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PREFATA

Lucrarea Chimie - Fizica. Termodinamica si Cinetica Chimica este structurata
pe 18 capitole. Chiar daca lucrarea prezinta notiunile pornind de la formulele acestora
de definitie si sunt discutate in amanunt proprietatile acestora, este de dorit ca cititorul
sa fi parcurs in prealabil cursurile de chimie si fizica generala.

Cursul de termodinamica si cinetica chimica prezinta conceptele
fundamentale ale termodinamicii fenomenologice aplicate atat la studiul
echilibrelor fizice in sisteme monocomponente si policomponente fara reactie
chimica, cat si la investigarea si calcularea echilibrelor chimice Tn faza
omogena si eterogena. Aceasta tematica este necesara pentru pregatirea unui
chimist, inginer sau biolog care urmeaza sa lucreze in invatamant, industrie sau
cercetare.

Primele 16 capitole ale lucrarii trateaza aspectele din chimia-fizica legate de
moleculele in miscare. Tratarea notiunilor, acolo unde este posibil, s-a facut din doua
directii: prima, pornind de la considerentele experimentale care au dus la formularea
legilor empirice catre legile generale, iar a doua, dinspre modelul matematic al
fenomenului studiat spre validarea experimentala a acestuia si regasirea legilor stabilite
empiric.

Din acest motiv, credem ca lucrarea satisface atét exigentele unui cititor
orientat catre fenomenele observabile cét si exigentele unui teoretician care doreste sa
descopere cauzele care stau la baza anumitor fenomene.

Acolo unde a fost posibil, s-a insistat pe prezentarea unor modele cat mai
generale sau generalizarea unor modele cunoscute, lasdnd Tn seama cititorului sa
descopere prin exercitiile rezolvate si exercitiile propuse cazurile particulare ale

modelelor respective. S-a pus un accent deosebit pe explicarea considerentelor



energetice care stau la baza fenomenelor, acestea constituind, Tn opinia autorilor,
principala cauza a desfasurarii proceselor intalnite in cinetica si dinamica moleculara.

Gazelor si teoriei cinetice a acestora le sunt rezervate doua capitole, in care
accentul s-a pus pe ilustrarea modelelor de cinetica. Termodinamica, care sta la baza
chimiei - fizice, este prezentata pe larg pe parcursul a patru capitole. S-a insistat aici
asupra functiilor de stare U, H, S, G, A si |, si asupra exprimarii dependentelor intre
acestea prin intermediul relatiilor lui Maxwvell.

Tranzitiile de faza si studiul acestora se intinde pe parcursul unui capitol, in
care s-a corelat studiul experimental al tranzitiilor de faza cu notiunea de potential
chimic.

Cinetica chimica este prezentata in patru capitole: elementele fundamentale
ale cineticii chimice, cinetica formala (deducerea ecuatiilor cinetice in cazul
reactiilor simple sau complexe), teorii in cinetica chimica si studiul sistemelor
reactante complexe (particularitati ale reactiilor in solutie, reactii catalitice si
studii cinetice neizoterme).

Dinamica moleculara si factorii care o influenteaza ncheie aceasta lucrare.

Lucrarea mai contine si un capitol cu intrebari pentru verificarea cunostintelor
acumulate, o anexa care cuprinde un material fundamental despre ecuatia de difuzie, pe
care I-am considerat important dar nepotrivit sa apara in text, un index de simboluri si
notiuni care dorim sa faca mai usoara utilizarea sa.

Sursele bibliografice cele mai importante care pot fi consultate suplimentar
sunt mentionate la sfarsitului cursului in ordine alfabetica. Capitolele aplicative care
contin modele citate Tn literatura de specialitate au la final si o bibliografie specifica

care contine cateva referinte reprezentative.

