

p

∆α=∆






∂
∂ = 0.84 cm3.

Ex.5.7. Pentru cupru, α = 5·10-5 K-1; să se calculeze variaţia de volum la încălzirea unei bucăţi de

cupru de volum 50 cm3 cu 5K. R: [12 mm3].

Dependenţa de temperatură a entalpiei

Privind entalpia H ca o funcţie de două variabile de stare independente, p şi T, adică H =

H(p,T), se obţine prin acelaşi raţionament urmat la energia internă (5.8) că:

dH = 
Tp

H








∂
∂ dp + 

pT
H







∂
∂ dT (5.18)

Ţinând seama de definiţia lui Cp (4.37) se obţine o relaţie similară cu (5.9):

dH = 
Tp

H








∂
∂ dp + CpdT (5.19)

Variaţia entalpiei la volum constant se obţine din (5.19):
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Folosim relaţiile (5.11-5.13) pentru derivata parţială a presiunii în raport cu temperatura:

T

T

p

Tp

V

p
V
T
V

p
V

V
T

1
T
p

κ
α

=









∂
∂








∂
∂

−=









∂
∂








∂
∂

−=






∂
∂ , κT = 

Tp
V

V
1









∂
∂

− (5.21)

unde: κT se numeşte coeficientul de compresibilitate izotermă.

Folosim relaţiile (5.11-5.13) pentru derivata parţială a entalpiei în raport cu presiunea:
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unde: µ se numeşte coeficientul Joule-Thomson.

Din (5.21) şi (5.22) introduse în (5.20), avem:
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Exemplu de calcul al lui µ, πT şi κT pentru gazele ideale:
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Din ecuaţiile (5.24 – 5.26), rezultă că πT şi µ măsoară abaterile de la legea gazului ideal.

Ex.5.8. Coeficientul de compresibilitate izotermă κT al apei la 20ºC şi 1 atm este 4.94·10-6 atm-1.

Ce variaţie de volum are loc dacă o probă cu volumul de 50cm3 este supusă la o presiune

suplimentară de 1000 atm? [∆V = -0.25cm3]

Metoda1: Se integrează ecuaţia din formula de definiţie a lui κT când rezultă ∆V = - κTV∆p.

Observaţie: Se produce o variaţie mică de volum (0.5%), încât aproximaţia că κT, V = const. este

acceptabilă în primă aproximaţie.

Metoda2: Se integrează ecuaţia din formula de definiţie a lui κT când rezultă:

∆V = ( )pTe1V ∆κ−−  = 0.246

Ex.5.9. O probă de cupru cu un volum de 50 cm3 este supusă unei presiuni de 100 atm şi o

creştere de temperatură de 5 K. Să se calculeze coeficientul de compresibilitate izotermă κT

pentru cupru, dacă se produce o micşorare de volum de 8.8 mm3. (αCu = 5·10-5 K-1).

Rezolvare1: Presupunem că s-a efectuat simultan dilatarea la presiune constantă şi comprimarea

la temperatură constantă ca fenomene independente. Din:

α = 
pT

V
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rezultă dV = dV1 + dV2; dV1 = αVdT; dV2 = - κTVdp; dV = V(αdT - κT∆p) deci:
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dpdT
V

dV
Tκ−α= , pT

V
VVln T∆κ−∆α=

∆− ; κT =
p

V
VVlnT

∆

∆−
−∆α

; κT = 4.26·10-6.

Rezolvare2: Presupunem că s-a efectuat întâi dilatarea la presiune constantă şi apoi comprimarea

la temperatură constantă ca fenomene independente.

Rezolvare3: Presupunem că s-a efectuat întâi comprimarea la temperatură constantă şi apoi

dilatarea la presiune constantă ca fenomene independente.

Din (5.19), la presiune constantă (dp = 0), dH = CpdT.

Fie o reacţie chimică: Reactanţi → Produşi ca în Figura 5.4, care se desfăşoară la

temperatura T0 şi aceeaşi reacţie care se desfăşoară la temperatura T1.

Procesul termochimic se poate exprima sub forma unui ciclu Born-Haber, în care sunt

implicate două călduri de reacţie ∆rH(T0) şi ∆Hr(T1), şi două procese de încălzire la presiune

constantă, ∆Hreact şi ∆Hprod. Ţinând seama de (4.49), rezultă:

∆Hreact + ∆rH(T) – ∆Hprod - ∆rH(T0) = 0 (5.27)

 Notând (pe acelaşi interval de temperatură): ∆Cp
r(T) = Cp,prod(T)  - Cp,react(T), rezultă:

∆rH(T1) = ∆rH(T0) + ∫∆
1

0

T

T
p

r dT)T(C (5.28)

care este forma integrală a legii lui Kirchoff.

Transformarea adiabatică este transformarea în care nu există transfer de căldură (q = 0).

În această transformare w = ∆U. Pentru gaze, se introduce coeficientul γ:

γ = Cp,m/CV,m = Cp/CV (5.29)

Pentru gazele ideale, există ecuaţia de transformare adiabatică (temă – de dedus):

pVγ = const. (5.30)

Ex.5.10. O probă de argon la presiunea de 1 atm şi 25ºC se dilată reversibil şi adiabat de la 0.5L

la 1L. Să se calculeze temperatura finală, lucrul efectuat în timpul transformării şi variaţia de

energie internă. Capacitatea calorică molară a argonului la volum constant este 12.48J/mol·K.

R: [188K,-27J].

Figura 5.4: Transformări chimice exprimate în unităţi de entalpie

∆Hprod = ∫Cp,prod(T)·dT

ProduşiReactanţiq

t

∆rH(T1)

∆rH(T0)
∆Hreact = ∫Cp,react(T)·dT

T1

T0
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Transformări adiabatice

În cazul unei dilatări adiabatice a unui gaz ideal, q = 0 şi din (5.9), πT = 0:

w = ∆U; dw = -pdV; dU = CVdT ⇒ CVdT + pdV = 0 (5.31)

Pentru a putea integra, trebuie să exprimăm presiunea în funcţie de volum şi temperatură.

Aceasta se face prin legea generală a gazelor ideale: p = nRT/V. Introducând în (5.31) şi

împărţind cu temperatura obţinem:

CV·
T
dT  + nR·

V
dV  = 0 (5.32)

Integrând,

CV· ∫ T
dT  + nR· ∫ V

dV  = 0 ⇒ CV·ln(T) + nR·ln(V) = C (5.33)

Pentru două valori diferite ale volumului V şi temperaturii T, ecuaţia (5.33) devine:

CV·ln(T1) + nR·ln(V1) = C = CV·ln(T2) + nR·ln(V2) (5.34)
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care poate fi exprimată prin restrângerea termenilor:
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Folosind din nou pV = nRT, rezultă:
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În mod uzual se foloseşte notaţia:

i
2i

C
C

C
C

m,V

m,p

V

p +
===γ (5.38)

unde: i numărul gradelor de libertate ale

unei molecule şi poate avea valorile

permise de ecuaţia lui Lagrange (3.44).

 În Figura 5.5 sunt reprezentate: o

izobară p1(p=const.), o familie de adiabate

p3-p6 (pVγ=const., i = 3,5,6,7), o izotermă

p2 (T=const.) şi o izocoră p7 (V=const.).

Figura 5.5: Diagrama presiune - volum pentru
γ=0(0), γ=1(1), γ=1.66(2), γ=1.4(3), γ=1.33(4),

γ=1.286(5), unde pVγ=106 şi V=ct.(6)
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Ciclul Carnot

Primele studii asupra unei maşini termice care ar funcţiona

după un ciclu format din patru etape reversibile: (a) dilatare izotermă

(T = TA); (b) dilatare adiabatică (q = 0); (c) comprimare izotermă (T

= TC); (d) comprimare adiabatică (q = 0), au fost efectuate de

inginerul francez Sadi Carnot (Figura 5.6). Se numeşte ciclu Carnot,

un ciclu format din cele patru etape reversibile (a), (b), (c) şi (d). Se

numeşte maşină Carnot o maşină care ar funcţiona după un ciclu

Carnot.28

Să considerăm un gaz ideal care ar evolua după un ciclu Carnot. De remarcat este că

aceleaşi rezultate se obţin (folosind relaţiile generale (5.3); (5.4) şi (5.9) definite mai sus) pentru

o substanţă oarecare.

Să exprimăm lucrul şi energia în cele patru transformări, ţinând seama de evoluţia

sistemului prezentată în figură:

(a) ∆UAB = 0; qAB = -wAB; wAB = - ∫ ⋅
B

A

V

V

dVp  = -
A

B
A V

VlnnRT ⋅ (5.39)

(b) qBC = 0; wBC = - ∫ ⋅
C

B

V

V

dVp  = ∆UBC; ∆UBC = CV(TC-TB) (5.40)

(c) ∆UCD = 0; qCD = -wCD; wCD = - ∫ ⋅
D

C

V

V

dVp  = -
C

D
C V

VlnnRT ⋅ (5.41)

(d) qDA = 0; wDA = - ∫ ⋅
A

D

V

V

dVp  = ∆UDA; ∆UDA = CV(TB-TC) (5.42)

Se defineşte randamentul unei maşini termice prin:

η = 
absorbita

efectuat

q
L (5.43)

Exprimând randamentul pentru un ciclu Carnot, ciclu format din cele patru etape

reversibile (a), (b), (c) şi (d) avem (relaţia 5.42):

η = 
AB

CDAB

q
ww +

 = 
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CDAB

q
ww +−  = 
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CDAB

q
qq − = 1 - 

AB
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q
q (5.44)

Din relaţiile (5.39) şi (5.41) rezultă:

ηCarnot = 1 - 
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q
q  = 

A

B
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1
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T
T (5.45)

Figura 5.6: Ciclul Carnot
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C
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BT = TA
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În expresia randamentului ciclului Carnot (5.45) se poate observa că dacă temperatura

sursei reci ar fi 0K (TC = 0K) atunci randamentul este ηCarnot = 1 (perpetuum mobile de speţa a

II-a). Condiţia ca maşina Carnot să funcţioneze este ca TA > TC (pentru TC = TA ⇒ ηCarnot = 0).
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6. Principiul II al termodinamicii şi consecinţele sale

Sensul proceselor spontane

Unele procese au loc natural, de la sine, altele nu. Un gaz se dilată pentru a umple

volumul disponibil, un corp cald se răceşte la temperatura mediului său înconjurător, iar o reacţie

chimică decurge de preferinţă într-o anumită direcţie.

Sensul transformărilor spontane este sensul care nu necesită efectuarea unui lucru pentru

realizarea procesului.

Se poate aduce un gaz la volum mai mic, se poate răci şi se pot aduce unele reacţii să

decurgă în sens invers (electroliza apei) dar nici unul dintre aceste procese nu are loc spontan;

fiecare se poate produce numai prin efectuarea unui lucru.

Distincţia între cele două tipuri de procese, spontane şi nespontane formează obiectul

principiului al doilea al termodinamicii.

Principiul al doilea – nu este posibil un proces al cărui unic rezultat este absorbţia de căldură de

la un rezervor şi transformarea sa completă în lucru.

Posibilitatea procesului ilustrat în Figura 6.1, în care căldura este transformată total în

lucru, neexistând nici o altă transformare, este

negată de principiul II şi nu este negată de

principiul I, întrucât energia se conservă.

Într-un sistem izolat sensul unui proces nu

poate fi determinat de energia sa totală. Principiul I

stabileşte că energia se conservă şi nu se poate

afirma că în orice proces sistemul tinde către o

stare cu minim de energie, deoarece într-un sistem

izolat energia totală este constantă.

Când are loc un proces, energia totală a

unui sistem izolat rămâne constantă, însă se distribuie în moduri diferite. Astfel, se poate corela

sensul de desfăşurare a proceselor cu modul de distribuire a energiei.

Astfel, procesele spontane sunt întotdeauna însoţite de o disipare a energiei într-o formă

mai dezordonată.29

O minge lovită de podea nu se ridică la acelaşi nivel (Figura 6.2); există pierderi

neelastice în minge şi în podea; energia cinetică a mingii se transformă parţial în mişcare

termică.

Direcţia procesului este spre transformarea energiei cinetice ordonate sub formă de

mişcare termică dezordonată:

Figura 6.1: Perpetum mobile de speţa a II-a

motor

T
sursă de căldură

flux de
energie

|qT|

|w|



66

Entropia

Principiul I a condus la introducerea energiei interne U. Energia internă ca funcţie de

stare ne permite să stabilim dacă un proces este posibil; într-un sistem izolat pot avea loc numai

acele procese (reprezentate în diagrama energetică U = U(T,V), de exemplu) în care energia

internă rămâne constantă (suprafaţa de energie internă U constantă).

Principiul al II-lea care permite aprecierea sensului proceselor spontane, poate fi formulat

printr-o altă funcţie de stare, entropia S.

Entropia arată dacă o stare a unui sistem este accesibilă din alta în mod spontan.

Principiul I a folosit energia internă U pentru a identifica procesele posibile ale unui

sistem:

∆U = q + w (6.1)

Principiul al II-lea foloseşte entropia S pentru a identifica procesele spontane dintre procesele

posibile ale unui sistem30:

∆S > 0 (6.2)

astfel încât, reformulat pe baza noţiunii de entropie, principiul II este:

într-un sistem izolat entropia creşte în procesele spontane ∆Stot > 0, unde ∆Stot este entropia

totală a sistemului izolat care conţine sistemul de analizat.

Definiţia riguroasă a entropiei se poate face pe baza termodinamicii statistice.

Pornind de la diferite observaţii de natură experimentală, Ludwig Boltzmann a propus ca

formulă de calcul a entropiei ca grad de dezordine:

S = k·lnW (6.3)

Figura 6.2: Transformarea spontană a energiei unei mişcări ordonate în
energie a unei mişcări dezordonate

sensul transformării spontane
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unde k constanta Boltzmann şi W numărul de moduri în care se poate rearanja energia sistemului

prin rearanjarea atomilor şi a moleculelor pe diferite stări accesibile. Din definirea entropiei pe

baza relaţiei (6.3) rezultă şi unitatea de măsură a ei: <S>SI = JK-1.

Fie N molecule de HCl. La T = 0 există o singură stare, caracterizată de o ordonare de

energie minimă, în care moleculele sunt aranjate astfel încât atomii de H şi de Cl se succed (W =

1, S = 0).

Fie N molecule de CO. Datorită dipolmomentului mic, energia este aceeaşi indiferent de

orientarea dipolului format de cei doi atomi, astfel încât la T = 0 există două stări posibile de

aranjare. Dezordinea este mai mare decât la HCl, deci este de aşteptat ca şi entropia să fie mai

mare. Numărul de stări posibile este dependent de numărul de molecule considerate W = W(N).

Dacă N = 1 atunci W(1) = 2 (două stări posibile). Dacă N = 2 atunci W(2) = 4 (fiecare în una din

cele două stări posibile). Astfel, W este în general W(N) = 2N. Entropia este S = k·ln2N =

N·k·ln2.

Din punct de vedere termodinamic, entropia se poate defini pornind de la observaţiile

experimentale:

dStot = dS + dS' (6.4)

unde: dS este variaţia de entropie în sistemul observat;

          dS' variaţia de entropie în mediul ce înconjoară sistemul observat şi care este izolat de

restul mediului exterior.

dS' ~ dq' (căldura transferată de sistem către mediu) (6.5)

dS' ~ 1/T' (temperatura mediului) (6.6)

aşa încât:

'T
'dq'dS = , iar pentru o transformare finită (T' = const.) 

'T
'q'S ∆

=∆ (6.7)

Pentru o reacţie chimică într-un sistem în echilibru termic cu mediul (T = T'), cu o

variaţie de entalpie ∆H, căldura care trece în mediu la p = const. este q' = -∆H, deci:

T
H'S ∆

−=∆ (6.8)

O reacţie puternic exotermă (la care ∆H < 0) generează o mare cantitate de entropie în

mediu mai ales dacă se desfăşoară la o temperatură scăzută. O reacţie endotermă reduce entropia

mediului.

Relaţia dintre variaţiile de entropie în mediu şi entalpia de reacţie joacă un rol esenţial în

determinarea sensului transformărilor chimice spontane.

Ex.6.1. Calcularea variaţiei de entropie în mediu. Să se calculeze variaţia de entropie la formarea

a 1 mol H2O (l) din elementele sale aflate în stare standard la 298.15K.
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Rezolvare: Reacţia este:

H2(g) + O2(g) → H2O (l), ∆H0 = 1mol·∆fH0(H2O,l) = -286 kJ

Prin urmare ∆S' = 286kJ/298.15K = 959JK-1.

Ex.6.2. Să se calculeze variaţia de entropie în mediu la formarea a 1 mol N2O4(g) din 2 moli

NO2(g) în condiţii standard, la 25ºC. R: [-192JK-1].

Variaţia de entropie în sistem se obţine pornind de la considerentul că entropia este o

funcţie de stare. Considerând un experiment în care întregul ansamblu (mediu + sistem) izolat

urmează un proces reversibil rezultă că dS = 0 (∆S = 0).

În acest caz, temperatura sistemului este egală cu a mediului, pentru ca procesul să fie

reversibil şi:

-dS + 
T

dqrev = 0 (6.9)

din care rezultă:

dS = 
T

dqrev (6.10)

Pentru o transformare finită:

∆S = ∫
f

i

rev

T
dq (6.11)

Ex.6.3. Calcularea variaţiei de entropie în timpul dilatării reversibile a unui gaz perfect. Să se

calculeze variaţia de entropie a unei probe de gaz perfect când acesta se dilată izoterm de la

volumul Vi la volumul Vf.

Rezolvare: ∆U = 0; qrev = -wrev; qrev = nRT
i

f

V
Vln  deci S = nR

i

f

V
Vln .

Scala termodinamică de temperatură

Să analizăm un motor termic care funcţionează reversibil între o sursă caldă la

temperatura T2 şi o sursă rece la temperatura T1. Folosind ecuaţiile deduse la ciclul Carnot, se

obţine:

2

1

2

1

T
T

q
q

= ; ηCarnot(T1,T2) = 1-
2

1

T
T (6.12)

Cu ajutorul relaţiei (6.12), Kelvin a definit scara termodinamică de temperatură.31 Astfel,

temperatura de 0 K se defineşte astfel:

0 K este temperatura T1 la care ηCarnot(T1,T2) = 100%

Într-adevăr, T1 = 0 K este temperatura care face ca termenul T1/T2 să se anuleze şi ηCarnot =

100%. În acest caz, lucrul efectuat este egal cu căldura absorbită:
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ηCarnot = 100% ⇔ Lefectuat = qabsorbită (6.13)

Scara termodinamică de temperatură se completează cu un al doilea punct fix, acesta

fiind punctul triplu al apei. Acestui punct i se asociază valoarea: T3(H2O) = 273.15 K, asociere

care face ca un grad Kelvin să fie aproape exact egal cu un grad Celsius (1 K≅ 1 ºC).32

Măsurarea entropiei

Relaţia (6.11) ne permite să exprimăm entropia

la o temperatură T în funcţie de entropia la T = 0:

S(T) - S(0) = ∫
T

0

rev

T
dq (6.14)

Considerând o substanţă ce evoluează la presiune

constantă ca în Figura 6.3, expresia (6.14) devine:

S(T) = S(0) + ∫
tT

0

)s(
p dT
T

)T(C
+

t

top

T
H∆

+ ∫
f

t

T

T

)l(
p dT
T

)T(C
+

f

vap

T
H∆

+ ∫
T

T

)g(
p

f

dT
T

)T(C
(6.15)

unde: Cp
(s), Cp

(l), Cp
(g) sunt capacităţile calorice în fază solidă, lichidă şi gazoasă. Aceste valori,

precum şi valorile entalpiilor ∆topH şi ∆vapH se pot măsura calorimetric. Integralele se pot evalua

numeric. După cum s-a văzut şi cu ajutorul ecuaţiei (6.3), mărimea S(0) este în general diferită

de zero şi măsoară gradul de dezordine al substanţei la 0 K.

Studii efectuate de Debye la temperaturi joase au pus în evidenţă că la aceste temperaturi,

capacitatea calorică este proporţională cu T3:

T →  0 K ⇒ Cp
(s)(T) → aT3 (6.16)

şi aceasta face posibilă evaluarea integralei ∫
T

0
din (6.15).

Ex.6.4. Calculul entropiei la presiuni scăzute. Capacitatea calorică a unui solid la 10 K este

0.43 JK-1mol-1. Care este entropia sa molară la această temperatură?

Rezolvare: se foloseşte aproximaţia Debye (6.16); introducând în (6.15) şi ţinând seama că

substanţa e solidă, avem Cp
(s)(T) = aT3 şi:

Sm(T) = Sm(0) + ∫
T

0

3

dT
T

aT = Sm(0) + ∫
T

0

2dTaT = Sm(0) + a·
3

T3

= Sm(0) + 
3

)T(C )s(
p  ⇒

Sm(10 K) = Sm(0) + 0.14 JK-1mol-1

Ex.6.5. Pentru metale, există o contribuţie a electronilor la capacitatea calorică, aceasta fiind

proporţională cu temperatura la temperaturi scăzute. Să se găsească expresia entropiei.

Rezolvare: dacă Cp
(s)(T) = aT atunci:

Sm(T) = Sm(0) + ∫
T

0

dT
T
aT = Sm(0) + ∫

T

0

adT = Sm(0) + a·T = Sm(0) + Cp
(s)(T)

Figura 6.3: Forma dependenţei de
temperatură a entropiei unei substanţe

∆top

∆vap

Tt Tf

S

TS(0)
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Energiile Helmholtz şi Gibbs

Am văzut că pentru un sistem în contact termic şi mecanic cu mediul său, dStot = dS + dS'

(6.4). Evoluţia tuturor proceselor în sistemul izolat format din sistemul observat şi mediul

înconjurător este înspre creşterea dezordinii: dStot ≥ 0; egalitatea dStot = 0 (păstrarea dezordinii

totale constante) se petrece pentru procesele reversibile (S - funcţie de stare) aşa încât:

dS ≥ -dS' (6.17)

Folosind relaţia (6.10), rezultă dS' = -dq/T, aşa încât:

dS ≥ 
T
dq (6.18)

cu egalitate în cazul proceselor reversibile (6.10). Această expresie se numeşte inegalitatea lui
Clausius. 33

Pentru un proces care evoluează la volum constant, w = 0 şi dqV = dU şi în consecinţă:

T·dSV ≥ dU (6.19)

Relaţia (6.19) exprimă criteriul pentru transformarea spontană numai prin funcţii de

stare (U şi S) ale sistemului.

Pentru procese la energie internă constantă (dUV = 0) sau entropie constantă (dSV = 0):

dSU,V ≥ 0, dUS,V ≤ 0 (6.20)

De remarcat că egalitatea din relaţia (6.20) exprimă esenţa principiului II (sistem izolat, dUV =

0). Inegalitatea (6.20) arată că dacă entropia sistemului dSV rămâne constantă, atunci trebuie să

existe o creştere de entropie în mediu (energia sistemului US,V scade, se realizează o emisie de

energie în mediu sub formă de căldură).

Pentru un proces care evoluează la presiune constantă, dqp = dHp şi în consecinţă:

T·dSp ≥ dHp (6.21)

Relaţia (6.21) exprimă criteriul pentru transformarea spontană numai prin funcţii de stare (H şi

S) ale sistemului.

Pentru procese la entalpie constantă (dHp = 0) sau entropie constantă (dSp = 0):

dSH,p ≥ 0, dHS,p ≤ 0 (6.22)

De remarcat că prima relaţie din (6.22) arată că entropia sistemului dSH,p trebuie să crească dacă

entalpia sa Hp rămâne constantă (nu poate exista nici o variaţie de entropie în mediu). A doua

relaţie din (6.22) arată că dacă entropia sistemului Sp rămâne constantă, atunci entalpia HS,p

trebuie să scadă (există o creştere de entropie în mediu).

Se introduc alte două funcţii termodinamice de energie, numite potenţiale termodinamice:

(Helmholtz) A = U - TS (6.23)

şi

(Gibbs) G = H - TS (6.24)
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În mod uzual A se numeşte energie liberă Helmholtz iar G se numeşte entalpie liberă sau

potenţial Gibbs, ambele fiind funcţii de stare. 34

La temperatură constantă:

dAT = dUT - T·dST (6.25)

dGT = dHT - T·dST (6.26)

sau, pentru variaţii finite:

∆AT = ∆UT - T·∆ST (6.27)

∆GT = ∆HT - T·∆ST (6.28)

Introducând (6.25) în (6.19) şi (6.28) în (6.21) se obţin alte două criterii de desfăşurare a

proceselor spontane35:

dAT,V ≤ 0, dGT,p ≤ 0 (6.29)

De menţionat că aceste relaţii, prin faptul că descriu procese la temperatură şi volum

constante şi respectiv temperatură şi presiune constante, reprezintă cele mai importante concluzii

ale termodinamicii pentru chimie.

Semnificaţia energiei libere Helmholtz A (din germanul arbeit) e dată de variaţia acesteia

care e egală cu lucrul maxim pe care îl poate efectua un sistem (şi A se mai numeşte şi funcţia de

lucru maxim):

wmax = ∆A (6.30)

fapt care se poate demonstra ţinând cont că lucrul maxim se efectuează într-o transformare

reversibilă.