Autorii
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MARIMI SI UNITATI FUNDAMENTALE

Marimile si unitatile fizice si chimice fundamentale utilizate® sunt

prezentate in tabelul urmator:

Marime Simbol Valoare Unitate de
masura
viteza luminii in vid c 2.99792458:10° | ms™
sarcina elementari e 1.602177-10" | A's
constanta Faraday F=Nae 9.6485-10" A-s'mol™?
constanta Boltzmann k 1.38066-10%° | J' K™
constanta gazelor ideale R=Nak 8.31451 J-K*mol™
Rydberg
constanta Planck h 6.62608:10°* | Js
numarul lui Avogadro Na 6.02214-107 mol™
unitatea atomici de masi | u 1.66054:10%" | kg
masa electronului Me 9.10939-10%" | kg
masa protonului My 1.67262:10%" | kg
masa neutronului My 1.67493-10°' kg
permitivitatea vidului €0 8.85419-10"° ,10\2'32'J I'm
permeabilitatea vidului Uo 47107 J A% m?
raza Bohr ao 5.29177-10! m
constanta structurii fine 0=pe’c/2h 7.29735:107 -
constanta Rydberg R., R..=mee*/8h°cey” | 1.09737-10° cm™
acceleratia gravitationala g 9.80665 m's”
standard
constanta gravitationala G 6.67259-10™ | N'm”kg™

Aceste marimi sunt

introduse prin intermediul cursurilor de fizica

generala si chimie generala 2, asa incat cititorul poate si consulte cursurile

respective pentru detalii suplimentare.
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SIMBOLURI §I ABREVIERI

a — constanta van der Waals, activitate

A — coeficient virial, factor de frecventa Arrhenius, afinitate, energie libera
Helmholtz

At — amplitudine totala

b — constanta van der Waals (covolum)

B — coeficient virial

Cc — concentratie molara, caldura specifica, in indice se refera la starea critica

C — coeficient virial, numarul componentilor din sistem, catalizator, capacitate
calorica

d — operator de derivare

D — coeficient virial, energie de disociere

e — sarcina elementara

eV — electronvolt

exp — functia exponent

E — energie

Ea, Ea°, Ec, Ep — energie de activare, energie de activare a reactiei catalizate,
energie cinetica, energie potentiala

f — coeficient de fugacitate, functie de distributie

F — forta, numarul lui Faraday, energie libera, functie de probabilitate

g — acceleratie gravitationala, in indice se refera la starea gazoasa, functie

G — entalpie libera, grad de libertate, constanta gravitationala

h — constanta lui Planck, inaltime

H — entalpie

i — In indice un component initial, densitate de curent, numar de grade de
libertate ale unei molecule

| — intensitate de curent

J— Tnindice un component oarecare

J — numar de componenti

Jy — fluxul proprietatii y

k — constanta lui Boltzmann, constanta de viteza,

K — constanta de echilibru ( Ky, K¢, Kp, Kx)

Kwm — constanta Michaelis

| — lungime, Tn indice sau exponent starea lichida

m — masa, molalitate

M — masa moleculara

n — numar de moli, numar de variabile intensive

N — numar de particule

13



Na — numarul lui Avogadro

p — presiune

Pc — presiune critica

Pex — Presiune exterioara

P — probabilitate, produs de reactie

g — sarcina, caldura

Q - sarcina

r — raza, numarul relatiilor restrictive ce se stabilesc intre componentii unui
sistem, viteza de reactie

R — constanta universala a gazelor perfecte, raza, reactant
R* - molecula excitata energetic

R" - molecula in stare activata

s —1in indice sau in exponent stare solida sau solidificare

S - suprafata, entropie

t — timp, temperatura Tn grade Celsius

t. — temperatura critica

T — temperatura absoluta (in grade Kelvin)

U — energie interna

Ui ,Us — energie interna initiala, respectiv finala

Vv —viteza

Vv - viteza medie

Vv - radical din viteza medie patratica

V — volum, potential electric

V. — volum critic

Vm = volum molar

w — lucru mecanic

Wexp— lUCru mecanic de expansiune

W, — lucru mecanic suplimentar in afara celui de expansiune
W —probabilitate termodinamica la echilibru, numar de moduri de rearanjare a
energiei sistemului

x — fractie molara, variabila

X —variabila aleatoare

y — variabila

Y — intermediar de reactie

z — variabila, numarul ciocnirilor, deplasare

Z — suma de stare, numar de ciocniri in unitatea de volum, abaterea gazului real
de la modelul ideal

a — Tn exponent o faza sau component oarecare, unghi

B —n exponent o faza oarecare, numar de moli

y — tensiune superficiala

14



A — operator Laplace, diferenta

€0 — permitivitatea vidului

n —randamentul unei masini termice
0 — coordonata polara

A — lungime de unda

W — potential chimic

v — coeficient stoechiometric

7 — constanta 3,1415...

IT - produs

p — densitate

o — legatura chimica, suprafata

¢ — coordonata polara

x — coeficient de compresibilitate

o — pulsatie

@ — potential electric

¥ —suma

CM - centru de masa

PTS — temperatura si presiune standard ( 0°C, 1 atm.)
PTAS - temperatura si presiune ambianta standard ( 25°C, 1 atm.)
S| — sistem international

SCM - sistemul centrului de masa
SR - sistem de referinta

15



1. NOTIUNI FUNDAMENTALE

1.1. Cantitatea de substanta

Compozitia chimica a unui sistem bi- sau multicomponent este
exprimata Tn mai multe moduri. Tn termodinamica, parametrul de compozitie se
reda de obicei n fractii molare, molaritati, molalitati, concentratii procentuale.

Molul reprezinta cantitatea de substanta care contine atatea specii
(atomi, molecule, ioni, unitati de formule, electroni sau alte entitati specificate)
céti atomi exista in 12g din izotopul *2C adici Na ~ 6,023:10% electroni/mol,
Na fiind numarul lui Avogadro. Numarul de moli, notat cu n, este dat de relatia
n = N/Na si reprezinta cantitatea de substanta ce contine N entitati specificate.

Proprietatile sunt clasificate in extensive (depind de dimensiunea probei;
exemple: masa si volumul) si intensive (independente de dimensiunea probei;
exemple: temperatura, densitatea, presiunea).

Proprietatile molare sunt marimi intensive si se calculeaza pe baza
proprietatilor extensive cu formula:

Xm = XIn (1.1)
unde: X = proprietate extensiva;
n = numar de moli n proba;
Xm = proprietate molara (exemplu: Vp, volumul molar).

Urmatoarele marimi sunt exemple de marimi molare (deci intensive):

Masa molara M este masa probei impartita la cantitatea de substanta
continuta:

M = m/n, [M] = g-mol™ (1.2)
Concentratia molara sau molaritatea ¢y, unui solut reprezinta numarul de

moli de substanta dizolvata intr-un litru de solutie:

16



Cm = NIV, [Cm] = mol-It =M (1.3)

Ex. 1.1. Sa se calculeze concentratia molara a carbonatului de sodiu, daca se

stie ca 10,69 Na,COs au fost dizolvate cu apa intr-un balon cotat de 500 ml.

Rezolvare:
a) Calculam concentratia, folosind relatia (1.3)

m(Na,CO;) 10,69
m(Na,CO,)-V,, 106g/mol-0,5l

Cm(Na,CO,) = ~0,2mol/l

R: Solutia are concentratia 0,2M.

Concentragia molala sau molalitatea my, este cantitatea de substanta de
solut raportata la masa de solvent folosit pentru a prepara solutia:
Mm = n/ms, [Mmn] = mol-kg™ (1.4)
Observatie: concentratia molara variaza cu temperatura, deoarece volumul
variaza cu temperatura; molalitatea este 0 marime independenta de temperatura.
Tn solutiile diluate ionii de solut sunt separati de cel putin 10 molecule
de solvent.

Concentratia normala poate fi calculata, folosind relatia:

__ MX)
Cnb0= M(f X) - Vg (1:5)

unde M(f.x) reprezinta masa moleculara a echivalentului.

Molul de echivalenti este o particula reala sau conventionala care
reactioneaza (sau corespunde) cu un mol de ioni de hidrogen intr-o reactie de
neutralizare, sau cu un mol de electroni intr-o reactie de oxido-reducere.

Numarul care arata ce parte a unui mol de substanta reprezinta un mol de
echivalenti se numeste factor de echivalenta. Se noteaza prin ,,f.”

Pentru reactiile de neutralizare ,,f” este egal cu numarul de protoni (H") sau
grupe hidroxil (OH"), care participa la reactie.