Ex.6.6. Calcularea lucrului disponibil maxim. Prin oxidarea a 1 mol glucoză la dioxid de carbon

şi apă, la 25ºC din măsurători calorimetrice se obţine ∆U(25ºC) = -2808 kJ şi ∆S(25ºC) = 182.4

JK-1.Ce cantitate din această energie poate fi extrasă sub formă de (a) căldură; (b) lucru la

presiune constantă?

Rezolvare: reacţia chimică este

C6H12O6(s) + 6O2(g) → 6CO2(g) + 6H2O(l)

La presiune constantă ∆Hp = qp; ∆ng = 6 – 6 = 0 şi presupunând că gazele sunt perfecte ∆Hp =

∆U aşa încât energia disponibilă sub formă de căldură este 2808 kJ.

Din (6.27), ∆A298 = ∆U298 - 298·∆S298 = -2862 kJ. Se produce un lucru de maxim 2862 kJ.

Se observă că lucrul este mai mare decât căldura, deci sistemul extrage energie din mediu

(reducând entropia mediului) şi o face disponibilă pentru efectuarea de lucru. Acest aspect este

posibil şi se datorează formării unui număr mai mare de molecule mai mici dintr-o moleculă mai

mare.

Ex.6.7. Să se repete calculul pentru combustia a 1 mol de CH4(g) în aceleaşi condiţii, folosind

valorile: ∆S298 = -140.3 JK-1 şi ∆cH298(CH4) = -890 kJ.mol-1. R: [|q| = 890 kJ; |w|max = 845 kJ].
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Ex.6.8. Calcularea energiei Gibbs care însoţeşte o reacţie. Să se calculeze variaţia de energie

Gibbs când 1 mol N2O4(g) formează 2 moli de NO2(g), în condiţii standard (∆rH298 = 57.2

kJ.mol-1). Variaţia de entropie care însoţeşte reacţia este ∆S298 = 4.8 JK-1.

Rezolvare: folosim ecuaţia (6.28), ∆G = 57.2 kJ – 298·4.8 kJ = 55.8 kJ.

Obs. Reacţia nu este spontană la 25ºC; în capitolul „cinetică chimică” se va vedea că odată cu

creşterea temperaturii reacţia devine spontană (∆G < 0) şi că are loc o disociere spontană parţială

chiar şi la 25ºC.

Ex.6.9. Ştiind că formarea a 1 mol de Fe2O3(s) este însoţită de o variaţie de entropie de -272 JK-

1, să se arate că oxidarea fierului la Fe2O3(s) la 298 K este spontană (∆fH298 = -660 kJmol-1). R:

[∆G = -578,944 kJ].

Lucrul maxim de neexpansiune se poate obţine şi pornind de la relaţia de definiţie a

energiei interne şi entalpiei (4.23) şi (4.32):

dH = dU + d(pV) = dq + dw + d(pV) (6.31)

Pentru o transformare reversibilă, dw = dwrev şi dq = dqrev = TdS şi:

dG = TdS + dwrev + d(pV) - TdS - SdT = dwrev + d(pV) (6.32)

Lucrul dwrev poate consta dintr-un lucru de dilatare dwe,rev = -pdV (6.10) şi un alt fel de

lucru, de neexpansiune (trecerea electronilor printr-un circuit sau ridicarea unei greutăţi) notat cu

dwn,rev şi dwrev = dwe,rev + dwn,rev .

dG = dwe,rev+ dwn,rev+ d(pV) - SdT = -pdV + dwn,rev + pdV + Vdp - SdT = dwn,rev + Vdp - SdT

Simplificând:

dG = dwn,rev + Vdp - SdT (6.33)

Pentru o transformare la presiune şi temperatură constante:

dGT,p = dwn,rev (6.34)

Procesul fiind reversibil, lucrul e maxim dwn,rev = dwn,max şi pentru variaţii finite:

∆GT,p = wn,max (6.35)

Prin urmare, lucrul maxim de neexpansiune wn,max care se poate obţine într-un proces la

temperatură şi presiune constante este dat de valoarea lui ∆G pentru proces. Acest fapt are

numeroase aplicaţii în evaluarea lucrului electric ce se poate produce în celule electrochimice.

Ex.6.10. Calcularea lucrului maxim de neexpansiune al unei reacţii. Ce cantitate de energie este

disponibilă pentru susţinerea activităţii musculare şi nervoase prin combustia a 1 mol glucoză în

condiţii standard de presiune la 37ºC (temperatura sângelui)? Entropia standard de reacţie este

182.4 JK-1. Entalpia de combustie este -2808 kJmol-1.

Rezolvare: ∆G = ∆H - T∆S = -2864 kJ. Lucrul maxim de neexpansiune este 2864 kJ.

Obs. Practic parte din această energie se disipă sub formă de căldură în cadrul proceselor

biochimice ce însoţesc transportul şi transformarea acestei energii în lucru.
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Ex.6.11. Să se repete calculul pentru combustia a 1 mol de CH4(g) la 298 K folosind valorile:

∆S298 = -140 JK-1 şi ∆cH298(CH4) = -890 kJmol-1. R: [|w|max = 849 kJ].

La presiune şi temperatură standard, pentru o reacţie chimică, ecuaţia (6.26) devine:

∆rG0 = ∆rH0 – T∆rS0 (6.36)

unde mărimea obţinută, ∆rG0 se numeşte energie Gibbs de reacţie. Ea este diferenţa între

energiile standard de formare ale produşilor şi reactanţilor (G - funcţie de stare):

∆rG0 = Σj∈Jβj∆fG0(Pj) – Σi∈Iαi∆fG0(Ri), pentru ΣiαiRi → ΣjβjPj (6.37)
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7. O privire matematică asupra principiului II al termodinamicii

Entropia ca funcţie de stare

Din formula sa de definiţie (6.10) dS = dqrev/T nu rezultă

că entropia S este o funcţie de stare. Pentru a demonstra acest

fapt, trebuie să demonstrăm că (Figura 7.1):

∫
γ ][

rev

T
dq  = 0   (7.1)

Fie un ciclu Carnot (Figura 7.2). Căldura cedată (qc) şi

absorbită (qa) se exprimă prin (5.39 şi 5.41):

qc =  
C

D
C V

VlnnRT ⋅ ; qa = 
A

B
A V

VlnnRT ⋅ (7.2)

Variaţia de entropie pe traseul [ABCDA] este:

∫
]ABCDA[

rev

T
dq = ∫

]AB[

rev

T
dq  + ∫

]BC[

rev

T
dq  + ∫

]CD[

rev

T
dq  + ∫

]DA[

rev

T
dq

= ∫
]AB[

rev
A

dq
T
1  + ∫

]BC[ T
0  + ∫

]CD[
rev

C

dq
T
1  + ∫

]DA[ T
0

=  
A

a

T
|q|  - 

C

c

T
|q|  (7.3)

În calculul randamentului unei maşini Carnot (5.45) s-a văzut că

|qa|/|qc| = TA/TC aşa încât:

∫
]ABCDA[

rev

T
dq = 

A

a

T
|q|  - 

C

c

T
|q| = 0 (7.4)

Fie acum cazul general al unui proces reversibil. Cum se

poate observa din Figura 7.3, acesta poate fi descompus într-o

serie de cicluri Carnot36, astfel:

∫
γ ][

rev

T
dq  = ∑ ∫

γ γi i ][

rev

T
dq = ∑

γi

0 = 0 (7.5)

Variaţia entropiei cu temperatura

Pentru un proces ce urmează calea [AB], ecuaţia ce exprimă variaţia entropiei (6.11) este:

∆SAB = ∫
]AB[

rev

T
dq (7.6)

Figura 7.1: Proces reversibil

p

V

γ

Figura 7.2: Ciclu Carnot

A

C
T = TC

q = 0
q = 0

p

VVA VD VB VC

BT = TA

D

Figura 7.3: Descompunerea
unui proces reversibil prin

cicluri Carnot

p

V

γ
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şi exprimă faptul că valoarea variaţiei entropiei într-un proces oarecare între stările A şi B se

regăseşte efectuând o transformare reversibilă între A şi B şi măsurând căldura necesară.

Relaţia (7.6) se poate exprima şi astfel:

S(TB) = S(TA) + ∫
]AB[

rev

T
dq (7.7)

 Relaţia (7.7) serveşte atunci când se cunoaşte entropia la una din temperaturi (TA) şi se

doreşte a se obţine entropia la altă temperatură (TB).

Pentru procese la presiune constantă, dqrev = CPdT şi:

Sp(TB) = Sp(TA) + ∫
]AB[

p

T
dTC

 = Sp(TA) + ∫
B

A

T

T

p

T
dTC

(7.8)

iar pentru procese la volum constant dqrev = CvdT şi:

SV(TB) = SV(TA) + ∫
]AB[

V

T
dTC  = SV(TA) + ∫

]AB[

V

T
dTC (7.9)

Pentru Cp şi CV independente de temperatură:

Sp(TB) = Sp(TA) + Cp·
A

B

T
Tln ; SV(TB) = SV(TA) + CV·

A

B

T
Tln (7.10)

Ex.7.1. Calcularea variaţiei de entropie. Să se calculeze variaţia de entropie când argonul la 25ºC

şi 1 atm aflat într-un recipient cu volumul de 500 cm3 se dilată la 1000 cm3 şi simultan se

încălzeşte la 100 ºC.

Rezolvare: întrucât S este funcţie de stare, putem alege drumul cel mai convenabil pentru

calculul variaţiei de entropie. Fie T1 = 298 K, T2 = 373 K, V1 = 500 cm3, V2 = 1000 cm3 şi p1 = 1

atm. Se poate alege o transformare izotermă [p1,V1,T1] → [p,V2,T1] urmată de o încălzire izocoră

[p,V2,T1] → [p2,V2,T2]. Presupunând că argonul se comportă ca un gaz ideal, pentru primul

proces variaţia de entropie este ∆ST = nR·ln(V2/V1) iar pentru al doilea ∆SV = nR·ln(T2/T1).

Variaţia totală de entropie este ∆S = ∆ST + ∆SV = nRln(V2T2/V1T1) = 0.175 JK-1.

Ex.7.2. Să se calculeze variaţia de entropie când aceeaşi probă iniţială se comprimă la 50 cm3 şi

se răceşte la –25 ºC. R: [∆S = -0.44 JK-1].

Relaţia generală dintre Cp şi CV

Se exprimă diferenţa Cp - CV pe baza formulei de definiţie a capacităţii calorice la

presiune constantă (Cp) (4.37):

Cp - CV = 
pT

H







∂
∂  - CV (7.11)

Se poate exprima entalpia prin relaţia sa de definiţie (4.32), H = U + pV şi înlocuind în

(7.11) se obţine:
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Cp - CV = 
pT

U







∂
∂  + 

pT
)pV(








∂
∂  - CV (7.12)

Se utilizează relaţia (5.17), ţinând seama că d(pV)p = pdV:

Cp - CV = απTV + CV + 
pT

)pV(








∂
∂ - CV = απTV + p·

pT
V







∂
∂ (7.13)

Se foloseşte relaţia (5.16):

Cp - CV = απTV + p·V·α = α(p + πT)V (7.14)

Se combină principiul I cu al II-lea, pentru a se obţine pentru o transformare reversibilă

următoarea relaţie:

dU = dqrev + dwrev; dwrev = -pdV; dqrev = TdS ⇒

dU = TdS - pdV (7.15)

O observaţie foarte importantă este că valoarea dU este independentă de drum, deci

independentă de faptul că transformarea este reversibilă sau nu, aşa încât este adevărată pentru

orice tip de transformare. Această ecuaţie se numeşte ecuaţia fundamentală a termodinamicii.

Aşa cum în (5.5) a fost ales U = U(V,T) alegem acum alte două variabile de stare independente

care să caracterizeze starea unui sistem, S şi V. Exprimăm funcţia de stare U în raport cu acestea:

U = U(S,V) (7.16)

În mod analog cu (5.8) se obţine:

dU = 
VS

U







∂
∂ dS + 

SV
U







∂
∂ dV (7.17)

Prin simpla identificare de coeficienţi în ecuaţiile diferenţiale (7.15) şi (7.17) rezultă că la

compoziţie constantă (n = const.) avem:

VS
U







∂
∂ = T, 

SV
U







∂
∂ = - p (7.18)

Deoarece U este funcţie de stare, putem folosi relaţia (5.14) aplicată la (7.15) şi obţinem:

(Maxwell)
SV

T







∂
∂ = - 

VS
p







∂
∂ (7.19)

Analog se pot obţine şi următoarele relaţii Maxwell:

Sp
T








∂
∂  = 

pS
V







∂
∂

(Maxwell)
VT

p







∂
∂  = 

TV
S







∂
∂

pT
V







∂
∂  = - 

Tp
S








∂
∂ (7.20)
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Se calculează  πT definit în (5.9b), împărţind ecuaţia(7.17) la dV:

πT = 
TV

U







∂
∂  = 

VS
U







∂
∂ ·

TV
S







∂
∂  + 

SV
U







∂
∂  = T·

TV
S







∂
∂  - p (7.21)

Utilizând (7.20b) şi (7.21) rezultă:

πT = T·
VT

p







∂
∂  - p ⇒ p + πT = T·

VT
p







∂
∂ (7.22)

Ecuaţia (7.22) este o ecuaţie termodinamică de stare (exprimă pe πT în funcţie de p şi T);

se aplică la orice substanţă şi în orice fază.

Substituind (7.22) în (7.14) şi apoi din (5.21a) rezultă expresia termodinamică:

Cp - CV = α(p + πT)V = αVT·
VT

p







∂
∂ = 

T

2VT
κ

α (7.23)

Expresia (7.23) este universal valabilă pentru orice substanţă. Rămâne să verificăm că ea se

aplică şi la gazul ideal. În capitolul 5, s-a calculat α = 1/T pentru gazul ideal în Ex.5.6. iar din

relaţia (5.24) s-a calculat κT = 1/p. Introduse în (7.23),rezultă:

Cp - CV = 
T

2VT
κ

α  = 
T

2 1VT
κ
⋅⋅α  = 

2

T
1






 ·VT·p = 

T
pV  = nR (7.24)

s-a regăsit relaţia Robert-Mayer37 (4.41).

Ex.7.3. Evaluarea diferenţei dintre Cp şi CV. Să se calculeze diferenţa dintre Cp,m şi CV,m pentru

tetraclormetan (CCl4) la 25 ºC pentru care Cp,m = 132 JKmol-1. La această temperatură densitatea

sa ρ este de 1.59 gcm-3, coeficientul de dilatare α este 1.24·10-3 K-1 iar cel de compresibilitate

izotermă κT este 9.05·10-5 atm-1.

Rezolvare: se exprimă volumul molar Vm prin Vm = M/ρ.

Se calculează α2TM/ρκT = 49.6 JK-1mol-1. Din valoarea Cp,m se poate observa că diferenţa Cp,m -

CV,m reprezintă 38% din Cp,m.

Ex.7.4. Să se calculeze Cp,m - CV,m pentru C6H6 (ρ = 0.88 gcm-3, α = 1.24·10-3 K-1, κT = 9.2·10-5

atm-1. R: [45 JK-1mol-1].

Principiul III al termodinamicii

La T = 0 toată mişcarea termică este îngheţată şi într-un cristal perfect toate particulele

sunt dispuse într-o aranjare uniformă, regulată. Absenţa dezordinii spaţiale şi mişcării termice

face ca S = 0. Acest fapt este în acord cu formula Boltzmann (6.3), întrucât dacă W = 1 atunci

S = 0. Chiar dacă S ≠ 0 la T = 0, pentru o fază F a unei substanţe entropia sa SF(T) tinde la

valoarea sa minimă, SF(0) aşa cum se poate observa şi din ecuaţia (6.15) sau (6.16):

S(T) = S(0) + ∫ τ
τ
τT

0

)F(
p d

)(C
; 3

0
)F(

p a)(C τ⋅→τ →τ ; S(T) → S(0) +
3

aT3

(7.25)
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Acest fapt se poate exprima prin teorema calorică a lui Nernst:

(Nernst) ∆S → 0 când T → 0 (7.26)

adică variaţia de entropie care însoţeşte orice transformare fizică sau chimică tinde la 0 când

entropia tinde la 0.

Formula Boltzmann (6.3) şi teorema Nernst (7.26) pun bazele pentru formularea

Principiului III 38:

(Principiul III)

Dacă entropia S a fiecărui element în starea sa

cea mai stabilă la T = 0 se ia 0,

atunci orice substanţă are S ≥ 0 şi S = 0 pentru

substanţele perfect cristaline (inclusiv compuşii).

(7.27)

De notat că valoarea S = 0 este aleasă convenţional.

Potenţialul chimic

Potenţialul chimic µ al unei substanţe oarecare se defineşte ca fiind:

µ = 
T,pn

G







∂
∂ (7.28)

şi arată modul în care variază energia Gibbs a unui sistem la adăugarea de substanţă.

Pentru o substanţă pură, G = n·Gm şi

µ = 
T,p

m

n
)nG(








∂
∂ = Gm (7.29)

adică pentru substanţele pure potenţialul chimic este acelaşi cu energia molară Gibbs Gm.

Ex.7.5. Care este variaţia potenţialului chimic al unui lichid pur când se evaporă la punctul său

de fierbere? Rezolvare: dµ = dGm = (∂Gm/∂n)dn = 0·dn = 0.

Ex.7.6. Calcularea variaţiei potenţialului chimic. Să se calculeze variaţia potenţialului chimic

pentru evaporarea apei la 1 bar şi 25 ºC. Se dau ∆fG0(H2O,g) = -228.57 kJmol-1 şi ∆fG0(H2O,l) =

-237.13 kJmol-1.

Rezolvare: se consideră transformarea H2O(l) → H2O(g). Folosind (9.38), ∆Gm = ∆fG0(H2O,g) -

∆fG0(H2O,l) = 8.56 kJmol-1 = µg
0(H2O) - µl

0(H2O).

Observaţie: Rezultatul este în concordanţă cu observaţia experimentală că vaporii de apă sunt

mai activi chimic decât apa lichidă: µg
0(H2O) - µl

0(H2O) > 0.

Diferenţiind acum G (6.24) şi H (4.32) şi ţinând seama de (7.15) obţinem39:

dG = dH - TdS – SdT

dH = dU + pdV + Vdp

dU = TdS – pdV (7.30)

unde (7.30c) este adevărată în absenţa lucrului de neexpansiune wn,rev.
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În aceeaşi ipoteză, urmează:

dG = Vdp - SdT (7.31)

Dacă considerăm G = G(p,T) atunci (G funcţie de stare):

dG = 
Tp

G








∂
∂ dp + 

pT
G







∂
∂ dT, 

Tp
G








∂
∂ = V, 

pT
G







∂
∂ = - S (7.32)

Fie un sistem deschis (poate varia compoziţia) în care avem un amestec binar (1,2).

Expresia lui dG este dată de:

dG = 
21 n,n,Tp

G








∂
∂ ·dp +

21 n,n,pT
G







∂
∂ ·dT +  

2n,p,T1n
G








∂
∂ ·dn1 +

1n,p,T2n
G








∂
∂ ·dn2 (7.33)

Ţinând seama de (7.32b) şi (7.32c), precum şi de (7.28), pentru n1 şi n2, avem:

dG = Vdp - SdT + µ1dn1 + µ2dn2 (7.34)

 La cazul general, cu J componenţi,ecuaţia (7.34) devine:

dG = Vdp - SdT + Σj∈Jµjdnj (7.35)

Aceasta este ecuaţia fundamentală a termodinamicii chimice. 40

La presiune şi temperatură constante:

dGp,T = Σj∈Jµjdnj (7.36)

Dacă se pleacă de la relaţiile (7.30) şi ecuaţia (7.35) se mai obţine:

dU = TdS - pdV + Σj∈Jµjdnj (7.37)

care reprezintă generalizarea ecuaţiei fundamentale a termodinamicii (7.15) precum şi:

dH = TdS + Vdp + Σj∈Jµjdnj; dA = - pdV - SdT + Σj∈Jµjdnj (7.38)

Relaţiile (7.35), (7.37) şi (7.38) exprimă dependenţa funcţiilor de stare U, H, A şi G de

compoziţie.
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8. Dinamica şi echilibrul tranziţiilor de fază

Diagrame de fază

Cele mai simple aplicaţii ale termodinamicii la sisteme importante din punct de vedere

chimic sunt tratarea tranziţiilor de fază pe care le suferă substanţele pure. Se va arăta că o

diagramă de fază este un grafic al domeniilor de presiune şi temperatură în care faza unei

substanţe este cea mai stabilă (adică are energia Gibbs minimă).

Reamintim că sensul proceselor spontane decurge din tendinţa sistemului şi a mediului

său de a se transforma în sensul unei entropii totale mai mari.

O fază a unei substanţe este o formă de materie complet uniformă atât în compoziţie cât

şi în starea fizică. Avem fază solidă, lichidă, gazoasă, dar avem şi diferite faze solide (fosforul

alb şi fosforul roşu, diamantul şi grafitul).

O tranziţie de fază este conversia spontană a unei faze în alta şi are loc la o temperatură

caracteristică pentru o presiune dată. Astfel, gheaţa este faza stabilă a apei sub 0ºC iar peste 0ºC

lichidul este mai stabil. Aceasta arată că potenţialul chimic al gheţii este mai mic decât cel al

apei lichide şi notăm:  µ(s) < µ(l) la tºC < 0ºC şi µ(s) > µ(l) la tºC > 0ºC.

Temperatura de tranziţie este temperatura la care cele două potenţiale chimice

corespund:

µ(s) = µ(l), ttranziţie (8.1)

Figura 8.1 reprezintă dependenţa schematică de temperatură a potenţialului chimic al

fazelor solidă, lichidă şi gazoasă ale unei substanţe. În

practică liniile sunt curbe. Faza cu potenţialul chimic cel

mai mic la o temperatură este faza cea mai stabilă la acea

temperatură. Temperaturile de tranziţie, adică

temperaturile de topire şi de fierbere sunt temperaturile la

care potenţialele chimice sunt egale.

La temperaturi şi presiuni normale potenţialul

chimic al grafitului este mai mic decât al diamantului,

deci există o tendinţă termodinamică de conversie a

diamantului în grafit.

Pentru ca această tranziţie să se producă, atomii de

C trebuie să-şi schimbe locurile, proces extrem de lent într-un solid, cu excepţia temperaturilor

ridicate. Viteza atingerii echilibrului este o problemă de cinetică.

Fazele instabile termodinamic, dar care persistă pentru că tranziţia este împiedicată

cinetic se numesc faze metastabile.

Figura 8.1: Dependenţa potenţialului
chimic de temperatură în cele 3 faze
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stabil stabil stabil

   Solid      Lichid      Gaz
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T
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Diagrama de fază a unei substanţe indică regiunile de presiune şi temperatură în care

diferitele faze sunt stabile termodinamic.41

Frontierele între regiuni, frontierele de fază, arată valorile p şi T la care două faze

coexistă în echilibru. Frontiera de faze lichid-vapori este o curbă a presiunii de vapori a

lichidului în funcţie de temperatură. Frontiera de faze solid-

vapori este o curbă a presiunii de vapori la sublimare în funcţie de

temperatură.

În Figura 8.2 se prezintă o diagramă de fază; sunt indicate

regiunile de presiune şi temperatură la care este stabil solidul,

lichidul şi/sau gazul.

Presiunea vaporilor în echilibru cu faza sa condensată la o

temperatură specificată se numeşte presiune de vapori a

substanţei la acea temperatură.

Fie un lichid sau solid închişi într-un recipient. Acesta se

află în echilibru cu vaporii săi din recipient.

 Figura 8.3 arată evoluţia densităţii fazei de vapori cu

creşterea presiunii. Scăderea cantităţii de fază condensată este

rezultatul transformări acesteia în vapori.

Condiţia de evaporare liberă (în atmosferă sau în

sistem controlat) se numeşte fierbere. Temperatura la care

presiunea de vapori a unui lichid este egală cu presiunea

externă se numeşte temperatură de fierbere (la acea presiune).

Pentru cazul special al presiunii de 1 atm se numeşte punct de fierbere Tf. Dacă fenomenul are

loc la 1 bar atunci se numeşte punct de fierbere standard.

Punctul normal de fierbere al apei este de 100ºC iar punctul său standard de fierbere este

de 99.6ºC.

Când un lichid se încălzeşte într-un vas închis, ca în figura anterioară, nu are loc fierbere,

doar evaporare. În acelaşi timp, densitatea lichidului scade ca urmare a dilatării sale. Se ajunge la

un stadiu în care presiunea vaporilor este egală cu cea a lichidului rămas şi suprafaţa între cele

două faze dispare. Această temperatură se numeşte temperatură critică Tc pe care am întâlnit-o şi

la gazele reale. Presiunea de vapori corespunzătoare se numeşte presiune critică pc.