17



De exemplu:

NaOH + HCI — NaCl + H,0 (1.6)
nOH)=1 f=1
n(H) =1 f=1

Tn functie de reactia chimica care are loc, substanta poate fi determinata de
un factor de echivalenta sau de altul.
Pentru cazul:
NaOH + H,SO4 — NaHSO,4 + H,0 (1.7)
in reactie participa un mol de H" si un mol de OH~, de aceea factorii de
echivalenta pentru NaOH si H,SO4 sunt respectiv 1si 1.
Daca in urma reactiei se obtine sarea neutra
2NaOH + H,SO4 — Na,SO4 + 2H,0 (1.8)
atunci pentru un mol de OH" revine doar 0,5 moli de acid. De aceea, pentru
cazul dat, factorii de echivalenta sunt respectiv: NaOH si H,SO4 = 1 si 1/2. Tn
asa caz pentru a calcula concentratiile normale se folosesc relatiile:

m(NaOH)

C, (NaOH) =
M -1(NaOH) - V.,

(1.9)

m(H,S0,)
M-1/2(H,S0,)- V.,

Acidul ortofosforic este un acid tribazic. ElI poate forma trei tipuri de

Cy(H,SO,) = (1.10)

saruri. Tn cazul formarii dihidrogenofosfatilor factorul de echivalenta este 1.
NaOH + H3PO, — NaH,PO, + H,0 (1.11)
La reactie participa doar cate un mol de H* si OH".
Daca are loc formarea hidrogenofosfatilor:
2NaOH + H3PO4 — Na;HPO, + 2H,0 (1.12)
atunci pentru fiecare mol de baza se consuma 1/2 moli de acid si ,,f” pentru
acidul ortofosforic este egal cu 1/2. Tn cazul formarii fosfatului de sodiu:

18



3NaOH + H3PO, — NasPO, + 3H,0 (1.13)
factorul de echivalenta pentru acid este 1/3, deoarece pentru 3 moli de NaOH se
consuma doar un mol de H3PO,. Cunoscand factorul de echivalenta, poate fi
calculata si concentratia normala. De exemplu, pentru cazul formarii sarii
neutre:
m(H,PO,)

C,(H,PO,) =
(H;PO.) M-1/3(H,PO,)-V,,

(1.14)

Tn reactiile de schimb intre saruri factorul de echivalenta poate fi
determinat in functie de numarul de grupe OH" pentru cationi si numarul de
protoni pentru anioni. De exemplu: AICls.

Factorul de echivalenta este 1/3, deoarece avem trei ioni de CI" care
corespund cu trei protoni si un ion de AI**, care corespunde cu trei grupe OH".

Pentru reactiile de oxido-reducere factorul de echivalenta corespunde
numarului de electroni cedati sau aditionati. Tn cazul:

2KMnOQO, + 5Na,S03 + 3H,S04 — K;SO4 + 2MnSO,4 + 5NaSO4 + 3H,0
(1.15)

Factorul de echivalenta pentru KMnQ, este 1/5 si respectiv pentru Na,SOs;
este 1/2, respectiv pentru electronii aditionati si cedati de substante Th urma
reactiei.

Concentratiile normale se folosesc Tn cazurile cand au loc reactii chimice.

Concentragia procentuala de masa cp(m;) reprezinta numarul de unitati
(9, kg) din substanta j considerata, continut in 100 de unitati (100g, 100kg) din

amestec:

c,(m) = zmnj]_ -100 [%] (1.16)

i
unde: m = X;m; masa amestecului;

m; este masa componentului j.
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Ex. 1.2. Sa se calculeze concentratia procentuala a clorurii de potasiu n solutia
obtinuta la dizolvarea a 18,5g de KClI in 125 g H,0.

Rezolvare:

a) Calculam masa solutiei:
m(sol) = m(KCI) + m(H,0)
m(sol) =18,5g+1259=1435¢

b) Determinam concentratia procentuala a KCI.
¢, (KCI) = %-100%

¢, (KCI) = 1348:;—5599-100% ~12,89%

R: ¢cp (KCI) este 12,89%.

Concentraria procentuala de volum cp(V;j) indica ce volum de substanta

puri se afla in 100 ml (100 cm®) de amestec:

c,(V)) = z\j/\J)j -100 [%] (1.17)
unde: V = %;V; volumul amestecului;
V; este volumul componentului j.
Alte marimi frecvent utilizate pentru amestecuri sunt:
Fracfia molara * X;j @ componentului j din amestecul cu J componenti:

n.
Xj = — (1.18)

zn,

Proprietati: 1) Zx; = 1; pentru un amestec binar, X1 + X = 1;
2) 0<xj<1; x;=0= componentul j nu exista in amestec;

Xj = 1 = componentul j este Tn stare pura.
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Ex.1.3. Sa se demonstreze ca fractia molara este 0 marime intensiva.
Rezolvare: fie un amestec P cu compozitia exprimata prin raportul numarului de
molecule din fiecare component j in amestec pentru

Ol1:0:.. .04 (1.19)
(cum ar fi pentru Co,04H2, 01:0pi03 =2:4:2=1:2:1=..),
si numarul de moli n. Din cele N = n-Na molecule ale amestecului, pentru a
respecta proportia (1.19), numarul de molecule din componentul j este N; =

N-0j/Zjo;. Fractia molara a amestecului cu compozitia data de ecuatia (1.18)

este:
NJ
= n, _ N, _ N; _ N-ocj/Zjaj _ N-a; _ 9
N, zj”\\:,- XN, IN-a;/Za, ZN-o, 2o
A

(1.20)
Expresia rezultata (1.20) nu depinde decdt de compozitia datda de proportia

(1.19) si nu depinde de numarul de moli sau molecule implicate asa ca este 0
marime intensiva.
Densitatea p a amestecului cu J componenti:
_Zm;

p=
ZJVJ

(1.21)

Ex.1.4. Sa se demonstreze ca densitatea este 0 marime intensiva.

Rezolvare: se pleaca de la formula de definitie a densitatii, n care se

expliciteaza masele:

b= ZnM; _ Zn-x;M; _ n-Zx;M; _ XXM, _ XXM,
IV, ZV, ZV, Z,V,/n V

m

(1.22)
Formula (1.22) este o expresie in care intervin numai marimi intensive (X;, M si

V) si atunci defineste 0 marime intensiva.
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Titrul solutiei exprima masa substantei in grame ce se contine Tntr-un
mililitru (centimetru cub) de solutie, se noteaza prin ,, T” si se calculeaza dupa
relatia:

T(x) =$ (g/mi) (1.23)

sol
Exprimarea concentratiei prin titru este eficienta pentru cazurile de
determinari cantitative. Cunoscand volumul si titrul solutiei, poate fi calculata
usor masa substantei dizolvate.
m(x) = T(X): Vsl (1.24)

Ex. 1.5. Sa se calculeze concentratia molara a echivalentului pentru o solutie de
acid sulfuric cu titrul 0,0049 g/ml.

Rezolvare:

a) Conform relatiei (2.10) putem calcula masa de H,SO4 ce se contine intr-un
litru de solutie.

m(H,SO,)

T(H;S0,) = m(sol)

m(H2S0,) = T(H,SO,) - V(sol) = 0,0049g - 1000 ml = 4,9 g.
b) Factorul de echivalenta pentru H,SO, este 1/2 (este acid dibazic).
Prin urmare, M(1/2H,S0,) = 1/2M(H,SO,4) = 49 g/mol
c) Folosind relatia 2.b, calculam C,.

cn[%sto4j= T(HZSO“) - j’ggl —=02mol/

Deseori trebuie recalculata concentratia necesara a substantei, reiesind din
datele cunoscute. De aceea, se propune tabelul 1.1 cu relatii ce permit

recalcularea concentratiilor.
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Tabelul 1.1: Formule de recalculare a concentratiilor