În mod analog, temperatura la care, sub o presiune dată, lichidul şi solidul coexistă în

echilibru se numeşte temperatură de topire. Întrucât o substanţă se topeşte la exact aceeaşi

temperatură la care se solidifică, temperatura de topire este aceeaşi cu temperatura de

solidificare.

Figura 8.2: Schema unei
diagrame de fază
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T
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triplu
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Figura 8.3: Evoluţia unui sistem
închis către starea critică
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Temperatura de solidificare la presiunea de 1 atm = punct normal de solidificare Tt.

Temperatura de solidificare la presiunea de 1 bar = punct standard de solidificare.

Există un set de condiţii în care toate cele trei faze coexistă simultan în echilibru. Acesta

reprezintă punctul triplu. Localizarea punctului triplu al unei substanţe pure este în afara

controlului nostru. Punctul triplu al apei este situat la 273.16K şi 611 Pa iar cele trei faze ale apei

nu mai coexistă în echilibru la nici o altă pereche de presiune şi temperatură.

Pe această invarianţă a punctului triplu se bazează folosirea sa în definirea scalei termodinamice

de temperatură.

Diagrama de fază a apei

Observaţii referitoare diagramei

de fază a apei (Figura 8.4):

1.Linia solid-lichid arată că sunt

necesare presiuni enorme pentru a

produce modificări semnificative.

2.Linia are o pantă negativă până

la 2 kbar – temperatura de topire

scade cu creşterea presiunii.

3.Motivul pentru această

comportare neobişnuită este

scăderea de volum care are loc la

topire şi deci creşterea presiunii

favorizează trecerea solidului în

lichid.

4.Scăderea de volum este datorată

structurii moleculare foarte

afânate a gheţii: moleculele sunt menţinute la distanţă (ca şi împreună) prin legăturile de

hidrogen dintre ele. Structura se distruge parţial la topire şi lichidul este mai dens decât solidul.

5.La presiuni mari, devin stabile diferite forme de gheaţă, întrucât legăturile dintre molecule sunt

modificate de tensiune.

6.Unele dintre aceste faze se topesc la temperaturi ridicate (numite gheaţă 1, gheaţă 2, gheaţă 3,

gheaţă 5, gheaţă 6).

7.Gheaţa 4 a fost reconsiderată ca o altă fază lichidă, numită poliapă.

8.Gheaţa 7 se topeşte la 100ºC, dar există numai peste 25kbar.

Figura 8.4: Diagrama de fază a apei
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9.Mai există încă 5 puncte triple în diagramă în afară de cel în care coexistă gheaţa cu lichidul şi

vaporii. Fiecare are loc însă la presiuni şi temperaturi fixe, bine definite.

Diagrama de fază a dioxidului de carbon

Diagrama de fază a dioxidului de carbon42,43 este

prezentată în Figura 8.5. Valorile pentru temperaturile şi

presiunile caracteristice pentru CO2 sunt:

Tf = 194.7K; T3 = 216.8K; Tc = 304.2K; pt = 1atm; p3 =

5.11atm; p(298K,l+g) = 67atm; pc = 72.8atm.

unde: p(298K,l+g) este presiunea corespunzătoare

echilibrului fazelor lichidă şi gazoasă la 298 K. Această

presiune serveşte la calculele de rezistenţă ale buteliilor

de dioxid de carbon.

Dioxidul de carbon supercritic (p > pc şi T > Tc)

foloseşte ca fază mobilă în cromatografia cu fluid supercritic; se separă astfel lipide şi fosfolipide

din amestec, alcani, alchene şi arene din uleiuri combustibile. Cu acelaşi dioxid de carbon

supercritic se extrage cofeina din boabele de cafea verde, în procesul tehnologic de

decofeinizare.

Diagrama de fază a carbonului

În Figura 8.6 se prezintă schematic diagrama de faze a carbonului. Cum se poate observa,

lipsesc din aceasta faza solidă fulerenă (C60) şi faza gazoasă. Motivul este dificultatea obţinerii

datelor pentru aceste faze. Se observă temperaturile

şi presiunile foarte mari la care se obţine forma

lichidă. Se observă modalitatea de transformare

spontană a grafitului în diamant, şi anume asigurarea

condiţiilor de presiune şi temperatură peste curba de

tranziţie de fază. Viteza de transformare este însă

mică şi devine semnificativă doar în apropierea

punctului triplu. Din acest motiv, la fabricarea

industrială a diamantului se folosesc catalizatori

metalici (Ni topit) sau controlul cinetic al reacţiei de

descompunere a CH4.

Figura 8.5: Diagrama de fază a CO2
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Figura 8.6: Diagrama de fază a carbonului
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Stabilitatea fazelor şi tranziţii de fază
Dintre toate fazele unei substanţe, cea mai stabilă este faza cu

potenţialul chimic cel mai mic. Fie un proces de tranziţie de fază ca cel

reprezentat în Figura 8.7.44 Fie n1 numărul de moli din faza F1 şi n2 numărul

de moli din faza F2. Dacă potenţialele chimice ale celor două faze sunt µ1 şi

µ2 atunci energiile Gibbs ale celor două faze şi ale sistemului sunt:

G1 = µ1·n1 , G2 = µ2·n2  , G = G1 + G2 = µ1·n1 + µ2·n2 (8.2)

Dacă o cantitate de substanţă dn trece din faza F1 în faza F2, atunci:

dG1 = -µ1·dn ,  dG2 = µ2·dn, dG = dG1 + dG2 = dn·(µ2 - µ1) (8.3)

Pentru un sistem izolat: dG = d(H - TS) = 0. Deoarece dn şi (µ2-µ1) sunt variabile

independente, trebuie ca la echilibru:

dn = 0; µ2-µ1 = 0 (8.4)

La echilibru potenţialele chimice ale celor două faze coincid: µ2 = µ1.

La echilibru, potenţialul chimic al unei substanţe este acelaşi în toată proba, indiferent de

numărul fazelor prezente.

Deplasarea echilibrului de faze

Dependenţa de temperatură a energiei Gibbs la presiune constantă este:

S
T
G

p

−=






∂
∂ (8.5)

aşa încât pentru o substanţă pură se poate scrie G = µ·n şi:

n
S

T p

−=






∂
µ∂ (8.6)

Relaţia (8.6) exprimă dependenţa potenţialului

chimic de temperatură la presiune constantă. Ea arată că

odată cu creşterea temperaturii (S > 0), potenţialul chimic

scade.

După cum s-a discutat anterior, panta fazei lichide

este mai abruptă decât panta fazei solide şi mai puţin

abruptă decât panta fazei gazoase (Figura 8.8). În mod

similar cu (8.5) şi (8.6), avem:

V
p
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=
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
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


∂
∂ , 

n
V

p T

=







∂
µ∂ (8.7)

Figura 8.7:
Echilibru de faze
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vs fază şi temperatură
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Relaţia (8.7) exprimă dependenţa potenţialului

chimic de presiune la temperatură constantă. Ea arată că

odată cu creşterea presiunii (volumul V > 0), potenţialul

chimic creşte. În majoritatea cazurilor (cu excepţia apei)

V(s) < V(l) şi deci potenţialul chimic variază mai rapid în

fază lichidă decât solidă. La fel, V(l) < V(g) şi potenţialul

chimic variază mai rapid în fază gazoasă decât lichidă

(Figura 8.9).

Ex.8.1. Să se calculeze efectul asupra potenţialului chimic

la creşterea presiunii de la 1 bar la 2 bar asupra gheţii şi a

apei la 0ºC. Densitatea gheţii este de 0.917 g·cm-3, iar

aceea a apei lichide este de 0.999 g·cm-3 în aceste condiţii.

Rezolvare: Din ec. (8.7), la diferenţe finite, ∆µ =
n
V ·∆p = Vm·∆p. Volumul molar Vm se obţine

din masa molară M şi densitate: Vm = M/ρ.

Rezultă:

Vm(H2O,s) = M/ρs; Vm(H2O,l) = M/ρl; ∆µ(H2O,s) = ∆p·M/ρs; ∆µ(H2O,l) = ∆p·M/ρl

În urma calculului: ∆µ(H2O,s) = 1.97 J·mol-1; ∆µ(H2O,l) = 1.80 J·mol-1.

Se observă că potenţialul chimic al apei variază mai puţin decât cel al gheţii şi dacă la

presiunea de 1 bar ele sunt în echilibru atunci cu creşterea presiunii la 2 bar va exista o tendinţă

de topire a gheţii. Cantitatea topită va corespunde lucrului mecanic transmis sistemului pentru

creşterea de presiune de la 1 bar la 2 bar.

Ex.8.2. Să se calculeze efectul asupra potenţialului chimic la creşterea de presiune cu 1 bar

asupra unui lichid şi a unui solid cu masa molară de 44 g/mol, care sunt în echilibru, cu

densităţile de 2.35g·cm-3 şi respectiv 2.50 g·cm-3.

Rezolvare: se aplică aceleaşi formule de calcul.

R.: ∆µ(X,l) = 1.87 J·mol-1; ∆µ(X,s) = 1.76 J·mol-1; se formează solidul.

Curbele de echilibru între faze

Fie două faze F1 şi F2 ale unei substanţe pure în echilibru la o presiune şi temperatură

date. Atunci µ(F1,p,T) = µ(F2,p,T). Fie acum o variaţie infinitezimală a lui p şi a lui T astfel încât

cele două faze să rămână în echilibru (în acest caz deplasarea se face pe drumul descris de curba

de echilibru de faze). De aici rezultă că: dµ(F1,p,T) = dµ(F2,p,T).

Folosind ecuaţiile (8.6) şi (8.7), diferenţiala totală a lui µ se poate scrie:

dµ = dµp + dµT = -Sm·dT + Vm·dp (8.8)

Potenţial chimic

Solid Lichid    Gaz
stabil stabil    stabil

      Solid                  Lichid                                 Gaz

Tt Tf

T

µs(p1)
p1<p2

µl(p2)

µl(p1)
p1<p2

µg(p1)
p1<p2

µs(p2)

µg(p2)

Figura 8.9: Potenţial chimic vs
fază, presiune şi temperatură



86

Dacă scriem această ecuaţie pentru cele două faze, şi egalăm, obţinem:

dµ(F1) = -Sm(F1)dT + Vm(F1)dp = -Sm(F2)dT + Vm(F2)dp = dµ(F2) (8.9)

de unde rezultă ecuaţia Clapeyron:

)F,F(V
)F,F(S

)F(V)F(V
)F(S)F(S

dT
dp

21m

21m

1m2m

1m2m

∆
∆

=
−
−

= (8.10)

Echilibrul solid - lichid

De la studiul principiului I şi II se ştie că topirea este însoţită de o variaţie molară de

entalpie ∆topH şi de o variaţie de entropie ∆topH/T. Introducem în (8.10) şi obţinem:

VT
H

dT
dp

top

top

∆
∆

= (8.11)

Entalpia de topire este pozitivă (excepţie doar 3He); variaţia de volum este pozitivă şi

mică (excepţie H2O). Pe un interval suficient de mic, ∆topH/∆topV nu variază semnificativ şi

integrând obţinem ecuaţia lui James Thompson:

p2 = p1 + 







∆
∆

1

2

top

top

T
Tln

V
H

(8.12)

Pentru variaţii mici ale temperaturii, logaritmul se aproximează prin (T2-T1)/T1:

p2 = p1 + )TT(
VT

H
12

top1

top −⋅
∆
∆

(8.13)

Ex.8.3. Să se construiască curba de echilibru gheaţă – lichid pentru apă la temperaturi între –1ºC

şi 0ºC dacă ∆topH (H2O) = 6.008 kJ·mol-1 şi ∆topV(H2O) = -1.7 cm3·mol-1.

Rezolvare: p = 1 – 3.53·104·ln(T/273.15K). Pentru grafic luăm câteva valori:

t(ºC) -1.0 -0.8 -0.6 -0.4 -0.2 0.0

p(bar) 130 105 79 53 27 1.0

Ex.8.4. Pentru cazul din Ex.8.3., să se calculeze temperatura de topire a gheţii la 1.5 kbar.

Rezolvare: se rescrie ecuaţia obţinută în Ex.8.3. cu temperatura în funcţie de presiune:

T = 273.15· 41053.3
p1

e ⋅

−

= 262K = -11ºC.

Echilibrul lichid-vapori

Analog cu (8.11) se obţine:

VT
H

dT
dp

vap

vap

∆
∆

= (8.14)

unde dp/dT este pozitiv, dar mult mai mic decât pentru echilibrul solid-lichid.

În acest caz, parametrul relativ constant este ∆vapS = ∆vapH/T ≈ 85 JK-1mol-1 şi se

numeşte constanta lui Trouton, cT:
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V
c

dT
dp

vap

T

∆
= (8.15)

De asemenea, ∆vapV se poate aproxima prin Vm(g) (Vm(l) << Vm(g)).

Ex.8.5. Să se calculeze creşterea punctului de fierbere la o substanţă aflată la temperatura

camerei (t = 25ºC) şi presiune normală (p =1 atm).

Rezolvare: volumul molar Vm al unui gaz ideal în condiţiile date (se calculează din volumul

molar în condiţii normale) este ~ 25l/mol.

Se calculează dp/dT din (8.15), şi se obţine 0.034atm·K-1; dT/dp = 30Katm-1. Pentru ∆p = 0.1

atm ⇒ ∆T = 3K.

Ex.8.6. Să se calculeze dT/dp pentru apă la punctul normal de fierbere.

Rezolvare: Vm(g) = RT/p ⇒ dT/dp = p/RTcT = 28K·atm-1.

Cele două aproximaţii folosite în cazul echilibrului lichid/gaz, transformă ecuaţia exactă

Clapeyron în ecuaţia aproximativă Clausius-Clapeyron:

2
vap

RT
H

dT
)p(lnd ∆
≈ (8.16)

care se poate integra presupunând ∆vapH independentă de temperatură.

p2 = p1 ·exp 















−
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T
1

T
1

R
H

(8.17)

Observaţie: Ecuaţiile (8.15-8.17) nu se aplică peste temperatura critică Tc unde lichidul nu există.

Ex.8.7. Să se construiască curba presiunii de vapori a apei între –5ºC şi 100ºC folosind două

aproximaţii: una la 273K şi temperaturi apropiate (∆vapH(6.11mbar) = 45.05 kJmol-1) şi alta la

373K şi temperaturi apropiate (∆vapH(1.01barr) = 40.66 kJmol-1).

Rezolvare: Folosim prima aproximaţie pentru valori ale temperaturii de la –5ºC la 47ºC şi a doua

aproximaţie pentru valori de la 48ºC la 100ºC:

p = 6.11·10-3·exp 













 −

⋅
−

273
1

T
1

8.31451
1005.45 3

, p = 1.01·exp 













 −

⋅
−

373
1

T
1

8.31451
1066.40 3

Se înlocuiesc valorile şi se întocmeşte tabelul 8.1.

Tabelul 8.1: Valori calculate ale presiunii funcţie de temperatură la presiunea de vapori a apei
t(ºC) -5 0 5 10 20 30 70 80 90 100
p(atm) 0.004 0.006 0.009 0.012 0.024 0.044 0.32 0.48 0.70 1.00

Ex.8.8. Folosind ecuaţia (8.17) şi valorile din Ex.8.7. să se calculeze punctul de fierbere

standard al apei din punctul său normal de fierbere. R.: [99.6ºC].

Echilibrul solid-vapori

Analog cu (8.14-8.17) se obţine:
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2
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Ex.8.9. Să se construiască curba de echilibru gheaţă-vapori pe domeniul (–10ºC, +5ºC) ştiind că

la 273K, ∆vapH(H2O) = +45.05 kJmol-1 şi ∆topH(H2O) = +6.01 kJmol-1. Se va lua ca punct de

pornire punctul triplu (p3 = 6.11mbar).

Rezolvare: se foloseşte ∆subH(H2O) = ∆vapH(H2O) + ∆topH(H2O). Rezultă:

Tabelul 8.2: Valori calculate ale presiunii funcţie de temperatură la presiunea de vapori a apei
t(ºC) -10 -5 0 5

p(atm) 0.003 0.004 0.006 0.09

Faze, componenţi şi grade de libertate

Numărul de faze al unui sistem îl notăm cu P.

Sisteme formate dintr-o singură fază (P = 1) sunt: un gaz sau un amestec gazos, un

cristal, două lichide total miscibile, gheaţa, o bucată întreagă de material solid sau fărâmiţată în

bucăţi mai mici.

Sisteme cu două faze (P = 2) sunt: gheaţa cu apă, staniu topit în amestec cu staniu solid.

Sisteme cu mai multe faze: carbonatul de calciu în descompunere termică (P = 3 :

CaCO3(s), CaO(s), CO2(g).

Un aliaj a două metale este monofazic (P = 1) dacă metalele sunt miscibile şi bifazic (P =

2) dacă metalele sunt nemiscibile.

Un constituent al unui sistem este o specie chimică (ion sau moleculă) prezentă în acesta.

Un amestec de etanol+apă are doi constituenţi.

Un component al unui sistem este un constituent chimic independent al sistemului. 

Numărul de componenţi C este numărul minim de specii independente necesare pentru a

defini compoziţia tuturor fazelor existente în sistem. De aici rezultă că dacă nu au loc reacţii

chimice, numărul de componenţi este egal cu numărul de constituenţi.

În cazul CaCO3(F1,s), CaO(F2,s), CO2(F3,g) avem 3 constituenţi şi 2 componenţi (CaO

şi CO2).

Ex.8.10. Câţi componenţi sunt prezenţi într-un sistem în care are loc descompunerea termică a

clorurii de amoniu?

Rezolvare: descompunerea decurge după reacţia: NH4Cl(F1,s) → NH3(F2,g) + HCl(F3,g)

Deoarece în ambele faze NH3 şi HCl au raport stoechimetric 1:1, constituţia fiecărei faze poate fi

definită de un singur component (NH3+HCl = NH4Cl). Există deci un singur component (C = 1)

în sistem.
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Ex.8.11. Să se stabilească numărul de componenţi din următoarele sisteme:

(a) apa în condiţiile în care e posibilă ionizarea sa (H2O ⇔ HO-
(aq) + H+

(aq));

(b) soluţie apoasă de acid acetic; (c) carbonat de magneziu în echilibru cu CO2.

R.: (a):1, (b):2, (c):2.

Varianţa F a unui sistem este dată de numărul de variabile intensive care pot varia

independent fără a perturba numărul de faze în echilibru.

Într-un sistem monocomponent monofazic (C = 1, P = 1) presiunea şi temperatura pot fi

variate independent fără a schimba numărul de faze ⇒ F = 2. Un astfel de sistem este bivariant

(are 2 grade de libertate).

Dacă două faze sunt în echilibru atunci la o variaţie de temperatură este necesară o

variaţie dată de curba de tranziţie de fază pentru a păstra echilibrul fazelor, deci F = 1.

Evident, punctul triplu are F = 0.

Legea fazelor

Legea fazelor exprimă relaţia generală între varianţa F,

numărul de componenţi C şi numărul de faze la echilibru P

(Figura 8.10), stabilită de Gibbs:

F = C – P + 2 (8.19)

Demonstraţie: Fie Q numărul de variabile intensive independente

care descriu starea unei faze. Starea fizică se descrie prin doi

parametri (de obicei presiunea p şi temperatura T). Starea

chimică se descrie prin (C-1) componenţi (de obicei fracţiile

molare):

x1 + x2 + ... + xc-1 + xc =1; C-1 variabile independente (8.20)

Pentru o fază, Q = 2 + (C-1). Pentru P faze (presiunea şi temperatura este aceeaşi la

echilibru), Q = 2 + P(C-1). Nu toate aceste variabile sunt independente; la echilibru avem acelaşi

potenţial chimic în toate fazele pentru toţi componenţii:

µ(F1,Ci) = ... = µ(FP,Ci), i = 1...C (8.21)

deci (P-1)C ecuaţii. De aici:

F = Q – (P – 1)C = 2 + (C – 1)P – (P – 1)C = 2 + C – P

Sisteme monocomponente (C = 1): legea fazelor (8.19) este F = 3 – P

Cum varianţa F este un număr nenegativ F ≥ 0 ⇒ P ≤ 3 : există cel mult 3 faze în echilibru.

Sisteme cu doi componenţi (C = 2): legea fazelor (8.19) este F = 4 – P; variabilele

observabile sunt p, T, x1(F1), x1(F2), x2(F1), x2(F2); independente pot fi doar 4; acestea pot fi p, T,

x1(F1), x1(F2) deoarece x1 + x2 = 1.

Figura 8.10: Faze într-o
diagramă de fază

p

F1 F2

F3

T(F1,F3)
(F1,F2,F3)

F4

(F2,F3)

(F2,F3,F4)

(F3,F4)

(F1,F4)

(F2,F4)(F1,F2,F3)
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Sisteme cu trei componenţi (C = 3)

Legea fazelor este: F = 5 – P, deci varianţa

maximă este 4. Pentru T şi p constante, rămân 2 grade

de libertate, ce reprezintă fracţiile molare a 2

componenţi. Un mod de reprezentare a variaţiei

echilibrului de fază cu compoziţia unui sistem ternar

este folosirea unei diagrame Snyder, ca în Figura 8.11.

Fracţiile molare ale celor 3 componenţi satisfac relaţia:

xA + xB + xC =1.

Fiecare din laturile triunghiului reprezintă

compoziţia unui amestec binar, în timp ce interiorul

triunghiului defineşte amestecuri ternare. Punctul

marcat pe Figura 8.11 reprezintă un amestec ternar în

care xA = 0.2, xB = 0.4 şi xC = 0.4.

Ex.8.12. Să se marcheze şi apoi să se unească printr-o curbă

următoarele puncte obţinute experimental pentru miscibilitatea a 3

lichide A, B, şi C, (xA, xB, xC):

(.0, .0, 1.), (.1, .2, .7), (.2, .3, .5), (.3, .3, .4, .3), (.4, .5, .1), (.5, .5, .0).

Rezolvare: diagrama obţinută are forma din Figura 8.12.

Legea lui Raoult

Legea lui Raoult45 descrie legătura între presiunile parţiale de vapori a unei soluţii ideale.

Fie F1 o fază de vapori şi F2 o fază lichidă (Figura 8.13).

Atunci:

p1(F1) = x1(F2)·p01, p2(F2) = x2(F2)·p02,

p = p1(F1) + p2(F1) = p02 + (p01-p02)·x1(F1)

Din ecuaţiile de mai sus rezultă că presiunea

amestecului de vapori variază liniar cu compoziţia de la

p01 (presiunea de vapori a primului component dacă s-ar

afla singur în întreg volumul, când x1 = 1) la p02 (pt. x1 =

0).

Ţinând seama şi de echilibrul ce se stabileşte în lichid, o diagramă ce reprezintă

amestecul în funcţie de compoziţia acestuia se prezintă ca în Figura 8.13.

Legea Dalton dă presiunile parţiale în funcţie de fracţiile molare şi presiunea p:

p1(F1) = x1(F1)·p; p2(F1) = x2(F1)·p (8.22)

Figura 8.11: Triunghiul Snyder
pentru amestecuri ternare

0.2 0.4 0.6 0.8 B1.00.0
0.0

0.2

0.4

0.6

0.8

1.0
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0.0

0.2

0.4

0.6

0.8

1.0

C

amestec binar (A,B)

amestec
binar
(B,C)

amestec
binar
(A,C)

Figura 8.12: Curbă de
miscibilitate în ∆ Snyder

Figura 8.13: Legea Raoult

x1

0 1
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p

a
b

lichid, F2
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Legea Dalton se poate combina cu legea Raoult

obţinându-se:

)F(x)pp(p
ppp

11010201

0201

⋅−+
= (8.23)

care se poate reprezenta grafic (Figura 8.14), şi

după cum se observă este chiar dependenţa

schematizată din Figura 8.13.

1

0

p x( )
p01

p02
p01

x 1
p02
p01

.

10 x
0 0.5 1

0

0.5

1

Figura 8.14: Legea Raoult pentru p01 = 2·p02
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9. Cinetica chimică

Echilibrul chimic

Cinetica chimică se ocupă cu studiul vitezelor de reacţie. Cu ajutorul instrumentelor

cineticii chimice se efectuează preziceri asupra timpului necesar pentru ca un amestec de reacţie

să ajungă în apropriere de echilibru.

În unele cazuri concentraţia produşilor este cu mult mai mare (două trei ordine de

mărime) decât concentraţia reactanţilor netransformaţi din amestecul final. În acest caz se spune

că reacţia este completă. În alte cazuri, numeroase, amestecul final de echilibru are concentraţii

apreciabile atât de reactanţi cât şi de produşi.

Energia Gibbs poate fi folosită pentru a prevedea compoziţia de echilibru în orice

condiţii. Este foarte important, cu precădere în industrie, ca instalaţiile în care se desfăşoară

reacţii chimice să fie astfel construite încât, din punct de vedere economic, să maximizeze

randamentele de obţinere a produşilor şi să minimizeze costurile de obţinere. Cele mai des

folosite variabile pentru aceste funcţii sunt presiunea şi temperatura:

ηproduşi = η(p,T) = max.; Costreacţie = Cost(p,T) = min. (9.1)

Termodinamica dă o reţetă foarte exactă a dependenţei raportului la echilibru şi implicit a

randamentului de presiune şi temperatură.

După cum s-a văzut şi la tranziţiile de fază, echilibrul este caracterizat de egalitatea

potenţialelor chimice ale tuturor fazelor.

Fie cazul A ↔ B (ex. pentan ↔ 2-metilbutan). Presupunem că o cantitate dn de substanţă

A se transformă în B. Se poate scrie: dnA = -dn; dnB = dn. Funcţia n = n(t) se numeşte avansarea

reacţiei şi caracterizează desfăşurarea reacţiei. Astfel, avem n(0) = 0 (nu există substanţă A

transformată în B). La momentul t0 la care n(t0) = 1 avem 1 mol de A transformat în 1 mol de B. 

Ca şi la tranziţiile de fază, variaţia energiei Gibbs corespunzătoare cantităţii dn, la

presiune şi temperatură constante este:

dG = dGA + dGB = dn·(µB - µA) (9.2)

∆rG = 
p,Tn

G







∂
∂ = µB - µA; dG = ∆rG·dn (9.3)

Astfel, dacă într-un moment t, µA(t) > µB(t), atunci reacţia

A → B este spontană; dacă µA(t) < µB(t) atunci reacţia A ← B

este spontană; dacă µA(t) = µB(t) atunci t este un moment de

echilibru al reacţiei. Spunem în acest caz că reacţia este la echilibru.

În Figura 9.1 este reprezentată energia Gibbs G în funcţie de avansarea reacţiei n. Un

punct de echilibru corespunde totdeauna la panta 0 la minimul curbei G = G(n) (respectiv la µB-

Figura 9.1: Energia Gibbs şi
avansarea unei reacţii

G

n

p,Tn
G







∂
∂

= 0



93

µA = 0). Prin (9.2) defineşte energia Gibbs de reacţie ∆rG. Reacţiile pentru care ∆rG < 0

(spontană A → B) se numesc exergonice (producătoare de lucru); reacţiile pentru care ∆rG > 0

(spontană  A ← B) se numesc endergonice (consumatoare de lucru).

Tehnici experimentale de cinetică chimică

Un alt motiv pentru care studiul vitezelor de reacţie interesează este înţelegerea

mecanismelor de reacţie, respectiv descompunerea acestora într-o serie de secvenţe de etape

elementare. Într-o astfel de descompunere, o reacţie se reprezintă sub forma unui graf de reacţie

în care nodurile grafului de reacţie reprezintă produşii intermediari aflaţi în echilibru instabil iar

arcele grafului de reacţie reprezintă procesele de transformare care au loc la trecerea dintr-o

formă chimică în alta.

Tehnicile de urmărire a evoluţiei unei reacţii vizează urmărirea parametrilor măsurabili:

temperatură, presiune (acolo unde sunt implicate gaze), concentraţie.

Fie de exemplu o reacţie unde sunt implicate gaze:

2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g)

La descompunerea a 1 mol de N2O5 se formează 5/2 moli de gaz, astfel că presiunea creşte când

reacţia avansează, dacă volumul rămâne constant. Dezavantajul acestei metode constă în faptul

că nu este specifică, adică, toate moleculele din faza gazoasă contribuie la presiune, iar evoluţia

reacţiei poate fi caracterizată cel mai bine doar de presiunea parţială a N2O5. Din acest motiv este

necesar să exprimăm această presiune în funcţie de presiunea totală.

Ex.9.1. Cum variază presiunea totală în timpul descompunerii în fază gazoasă a N2O5?

Rezolvare: se presupune că gazele evoluează după modelul gazului ideal; presiunea totală p este

direct proporţională cu numărul de molecule n (Dalton) şi p/n = p0/n0. Fie α gradul de disociere

al N2O5; avem:

N2O5 NO2 O2 Σ

(1-α)·n0 2·α·n0
1/2·α·n0 n = (1+3/2·α)·n0

deci p = p0·(1+3/2·α); α = 1 (reacţie totală) ⇒ p = p0·5/2.

Ex.9.2. Să se aplice calculul din Ex.9.1. pentru reacţia de descompunere:

2NOBr(g) → 2NO(g) + Br2(g)

R.: [p = p0·(1+1/2·α)].

Tehnicile cinetice vizează analiza în timp real a compoziţiei sistemului. S-au pus la punct

tehnici aplicabile la reacţii rapide (când o reacţie durează mai puţin de 1s); tehnicile izotopice46

(marcarea cu izotopi radioactivi a probelor) permit observarea proceselor care reacţionează în

timpi de ordinul femtosecundelor (1fs = 10-15s).
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Metodele dinamice antrenează moleculele de probă într-o mişcare de-a lungul unui tub şi

se observă compoziţia cu ajutorul unui spectrofotometru la diferite poziţii în spaţiu, ceea ce,

pentru o curgere continuă şi uniformă cu viteză constantă corespunde la diferiţi timpi de reacţie.

Cinetica enzimatică foloseşte o astfel de tehnică de observare.

Flash-fotoliza47 (fotoliza fulger) foloseşte lumină cromatică sau laser pentru a fotografia

proba pe durate variind de la 10-5s până la 10-12s, spectrul fiind înregistrat electronic sau

fotografic.

Viteza de reacţie

Fie o reacţie de forma: A + B → C; fie [A], [B] şi [C] concentraţiile molare ale lui A, B,

respectiv C. Fie υA şi υB vitezele de consumare ale lui A şi respectiv B: υA = d[A]/dt; υB =

d[B]/dt; fie υC viteza de formare a lui C: υC = d[C]/dt. Pentru o reacţie stoechiometrică, o

moleculă A şi una B formează o moleculă C, deci: -υA = -υB = υ = υC; Extinzând la cazul general,

pentru reacţia:

ΣiαiRi → ΣjβjPj (9.4)

stoechiometria reacţiei ne duce la o relaţie între vitezele de consumare şi formare în forma:

-υi/αi = υj/βj cu ∀i∈I, ∀j∈J, υi = d[Ri]/dt; υj = d[Pj]/dt (9.5)

unde (Ri, i∈I) reactanţi şi (Pj, j∈J) produşi. Se defineşte viteza de reacţie υ 48 prin:
-υi/αi = υ = υj/βj, i∈I, j∈J (9.6)

Ex.9.3. Viteza de formare a NO în reacţia 2NOBr(g) → 2NO(g)+Br2(g) este 1.6·10-4mol·L·s-1.

Care este viteza de reacţie şi viteza de consumare a NOBr.

Rezolvare: viteza de consumare a NOBr este egală cu viteza de formare a NO, deci

1.6·10-4mol·L·s-1. Viteza de reacţie υ este υNOBr/2, deci 8·10-5mol·L·s-1.

Experimental, s-a pus în evidenţă că pentru o reacţie generală de forma (9.4) expresia

vitezei de reacţie este în cele mai multe cazuri de forma:

υ = κ· [ ]∏∈

γ

Ii i
iR (9.7)

unde : κ se numeşte constantă de viteză de reacţie ;

           γi ordin de reacţie al speciei Ri ;

Σiγi se numeşte ordin total de reacţie.

Pentru cazurile care nu se supun modelului de viteză din ecuaţia (9.7), nu se pot evidenţia

decât ordine parţiale de reacţie şi nu se poate evidenţia un ordin total de reacţie. Un exemplu în

acest sens este reacţia: H2 + Br2 → 2HBr, [ ] [ ]
[ ] [ ]HBr'H

BrH

2

/
22

2
1

⋅κ+
⋅⋅κ

=υ .

După cum s-a observat, legea de viteză se determină experimental şi nu poate fi dedusă

din stoechiometria reacţiei. Un exemplu de reacţie care respectă (6) este descompunerea termică
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a pentaoxidului de azot: 2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g), υ = κ·[N2O5]. Există cazuri în care se

respectă în legea de viteză stoechiometria reacţiei, ca la oxidarea monoxidului de azot:

2NO(g) + O2(g) → 2NO2(g), υ = κ·[NO]2·[O2].

Există şi reacţii cu lege de viteză cu ordin 0 (dintre reacţiile eterogene): υ = κ. Un

exemplu în acest sens este descompunerea catalitică (pe wolfram) a PH3: PH3(g) → P(g) +
3/2H2(g) la temperatură şi presiune ridicate.

Studiul cinetic al unei reacţii presupune:

(1) stabilirea legii de viteză;

(2) identificarea constantelor;

(3) stabilirea mecanismelor de reacţie în acord cu legea de viteză;

(4) stabilirea dependenţelor vitezelor de reacţie în funcţie de temperatură.

Stabilirea şi integrarea legilor de viteză

Metoda izolării în stabilirea legilor de viteză. În stabilirea legilor de viteză se parcurg

următorii paşi:

(1) se identifică toţi produşii, intermediarii şi reacţiile secundare;

(2) se desfăşoară reacţia cu toţi reactanţii în exces, cu excepţia unuia, R0;

(3) se aproximează [Ri] ≈ [R0i] pentru toţi reactanţii Ri cu i ≠ 0 şi atunci (9.7) devine:

υ = κ0· [ ] 0
0R γ , κ0 = κ· [ ]∏ ≠∈

γ

0i,Ii i0
iR = const. (9.8)

unde: κ0 > 0 şi astfel reacţia evoluează cu ordinul γ0 (numită reacţie de ordin pseudo-γ0). 

Metoda vitezelor iniţiale este utilizată frecvent împreună cu metoda izolării şi constă în

măsurarea vitezei de reacţie la începutul reacţiei pentru diferite concentraţii iniţiale [R0i] ale

reactanţilor.

Pentru un reactant izolat, se logaritmează ecuaţia de tipul (9.8),

log(υ) = log(κ0) + γ0·log([R0]) (9.9)

Efectuând determinările ([R0],υ) pentru diferite concentraţii [R0] şi efectuând regresia

liniară a valorilor (log([R0]), log(υ)) se obţin constantele log(κ0) şi γ0.

Integrarea legilor de viteză se efectuează prin separarea variabilelor. 49

Astfel, pentru legi de viteză de tipul (9.8):

[ ] 0
00

0 R
dt

]R[d γ⋅κ−=υ−= , [ ] dt
R

]R[d
0

0

0
0

⋅κ−=γ  ⇒

⇒ 
[ ] [ ]
[ ] [ ]( )





≠γ⋅κ⋅γ−+=

=γ⋅=

γ−γ−

⋅κ−

1,t)1(RR

1,eRR

0
1

1

00
1

000

0
t

000

00

0

(9.10)

Pentru legi de viteză de consumare de reactant υ0 = υ(R0) de tipul:
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υ0 = d[R0]/dt = κ01· [ ] [ ] 10
10 RR γγ ⋅ (9.11)

şi stoechiometria dată de (9.4), dependenţa concentraţiei substanţei R0 de timp se obţine ţinând

seama de stoechiometria reacţiei:

[ ]
dt
Rd 0  = -κ01· [ ] [ ]( ) [ ] [ ]

1

0
0

0

1
10000 RRRR

γ
γ









⋅

α
α

−⋅− (9.12)

care se rezolvă prin separarea variabilelor şi integrare.

Folosind MathCad, de exemplu, facem substituţiile:

[R0] = x; [R00] = r0; [R10] = r1; α1/α0 = s; γ0 = p; γ1 = q (9.13)

când se obţine:

dx/dt = -κ01·(r0-x)p·(r1-s·x)q (9.14)

şi se poate calcula pentru diferite valori ale lui p şi q:

p = q = 1: κ01·t = 
xsr

xrln
rsr

1

1

0

01 ⋅−
−

⋅
⋅−

(9.15)

p = q = 2: κ01·t = ( )
( ) ( )

( ) ( ) 







−
⋅−

+
⋅−⋅−⋅⋅

⋅−⋅−⋅−⋅⋅
⋅

⋅−
⋅

xr
xsrln

xsrxrs2
rsrrrsxs2

rsr
s2

0

1

10

0110
3

01

(9.16)

p = 1 şi q = 2: κ01·t = 
( ) 








−
⋅−

+
⋅−
⋅−

⋅
⋅− xr

xsrln
xsr
rsr

rsr
1

0

1

1

01
2

01

(9.17)

Reacţii în apropiere de echilibru

Fie o reacţie în care iniţial avem numai reactanţi (Ri, i∈I) şi care evoluează de la valorile

iniţiale stoechiometrice [R0i] = αi·(n/V), i∈I (pentru cantităţile de reactanţi) către echilibru la

valorile [Ri] = αi·(1-α)·(n/V), i∈I  obţinute prin creşterea coeficientului α:

ΣiαiRi → ΣjβjPj , υR = κR· [ ]∏∈

γ

Ii i
iR = κR·Πi ( ) i

)V/n()1(i

γ

⋅α−⋅α (9.18)

iar viteza de variaţie a reactantului Ri produsă prin reacţia directă este:

υRi = -αi·υR = -αi·κR·Πi ( ) i
)V/n()1(i

γ

⋅α−⋅α (9.19)

Odată cu formarea produşilor de reacţie [Pj] = α·(n/V)·(βj), j∈J, începe să fie posibilă şi

reacţia inversă; expresia vitezei reacţiei inverse în funcţie de α este:

ΣiαiRi ← ΣjβjPj , υP =  κP· [ ]∏ ∈

δ

Jj j
jP = κP·Πj ( ) j

)V/n(j

δ

⋅α⋅β (9.20)

Viteza de producere a reactantului Ri din reacţia inversă este:

υPi = υP·αi = αi·κP·Πj ( ) j

)V/n(j

δ

⋅α⋅β (9.21)

Viteza reacţiei directe (9.18) este υRi = -υR·αi iar viteza reacţiei inverse (9.19) este υPj = -υP·βj.
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În intervalul de timp dt, reacţia directă va produce variaţia concentraţiei reactantului Ri cu

d[Ri]d = υRi·dt  în timp ce reacţia inversă va produce variaţia concentraţiei reactantului Ri cu

d[Ri]i = υPj·dt şi variaţia globală d[Ri] a concentraţiei [Ri] = αi·(1-α)·(n/V) este dată de:

d[Ri] = d[Ri]d + d[Ri]i = -αi·(n/V)·dα = (υPi+υRi)·dt (9.22)

Însumând, ecuaţia diferenţială care descrie cele două fenomene opuse (care se petrec

concomitent), cel de producere a produşilor Pj din reactanţii Ri şi fenomenul de producere a

reactanţilor Ri din produşii Pj:

-(n/V)·dα/dt = κP·Πj ( ) j

)V/n(j

δ

⋅α⋅β - κR·Πi ( ) i
)V/n()1(i

γ

⋅α−⋅α (9.23)

ecuaţie diferenţială care descrie dependenţa avansului reacţiei α funcţie de timp.

Integrarea acestei ecuaţii diferenţiale permite obţinerea concentraţiei reactantului Ri până

la echilibru. Valoarea concentraţiei la echilibru se obţine la asimptota orizontală a acestei curbe

la +∞.

Pentru exemplificare, când |I| = |J| = α1 = β1 = γI = δJ = 1 ecuaţia (9.23) devine:

-dα/dt = κP·α - κR·(1-α) (9.24)

care prin integrare şi identificarea constantei la limită α(0) = 0, duce la:

α = ( )t)(

PR

R PRe1 κ+κ−−
κ+κ

κ (9.25)

Prin trecere la limită α(∞) = 
PR

R

κ+κ
κ , care dă compoziţia de echilibru.

La echilibru, υR = υP. Se defineşte:

K = 
[ ]
[ ]∏

∏
∈

γ
∈

δ

Ii i

Jj j

i

j

R

P
 = 

P

R

κ
κ  (9.26)

numită constanta de echilibru a reacţiei. Pentru cazul (9.24), se poate verifica că avem:

K = 
)(1

)(
∞α−

∞α = 
P

R

κ
κ (9.27)

Ex.9.4. Să se exprime constanta de echilibru pentru o reacţie în etape.

Rezolvare: Fie cazul simplificat al unei reacţii generale cu două etape. În prima etapă reactanţii

Ri formează produşii Pj după o reacţie cu coeficienţii stoechiometrici αi şi βj şi ordinele de reacţie

γi şi δj (αi, βj, γi, δj pot fi şi numere nule); în a doua etapă produşii Pj reacţionează pentru a forma

produşii finali Qk după o reacţie cu coeficienţii stoechiometrici εi şi ζj şi ordinele de reacţie σi şi

τj (εi, ζj, σi, τj pot fi şi numere nule). Fie constantele de viteză pentru prima etapă de reacţie κR şi

κp şi constantele de viteză pentru a doua etapă de reacţie φP şi φQ. Relaţia (9.26) aplicată în cele

două cazuri duce la:
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υR = υP: KRP = 
[ ]
[ ]∏

∏
∈

γ
∈

δ

Ii i

Jj j

i

j

R

P
 = 

P

R

κ
κ ; ωP = ωQ: KPQ = 

[ ]
[ ]∏

∏
∈

σ
∈

τ

Jj j

Kk k

j

k

P
Q

 = 
Q

P

ϕ
ϕ (9.28)

Dacă considerăm că reacţia a doua decurge exclusiv cu substanţe produse din prima

reacţie (în caz contrar se pot adăuga în prima reacţie cu coeficienţi 1), atunci raportul:

[ ]
[ ]

[ ]
[ ]∏

∏
∏
∏

∈

σ
∈

δ

∈

γ
∈

τ

⋅
Jj j

Jj j

Ii i

Kk k

j

j

i

k

P

P

R
Q

obţinut din ridicarea concentraţiilor la ordinele de reacţie va defini constanta globală. Se poate

restrânge, când se obţine (vezi şi 9.26):

KRPQ = 
[ ]
[ ] [ ]∏∏

∏
∈

σ−δ

∈

γ
∈

τ

⋅
Jj j

Ii i

Kk k jj

i

k

P
R
Q

= 
P

R

κ
κ ·

Q

P

ϕ
ϕ  = KRP·KPQ (9.29)

relaţie care se poate verifica uşor făcând K = Ø, σj = 0 şi φP = φQ = 1.

Ex.9.5. Să se aplice raţionamentul la seria de reacţii: A + B → C; C + D → 2P; C + B → D.

Dependenţa vitezei de reacţie de temperatură

Vitezele multor reacţii cresc cu temperatura. Dacă κ = κ(T) este constanta de viteză a

unei reacţii, atunci raportul:

)T(
)10T(

κ
+κ (9.30)

poate caracteriza viteza de creştere cu temperatura a vitezei de reacţie. 50,51

Experimental s-a pus în evidenţă că pentru multe reacţii spontane, raportul (9.30) ia

valori în intervalul [1.82, 4.13] unde prima valoare corespunde hidrolizei acetatului de metil de

la 298 K la 308 K iar ultima valoare corespunde hidrolizei zaharozei în acelaşi interval de

temperatură.

O altă observaţie experimentală este exprimată prin Legea Arrhenius52,53:

ln(κ) = ln(A) - 
RT
Ea  sau κ = A· RT

Ea

e
−

(9.31)

unde: A este o constantă numită factor preexponenţial sau factor de frecvenţă;

          Ea energie de activare.

A şi Ea se numesc parametrii Arrhenius de reacţie.

Se mai foloseşte şi expresia:

-RT·ln(κ) = ∆≠G sau κ = RT
G

e
≠∆

−
(9.32)

care combină cei doi parametri în unul singur, ∆≠G numit energie de activare Gibbs.
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Tabelul 9.1: Valori pentru parametrii Arrhenius54

Reacţii de ordinul Σiγi = 1 A [s-1] Ea [kJ·mol-1]
CH3NC → CH3CN 3.98·1013 160
2N2O5 → 4NO2 + O2 4.94·1013 103.4
Reacţii de ordinul Σiγi = 2 A [L·mol-1·s-1] Ea [kJ·mol-1]
OH + H2 → H2O + H 8·1010 42
C2H5ONa + CH3I în CH3OH 2.42·1011 81.6

Ex.9.6. Determinarea parametrilor Arrhenius. S-a măsurat viteza reacţiei de ordinul 2 de

descompunere a acetaldehidei (etanal, CH3CHO), în domeniul de temperaturi 700-1000 K,

rezultând constantele de viteză din tabelul următor. Să se calculeze energia de activare şi factorul

preexponenţial.

T [K] 700 730 760 790 810 840 910 1000

κ [L·mol-1·s-1] 0.011 0.035 0.105 0.343 0.789 2.17 20.0 145

Metoda: se face regresia:

ln(κ) = a·(1/T) + b

Cu a şi b obţinuţi astfel, se exprimă Ea şi κ din relaţiile:

ln(κ) = b; - Ea/R = a.

Rezolvare: se preiau datele în MathCad şi se fitează

regresia ca în Figura 9.2.

Din calcul, se obţine:

Ea = 184 kJmol-1 şi

A = 5.30·1011 Lmol-1s-1.

Ex.9.7. Să se determine parametrii A şi Ea din

următoarele date:

T [K] 300 350 400 450 500

κ [L·mol-1·s-1] 7.9·106 3.0·107 7.9·107 1.7·108 3.2·108

Figura 9.2: Parametri Arrhenius
din constante de viteză

y x( ) 2.265 104. x. 27.707

ln κn

y x( )

1
Tn

x,
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10. Examinarea legilor de viteză de reacţie în funcţie de mecanism

Un mod diferit de abordare a cineticii de reacţie de cel al cineticii experimentale îl

constituie cel în care se suspectează că procesul chimic analizat se desfăşoară după un anumit

mecanism.

Pentru a înţelege conceptul de mecanism, fie un proces chimic în care H2 şi Br2

reacţionează pentru a forma HBr. Un studiu de cinetică chimică asupra unei astfel de reacţii ar

putea arăta că reacţia se produce prin atacul unui atom de Br asupra moleculei de H2 urmată de

câteva etape succesive şi nu printr-o singură etapă în care o moleculă de H2 ar ciocni o moleculă

de Br2 pentru ca atomii să-şi schimbe partenerii pentru a forma molecule de HBr.

Pentru a înţelege cele ce urmează este necesar să se definească molecularitatea. 

Molecularitatea este numărul de molecule de reactant care participă într-o reacţie

elementară (presupusă etapă individuală într-un mecanism de reacţie).

Spre deosebire de ordinul de reacţie, care este o mărime dedusă experimental din legea de

viteză şi care se aplică unei reacţii generale, molecularitatea se aplică reacţiilor elementare

individuale presupuse a fi etape în mecanismul de reacţie.

Reacţii elementare monomoleculare

Într-o reacţie elementară monomoleculară o singură moleculă suferă o rearanjare de

structură sau descompunere. Un exemplu este izomerizarea ciclopropanului la propenă:

CH3CH=CH2

Cazul general al reacţiei elementare monomoleculare se exprimă printr-o reacţie de

forma:

R → βjPj, j = 1, … J, ]R[
dt

]R[d
κ−= (10.1)

Legea de viteză pentru o astfel de reacţie se scrie direct pe baza ecuaţiei chimice, aşa cum se

poate observa şi în ecuaţia (10.1). Rearanjarea propenei are, în acord cu ecuaţia generală (10.1)

un singur produs de reacţie, J = 1 şi coeficientul βJ = 1.

O reacţie elementară monomoleculară este de ordinul 1, deoarece numărul de molecule

din reactant care se descompun într-un interval scurt dt este proporţional cu numărul de molecule

disponibile să reacţioneze, adică cu [R].

Reacţii elementare bimoleculare

O reacţie elementară bimoleculară este de ordinul 2. Într-o reacţie elementară

bimoleculară se ciocnesc două molecule şi schimbă între ele energie, atomi sau grupe de atomi,
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RCH=CHR'

C

C
R CH2R'

CH2R'RRCH=CHR'

+

sau suferă alt schimb (electroni); reacţiile elementare bimoleculare corespund multor reacţii

omogene, ca  dimerizarea alchenelor şi dienelor:

Tot reacţii elementare bimoleculare sunt şi cele de tipul următoarei reacţii, dintre iodura

de metil şi alcoolul etilic, desfăşurată în mediu de alcool:

CH3I + CH3CH2O- → CH3CH2OCH3 + I-

Mecanismul acestei reacţii este unul bimolecular, dovedit şi de legea experimentală de viteză:

υ = κ·[CH3I]·[CH3CH2O-]

Revenind acum la cazul general al reacţiei elementare bimoleculare de ordinul 2, avem:

R1 + R2 → βjPj, j = 1, … J, ]R][R[
dt

]R[d
21

1 κ−= (10.2)

O reacţie elementară bimoleculară este de ordinul 2, deoarece viteza ei este proporţională

cu viteza cu care reactanţii se ciocnesc, fiind proporţională cu concentraţia lor. În orice caz, orice

presupunere în legătură cu mecanismul unei reacţii, inclusiv cu mecanismul unei reacţii

elementare de ordinul 2, trebuie să fie urmată de faza de testare a modelului presupus.

De notat este că corespondenţa între ordinul reacţiei şi tipul reacţiei nu este biunivocă.

Astfel, dacă reacţia este un proces elementar de ordinul 2, atunci ordinul de reacţie este 2; invers

însă, dacă ordinul de reacţie este 2, reacţia poate urma un mecanism complex; mecanismul

postulat poate fi argumentat prin investigarea produşilor secundari şi a intermediarilor în timpul

reacţiei.