Modul dorit Modul cunoscut de exprimare a continutului substantei dizolvate
de exprimare a| Concentratia | Concentratia molara | Concentratia molara | Titrul, T(X) g/ml
concentratiei | procentuala de | a moleculelor Cy, a echivalentului
substantei masa cp(X),% mol/l Cnix=Cimg, mol/l
dizolvate
Paﬁgiéde ) Cp (X)-M(X) Chi T(X)-100
Concentratia 0 ) T(X)-1000
molari a 10-p-cp(X :
moleculelor M(X) - CalfX) F(X) M(X)
Cm(X), mol/l
Concentratia
molari a 10-p-cp (X) Cn(X) ~ T(X)-1000
echivalentului | f(X)-M(X) £(X) f(X)-M(X)
Cn(F-X), mol/l
Titrul, T(X) cp(X)-p Cu (X)-M(X) “ull )ié';/lo( e -
g/ml 100 1000
1.2. Energia

Cea mai elementara definitie a energiei este capacitatea de a efectua

lucru.

Prin conservarea energiei se intelege ca energia nu poate fi creata si nici
distrusa dar poate fi transferata dintr-o parte a universului in alta (ex.: apa dintr-
un vas care este incalzita prin electricitatea generata de o termocentrald),
cantitatea totala de energie disponibila raméanand constanta.

Pe baza conservarii energiei se definesc si se coreleaza cele mai multe
proprietati ale materiei, se efectueaza interpretarile spectroscopice (cand energia
se transfera intre molecula si cdmpul electromagnetic sub forma de radiatie). De
asemenea, conservarea energiei se aplica si in studiul proceselor chimice (viteza
unei reactii este in principiu determinata de viteza cu care se acumuleaza

excesul de energie dintr-o molecula sau o legatura individuala dintr-o
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molecula); timpul necesar pentru acumularea sa determina viteza cu care poate
avea loc transformarea chimica.

Tn chimia-fizica se utilizeaza cu precadere trei tipuri de energie: energia
cinetica, energia potentiala si energia electromagnetica.

Energia cinetica E. a unui corp este energia pe care 0 poseda acesta ca
urmare a miscarii sale. Pentru un corp de masa m care se misca cu viteza v,
energia cinetica este:

E. = Yormv? (1.25)

Energia potenriala Ep a unui corp este energia pe care acesta 0 poseda
ca urmare a pozitiei sale in spatiu. Valoarea zero a energiei potentiale este
arbitrara (ex.: energia potentiala gravitationala a unui corp se considera de
regula zero, la suprafata Pamantului; pentru doua particule incarcate electric
energia potentiala electrostatica zero se realizeaza la departarea lor la ). Nu se
poate da o expresie universala pentru energia potentiala, ea depinzand de tipul
interactiunii (natura cdmpului) la care este supus corpul. Cele mai cunoscute

energii potentiale sunt cea gravitationala Ep(g), Ex(M) si cea electrostatica

Ep(Q):

Ex(g) =mgh, Ep(M)= mG ™ ExQ)= g2 (1.26)
r 4re,r

unde: m = masa particulei;
g = acceleratia gravitationala;
h = Tnaltimea;
M = masa referintei (Pamantului);
G = constanta gravitationala;
r = distanta Tntre particule;

g, Q = sarcina particulei Tn miscare, respectiv sarcina referintei.
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Energia potentiala gravitationala E,(g) este folosita pentru descrierea
interactiunilor intre mase situate la distanta mare (h >> r) iar energia potentiala
gravitationala Ey(M) este folosita pentru descrierea interactiunilor la distanta
relativ mica (h ~r).

Energia potentiala electrostatica E,(Q) (Coulomb) este frecvent folosita

pentru descrierea interactiunilor intre electroni, nuclee si ioni.

1.3. Radiatia electromagnetica

Energia campului electromagnetic determina absorbtia si emisia de
radiatie electromagnetica si din acest motiv este utilizatd n spectroscopie si
fotochimie.

Un camp electromagnetic este o perturbare care se propaga n vid cu
viteza luminii in vid ¢ =~ 3:10® ms™.

Un camp electromagnetic poate fi privit ca fiind alcatuit din doua
componente, un cdmp electric (care actioneaza asupra particulelor incarcate sau
corpurilor polarizate Tn repaus sau miscare) si un camp magnetic (care
actioneaza numai asupra sarcinilor in miscare); fiecare camp produce o forta
care poate accelera particula. Un cdmp electromagnetic este generat de sarcini
in miscare. Un exemplu Tn acest sens sunt electronii care se deplaseaza Tnainte
si Tnapoi intr-o antena si genereaza astfel o perturbare electromagnetica’ ce se
propaga in spatiu.

Un camp electromagnetic poate induce miscare in particule incarcate asa
cum se petrece n antena unui aparat de radio la receptie. Cémpul
electromagnetic se propaga ca 0 unda sinusoidala si se caracterizeaza prin
lungimea de unda A (care este distanta intre maximele Tnvecinate ale undei) si
energia undei care depinde de amplitudinea totala Ar, care este valoarea

maxima a perturbatiei (fig. 1.1).
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lungimea de unda, A

amplitudinea totala, At

Fig. 1.1: Propagarea campului electromagnetic

1.4. Unitati de energie

Tabelul 1.2: Clasificarea radiatiei electromagnetice

miscari \ tipul radiatiei A
. 1m
radio 10T m=1dm
rotatie moleculara _ 10°m=1cm
microunde 10°m=1mm
10*m
infrarosu Tndepartat [ 195y
vibratie moleculara infrarosu apropiat | 10°m=1pm
700nm
rosu
verde vizibil
excitare electronici violet 429””‘
ultraviolet 10"m
_ _ 10°m
ultraviolet de vid 10°m=1nm
excitarea miezului 10%m
electronic raze X 10 m
10”m=1pm
excitare nucleara® raze y 10™m
raze cosmice 10%m
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In Tabelul 1.2 se prezinta clasificarea radiatiei electromagnetice n
functie de frecventa si lungimea sa de unda, Tmpreuna cu tipurile de miscari
care absorb sau emit energie de o anume lungime de unda.

Toate formele de energie sunt liber convertibile dintr-o forma in alta.
Energia totala ramane Tnsi aceeasi cu toate aceste transformari. In Sistemul
International (S.l.) toate formele de energie se masoara in Jouli (J); 1J =
1kg'm*s?. 1J este o energie destul de mica; de exemplu o bataie a inimii
consuma cca. 1J.

Energia molara Ep, este cantitatea de energie raportata la cantitatea de
substanta si se exprima in J'mol™. O unitate de masura mai des folositd in
chimie este electronvoltul (eV).

De exemplu, daca energia cinetica medie a unei molecule de gaz este
Ec.medgic = 6-10721J, atunci energia molara se obtine prin inmultire cu numarul lui
Avogadro, En = Ec medie'Na si este de 3,6:10% J:mol™ = 3,6 kJ-mol™.

Multe reactii implica energii de 10° kmol™; de exemplu la arderea unui
mol de gaz metan, CH,, se degaja 890 kJ.

Electronvoltul (eV) se defineste ca energia cinetica obtinuta prin
accelerarea unui electron sub o diferenta de potential de 1V.

Astfel, energia transmisa de o baterie de 1,5V unui electron ce strabate
traseul de la o borna la alta este de 1,5eV. Conversia in joule se face dupa
formula:

leV = 1e'1V =1,6:10" (1.27)

Multe procese din chimie necesita energii de ordinul a cativa

electronvolti. Pentru a indeparta un electron din atomul de sodiu sunt necesari

aproximativ 5eV.
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1.5. Echilibrul

Echilibrul sta la baza termodinamicii clasice. Studiile efectuate asupra
Tmbunatatirii randamentului masinilor cu abur, in care arderea unui combustibil
este transformata in forta motrice, au permis formularea a doua principii ale
termodinamicii: Principiul I (care exprima conservarea energiei) si Principiul 11
(care indica sensul transformarilor naturale). Aceleasi legi care guverneaza
transformarea miscarii moleculare dezordonate (caldura) Th miscare ordonata
(lucrul mecanic) guverneaza si fenomenele de transformare ale unui ansamblu
haotic de molecule mai mici intr-o molecula mai complicata cum este o enzima.

Legatura profunda intre masinile termice si chimie a fost facuta de
Josiah Willard Gibbs (care a incorporat informatiile asupra energiei unei
transformari si le-a aplicat asupra transformarilor fizice si chimice ale materiei)
si de Ludwig Boltzmann, cu contributii decisive in ceea ce priveste formularea
principiilor termodinamicii.