Reacţii elementare monomoleculare consecutive (succesive)

Un alt caz elementar îl constituie reacţiile monomoleculare consecutive55, de exemplu

reacţia de dezintegrare radioactivă56:
239U  → 239Np → 239Pu, T1/2(239U,239Np) = 23.5 min.; T1/2(239Np,239Pu) = 2.35 zile;

Cazul general al acestor reacţii se exprimă prin ecuaţia:

R1 → R2 → ... → Rn

Fie constantele de viteză ale acestor reacţii monomoleculare κ1,2, ..., κn-1,n; viteza de

descompunere a lui R1 este dată de:

]R[
dt

]R[d
12,1

1 κ−= (10.3)
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iar vitezele globale de formare ale intermediarilor R2, ..., Rn-1 sunt date de diferenţele între viteza

de formare a intermediarilor din reacţiile lor de formare şi viteza de consumare din reacţiile lor

de descompunere57:

]R[]R[
dt

]R[d
1jj,1jj1j,j

j
−−+ κ+κ−= , j = 2, ..., n-1 (10.4)

Viteza de formare a produsului final Rn este dată de o expresie similară cu (10.3):

]R[
dt

]R[d
1nn,1n

n
−−κ= (10.5)

Integrarea lui (10.3) duce la:

[R1] = [R1]0· t2,1e ⋅κ− (10.6)

Dacă se presupune că este prezent iniţial numai R1 ([Rj]0 = 0, j > 1), atunci soluţiile

ecuaţiilor (10.4) se pot obţine succesiv; prima integrare duce la:

[R2] = ( ) 01
tt

2,13,2

2,1 ]R[ee 3,22,1 ⋅−⋅
κ−κ

κ ⋅κ−⋅κ− (10.7)

Rezolvarea în continuare a sistemului de ecuaţii diferenţiale (10.4) se complică,

înlocuirea lui (10.7) în ecuaţia corespunzătoare din (10.4) ducând la o ecuaţie diferenţială

neomogenă de ordinul 1, dar poate fi rezolvat elegant cu ajutorul MathCad-ului. Identificarea

constantelor de integrare ce apar pe parcursul rezolvării se face ţinând seama de valorile iniţiale

ale concentraţiilor şi de ecuaţia bilanţului concentraţiilor:

[R1] + [R2] + ... + [Rn] = [R1]0 (10.8)

Pentru n = 3 rezultă:

[R3] = 01
2,13,2

t
2,1

t
3,2 ]R[

ee
1

3,22,1

⋅










κ−κ
⋅κ−⋅κ

−
⋅κ−⋅κ−

, (n = 3) (10.9)

Ex.10.1. Să se reprezinte grafic concentraţiile reactantului, intermediarului de reacţie şi a

produsului  în funcţie de timp pentru reacţia:58 R1 → R2 → R3 în care constantele de viteză de

reacţie sunt: k1 = k1(R1,R2) = 3/40, k2 = k2(R2,R3) = 2/71 şi

concentraţia iniţială este R0 = [R1]0 = 1 mol/l. Care este

concentraţia maximă din R2 care se obţine pe parcursul

reacţiei?

Rezolvare. Se folosesc ecuaţiile: k1 = 3/40; k2 = 2/71;

R0 = 1; t∈[0,150]; R3(t) = R0 – R1(t) – R2(t).

R1(t) = R0· t1ke ⋅− ; R2(t) = R0· 1k2k
1k
−

· ( )t2kt1k ee ⋅−⋅− − ;

şi graficul obţinut este prezentat în Figura 10.1. Punctul de

maxim pentru concentraţia lui R2 se obţine din derivata I a concentraţiei:

Figura 10.1: Cinetica reacţiilor
consecutive

1

0

R1 t( )

R2 t( )

R3 t( )

1500 t
0 50 100 150

0

0.5

1



103

( ) 0e1ke2k
1k2k

1k0R
dt

]R[d t1kt2k
t

2 =⋅−⋅⋅
−

⋅= ⋅−⋅−  ⇒ k1/k2 = t)2k1k(e ⋅−  ⇒ t2,max = 
2k1k

)2kln()1kln(
−
−

Înlocuind valorile lui k2 şi k1 se obţine t2,max = 20.911 s; Înlocuind în expresia lui R2t această

valoare a lui t, t2,max, se obţine [R2]max = R220.911 = 0.555 mol/l.

Observaţie: Urmărind desfăşurarea reacţiilor şi măsurând timpul până la care reactantul R2 atinge

valoarea concentraţiei maxime şi valoarea acesteia, se obţine un sistem de două ecuaţii:

( )







−⋅
−

⋅=

−
−

=

⋅−⋅− max,2max,2 t2kt1k
max

max,2

ee
1k2k

1k0R2R
2k1k

)2kln()1kln(t
(10.10)

Sistemul (10.10) este foarte util în determinarea constantelor de viteză k1 şi k2 din valorile

determinate experimental t2,max şi R2max şi valoarea concentraţiei iniţiale R0.

Etape determinante de viteză în reacţii consecutive

Pornind de la expresia (10.9) , să studiem dependenţa expresiei concentraţiei [R3] în

funcţie de timp şi de raportul κ2,3/κ1,2. Facem notaţia: K = κ2,3/κ1,2.

[R3]/[R1]0 = 1 – 
2,13,2

t
2,1

t
3,2

3,22,1 ee
κ−κ

⋅κ−⋅κ ⋅κ−⋅κ−

= 1 – t2,1e ⋅κ− · 








−
−

+
−⋅κ−

1K
e11

)1K(t2,1

(10.11)

Reprezentând grafic (10.11) obţinem Figura 10.2:

Desenul a fost reprezentat pentru:

 κ1,2 = ½; K = (10j-5, j = 0..10); t = (10i/2-1 –

1, i = 0..20).

Pentru K < 1, etapa determinantă de

viteză este etapa 1 (R1 → R2), până la 104

s, cu mare prioritate acumulându-se doar

R2, după care, în timp foarte scurt, are loc

trecerea lui R2 în R3.

Pentru K > 1 etapa determinantă de

viteză este etapa 2 (R2 → R3), ea fiind de

fapt şi cea care dă forma suprafeţei pentru

K > 1 (j > 5). Acest fapt dovedeşte că într-

un proces desfăşurat prin reacţii

consecutive, pentru constante de viteză

semnificativ diferite, există totdeauna o

etapă determinantă de viteză, şi aceasta este etapa care decurge cu viteza cea mai mică

(constanta de viteză cea mai mică).

Figura 10.2: Dependenţa etapei determinante de
viteză de raportul constantelor de viteză κ2,3/κ1,2

exprimată prin formarea produsului final R3

R3

0
2

46
810

0
5

10
15

20

0

0.5

1

[R3]/[R0]

t(s)
5)lg(

2,1

3,2 +
κ
κ
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Aproximaţia stării staţionare în reacţii consecutive

Se numeşte stare staţionară, o stare a sistemului în care vitezele de variaţie ale tuturor

intermediarilor sunt neglijabil de mici.

Aceasta se exprimă matematic prin (vezi 10.4):

0 = ]R[]R[
dt

]R[d
1jj,1jj1j,j

j
−−+ κ+κ−= , j = 2, ..., n-1 (10.12)

sau:

]R[
]R[

j

1j

j,1j

1j,j −

−

+ =
κ
κ

, j = 2, ..., n-1 (10.13)

Se foloseşte aproximaţia stării staţionare cel mai eficient pentru situaţiile când

constantele de viteză ale reacţiilor consecutive sunt într-o ordine crescătoare:

κj-1,j ≤ κj,j+1, j = 2, ..., n-1 (10.14)

astfel încât să nu se producă acumulări de intermediari.

În acest caz se poate scrie că:

]R[...]R[
dt

]R[d
12,11nn,1n

n κ==κ= −− (10.15)

care prin integrare duce la:

[Rn] = (1- t2,1e ⋅κ− )·[R1]0 (10.16)

Ex.10.2. Utilizarea aproximaţiei stărilor staţionare. Să se deducă legea de viteză pentru

descompunerea N2O5 în fază gazoasă:

2N2O5 → 4NO2 + O2

pe baza următorului mecanism:

N2O5 → NO2 + NO3 κ1; υ1 =  κ1·[N2O5]

NO2 + NO3 → N2O5 κ2; υ2 =  κ2·[NO2]· [NO3]

NO2 + NO3 → NO2 + O2 + NO κ3; υ3 =  κ3·[NO2]·[NO3]

NO + N2O5 → 3NO2 κ4; υ4 =  κ4·[NO]·[N2O5]

Rezolvare: Se parcurg următoarele faze în rezolvarea problemei:

(a) identificarea intermediarilor; aceştia apar în etapele de reacţie dar nu apar în reacţia globală;

ei sunt NO3 şi NO.

(b) se scriu expresiile vitezelor nete de variaţie a concentraţiilor lor; acestea sunt:

dt
]NO[d = κ3·[NO2]·[NO3] – κ4·[NO]·[N2O5]; (10.17)

dt
]NO[d 3 = κ1·[N2O5] – κ2·[NO2]· [NO3] – κ3·[NO2]·[NO3] (10.18)

(c) se aplică aproximaţia stării staţionare la aceşti intermediari:
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0 = 
dt

]NO[d  = 
dt

]NO[d 3 (10.19)

şi rezultă ecuaţiile:

κ3·[NO2]·[NO3] = κ4·[NO]·[N2O5] (10.20)

κ1·[N2O5] = κ2·[NO2]· [NO3] + κ3·[NO2]·[NO3] (10.21)

(d) se scot expresiile concentraţiilor intermediarilor:

[NO3] = 
]NO[
]ON[

2

52

32

1 ⋅
κ+κ

κ , [NO] = 
32

1

4

3

κ+κ
κ

⋅
κ
κ (10.22)

(e) se scrie viteza netă de variaţie a concentraţiei lui N2O5:

dt
]ON[d 52 = κ1·[N2O5] – κ2·[NO2]·[NO3] + κ4·[NO]·[N2O5] (10.23)

şi se înlocuiesc concentraţiile obţinute la aproximaţia stării staţionare:

dt
]ON[d 52 = κ1·[N2O5] – κ2·[N2O5]· 

32

1

κ+κ
κ  + κ3·[N2O5]· 

32

1

κ+κ
κ (10.24)

când se obţine:

dt
]ON[d 52 = – 2·

32

21

κ+κ
κ⋅κ ·[N2O5] (10.25)

(f) se exprimă viteza de reacţie împărţind viteza de variaţie a concentraţiei N2O5 cu numărul de

moli din ecuaţia stoechiometrică (2 moli) şi ţinând seama de semn:

υ =
32

21

κ+κ
κ⋅κ ·[N2O5] (10.26)

Ex.10.3. Să se deducă legea de viteză pentru descompunerea ozonului, prin reacţia în fază

gazoasă:

O3 → O2 + O

pe baza unui mecanism de tipul:

O3 → O2 + O κ1

O2 + O → O3 κ2

O + O3 → 2O2 κ3

R: υ =
]O[]O[

]O[

3322

2
331

⋅κ+⋅κ
⋅κ⋅κ .

Reacţii cu preechilibru

În această secţiune se va discuta cazul reacţiilor chimice ce au o ecuaţie de tipul:

R1 + R2 
κ1
κ2

κ3R3 R4 
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Această ecuaţie de reacţie implică un preechilibru, adică starea în care un intermediar

(R3) este în echilibru cu reactanţii.59

Preechilibrul apare practic atunci când viteza de formare a intermediarului şi viteza de

descompunere a lui în reactanţi sunt mult mai mari decât viteza de formare a produşilor:

κ1, κ2 >> κ3 (10.27)

Datorită (10.27), se poate considera că R1, R2, şi R3 sunt în echilibru şi:

]R[]R[
]R[

21

3

⋅
=

2

1

κ
κ = К (10.28)

iar viteza de formare a lui R4 se poate determina:

dt
]R[d 4 = κ3[R3] = κ3·К·[R1]·[R2] (10.29)

Ecuaţia (10.29) este de tipul (b), adică are forma unei reacţii elementare de ordinul 2 cu

constanta de viteză κ dată de:

κ = κ3·К = κ3·
2

1

κ
κ (10.30)

Ex.10.4. Analiza unui preechilibru. Să se repete calculul reacţiei cu preechilibru, dar fără

ignorarea faptului că substanţa R3 reacţionează lent (10.27) ca să devină R4.

Rezolvare: Se foloseşte metoda aproximaţiei stării staţionare relativ la R3:

dt
]R[d 3 = κ1[R1]·[R2] – κ2[R3] – κ3[R3] = 0 (10.31)

Viteza de reacţie va fi:

dt
]R[d 4 = κ3[R3] = κ·[R1]·[R2], κ =

32

31

κ+κ
κ⋅κ (10.32)

Observaţie: Pentru κ2 >> κ3 se obţine ecuaţia (10.30), ceea ce verifică modelul de preechilibru.

Ex.10.5. Să se studieze mecanismul cu preechilibru:

2R1 Κ R2 urmat de R2 + R3 κ3 R4 
Să se scrie ecuaţia de viteză.

R: 
dt

]R[d 4 =κ3·К·[R1]2·[R2].

Mecanismul Michaelis – Menten

Mecanismul Michaelis – Menten60 funcţionează după schema:

R1 + R2 
κ1
κ2

κ3R1R2 R1 + R3 
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şi se aplică frecvent la cataliza enzimatică (R1 este enzima, R2 este substratul, R3 cumulează

produşii obţinuţi în urma acţiunii enzimei).

Viteza unei reacţii catalizate enzimatic61 depinde de concentraţia enzimei R1 chiar dacă

enzima nu suferă o schimbare netă (se regăseşte în produşii de reacţie).

Urmând acelaşi raţionament al stării staţionare ca în Ex.10.4:

dt
]RR[d 21 = κ1[R1]·[R2] – κ2[R1R2] – κ3[R1R2] = 0 (10.33)

se obţine expresia lui [R1R2]:

[R1R2] = ]R[]R[ 21
32

1 ⋅⋅
κ+κ

κ (10.34)

Relaţia bilanţului concentraţiilor este:

[R1]0 = [R1] + [R1R2] (10.35)

Introducând (10.35) în (10.34) obţinem:

[R1R2] = ]R[])RR[]R([ 22101
32

1 ⋅−⋅
κ+κ

κ (10.36)

de unde scoatem [R1R2]:

[R1R2] =
3221

1

]R[ κ+κ+⋅κ
κ ·[R1]0·[R2] (10.37)

Viteza de formare a lui R3 (la fel ca în Ex.10.4.) este dată de:

dt
]R[d 3 = κ3·[R1R2] =

1

32
2

3

]R[
κ
κ+κ

+

κ ·[R2] ·[R1]0 (10.38)

unde:

1

32
M κ

κ+κ
=Κ (10.39)

se numeşte constanta Michaelis.

Introducând ecuaţia (10.39) în (10.38) obţinem formula generală care dă expresia vitezei

de formare a produsului R3 în cataliza enzimatică:

dt
]R[d 3 = κ·[R1]0, unde κ =

]R[
]R[

2M

23

+Κ
⋅κ (10.40)

Pentru a observa dependenţa constantei κ de concentraţia de substrat [R2] exprimăm pe κ

în forma:

κ =
1

]R[ 2

M

3

+
Κ
κ (10.41)
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Dependenţa constantei κ de raportul [R2]/ΚM este

redată în Figura 10.3.

De obicei cantitatea de enzimă este mult mai mică

decât cantitatea de substrat aşa încât avem:

[R2] >> [R1R2], [R2] ≈ [R2]0 (10.42)

şi aceasta corespunde porţiunii orizontale de pe graficul

lui κ şi descrie cea mai mare parte a desfăşurării

procesului enzimatic (până în apropiere de punctul final).

Introducând (10.42) în (10.40) obţinem:

dt
]R[d 3 = κ·[R1]0, unde κ =

02M

023

]R[
]R[

+Κ
⋅κ (10.43)

Mecanismul Lindemann – Hinshelwood

Reacţiile chimice se petrec în realitate într-un mod mult

mai complex decât poate fi redat prin mecanismele simplificate

prezentate mai sus; acestea reprezintă doar nişte aproximaţii şi

au serioase limitări în cazul în care se face un studiu mai

aprofundat al mecanismului reacţiilor.

O dovadă în acest sens o constituie studiile iniţiate de

Linderman şi completate de Hinshelwood pentru cazul reacţiilor elementare monomoleculare.

Iată modelul propus de aceştia, care presupune activarea energetică a moleculei de reactant

pentru a trece în produşi, ca în Figura 10.4.

(a) ciocnirea a două molecule rapide R:

R + R → R* + R, 
dt

]R[d *

= κ1·[R]2, R* moleculă excitată energetic (10.44)

(b) ciocnirea unei molecule excitate energetic R* cu una neexcitată R:

R* + R → R + R, 
dt

]R[d *

= – κ2·[R*]·[R] (10.45)

(c) transformarea moleculei excitate energetic în produşi:

R* → P, 
dt

]R[d *

= – κ3·[R*] (10.46)

Din observaţiile experimentale, care arată că reacţia globală are o cinetică de ordinul 1, aşa cum

s-a prezentat şi prin ecuaţia (10.1), se deduce că etapa determinantă de viteză (cea mai lentă) este

a treia (κ3 < κ1, κ2). La acelaşi rezultat se ajunge şi dacă se aplică metoda aproximaţiei stării

staţionare pentru R*:

Figura 10.3: Constanta de viteză
în mecanismul M-M

1
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κn
κ3

10 R2n

0 0.5 1
0
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Figura 10.4: Activarea
energetică în mecanismul L-H

R

R*

P t(s)

E(J)

κ1

κ2 κ3
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dt
]R[d *

= κ1·[R*]2 – κ2·[R*]·[R] – κ3·[R*] = 0 ⇒ [R*] =
]R[

]R[

23

2
1

⋅κ+κ
⋅κ (10.47)

Ecuaţia de viteză este:

dt
]P[d = κ3·[R*] =

]R[
]R[

23

2
13

⋅κ+κ
⋅κ⋅κ = κ·[R], unde κ =

]R[
]R[

23

13

⋅κ+κ
⋅κ⋅κ (10.48)

La limită, când κ3 << κ2·[R] şi se neglijează κ3 în raport cu

κ2·[R] se obţine ecuaţia (10.1), în acord cu modelul simplificat

al reacţiilor elementare monomoleculare.

Dependenţa constantei κ în funcţie de concentraţia

reactantului este prezentată în Figura 10.5.

Modelul Lindemann – Hinshelwood62 este capabil să

explice schimbarea de ordin la reacţiile monomoleculare

atunci când concentraţia [R] este scăzută, însă nu explică în detaliu procesele care au loc;

curbura lui κ este chiar mai pronunţată în realitate decât cea corespunzătoare ordinului 2 pentru

concentraţii [R] foarte scăzute.

O ajustare a acestui model a fost adusă de Rice, Ramsperger şi Kassel, care înlocuiesc

etapa a 3-a, R* → P cu:

R* → R† → P (10.49)

unde R* este molecula cu energie înaltă iar R† este starea activată şi introduc câte o constantă de

viteză pentru fiecare etapă. Această construcţie are explicaţia că energia acumulată se distribuie

la toate legăturile din moleculă. Se realizează astfel o întârziere în tranziţia către produşi a lui R*,

produsă de formarea mai întâi a stării activate R† corespunzătoare formării produşilor P.

Figura 10.5: Aproximaţia
linearităţii în mecanismul L-H

0 21 [R]

κ
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11. Reacţii complexe şi mecanismul lor

Multe reacţii au loc prin mecanisme care implică mai multe etape elementare; unele

procese au loc cu o viteză acceptabilă numai în prezenţa catalizatorilor; există reacţii care se

produc prin mecanisme între care există conexiune inversă adică prezenţa produşilor poate

influenţa pozitiv sau negativ viteza de creştere a concentraţiei produşilor.

Acest capitol îşi propune să trateze aceste tipuri speciale de reacţii.

Reacţii în lanţ

Reacţiile în lanţ se întâlnesc frecvent în faza gazoasă şi în reacţiile de polimerizare din

faza lichidă.

Într-o reacţie în lanţ, un produs intermediar generat într-o etapă generează un intermediar

în etapa următoare şi aşa mai departe, un anumit număr de iteraţii.

Intermediarii responsabili de propagarea în lanţ a reacţiei se numesc propagatori de lanţ.

Într-o reacţie în lanţ radicalică propagatorii de lanţ sunt radicalii (radical = specie chimică cu

electroni neîmperecheaţi). Într-o reacţie de fisiune nucleară propagatorii de lanţ sunt neutronii.

De exemplu, fie atomul de oxigen în starea fundamentală (Z = 8). Cei doi electroni

neîmperecheaţi fac ca atomul de oxigen în starea fundamentală să se comporte ca un radical

(neutru electric). Tot radicali sunt şi O– şi O+:

O: 
2s2

↑↓
2
xp2

↑↓
1
yp2

↑
1
zp2

↑
,   O–: 

2s2

↑↓
2
xp2

↑↓
2
yp2

↑↓
1
zp2

↑
,   O+: 

2s2

↑↓
1
xp2

↑
1
yp2

↑
1
zp2

↑

În reacţiile înlănţuite se disting mai multe etape:

Etapa de iniţiere este responsabilă de formarea primilor propagatori de lanţ. Un exemplu

este formarea Cl prin disocierea moleculelor de Cl2. Acest fenomen se poate petrece printr-o

termoliză (ciocniri intermoleculare energice realizate prin mărirea temperaturii) sau printr-o

fotoliză (acţiunea unei radiaţii luminoase hν).

Etapa de propagare conţine acele reacţii în care propagatorii de lanţ reacţionează cu

moleculele unui reactant şi se produc noi propagatori de lanţ. Un exemplu este atacul chimic al

radicalului metilul asupra etanului:

·CH3 + CH3CH3 → CH4 + ·CH2CH3

În unele cazuri se produc mai mulţi propagatori de lanţ, ca în atacul radicalului ·O· asupra apei:

·O· + H2O → HO· + HO·
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Unele reacţii înlănţuite pot avea şi etape de întârziere; o etapă de întârziere conţine acele

reacţii care diminuează concentraţia de propagator de lanţ sau de produs. Un exemplu este

reacţia dintre H2 şi Br2 în care propagatorul de lanţ este ·H dar acesta poate reacţiona cu HBr:

·H + HBr → H2 + ·Br

Etapa de terminare conţine acele reacţii în care propagatorii de lanţ se combină şi

creşterea lanţului se opreşte. De exemplu:

·CH2CH3 + ·CH2CH3 → CH3CH2CH2CH3

Dacă se alege altă cale de eliminare a propagatorilor de lanţ decât combinarea liberă a

acestora, atunci reacţiile care au loc formează etapa de inhibare. Acest lucru se poate face prin

ciocnirea propagatorilor de lanţ cu pereţii vasului de reacţie sau cu radicali străini:

·CH2CH3 + ·R → CH3CH2R

O observaţie interesantă se poate face relativ la molecula de NO. Aceasta are un electron

neîmperecheat (·NO) şi este un inhibitor bun. Faptul că viteza unei reacţii scade la zero atunci

când se adaugă ·NO, dovedeşte că reacţia considerată decurge după un mecanism înlănţuit

radicalic.

Legi de viteză pentru reacţii în lanţ

O reacţie înlănţuită poate avea o lege de viteză simplă. Un exemplu în acest sens este

piroliza acetaldehidei (descompunerea anaerobă) în stare gazoasă:

CH3CHO →°Ct  CH4 + CO, 
dt

]CH[d 4 = κ·[CH3CHO]3/2 (11.1)

În urma reacţiei a mai fost detectată prezenţa unei cantităţi importante de etan.

Pentru această reacţie, Rice şi Herzfeld au propus, în 1904, următorul mecanism:

(iniţiere): CH3CHO → ·CH3 + ·CHO, υ = κ1·[CH3CHO]

(propagare): CH3CHO + ·CH3 → CH4 + CH3CO·, υ = κ2·[CH3CHO]·[·CH3]

CH3CO· → ·CH3 + CO, υ = κ3·[CH3CO·]

(terminare): ·CH3 + ·CH3 → CH3CH3, υ = κ4·[·CH3]2 (11.2)

Acest mecanism, deşi explică foarte bine viteza de reacţie pentru (11.1), nu explică

formarea diferiţilor produşi secundari, ca propanona (CH3COCH3) şi propanalul (CH3CH2CHO).

Aceasta ne arată că mecanismul real este mai complicat decât modelul (11.2) propus de Rice şi

Hertzfeld. Totuşi, acest model este utilizat în modelarea cineticii de reacţie tocmai pentru că

prezice bine viteza de reacţie. Pentru a demonstra acest fapt, putem să rezolvăm sistemul de

ecuaţii diferenţiale, însă acest lucru, deşi este riguros matematic, este mult mai dificil de făcut. O

a doua posibilitate este să folosim deja prezentata metodă a aproximaţiei stării staţionare la

intermediari.

În acest caz, urmează că:
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dt
]CH[d 3⋅ = κ1·[CH3CHO] – κ2·[CH3CHO]·[·CH3] + κ3·[CH3CO·] – κ4·[·CH3]2 = 0 (11.3)

dt
]COCH[d 3 ⋅ = κ2·[CH3CHO]·[·CH3] – κ3·[CH3CO·] = 0 (11.4)

Din (11.3) şi (11.4) prin însumare obţinem:

κ1·[CH3CHO] – κ4·[·CH3]2 = 0 ⇒ [·CH3] = [CH3CHO]1/2·
2/1

4

1








κ
κ (11.5)

Înlocuind în (11.2b) rezultă viteza de formare a CH4:

dt
]CH[d 3 = κ2·[CH3CHO]·[·CH3] = κ2·

2/1

4

1








κ
κ ·[CH3CHO]3/2 (11.6)

de unde se obţine valoarea constantei κ din (11.1):

κ = κ2·
2/1

4

1








κ
κ (11.7)

Un alt caz tipic este atunci când o reacţie aparent simplă are o ecuaţie de viteză

complicată. Acesta este şi cazul reacţiei în fază gazoasă:

H2 + Br2 → 2HBr

unde viteza de reacţie este:

 
dt

]HBr[d = κ·
]HBr[]Br[

]Br[]H[

2

2/3
22

⋅κ′+
⋅ (11.8)

Acestei ecuaţii îi corespunde următorul mecanism înlănţuit radicalic:

(iniţiere): Br2 → ·Br + ·Br, υ = κ1·[Br2]

(propagare): ·Br + H2 → HBr + ·H υ = κ2·[·Br]·[H2]

·H + Br2 → HBr + ·Br υ = κ3·[·H]·[Br2]

(întârziere): ·H + HBr → H2 + ·Br υ = κ4·[·H]·[HBr]

(terminare): ·Br + ·Br + M → Br2 + M υ = κ5·[·Br]2 (11.9)

Compusul M are concentraţie constantă şi este inclus în constanta de viteză κ5; el este

folosit aici pentru a prelua energia de recombinare; mai există şi alte etape posibile de terminare,

însă experimental s-a pus în evidenţă că recombinarea Br este mult mai frecventă şi celelalte pot

fi neglijate.

Viteza netă de formare a HBr este:

dt
]HBr[d = κ2·[·Br]·[H2] + κ3·[·H]·[Br2] – κ4·[·H]·[HBr] (11.10)

Urmând aceeaşi cale cu cea prescrisă de ecuaţiile (11.3-11.7) se obţine expresia constantelor κ şi

κ' 63:
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κ = 2·κ2·
2/1

5

1








κ
κ , κ' =

3

4

κ
κ (11.11)

Explozii

O explozie termică este provocată de creşterea rapidă a constantei de viteză de reacţie cu

temperatura. 64 Dacă reacţia este exotermă şi provoacă creşterea de temperatură a sistemului de

reacţie, atunci accelerarea vitezei de reacţie are ca rezultat o creştere mult mai rapidă a vitezei de

reacţie şi simultan a temperaturii. Pentru exemplificare, să presupunem că temperatura creşte

liniar cu concentraţia de produşi, deci scade proporţional cu concentraţia de reactant iar

constanta de viteză de reacţie creşte şi ea cu temperatura după legea lui Arrhenius (9.31):

T = T0 - α·[R], α > 0; κ = A· Te ⋅β− , β > 0 (11.12)

Exprimăm pe κ în funcţie de [R]:

κ = A· ])R[T( 0e ⋅α−⋅β− =A· 0Te ⋅β− · ]R[e ⋅β⋅α = κ0· ]R[e ⋅β⋅α (11.13)

Să presupunem acum că ecuaţia de viteză este de ordinul 1 în funcţie de concentraţie:

dt
]R[d = − κ·[R] (11.14)

şi să înlocuim expresia lui κ din (11.13):

dt
]R[d = − κ0· ]R[e ⋅β⋅α ·[R] (11.15)

Separăm acum variabilele:

0 = ]R[e ⋅β⋅α− ·[R]-1·d[R] + κ0·dt (11.16)

Prin integrare rezultă:

t = 
0

]R[

]R[
x

0

ex
dx

κ

⋅∫ ⋅β⋅α

, care este o dependenţă t = t(R) (11.17)

Reprezentând grafic această dependenţă (Figura 11.1a)) şi inversând apoi graficul

obţinut, se obţine dependenţa R = R(t) (Figura 11.1b)):

Figura 11.1: Fenomenul exploziei – diagrame timp t(s), reactant R(mol/l), temperatură T(K)
(a) t = t([R]), (b) [R] = [R](t), (c) T = T(t)
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Fenomenul exploziei este justificat de faptul că pantele curbelor R = R(t) şi T = T(t) sunt

verticale în t = 0 (Figura 11.1b) şi c)); consumarea întregii cantităţi de reactant R corespunde

unui timp foarte scurt, aşa cum se poate observa pe grafice, care au fost ridicate pentru α = 1, β =

40 şi κ0 = 105. Punctul final al exploziei are bineînţeles pantele la curbele R = R(t) şi T = T(t)

nule.

Studiul experimental asupra exploziei care se produce la reacţia dintre oxigen şi

hidrogen:

2H2 + O2 → 2H2O

a permis stabilirea următorului mecanism:

(iniţiere): H2 + ·O−O· → ·OH + ·OH

(propagare): H2 + ·OH → ·H + H2O

·O−O· + ·H → ·O + ·OH

·O· + H2 → ·OH + ·H (11.18)

Au mai fost puse în evidenţă şi alte reacţii secundare,

cum ar fi:

O=O + ·H → ·O−OH (11.19)

Pe lângă temperatură şi presiunea joacă un rol foarte

important. Figura 11.2 prezintă diagrama log(presiune) –

temperatură pentru amestecul hidrogen + oxigen; aria haşurată

reprezintă zona în care se produce explozia termică. Prezenţa

regiunii (RS) se explică prin favorizarea reacţiilor secundare de

tipul (11.19).

Cataliza omogenă

Dacă energia de activare a unei reacţii este mare, numai o mică proporţie de ciocniri

moleculare dau reacţie. Catalizatorii au rolul de a micşora energia de activare a reacţiei, oferind

altă cale, care evită etapa lentă, determinantă de viteză a reacţiei necatalizate şi conduce la o

viteză de reacţie mărită, la aceeaşi temperatură. 65

 Iată un exemplu de reacţie catalizată: energia de activare pentru descompunerea H2O2 în

soluţie este de 76 kJ·mol-1; reacţia este lentă la temperatura camerei. Dacă se adaugă iod în

cantităţi mici, energia de activare scade la 57 kJ·mol–1 şi viteza de reacţie creşte de 2000 de ori.

Enzimele sunt catalizatori biologici; ele sunt foarte specifice şi pot avea efect spectaculos

asupra reacţiilor pe care le controlează. Energia de activare pentru hidroliza acidă a zaharozei

este de 107 kJ·mol-1; în prezenţa enzimei zaharază energia se reduce la 36 kJ·mol-1 şi procesul de

hidroliză este accelerat de 1012 ori la temperatura corpului (310 K).

T

log(p)

700 800 900

(RS)

3

4

5

Figura 11.2: Explozia H2 + O2



115

Un catalizator omogen este în aceeaşi fază cu amestecul

de reacţie. Există şi catalizatori eterogeni (situaţi în altă fază

decât amestecul de reacţie), cum este cazul unui catalizator solid

pentru o reacţie în fază gazoasă.

Figura 11.3 prezintă tunelarea drumului de la reactanţi la

produşii de reacţie prin intermediul catalizatorilor.

Cele două tipuri importante de cataliză omogenă sunt

cataliza bazică şi cataliza acidă. Ele sunt implicate în mod

frecvent în multe reacţii organice, fie separat, fie împreună. Cel

mai simplu mod de acţiune al lor este prin mecanismul Brönsted.

Astfel, cataliza acidă Brönsted reprezintă transferul unui proton către substratul S de la

un acid HA:

S + HA → HS+ + A−

HS+ + R  → Produşi

Acest proces este procesul primar în solvoliza esterilor66,67, tautomeria cetoenolică şi inversia

zaharozei.

Cataliza bazică Brönsted reprezintă transferul unui ion de hidrogen de la substratul S la o

bază B:

SH + B → S− + BH+

S−+ R → Produşi

Această reacţie este etapa primară în izomerizarea şi halogenarea compuşilor organici, precum şi

la reacţiile Claisen şi aldolice.

Autocataliza

Fenomenul de autocataliză reprezintă accelerarea unei reacţii datorită produşilor ei. 68,69

De exemplu, fie o reacţie de tipul:

R → P, cu legea de viteză υ = κ·[R]·[P] (11.20)

Acesta este un exemplu tipic de reacţie autocatalizată: viteza de reacţie creşte odată cu formarea

produşilor de reacţie.

Fie o reacţie care se desfăşoară după mecanismul (11.20) în care participă o moleculă de

R pentru a forma o moleculă de P; în acest caz, legea de viteză se scrie astfel:

υ = 
dt

]P[d = κ·[R]·[P] = κ·([R]0 + [P]0 − [P])·[P] (11.21)

care integrată duce la:

R

R*

P t(s)

E(J)

R*,C

Ea
C

∆Ea
C

Ea

Figura 11.3: Tunelarea
energetică cu catalizatori
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C = 
00 ]P[]R[

1
+

·ln
]P[]P[]R[

]P[

00 −+
− κ·t (11.22)

Rezolvând constanta de integrare din condiţiile iniţiale obţinem:

ln
0

0

]R[
]P[  = ln

]P[]P[]R[
]P[

00 −+
− κ·([R]0+[P]0)·t (11.23)

sau:

]P[]P[]R[
]P[

00 −+
= 

0

0

]R[
]P[ · t)]P[]R([ 00e ⋅+⋅κ (11.24)

de unde:

[P]·(1+
0

0

]R[
]P[ · t)]P[]R([ 00e ⋅+⋅κ ) = ([R]0+[P]0)· 

0

0

]R[
]P[ · t)]P[]R([ 00e ⋅+⋅κ (11.25)

Ecuaţia (11.25) ne permite să obţinem concentraţia [P]:

[P] = [P]0·
0

t)]P[]R([
0

00

]P[e]R[
]P[]R[
00 +⋅

+
⋅+⋅κ− (11.26)

Ecuaţia (11.26) este reprezentată grafic în Figura 11.4, pentru [P]0 = 0.1, [R]0 = 0.99, k = 4.

Viteza reacţiei se obţine prin derivarea ecuaţiei (11.26), folosind ecuaţia (11.21).

Se observă că ea este mică la început şi creşte odată cu formarea produsului P până la

valoarea sa maximă pentru [P] = [R], după care scade din nou, aşa cum se poate remarca din

Figura 11.5.

Ex.11.1. După cât timp viteza unei reacţiei autocatalitice este maximă?

R: ln([R]0/[P]0)/(κ·([R]0+[P]0)) = 1.148 s.

Importanţa industrială a autocatalizei este semnificativă. Astfel, autocataliza apare în

reacţiile de oxidare. În aceste cazuri, studiul autocatalizei permite maximizarea vitezei de reacţie

prin asigurarea continuă a concentraţiilor optime de reactant şi de produs (procese industriale

automatizate).

Figura 11.4 : Variaţia concentraţiei
de produs într-o reacţie autocatalitică
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Figura 11.5: Viteza de variaţie a
concentraţiei de produs de reacţie
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Reacţii oscilante

O consecinţă a autocatalizei o reprezintă posibilitatea de a varia concentraţiile

reactanţilor, intermediarilor şi produşilor periodic, în spaţiu şi timp. Figura 11.6 reprezintă două

ipostaze temporale ale distribuţiei spaţiale a produşilor de reacţie prin frontul de undă al

concentraţiei în vecinătatea unui electrod care participă la reacţie în calitate de reactant.

Reacţiile oscilante reprezintă mai mult decât o curiozitate de laborator. Dacă în procesele

industriale apar în puţine cazuri, în sistemele biochimice există numeroase exemple de reacţii

oscilante. De exemplu, reacţiile oscilante menţin ritmul cardiac.

O caracteristică generală a reacţiilor oscilante este că toţi participanţii din lanţul de

reacţie oscilează în aceleaşi condiţii, cu aceeaşi frecvenţă dar cu defazaj diferit.

Modelul Lotka – Volterra de oscilaţie autocatalitică

A. Lotka70 a propus pentru prima dată un mecanism de reacţie complexă în fază omogenă

care manifestă oscilaţii amortizate. Zece ani mai târziu, în lucrarea sa71, Lotka modifică

mecanismul propus în 1910 pentru a genera oscilaţii neamortizate. Mecanismul se numeşte

Lotka-Volterra şi este prezentat în continuare.

Se consideră următoarea schemă de reacţii:

R + X → 2X, υ = κ1·[R]·[X]

X + Y → 2Y, υ = κ2·[X]·[Y]

Y → P, υ = κ3·[Y]

P → , υ = κ4·[P] (11.27)

Ultima ecuaţie, (11.27d), reprezintă un proces de extracţie a produsului de reacţie P, iar

etapele (11.27a) şi (11.27b) sunt autocatalitice. În modelul Lotka–Volterra de mecanism de

reacţie, concentraţia reactantului R se menţine constantă (de exemplu prin adaos în vasul de

t1
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Figura 11.6: Gradientul de concentraţie într-o reacţie oscilantă
(a) la momentul t, (b) la momentul t + ∆t
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reacţie sau prin intermediul unui echilibru între două faze nemiscibile, după cum este necesar).

Aceste restricţii fac ca concentraţiile intermediarilor X şi Y să fie variabile:

dt
]X[d = υ(29a) − υ(29b) = κ1·[R]·[X] − κ2·[X]·[Y] (11.28)

dt
]Y[d = υ(29b) − υ(29c) = κ2·[X]·[Y] − κ3·[Y] (11.29)

Ecuaţiile (11.28) şi (11.29) formează un sistem de ecuaţii diferenţiale cu funcţiile [X] =

[X](t) şi [Y] = [Y](t). Acest sistem se poate rezolva simplu pe cale numerică. În acest sens,

ecuaţiile (11.28) şi (11.29) devin:

xn+1 = xn+ (tn+1-tn)·xn·(κ1·[R]-κ2·yn) (11.30)

yn+1 = yn+(tn+1-tn)·yn·(κ2·xn-κ3) (11.31)

Cu valorile numerice:

x0 = [X]0 = 1, y0 = [Y]0 = 1, κ1 = 3, κ2 = 4, κ3 = 5, [R] = 2 (11.32)

se pot genera şirurile numerice (xn)n≥0 şi (yn)n≥0 corespunzătoare şirului temporal (tn)n≥0.

Pentru a obţine o cât mai fidelă reprezentare a mecanismului, este necesară o foarte fină

divizare a coordonatei temporale în simularea numerică. Astfel, considerând şirul tn = n/105 cu n

= 0,1..5·105 se obţin următoarele reprezentări (Figurile 11.7 şi 11.8) pentru concentraţiile

intermediarilor [X] = (xn)n≥0 şi [Y] = (yn)n≥0:

Figura 11.7: Oscilaţiile
intermediarilor în mecanismul L-V
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Figura 11.8: Traiectoria de variaţie
([X],[Y]) în mecanismul L-V
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Figura 11.9: Variaţia concentraţiei
de produs în mecanismul L-V
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Concentraţia de produs de reacţie [P] evoluează în timp prin Pn în Figura 11.9 (s-a folosit

ecuaţia 11.27c şi 11.27d, luând κ4 = 3).

Efectuând regresia după concentraţia [P] în funcţie de timp rezultată din ecuaţia (11.27c)

şi reprezentată prin pn în Figura 11.10, valoarea pantei regresiei ne dă viteza medie de formare

egală cu 1.481.

Sunt câteva remarci de făcut: o primă observaţie este că suma concentraţiilor medii ale

intermediarilor se păstrează în timp, aşa cum arată şi ecuaţia de regresie xyn (panta ecuaţiei de

regresie este nulă). Această sumă medie este M([X]) + M([Y]) = 1.365; de aici rezultă că şi

concentraţiile medii ale intermediarilor rămân constante în timp; valorile acestor concentraţii

medii sunt M([Y]) = 1.468 şi M([Y]) = 1.263.

Model de oscilaţii amortizate

Fie un proces chimic ce se desfăşoară după următorul model de mecanism de reacţie:

R1 → X, υ = κ1·[R1]

2X + Y → 3Y, υ = κ2·[X]2·[Y]

R2 + X → Y + P1, υ = κ3·[R2]·[X]

Y → P2, υ = κ4·[Y] (11.33)

La fel ca şi la modelul Lotka – Volterra, concentraţiile reactanţilor R1 şi R2 se menţin

constante pe parcursul desfăşurării procesului.

Rezolvarea modelului se începe cu scrierea ecuaţiilor de variaţie pentru intermediari:

dt
]X[d = υ(34a) − 2·υ(34b) − υ(34c) = κ1·[R1] − 2·κ2·[X]2·[Y] − κ3·[R2]·[X] (11.34)

dt
]Y[d = 2·υ(34b) + υ(34c) − υ(34d) = 2·κ2·[X]2·[Y] + κ3·[R2]·[X] − κ4·[Y] (11.35)

Ecuaţiile (11.34) şi (11.35) formează un sistem de ecuaţii diferenţiale cu funcţiile [X] =

[X](t) şi [Y] = [Y](t). Şi acest sistem se poate rezolva uşor pe cale numerică. Se scriu ecuaţiile

(11.34; 11.35) astfel:

xn+1 = xn+(tn+1-tn)·(κ1·[R1]-xn·(2·κ2·xn·yn+κ3·[R2])) (11.36)

yn+1 = yn+(tn+1-tn)·(xn·(2·κ2·xn·yn+κ3·[R2])-κ4·yn) (11.37)

Cu valorile numerice:

x0 = 0, y0 = 1, κ1 = 3, κ2 = 4, κ3 = 5, κ4 = 7, [R1] = 2, [R2] = 2 (11.38)

se pot genera şirurile numerice (xn)n≥0 şi (yn)n≥0 corespunzătoare şirului temporal (tn)n≥0.

Considerând şirul tn = n/100000 cu n = 0,1..300000 se obţin reprezentările din Figura 11.11

pentru concentraţiile intermediarilor [X] = (xn)n≥0 şi [Y] = (yn)n≥0:
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Figura 11.11 arată că sistemul tinde la o stare de echilibru caracterizată de un raport al

concentraţiilor celor doi intermediari. Sistemul de intermediari face practic oscilaţii amortizate în

jurul valorii raportului de echilibru pentru aceştia.

Acelaşi lucru îl arată şi graficul care reprezintă

concentraţia de intermediar [Y] în funcţie de concentraţia

de intermediar [X] din Figura 11.12.

Valorile obţinute pentru concentraţiile de echilibru

sunt [X] = 2.315 şi [Y] = 0.176 iar raportul de echilibru

este [X]/[Y] = 13.53.

Dependenţa de timp (tn)n≥0 a acumulării produşilor

de reacţie [P1] = (p1n)n≥0 şi [P2] = (p2n)n≥0 este redată în

Figura 11.13 care arată că concentraţia produşilor de reacţie variază de această dată liniar, chiar

dacă concentraţia intermediarilor X şi Y oscilează spre valoarea de echilibru.

Modelul brusselator de oscilaţie autocatalitică

Modelul brusselator a fost iniţiat de un grup din Bruxelles condus de Ilya Prigogine şi

introduce pentru prima dată mecanismul unei reacţii a cărei schemă de evoluţie converge către
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Figura 11.11: Oscilaţii amortizate în reacţii chimice
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un atractor.72 Mai mulţi autori au modificat această variantă şi au studiat sistemele care

funcţionează după aceste mecanisme.73,74 O variantă simplificată este prezentată în continuare:

R → X, υ = κ1·[R]

X + 2Y → 3Y, υ = κ2·[X]·[Y]2

Y → P, υ = κ3·[Y]  (11.39)

Ca şi în cazurile anterioare, se face presupunerea că concentraţia reactantului R se

menţine constantă, iar produsul P se poate extrage din sistem printr-o reacţie de tipul (11.33d).

Intermediarii sunt şi de această dată X şi Y. Ecuaţiile de viteză ale acestora, scrise pe

baza mecanismului (11.39) sunt:

dt
]X[d = υ(39a) − υ(39b) = κ1·[R1] − κ2·[X]·[Y]2 (11.40)

dt
]Y[d = υ(39b) − υ(39c) = κ2·[X]·[Y]2 − κ3·[Y] (11.41)

Deşi ecuaţiile (11.40) şi (11.41) par mai simple la prima vedere, sunt chiar mai complicat de

rezolvat prin integrare decât (11.28-11.29) sau (11.34-11.35). Mai mult, încă nu a fost raportată

în literatura de specialitate integrarea acestora pe cazul general descris de (11.40-11.41). În plus,

ecuaţiile (11.40-11.41) nu duc la un model atractor indiferent de valorile constantelor de viteză şi

ale concentraţiilor [R], [X]0 şi [Y]0. Încercarea de a rezolva (11.40-11.41) este plină de surprize.

Pentru cele mai multe valori se obţine un sistem care evoluează către o poziţie de echilibru;

există valori pentru care se regăsesc oscilaţii amortizate către echilibru; oscilaţiile periodice

neamortizate au însă şi ele o pondere însemnată, fapt dovedit de majoritatea sistemelor vii, în

care procesele biochimice celulare se bazează pe astfel de oscilaţii. Un exemplu în acest sens

sunt procesele care se desfăşoară în inimă; pulsaţiile periodice ale inimii se datorează unor

procese de acest tip. Importanţa acestor procese este  majoră. Acesta a şi fost motivul pentru care

în 1977 lui Ilya Prigogine i-a fost conferit Premiul Nobel pentru Chimie, pentru studiile sale

teoretice asupra sistemelor disipative.

Ecuaţiile (11.40-11.41) se simplifică însă 75 dacă se aleg [R] = 1, κ1 = 1 şi κ3 = 1, când

sistemul de ecuaţii diferenţiale devine:

x& = 1 – κ2·x·y2; y& = κ2·x·y2 – y (11.42)

unde derivata în raport cu timpul a variabilei x a fost notată cu x& . Nici acest sistem de ecuaţii

diferenţiale (11.42) nu oferă însă mai multe şanse în rezolvarea sa exactă.

Simularea numerică însă se realizează pe aceeaşi cale. Astfel, scriem ecuaţiile iterative de

variaţie pentru (11.42):

xn+1 = xn+(tn+1-tn)·(1-κ2·xn·yn
2); yn+1 = yn+(tn+1-tn)·(κ2·xn·yn

2-yn) (11.43)
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Alegând acum κ2 = 0.88 şi considerând două cazuri, primul în care concentraţiile iniţiale

ale intermediarilor sunt x10 = [X]1,0 = 1.5 şi y10 = [Y]1,0 = 2 şi al doilea caz cu x20 = [X]2,0 = 2 şi

y20 = [Y]2,0 = 2.5 şi şirul tn = n/100 cu n = 0,1..150 se obţin următoarele reprezentări pentru

concentraţiile intermediarilor [X] = (xn)n≥0 şi [Y] = (yn)n≥0 (Figura 11.14):

iar graficul de variaţie a lui [Y] în funcţie de [X] şi variaţia în timp a acumulării de produs de

reacţie este (Figura 11.15):

Dacă  Figurile 11.14 a, b par a nu spune mare lucru iar Figura 11.15b pare să confirme

acest lucru, Figura 11.15a arată că deşi cele două sisteme pleacă de la valori diferite ale
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Figura 11.14: Variaţii ale concentraţiilor intermediarilor până la intrarea pe
atractor pentru două cazuri cu condiţii iniţiale diferite ale unui sistem
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concentraţiilor intermediarilor, se ajunge destul de repede ca în ambele cazuri sistemul să

evolueze pe aceeaşi traiectorie.

Mărind acum intervalul de timp prin alegerea unui nou n = 0,1..3000 se obţin următoarele

reprezentări pentru concentraţiile intermediarilor [X]1 = (x1n)n≥0, [X]2 = (x2n)n≥0, [Y]2 = (y2n)n≥0

şi [Y]2 = (y2n)n≥0 pentru cele două cazuri 1 şi 2 ale sistemului ales (Figura 11.16).

După cum se vede, chiar dacă nu evoluează pe aceleaşi valori, se înregistrează aceeaşi

perioadă şi aceeaşi amplitudine a oscilaţiilor. Graficul dependenţei lui [Y] în funcţie de [X]

pentru cele două cazuri şi acumularea de produs sunt redate în Figura 11.17:

Diferenţa faţă de Lotka-Voltera este următoarea: LV oscilează în jurul valorilor iniţiale

ale concentraţiilor intermediarilor, în timp ce modelul brusselator converge în timp la aceeaşi

ecuaţie de variaţie independent de valorile iniţiale ale concentraţiilor intermediarilor. De fapt, nu

pentru orice valori ale acestora apare atractorul; pentru un k2 dat, există valori minime y0,min şi

x0,min de la care apar oscilaţiile periodice şi sistemul tinde către curba reprezentată în Figura

11.17.
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Figura 11.17: (a) Convergenţa pe atractor a sistemului brusselator
independent de condiţiile iniţiale şi (b) cantităţi diferite de produs rezultat
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12. Dinamica moleculară de reacţie

În acest capitol, reacţiile chimice vor fi tratate din punctul de vedere al fenomenelor care

au loc la nivel molecular.

Există patru modele frecvent folosite în acest tip de abordare, care de altfel vor constitui

obiectul analizei în detaliu: teoria ciocnirilor, teoria difuziei, teoria complexului activat şi teoria

suprafeţelor de potenţial.

Teoria ciocnirilor

Este utilă pentru analiza reacţiilor dintre specii simple în fază gazoasă. Cu ajutorul ei se

poate calcula constanta de viteză din parametri de stare.76,77

Să presupunem următoarea reacţie:

R1 + R2 → ∑jPj, υ = κ·[A]·[B] (12.1)

Fie Z12 numărul de ciocniri dintre R1 şi R2 din unitatea de volum şi în unitatea de timp, numit

densitate de ciocniri.

Expresia densităţii de ciocniri se deduce succesiv din relaţiile:

v  = 
2/1

0m
kT8









π

(Ex. 3.2.), v r = 2 · v  (viteză relativă), z1 = σ· v r·N2/V, (12.2)

unde z1 – frecvenţa de ciocnire a unei molecule de R2, σ – secţiunea de ciocnire, N2 număr de

molecule R2 din volumul V).

Înmulţind cu N1/V, numărul de molecule de R1 din unitatea de volum, rezultă:

Z12 = N1z1 = N1N2 2V
σ · 2 ·

2/1
kT8









πµ

(12.3)

unde s-a înlocuit masa unei molecule cu masa redusă µ;

Se mai folosesc relaţiile:

µ = 
0201

0201

mm
mm

+
⋅ , N1 = NA·[R1]·V, N2 = NA·[R2]·V (12.4)

şi rezultă:

Z12 = 2
AN ·σ·[R1]·[R2]· 2 ·

2/1
kT8









πµ

(12.5)

Nu toate aceste ciocniri sunt eficiente pentru transformarea reactanţilor în produşi. Doar

acele ciocniri în care energia implicată este suficient de mare sunt efective.

Este deci necesar să evaluăm funcţia de distribuţie a energiilor moleculelor.



125

Moleculele de gaz au energii cinetice cuprinse între 0 şi ∞ cu variaţie continuă şi sunt

distribuite după o funcţie de distribuţie de tip Maxwell; rămâne să stabilim expresia acestei

funcţii de distribuţie. Notăm această funcţie de distribuţie cu h. Folosim ecuaţia (3.11), care dă

expresia distribuţiei modulului vitezei moleculelor:

f(s) = α·s2· RT2/Ms2

e− (12.6)

Exprimând acum energia cinetică, u(s), există relaţia:

f(s) = h(u(s)) = h(
2

Ms2

) (12.7)

deoarece este o singură funcţie de distribuţie a vitezelor.

Această expresie încă nu rezolvă problema; trebuind identificat h. Relaţia (12.2) se poate

exprima astfel:

f(s) = 
M
2α ·

2
Ms2

· RT
1

2
Ms2

e
⋅−

(12.8)

de unde h(U) este:

h(U) = 
M
2α ·u· RT

u

e
−

 = β·U· RT
u

e
−

(12.9)

În identificarea lui β se ţine seama de:

1du)u(h
0

=∫
∞

⇒ β = 2)RT(
1 (12.10)

şi h(u) are expresia:

h(u) = 2)RT(
u · RT

u

e
−

(12.11)

În Figura 12.1 sunt reprezentate funcţia de distribuţie h(U,RT) şi funcţia de probabilitate

H(U,RT) = ∫[0,U]h(x,RT)dx pentru diferite valori ale produsului RT = 1, 2, 3.

În aceste grafice se observă că odată cu creşterea temperaturii (creşterea produsului kT)

creşte probabilitatea de a găsi molecule cu energie u mai mare.

Figura 12.1: Distribuţia moleculelor după energii aşa cum rezultă din modelul
Maxwell-Boltzmann (a) funcţia de distribuţie, (b) funcţia de probabilitate
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Această energie este foarte importantă în ciocnirile între reactanţi, când transformarea

acestora în produşi de reacţie se petrece atunci când energia acestora depăşeşte un prag, Ea numit

energie de activare.

Se poate calcula expresia probabilităţii pentru energiile mai mari decât Ea; aceasta având

expresia:

P(U>Ea) = ∫
∞

aE

du)u(h = (1+
RT
Ea )· RT

Ea

e
−

(12.12)

Viteza de reacţie este produsul dintre densitatea de ciocniri (relaţia 12.5) şi probabilitatea

ca ciocnirea să aibă energie suficientă (relaţia 12.12):

υ = Z12·P(U>Ea) = 2
AN ·σ·[R1]·[R2]· 2 ·

2/1
kT8









πµ

·(1+
RT
Ea )· RT

Ea

e
−

(12.13)

Din (12.13) se poate scoate expresia constantei de viteză (vezi 12.1):

κ = 2
AN ·σ· 2 ·

2/1
kT8









πµ

·(1+
RT
Ea )· RT

Ea

e
−

(12.14)

Tabelul 12.1 conţine câteva valori pentru factorul preexponenţial şi energia de activare Ea

obţinute experimental pentru legea Arrhenius de variaţie a constantei de viteză cu temperatura,

dedusă din observaţii experimentale (vezi ecuaţia 9.31):

Tabelul 12.1. Parametrii Arrhenius pentru reacţii în fază gazoasă
Reacţia A(l·mol-1·s-1) Ea(J·mol-1) P (factor steric)

2NOCl → 2NO + 2Cl 9.4·109 1.02·105 0.16
2ClO → Cl2 + O2 6.3·107 0 2.5·10-3

H2 + C2H4 → C2H6 1.2·106 1.8·105 1.7·10-6

K + Br2 → KBr + Br 1012 0 4.8

În Figura 12.2a se prezintă variaţia constantei κ = κ(T,Ea/R) pentru diferite valori ale

raportului Ea/R = 104, 2·104, 4·104, obţinută din ecuaţia (12.14), şi comparativ alăturat (Figura

12.2b) obţinută din ecuaţia Arrhenius (9.31), în domeniul de temperaturi T∈[100 K, 1000 K].

În Figura 12.2a, a 3-a curbă, se observă că energii de activare mai mari necesită

temperaturi mai mari pentru a evolua cu aceeaşi constantă de viteză (prima curbă şi a 2-a curbă).

Figura 12.2b arată că abaterile modelului energetic Maxwell-Boltzmann de la legea Arrhenius

observată experimental sunt nesemnificative pe scara logaritmică (factorul preexponenţial nu

influenţează semnificativ constanta de viteză).

De asemenea, graficele prezintă o variaţie foarte mare a constantei de viteză între limitele

de temperatură precizate, însă trebuie să se ţină seama că modelul teoretic se aplică numai

fazelor gazoase ale reactanţilor, până la temperatura acestora de disociere, interval de

temperatură care este, în realitate, mult mai mic pentru majoritatea gazelor.
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Factorul steric

Pentru a corecta modelul teoretic (12.14) al ciocnirilor cu valorile observate ale

constantelor de viteză, se introduce o corecţie σ*, numită secţiune eficace la secţiunea de ciocnire

σ calculată din razele moleculare. Relaţia (12.14) devine:

κ = 2
AN ·σ*· 2 ·

2/1
kT8









πµ

·(1+
RT
Ea )· RT

Ea

e
−

= 2
AN ·σ·P· 2 ·

2/1
kT8









πµ

·(1+
RT
Ea )· RT

Ea

e
−

(12.15)

unde P = σ*/σ se numeşte factor steric. În mod obişnuit, factorul steric s-a găsit cu câteva ordine

de mărime mai mic decât 1 şi este cauzat de forţele de respingere intermoleculare şi de abaterea

geometriei moleculare de la modelul sferic. Câteva valori sunt redate în tabelul 12.1. Explicaţia

valorii supraunitare a factorului steric P din ultima linie a tabelului este că reacţia se produce mai

rapid decât se ciocnesc moleculele, şi aceasta dovedeşte imperfecţiunea modelului.

Difuzia

În stare lichidă, fenomenul difuziei este cel care controlează mobilitatea moleculelor în

solvent. 78

Fie un solvent S şi o proprietate ℘ care se manifestă în solvent prin fluxul său J℘.

Proprietatea poate fi număr de particule, concentraţie, temperatură, presiune, densitate sau orice

altă mărime care manifestă un flux măsurabil. Fluxul proprietăţii J℘ se defineşte ca variaţia

proprietăţii ℘ cu distanţa x. De asemenea, fluxul de proprietate este de la valori mari ale

proprietăţii către valorile mici, aşa încât în relaţia de definire apare semnul „–„:

J℘ = – К
dx
d℘ , J℘ fluxul proprietăţii ℘ (12.16)

Relaţia (12.16) introduce o nouă mărime J℘, fluxul de proprietate. Semnificaţia fizică a

acestei mărimi este redată de următoarea afirmaţie: J℘ este valoarea medie de proprietate ce

Figura 12.2: Exprimarea constantei de viteză la reacţiile în fază gazoasă
(a) pe baza modelului Maxwell-Boltzmann şi (b) comparaţie cu legea Arrhenius
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traversează unitatea de arie perpendiculară pe coordonata x în unitatea de timp în direcţia

pozitivă a parcurgerii coordonatei x.

Unitatea de măsură a fluxului J℘ se stabileşte în funcţie de unitatea de măsură a

proprietăţii ℘ şi ţinând cont de afirmaţia de mai sus:

<J℘>S.I. = <℘>S.I.·m·s-1, <К>S.I. = m2·s-1 (12.17)

Constanta К depinde de proprietatea difuzată ℘ şi de mediul de difuzie S, dar în general

nu depinde de mărimea proprietăţii ℘ sau de alţi parametri externi.

Pe baza relaţiei (12.16) se defineşte fluxul de particule şi de temperatură:

JN = - КN·
dx
dN , JT = - КT·

dx
dT (12.18)

unde КN şi КT sunt constantele de difuzie corespunzătoare.

Ecuaţia (12.16) şi toate formele sale sunt diferite exprimări ale legii I a difuziei a lui

Fick.79

Ecuaţiile Einstein, Nernst-Einstein şi Stokes-Einstein corelează coeficientul de difuzie К

cu diferite alte mărimi măsurabile, cum ar fi mobilitatea ionică u, conductivitatea molară λ şi

viscozitatea mediului η:

К = 
zF

uRT , К = 22Fz
RTλ , К =

a6
kT
πη

(12.19)

unde R, k, F au semnificaţiile cunoscute iar z – sarcina unui ion în migrare într-un câmp electric,

a – rază hidrodinamică.

Dacă proprietatea măsurată este concentraţia unui solvat R într-un solvent, atunci (12.16)

ia forma:

J[R] = - D·
dx

]R[d (12.20)

unde: D este coeficientul de difuzie.80

Proprietatea măsurată ℘ variază în raport cu o coordonată

spaţială x însă poate varia şi în raport cu coordonata temporală t.

Fie un flux J℘ = J℘(x,t) al unei proprietăţi ℘(x,t) ce străbate o

suprafaţă, ca în Figura 12.3.

La distanţa x în direcţia de propagare a proprietăţii considerăm

un strat infinitezimal de grosime dx perpendicular pe direcţia x. Se

face presupunerea că în stratul dx nu există nici o sursă de proprietate; în această regiune are loc

doar difuzarea proprietăţii ℘.

Variaţia infinitezimală în timpul dt a proprietăţii ℘ în această regiune de grosime dx se

poate exprima pe baza fluxurilor la intrarea în regiune J℘(x,t) şi la ieşirea din regiune J℘(x+dx,t):

Figura 12.3: Difuzia
axială a unei proprietăţi

℘(x,t)

x
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(℘(x,t+dt) - ℘(x,t))·dx = (J℘(x,t) - J℘(x+dx,t))·dt (12.21)

Ecuaţia diferenţială (12.21) se împarte cu dx·dt şi rezultă:

t
)t,x(

∂
∂℘ = – 

x
)t,x(J

∂
∂ ℘ (12.22)

Folosind acum (12.16), rezultă:

t
)t,x(

∂
∂℘  = К· 2

2

x
)t,x(

∂
℘∂ (12.23)

Ecuaţia cu derivate parţiale (12.23) exprimă legea a II-a a lui Fick a difuziei axiale.

Fenomenul difuziei este deseori însoţit de fenomenul de convecţie, care este transportul

de proprietate datorat mişcării solventului S. Fie vS viteza de deplasare a solventului. Deplasarea

solventului induce o variaţie de flux de proprietate. Fie fluxul de proprietate indus de fenomenul

de convecţie JS(x,t). În acest caz, (12.22) devine:

t
)t,x(

∂
∂℘ = – (

x
)t,x(J
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∂ ℘ +

x
)t,x(JS

∂
∂ ) (12.24)

Termenul ce conţine pe JS din (12.24) este cauzat de deplasarea în direcţia axei x a

solventului şi pentru acesta fluxul JS este chiar ℘·vS:

x
)t,x(JS
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∂
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⋅ (12.25)

Introducând (12.25) în (12.24) şi folosind (12.23) se deduce ecuaţia generală a difuziei axiale cu

convecţie:
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Pentru cazul simplu, când viteza nu depinde de coordonata x, prima derivată parţială se

anulează şi (12.26) devine:
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2
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Modelul discutat anterior, în care proprietatea depindea de o coordonată spaţială şi o

coordonată temporală se poate uşor acum generaliza pentru cazul când proprietatea variază în

raport cu toate cele 3 coordonate spaţiale, derivatele parţiale spaţiale fiind înlocuite de operatorul

de derivare al lui Laplace ∆:
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când ecuaţia (12.26) se înlocuieşte cu:

t
)t,z,y,x(

∂
∂℘  = К· )t,z,y,x(℘∆  – ( ) )t,z,y,x(v)t,z,y,x(kji ℘++∇

rrrr
(12.28)

iar ecuaţia (12.23) devine:
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t
)t,z,y,x(

∂
∂℘  = К· )t,z,y,x(℘∆ (12.29)

unde s-au presupus că ecuaţiile de definire a proprietăţii ℘ şi vitezei v sunt date în formă scalară.

Ecuaţiile (12.26-12.29) sunt foarte importante pentru chimie în forma prezentată. Pe

aceste ecuaţii se proiectează reactoarele în industria chimică, unde pe lângă fenomenele de

difuzie şi convecţie pot să apară şi reacţii, aşa cum se va vedea în continuare.

În fenomenul de difuzie şi/sau convecţie se spune că sistemul a atins o stare staţionară

când:

t
)t,x(

∂
∂℘  = 0 (12.30)

Reacţii prin difuzie

În cazul stării lichide, modelul cinetic nu mai corespunde cu experienţa. Aceasta se

explică prin faptul că în lichide, particulele de reactant trebuie să străbată printre particulele de

solvent şi ciocnirile între reactanţi nu mai sunt la fel de frecvente ca în cazul gazelor, mobilitatea

moleculelor fiind mult mai mică. Din acelaşi motiv, durata de ciocnire este mai mare, aşa încât în

acest interval de timp cât moleculele se află în contact, apare probabilitatea ca sistemul de

molecule să acumuleze suficientă energie pentru a reacţiona. Moleculele de reactant sunt

permanent înconjurate de molecule de solvent şi de aceea trebuie considerată energia întregului

ansamblu local. De asemenea, moleculele de solvent pot participa activ la reacţie ca şi

intermediari catalizatori în proces.

În concluzie, procesul global de reacţie în lichide este mult mai complex ca la gaze.

Totuşi, el poate fi descompus în procese simple prin stabilirea unei scheme cinetice.

Fie o reacţie între 2 reactanţi R1 şi R2. Fie κd constanta de formare a perechii R1R2:

R1 + R2 → R1R2, υ = κd·[R1]·[R2] (12.31)

Formarea de perechi de reactanţi este determinată de caracteristicile de difuzie ale lui R1 şi R2.

Presupunând că reacţia (12.31) se desfăşoară după o simetrie sferică (Anexa) ecuaţia

(12.29) se scrie în coordonate sferice astfel:
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Să presupunem că R2 difuzează către R1 şi în acest caz moleculele de R1 se vor afla în

centrul sistemului de coordonate ales iar proprietatea difuzantă ℘ este concentraţia lui R2, [R2] şi

(12.32) devine:
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Reducând difuzia la cazul său staţionar, (12.33) se anulează:

t
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2
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r
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r
]R[ 2

∂
∂ ) (12.34)

şi pentru a reprezenta gradientul de concentraţie al lui [R2] trebuie să rezolvăm ecuaţia

diferenţială de ordinul 2:

2
2

2

dr
]R[d +

r
2 ·

dr
]R[d 2  = 0 (12.35)

care va avea două constante de integrare ce vor fi determinate din condiţiile la limită. Pentru

simplificare, facem notaţia:

dr
]R[d 2  = r2 (12.36)

şi (12.35) devine:

dr
2dr +

r
2 ·r2 = 0 (12.37)

Înmulţim acum cu dr/r2 şi 12.37 devine o ecuaţie diferenţială simplă:

2r
1 ·dr2 +

r
2 ·dr = 0 (12.38)

care se integrează membru cu membru când rezultă:

ln(r2) + 2·ln(r) = const. ⇒ r2·r2 = const. ⇒ r2 = 2r
a (12.39)

unde a este constantă de integrare. Revenind acum la substituţia din (12.36) ecuaţia (12.39) se

scrie:

d[R2] = 2r
a dr (12.40)

care se integrează şi rezultă:

[R2] = b - 
r
a (12.41)

Valorile a şi b se determină din:

b = [R2](∞) = [R2]∞ şi [R2](r0) = 0 (12.42)

unde prima egalitate exprimă faptul că la distanţă mare de moleculele de R1 concentraţia lui R2

este cea observată în masa soluţiei adică [R2]0 iar a doua egalitate exprimă faptul că la o anumită

coordonată r0 de moleculele de R1 concentraţia staţionară a lui R2 este păstrată 0 prin reacţia ce

are loc între R1 şi R2, r0 fiind acea distanţă la care moleculele sunt suficient de aproape să

reacţioneze. Această reacţie nu are loc instantaneu, aşa cum s-ar putea crede, pentru că relaţia

(12.41) nu conţine şi coordonata temporală t. Ecuaţia (12.41) se scrie în aceste condiţii astfel:
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şi este reprezentată grafic în Figura 12.4.

Fluxul radial al lui [R2] se obţine din

(12.20) cu r în poziţia lui x:
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iar la coordonata de reacţie, r0, fluxul radial

este:

J[R2](r0) = 
0

2

r
]R[ ∞ (12.45)

Valoarea medie de concentraţie ce traversează suprafaţa 4·π·r0
2 (vezi 12.16) în unitatea de

timp, adică variaţia concentraţiei în timp deci viteza de variaţie a concentraţiei prin suprafaţă

este:

dt
]R[d 2 (r0) = - 4·π·r0·DR2·[R2]∞ (12.46)

Viteza de reacţie a lui R2 cu moleculele de R1, υ21 se obţine înmulţind această cantitate

exprimată de (12.46) cu numărul de molecule de R1 din unitatea de volum, deci cu NR1 =

[R1]0·NA:

υ21 = - 4·π·r0·DR2·[R2]∞·[R1]∞·NA (12.47)

Refăcând acelaşi calcul pentru ipoteza difuziei moleculelor de R1 în câmpul moleculelor de R2 se

obţine:

υ12 = - 4·π·r0·DR1·[R2]∞·[R1]∞·NA (12.48)

Viteza reală de reacţie υ este o valoare medie a acestor două valori teoretice obţinute prin

simplificarea modelului în ipoteza că R2 difuzează spre R1 (12.47) şi respectiv R1 difuzează spre

R2 (12.48), în realitate cele două fenomene petrecându-se simultan şi concurent:

υ = (υ12 + υ21)/2 = - 4·π·r0·D·[R2]∞·[R1]∞·NA, D = (DR1+DR2)/2 (12.49)

Semnul minus în expresia vitezei este datorat alegerii sistemului de referinţă, difuzia

producându-se de la valorile pozitive mari ale lui r spre valorile pozitive mici ale acestuia.

Combinând (12.49) cu (12.31) şi ţinând seama de acest considerent precum şi de faptul că [R1]∞
şi [R2]∞ din (12.49) sunt concentraţiile înregistrate în masa de soluţie, adică chiar [R1] şi [R2], se

obţine expresia constantei de viteză pentru o reacţie controlată difuziv în simetrie sferică:

κd = 4·π·r0·D·NA (12.50)

Figura 12.4: Variaţia concentraţiei reactantului
R2 în vecinătatea moleculelor reactantului R1

datorată fenomenelor de difuzie şi reacţie
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Perechea R1R2 din (12.31) poate însă să disocieze fără reacţie (într-un proces similar

controlat difuziv) aşa încât:

R1R2 → R1 + R2, υ = κd'·[R1R2], κd' = 4·π·r0'·D'·NA (12.51)

sau poate forma produşi de reacţie:

R1R2 → ∑jβjPj, υ = κp·[R1R2], κp = 4·π·r0''·D''·NA (12.52)

Revenim din nou la ipoteza staţionarităţii (independenţa de timp). Masa de reacţie este

constantă în majoritatea timpului, astfel concentraţia de perechi [R1R2] (10.12) este gata să se

consume pentru a forma produşi (12.52) sau pentru a reveni din nou în reactanţi (12.51), fiind în

echilibru cu producerea lor prin reacţia (12.31). Exprimând acest fapt se obţine:

υ[AB] = υ[AB],(12.31) – υ[AB],(12.51) – υ[AB],(12.52) = 0 (12.53)

se obţine:

κd·[R1]·[R2] = (κd'+κp)·[R1R2] ⇒ [R1R2] = 
p'd

d

κ+κ
κ ·[R1]·[R2] (12.54)

Relaţia (12.52) este singura care conţine şi viteza de formare a produşilor; înlocuind în

aceasta pe (12.54) rezultă:

υj = βj·κp·[R1R2] = βj·
p'd

dp

κ+κ
κ⋅κ

·[R1]·[R2] (12.55)

Ecuaţia (12.55) admite două cazuri limită. Când κd' << κp (12.55) devine:

υj = βj·κp·[R1R2] = βj·κd·[R1]·[R2] (12.56)

şi reacţia este controlată în exclusivitate de capacitatea difuzivă a reactanţilor şi respectiv când

κd' >> κp când (12.55) devine:

υj = βj·κp·[R1R2] = βj·κp·
'd

d

κ
κ ·[R1]·[R2] (12.57)

unde se observă uşor că κd/κd' este constanta de echilibru К a reacţiei:

R1 + R2 R1R2, К = κd/κd' (12.58)

În acest caz controlul difuziv dispare (vezi expresiile pentru κd şi κd' şi ecuaţiile (12.1 şi 12.14) şi

reacţia este controlată cinetic, transformarea în produşi petrecându-se cu consum energetic din

partea mediului (energia se acumulează în perechea de ciocnire de la moleculele de solvent

înconjurător).

Bilanţul de material în reacţiile controlate difuziv

Ecuaţia generală (12.28) stabilită pe baza fenomenelor de difuzie şi convecţie într-o

regiune din spaţiu ((x,y,z),(x+dx,y+dy,z+dz)) a fost exprimată fără a se ţine seama de o posibilă

reacţie care ar putea diminua sau mări proprietatea ℘ în regiunea considerată. Această posibilă

reacţie în general este independentă de coordonatele spaţiale şi, după cum s-a văzut în
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exprimarea legilor de viteză pentru variaţia concentraţiei molare, variaţia sa se exprimă printr-o

formulă generală de tipul:

t
)t,z,y,x(

∂
∂℘ = ± κ· ℘γ℘ , γ℘ ordinul de reacţie (12.59)

şi completând (12.28) cu termenul dat de (12.59) se obţine:

t
)t,z,y,x(

∂
∂℘  = К· )t,z,y,x(℘∆  – ( ) )t,z,y,x(v)t,z,y,x(kji ℘++∇

rrrr
± κ· ℘γ℘ (12.60)

Ecuaţia (12.60) se numeşte ecuaţia de bilanţ de material pentru proprietatea ℘ şi se aplică în

numeroase procese chimice. Două exemple în acest sens sunt difuzia oxigenului în sânge şi

difuzia unui gaz către suprafaţa unui catalizator.

Soluţiile ecuaţiei (12.60) nu sunt uşor de obţinut; aceasta este o ecuaţie diferenţială

neomogenă. Rezolvarea ei analitică este posibilă numai în câteva cazuri speciale. În proiectarea

reactoarelor chimice şi cinetica biologică care folosesc această ecuaţie se utilizează metode

numerice pentru rezolvarea sa pentru modelele reale de reacţie.

Să exprimăm ecuaţia (12.60) în cazul unidimensional fără convecţie şi un consum de

proprietate de ordinul 1 (γ℘ = 1):

t
)t,x(
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∂℘  = К· 2

2

x
)t,x(

∂
℘∂  ± κ·℘(x,t) (12.61)

Se poate verifica prin înlocuire că dacă Q(x,t) este soluţie a ecuaţiei fără reacţie,

t
)t,x(Q

∂
∂ = К· 2

2

x
)t,x(Q

∂
∂ (12.62)

atunci ℘(x,t) dat de:

℘(x,t) = Q(x,t)· te ⋅κm (12.63)

este soluţie a ecuaţiei cu reacţie (12.61).

Cât despre ecuaţia (12.62) şi soluţia

acesteia, ea este rezolvată complet în cadrul teoriei

distribuţiilor81, şi soluţia generală în nℜ , (x =

(x1,...,xn)) este:

Q(x1,...xn,t) = ( )nt4

1

πΚ
· t4

)x...x( 2
n

2
1

e Κ
++

−
(12.64)

Fie soluţia din 1ℜ  a ecuaţiei (12.64);

înlocuind-o pe aceasta în (12.63) obţinem:

℘(x,t) = 
t4

1
πΚ

· t4
x 2

e Κ
−

· te ⋅κm (12.65)
X T, Q,

X

T

P

Figura 12.5: Reprezentarea spaţiotemporală
a difuziei axiale (ecuaţiile 12.62, 12.64)
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În Figurile 12.5-12.6 s-au reprezentat Q(x,t), ℘κ>0(x,t) şi ℘κ<0(x,t) pentru К = 2 şi κ = 3.

Modelul complexului activat

Pentru explicarea dinamicii moleculare care stă la baza reacţiilor chimice se introduce o

nouă noţiune şi anume coordonata de reacţie. Coordonata de reacţie este o mărime virtuală ce

rezultă din reprezentarea în planul complex a stărilor energetice ale sistemului. Altfel spus, se

pot pune în evidenţă prin măsurători de spectroscopie energiile reactanţilor, produşilor şi

complexului activat, dar nu se poate măsura coordonata de reacţie. Se pot măsura însă timpi, care

corespund diferitelor fenomene care se petrec.

Un prim fenomen este cel de formare a complexului activat.82,83 Pentru formarea acestuia

(Figura 12.7) este nevoie de o cantitate de energie

(diferenţa de la „Ea” la „Er”). Acesta, odată format,

începe să oscileze amortizat pe coordonata de reacţie între

coordonata reactanţilor („cr” pe desen) şi coordonata sa

(„ca” pe desen) în echilibrul său cu reactanţii cât şi între

coordonata sa („ca” pe desen) şi coordonata produşilor

(„cp” pe desen) în echilibrul său cu produşii.

Dacă diferenţa de energie Ea – Ep este suficient

de mare atunci practic oscilaţia complexului cu produşii

se reduce la o oscilaţie sau două, ceea ce s-a constatat de

fapt în multe observaţii experimentale. 84

 De asemenea, tot experimental, s-a constatat că oscilaţia

amortizată cu reactanţii are aproximativ 10 oscilaţii amortizate.85

X T, P,

X

T

P

X T, P,

X

T

P

Figura 12.6: Difuzie şi reacţie în reprezentare spaţiotemporală pentru două cazuri
(a) formare de proprietate (+κ în 12.61) şi (b) consum de proprietate (–κ în 12.61)
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Figura 12.7: Energetica unei reacţii
pe coordonata de reacţie (ec. 12.66)
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Reprezentarea grafică din Figura 12.7 a fost obţinută pe baza ecuaţiei (12.66):

E(ct) = 



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−−

−−

cact,e)EpEa(Ep
cact,e)ErEa(Er

2

2

)cact(

)cact(

(12.66)

pentru valorile Er = 2, Ea = 3, Ep = 0.3, cr = 0, ca = 3, cp

= 6. Graficul din Figura 12.8 reprezintă amortizarea în

timp a oscilaţiilor complexului activat cu reactanţii şi

respectiv cu produşii, şi a fost obţinut pe baza ecuaţiei

(12.67) unde t0 = 2·10-12s:

f(t,E) = )
t2
t

E
Ea(cose

0

2t
t

0
−

(12.67)

Pornind de la funcţiile de partiţie ale reactanţilor,

produşilor şi a complexului activat, şi ţinând seama că un echilibru propriu zis se stabileşte doar

între complex şi reactanţi, Eyring a ajuns la următorul rezultat:

κ2 = κ·
h

kT ·Κ  (12.68)

Aceasta stabileşte constanta de viteză a unei reacţii în fază gazoasă în forma:

R1 + R2 → P, υ = κ2·[R1]·[R2], (12.69)

unde κ este coeficientul de transmisie în vibraţia de-a lungul coordonatei de reacţie şi pentru

vibraţia către reactanţi de obicei se ia 1, iar Κ  este o constantă ce depinde de funcţiile q de

partiţie molară ale reactanţilor şi complexului activat:

q = 
kTt
h

0e1

1
−

−

, (12.70)

fiind direct proporţională cu funcţia de distribuţie energetică:

g(Er) = RT
)ErEa(

e
−−

(12.71)

Înlocuind în expresia lui κ2 toţi termenii (este un calcul mai laborios, ce ţine seama de

mişcările de translaţie şi vibraţie ale moleculelor) se obţine o expresie pentru κ2 similară cu

(12.14) obţinută din teoria ciocnirilor.

O observaţie este necesară şi anume asupra ordinului de mărime al frecvenţei 1/t0 sau a

perioadei t0 de vibraţie a complexului activat. Aceasta (t0) este de ordinul picosecundelor, aşa

cum a rezultat din observaţiile recente puse în evidenţă cu ajutorul laserelor cu impulsuri de

câteva femtosecunde (1fs = 10-15s). Acesta este motivul pentru care investigaţiile prin

intermediul modelului complexului activat sunt încă dificile.

Figura 12.8: Oscilaţii amortizate ale
complexului activat, unde f(t,E)

este funcţie de frecvenţă
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Modelul suprafeţelor de potenţial

Modelul suprafeţelor de potenţial86 este cel mai detaliat

studiu privind factorii ce guvernează vitezele de reacţie, deoarece se

bazează pe o modelare a studiului experimental bine pusă la punct

şi pe o interpretare matematică avansată a datelor.

Cel mai frecvent studiu experimental se bazează pe schema

din Figura 12.9, când se folosesc fascicule de molecule de reactant,

iar la punctul de întâlnire este montat un detector care permite

înregistrarea spectrelor de rotaţie şi vibraţie ale moleculelor în

amestecul de reacţie.

Din fasciculele moleculare (Figura 12.9) se pot obţine informaţii detaliate. Detectorul

poate fi deplasat sub diferite unghiuri, astfel încât se obţine o distribuţie unghiulară a produşilor.

Cum moleculele incidente pot avea acum diferite energii de translaţie (folosind acceleratoare

centrifugale) sau de vibraţie (folosind excitare cu lasere) şi diferite orientări (orientarea spaţială a

moleculelor polare cu ajutorul câmpurilor electrice), este posibil studiul ciocnirilor eficace în

funcţie de aceste variabile şi studiul influenţei acestor variabile asupra produşilor rezultaţi.

Un concept important în interpretarea rezultatelor cu fascicule moleculare este suprafaţa

de energie potenţială a reacţiei.87 Aceasta reprezintă energia potenţială a ansamblului în funcţie

de poziţiile relative ale tuturor moleculelor ce

iau parte la reacţie.

Folosind funcţiile de undă de tip

Schrödinger se poate evalua această energie

potenţială. Pentru un caz simplu, cum ar fi

apropierea unui atom de hidrogen de o

moleculă de H2, reprezentarea grafică a

suprafeţei de energie potenţială în funcţie de

distanţele R31 şi R32 ale atomului de hidrogen

(3) de cei doi atomi de hidrogen din moleculă

(1) şi (2) este reprezentată grafic în Figura

12.10.

Studiul amănunţit al traiectoriilor ce pot fi urmate pe această suprafaţă pentru a cheltui

energii minime la apropierea moleculelor dau rezultate foarte bune. Se poate astfel identifica

direcţia de atac şi de separare. Privind problema din perspectiva modelului complexului activat,

starea de tranziţie este o geometrie critică în care fiecare traiectorie care trece prin ea duce la

reacţie.

Sursa 1

Sursa 2

Reacţie

Detector

Figura 12.9: Schema
experimentală pentru

studiul dinamicii reacţiilor

R31 R32, E_P,

R32

R31

Ep

Figura 12.10: Suprafaţa de energie potenţială la
apropierea unui atom de H de o moleculă de H2
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Anexa

Ecuaţia difuziei pentru cazul sistemelor cu simetrie sferică

Ecuaţia difuziei în forma dedusă în capitolul 15 este exprimată în coordonate carteziene:

t
)t,z,y,x(

∂
∂℘  = К· )t,z,y,x(℘∆ (A.1)

unde:









∂
∂

+
∂
∂

+
∂
∂

=∆ 2

2

2

2

2

2

zyx
(A.2)

Pentru a o aplica la sisteme cu simetrie sferică (funcţia de proprietate este în coordonate polare

℘ = ℘(r,φ,θ) şi variază doar în funcţie de r) este necesar să facem transformarea la coordonate

polare a operatorului de derivare (A.2).

Fie deci:

℘=℘(r,φ,θ), cu 
ϕ∂

∂℘= 0 şi 
θ∂

∂℘= 0 (A.3)

unde ecuaţiile (A.3b) şi (A.3c) exprimă faptul că ℘ variază doar în funcţie de r.88

Ecuaţiile de transformare între coordonatele carteziene (x,y,x) şi coordonatele polare (r,θ,φ) sunt

(Figura A.1):






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θ⋅=
θ⋅ϕ⋅=
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)cos(rz
)sin()sin(ry
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



+=θ
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++=

)z/yxarctan(
)x/yarctan(
zyxr

22

222

(A.4)

Exprimăm derivata de ordinul 1 a lui ℘ în raport cu x şi ţinem seama de schimbarea de

variabile:

xxx
r

rx ∂
θ∂

⋅
θ∂

∂℘
+

∂
ϕ∂

⋅
ϕ∂
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+

∂
∂

⋅
∂
∂℘

=
∂
∂℘ (A.5)

Folosim acum (A.3b-c) când rezultă:

x
r

rx ∂
∂

⋅
∂
∂℘

=
∂
∂℘ , 

y
r

ry ∂
∂
⋅

∂
∂℘

=
∂
∂℘ , 

z
r

rz ∂
∂
⋅

∂
∂℘

=
∂
∂℘ (A.6)

unde ecuaţiile (A.6b) şi (A.6c) rezultă în mod analog.

Calculăm derivatele de ordinul 1 ale lui r în raport cu x, y şi z:

r
θ
φ y

z

x
Figura A.1: Coordonate

carteziene şi coordonate sferice
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x
r
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y
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222 zyx
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z
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222 zyx
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şi le exprimăm în funcţie de r, θ şi φ folosind (A.4a):

x
r

∂
∂ = cos(φ)·sin(θ) =

r
x , 

y
r

∂
∂ = sin(φ)·sin(θ) =

r
y , 

z
r
∂
∂ = cos(θ) =

r
z (A.8)

şi le introducem în (A.6), unde, pentru simetrie s-au lăsat rapoartele x/r, y/r şi z/r:

x∂
∂℘=

r
x ·
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∂℘ , 

y∂
∂℘=

r
y ·

r∂
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z∂
∂℘=

r
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∂℘ (A.9)

Calculăm şi derivatele de ordinul 2 după formulele:

xxxxxrx
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Ţinem seama de (A.3b-c) şi de independenţa de r a rapoartelor x/r, y/r şi z/r:
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Folosim acum (A.8):
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Însumând acum cele 3 ecuaţii de tipul (A.12) obţinem:
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şi dacă se ţine seama că φ nu depinde de z:
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Să calculăm termenii ce apar în (A.13). Derivatele de ordinul 1 ale lui φ sunt:

x∂
ϕ∂ = 22 yx

y
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r
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iar ale lui θ:
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Ceilalţi termeni sunt:

r
x

ϕ∂
∂ = -sin(φ)·sin(θ), 

r
y

ϕ∂
∂ = cos(φ)·sin(θ),
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r
x

θ∂
∂ = cos(φ)·cos(θ), 

r
y

θ∂
∂ = sin(φ)·cos(θ), 

r
z

θ∂
∂ = -sin(θ) (A.16)

Putem acum înlocui în expresia ce apare în faţa derivatei de ordinul 1 a proprietăţii din (A.13):
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r
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Înlocuind în (A.13) rezultă expresia finală a Laplacianului în coordonate polare pentru

sistemele ce difuzează în simetrie sferică:

∆℘ = 2

2

r∂
℘∂ +

r
2 ·

r∂
∂℘ (A.18)

şi deci ecuaţia difuziei (1) devine:

t
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Ecuaţia (A.19) este mai practică decât (A.1) în cazul proceselor catalizate, în care catalizatorul

introdus în sistem difuzează în toate direcţiile în mod uniform, introducând o simetrie sferică.89

Ecuaţia difuziei pentru cazul sistemelor cu simetrie cilindrică

Pentru sisteme cu simetrie cilindrică (fie x şi y în planul bazei cilindrului, ca în Figurile A.2 şi

A.3), derivata după z este nulă, şi ecuaţiile (A.1) şi (A.2) devin:

t
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Dacă exprimăm funcţia de proprietate ℘ în coordonate cilindrice, variabilelor x şi y le iau locul

variabilele r şi φ (vezi Figura A.3). Pentru funcţia de proprietate ℘(r,φ) este este necesar să

facem transformarea la coordonate polare a operatorului de derivare (A.20).90

Figura A.2: Coordonate
carteziene şi coordonate cilindrice

r

h

φ y

z

x

φ
r

x

y

Figura A.3: Coordonate
carteziene şi coordonate polare
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Fie deci:

℘=℘(r,φ) şi 
ϕ∂

∂℘= 0 (A.21)

unde ecuaţia (A.21b) exprimă faptul că ℘ variază doar în funcţie de r şi h fiind ortogonal pe φ şi

r.

Ecuaţiile de transformare între coordonatele carteziene (x,y) şi coordonatele polare (r,φ) sunt

(Figura A.2):
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Exprimăm derivata de ordinul 1 a lui ℘ în raport cu x şi ţinem seama de schimbarea de

variabile:
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Folosim acum (A.21b) când rezultă:
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unde ecuaţia (A.24b) rezultă în mod analog.

Calculăm derivatele de ordinul 1 ale lui r în raport cu x, y şi z:
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şi le exprimăm în funcţie de r şi φ folosind (A.22a):
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şi le introducem în (A.24), unde, pentru simetrie s-au lăsat rapoartele x/r şi y/r:
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Calculăm şi derivatele de ordinul 2 după formulele:
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Ţinem seama de (A.21b) şi de independenţa de r a rapoartelor x/r şi y/r:
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Folosim acum (A.26):
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Însumând acum cele 2 ecuaţii de tipul (A.30) obţinem:
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Să calculăm termenii ce apar în (A.31). Derivatele de ordinul 1 ale lui φ sunt:
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Ceilalţi termeni sunt:

r
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∂ = -sin(φ), 

r
y
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∂ = cos(φ) (A.33)

Putem acum înlocui în expresia ce apare în faţa derivatei de ordinul 1 a proprietăţii din (A.31):
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Înlocuind în (A.31) rezultă expresia finală a Laplacianului în coordonate polare pentru

sistemele ce difuzează în simetrie cilindrică:
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r
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∂℘ (A.35)

şi deci ecuaţia difuziei (A.1) devine:

t
)t,r(

∂
∂℘  = К·( 2

2

r
)t,r(

∂
℘∂ +

r
1 ·

r
)t,r(

∂
∂℘ ) (A.36)

Ecuaţia (A.36) se aplică cu succes în electrochimie, atunci când electrozii folosiţi induc o

simetrie cilindrică difuziei.91
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Subiecte de verificare

Noţiuni fundamentale

1. Molul şi definirea sa pe baza numărului de particule;

2. Mărimi molare şi calcularea lor pe baza proprietăţilor extensive;

3. Exemple de mărimi molare (volum molar, masa molară, concentraţia molară, molalitatea);

4. Densitatea şi fracţia molară ca mărimi intensive;

5. Tipuri de energie; energia potenţială electrostatică;

6. Caracteristicile unei radiaţii electromagnetice; amplitudine şi lungime de undă;

7. Clasificarea radiaţilor electromagnetice după lungimea de undă;

8. Echilibrul şi mărimile introduse de principiile termodinamicii.

Gaze
9. Conceptul de stare şi ecuaţie de stare;

10. Definirea presiunii, măsurarea ei, unităţi de măsură;

11. Introducerea conceptului de temperatură, pe baza echilibrului termic şi semnificaţia

principiului 0 al termodinamicii;

12. Comportarea experimentală a gazelor la presiuni reduse, exprimată prin Legea Boyle, legea

Charles şi principiul Avogadro;

13. Introducerea ecuaţiei generale a gazelor ideale ca o lege limită;

14. Extinderea tratării gazelor la amestecuri de gaze, prin legea Dalton pentru gazele ideale, şi în

general, prin presiuni parţiale.

Teoria cinetică a gazelor. Gazele reale

15. Formularea teoriei cinetice a gazelor şi deducerea expresiei pentru presiunea unui gaz ideal;

16. Justificarea expresiei pentru dependenţa temperaturii de radicalul vitezei pătratice medii a

moleculelor de gaz şi proprietăţile distribuţiei Maxwell a vitezelor;

17. Deducerea expresiei pentru frecvenţa de ciocnire precum şi interpretarea ei fizică;

18. Proprietăţi ale gazelor reale exprimate prin izoterme şi factorul de compresibilitate precum şi

prin ecuaţia virială de stare;

19. Semnificaţia fizică a constantelor critice ale unui gaz;

20. Formularea ecuaţiei van der Waals ca o ecuaţie aproximativă de stare a gazelor reale şi unele

concluzii care decurg din ea.
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Principiul I al termodinamicii şi consecinţele sale

21. Introducerea conceptelor de sistem şi mediul său înconjurător, şi de lucru, căldură şi energie

internă;

22. Clasificarea proceselor în exoterme şi endoterme;

23. Cele două formulări ale principiului I;

24. Introducerea energiei interne ca o funcţie de stare;

25. Deducerea expresiei pentru lucrul de dilatare şi aplicarea sa împotriva presiunii externe

constante şi la dilatarea reversibilă;

26. Calorimetria;

27. Definiţia şi semnificaţia capacităţii calorice la volum constant;

28. Introducerea entalpiei ca funcţie de stare şi relaţia sa cu energia transferată sub formă de

căldură la presiune constantă;

29. Definiţia şi semnificaţia capacităţii calorice la presiune constantă;

30. Legătura între capacităţile calorice la presiune constantă şi volum constant;

31. Definirea stării standard a unei substanţe şi a variaţiei de entalpie standard pentru o

transformare fizică şi pentru o reacţie chimică;

32. Diferite tipuri de variaţie de entalpie: entalpia la transformare de fază, la dizolvare, la

ionizare şi la disociere;

33. Enunţarea legii Hess ca un caz particular al proprietăţii entalpiei de funcţie de stare şi

prelucrarea ecuaţiilor termochimice;

34. Conceptul de ciclu termodinamic şi cazul particular al unui ciclu Born-Haber pentru tratarea

entalpiei de reţea ∆LH0;

35. Exprimarea entalpiilor standard de reacţie prin entalpiile standard de formare.

O privire matematică asupra Principiului I al termodinamicii

36. Diferenţiale exacte şi inexacte şi semnificaţia lor în termodinamică;

37. Relaţiile lui Maxwell;

38. Deducerea expresiei de variaţie a energiei interne cu temperatura la presiune constantă;

39. Deducerea expresiei de variaţie a entalpiei cu temperatura la volum constant

40. Relaţia între capacităţile calorice la volum constant şi presiune constantă pentru un gaz ideal;

41. Experienţa lui Joule;

42. Transformări adiabatice.

Principiul II al termodinamicii şi consecinţele sale

43. Formularea Kelvin a principiului al II-lea, referitoare la maşinile termice;
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44. Definirea unui proces spontan şi interpretarea sa;

45. Formularea principiului II cu ajutorul entropiei;

46. Formularea inegalităţii Clausius pentru variaţia entropiei;

47. Criteriile pentru procese spontane în funcţie de entropie, energie internă şi entalpie;

48. Definirea energiei Helmholtz şi energiei Gibbs şi criterii pentru procese spontane;

49. Potenţialul chimic al unei substanţe într-un amestec şi deducerea ecuaţiei fundamentale a

termodinamicii chimice;

50. Lucrul mecanic de neexpansiune wn,rev şi exprimarea acestuia în funcţie de energia Gibbs.

O privire matematică asupra principiului II al termodinamicii

51. Descompunerea unui ciclu oarecare într-o sumă de cicluri Carnot;

52. Exprimarea entropiei în funcţie de entropia la 0 K;

53. Relaţia între capacităţile calorice la volum constant şi presiune constantă pentru o substanţă

oarecare;

54. Teorema calorică a lui Nernst pentru variaţia de entropie care însoţeşte o transformare la 0K;

55. Principiul al III-lea al termodinamicii, entropii conform principiului al III-lea pentru

substanţe şi definirea entropiei standard de reacţie;

56. Introducerea potenţialului chimic şi variaţia cu presiunea a potenţialului chimic al unui gaz

ideal.

Dinamica şi echilibrul tranziţiilor de fază

57. Să se folosească o diagramă de fază pentru a descrie temperaturile şi presiunile la care sunt

stabile diferite faze şi semnificaţia curbelor de echilibru între faze;

58. Semnificaţia punctului de topire, punctului de fierbere, temperaturii critice şi a punctului

triplu;

59. Interpretarea diagramelor de fază pentru trei substanţe reprezentative;

60. Să se exprime echilibrele de fază prin potenţialul chimic al fazelor şi dependenţa echilibrului

de fază de temperatură şi presiune;

61. Calculul curbelor de echilibru între faze, folosind ecuaţia Clapeyron pentru echilibrul solid -

lichid şi ecuaţia aproximativă Clausius - Clapeyron pentru echilibrele lichid – vapori şi solid –

vapori;

62. Definiţia termenilor de fază, component şi varianţă a unui sistem;

63. Enunţarea legii fazelor şi aplicarea sa la diagramele de fază în sisteme monocomponente;

64. Deducerea legii fazelor din egalitatea potenţialelor chimice ale unei substanţe în toate fazele;

65. Folosirea diagramelor de fază triunghiulare.
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Cinetica chimică

66. Definiţia avansării reacţiei şi a energiei Gibbs de reacţie;

67. Sensul termenilor de reacţii exergonice şi endergonice;

68. Tehnicile pentru măsurarea concentraţiilor reactanţilor şi produşilor;

69. Definiţia vitezei de reacţie;

70. Semnificaţia legii de viteză şi constantei de viteză de reacţie;

71. Definirea ordinului de reacţie şi ordinului global de reacţie;

72. Metoda izolării pentru simplificarea determinării odrinului de reacţie, semnificaţia unei legi

de viteză pseudo-γ-moleculare şi metoda vitezelor iniţiale;

73. Legi de viteză integrate pentru reacţii de ordinul I şi II;

74. Reacţii în apropiere de echilibru şi relaţia cu constanta de echilibru;

75. Ecuaţia Arrhenius şi parametrii Arrhenius de reacţie.

Examinarea legilor de viteză de reacţie în funcţie de mecanism

76. Mecanismul de reacţie descris prin reacţii elementare şi clasificarea constantelor de viteză

după molecularitatea lor;

77. Legile de viteză pentru reacţiile elementare monomoleculare şi bimoleculare;

78. Aproximaţia stării staţionare la reacţiile consecutive;

79. Aproximaţia preechilibrului la reacţiile consecutive;

80. Mecanismul Michaelis-Menten de acţiune a enzimelor;

81. Mecanismul Lindemann-Hinshelwood al reacţiilor monomoleculare.

Reacţii complexe şi mecanismul lor

82. Etapele reacţiilor înlănţuite;

83. Legile de viteză ale reacţiilor înlănţuite utilizând aproximaţia stării staţionare;

84. Fenomenul de explozie termică;

85. Ce sunt catalizatorii, cum pot fi clasificaţi şi ce sunt enzimele;

86. Efectul catalizei omogene asupra vitezei de reacţie;

87. Rolul autocatalizei în cinetica chimică;

88. Mecanismul Lotka-Volterra al oscilaţiei chimice;

89. Modelul brusselator, ca exemplu de oscilaţie chimică.

Dinamica moleculară de reacţie

90. Teoria ciocnirilor în cinetica chimică pentru reacţii bimoleculare şi semnificaţia energiei de

activare şi a factorului preexponenţial din ecuaţia lui Arrhenius;
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91. Influenţa factorului steric în teoria ciocnirilor;

92. Cele două legi ale lui Fick;

93. Reacţii în soluţie controlate difuziv;

94. Formularea ecuaţiei de bilanţ de material în reacţiile controlate difuziv;

95. Formularea teoriei complexului activat în termenii coordonatei de reacţie şi a stării de

tranziţie;

96. Interpretarea modelului suprafeţelor de potenţial.

Anexa

97. Exprimarea ecuaţiei difuziei pentru coordonate carteziene;

98. Exprimarea ecuaţiei difuziei pentru o simetrie sferică;

99. Exprimarea ecuaţiei difuziei pentru o simetrie cilindrică.
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