Modelul cinetic al gazelor permite studiul efectelor termice produse sau
absorbite Tn cursul reactiilor chimice si constituie principala aplicatie a
Principiului .

Principiul 11* pune bazele masurii in care energia este disipata intr-o
manierd dezordonata; este important de retinut ca toate procesele chimice
naturale sunt insotite de o crestere neta a dezordinii universului, astfel incat
analizand directia in care va creste dezordinea vom aprecia tendinta unui proces
de a avea loc sau nu. Gradul de disipare a energiei este masurat de proprietatea
entropie si consideratiile asupra directiei proceselor naturale se bazeaza pe
caracteristicile entropiei.

Energia Gibbs combina trasaturile esentiale ale primelor doua principii
astfel incéat sa se tina seama de marimea si gradul de disipare a energiei. Energia

Gibbs este punctul de plecare al majoritatii aplicatiilor practice Tn domeniul
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termochimiei si poate fi folosita pentru descrierea transformarilor sistemelor

fizice si chimice care si-au atins echilibrul.
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2. TERMODINAMICA. CONCEPTE

2.1. Notiuni fundamentale si definitii

Termodinamica chimica are ca obiect studiul fenomenelor fizico-
chimice Tnsotite de transformarile de energie n care direct sau indirect intervine
caldura.

Termodinamica clasica stabileste relatii cantitative intre variabile
macroscopice (volum, presiune, temperatura, concentratie) ce definesc un
sistem fizico-chimic de proportii mari, comparativ cu dimensiunile
corpusculilor constituenti (atomi, molecule, etc.)

Termodinamica chimica include, pe langa termodinamica clasica si
termodinamica statistica (mecanica statisticd) si termodinamica moleculara
(teoria cinetico-moleculara).

Termodinamica chimica se ocupa cu:

- Studiul legilor transformarilor fizico-chimice stabileste conditiile de transfer
pentru ca sistemul studiat sa atinga stabilitatea maxima;

- Metodele prin care se precizeaza daca o reactie chimica poate avea loc;

- Posibilitatea de modificare a echilibrului fizico-chimic prin schimbarea
temperaturii, presiunii, concentratiei substantelor.

Toate acestea sunt cu scopul obtinerii de randamente maxime de
transformare fizico-chimica.

Exemplu: Sinteza amoniacului:

- in sec. XIX se considera imposibila;
- ulterior din studiul termodinamic s-a ajuns la concluzia ca ar putea avea loc la
300 atm. si temperatura nu prea mare, rezultdnd o reactie (solutionata cu

ajutorul catalizatorului).
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Reducerea oxidului de fier
Fe;04 + 4CO — 3Fe + 4CO,

- In sec. XIX englezii au constatat in gazele de iesire din furnal 30% CO

(reactia avand loc la 1000°C, n = 70% dovedit termodinamic).

2.2. Sistem termodinamic

Prin sistem termodinamic se intelege un corp sau un ansamblu de
corpuri care contin un numar foarte mare de molecule, constituind obiectul
studiului termodinamic, restul materiei ce Tnconjoara sistemul numindu-se
mediu extern. Mediul extern este separat de sistem prin suprafete reale sau
imaginare.

Ansamblul sistem — mediu exterior constituie universul termodinamic.

Cele doua parti sunt separate de o suprafata iar pentru a specifica
sistemul si mediul sau inconjurator trebuie sa specificam suprafata de separare
dintre ele.

Exista trei moduri de clasificare a sistemelor termodinamice:
a) dupa transferul de substanta si energie exista patru tipuri de sistem care
figureaza in tabelul 2.1.

Tabelul 2.1: Tipuri de sistem termodinamic

Tip de sistem | Substanta | Energie | Caldura
DESCHIS + + +
INCHIS - + +

ADIABATIC - + -
IZOLAT - - -

Sistem deschis / inchis — materia poate fi / nu poate fi transferata prin
suprafata de separare; sistemele inchise si deschise pot schimba lucru si caldura

cu mediul Tnconjurator;
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Sistem adiabatic — sistemul termodinamic nu schimba cu exteriorul nici
substanta, nici caldura, exista doar schimb de energie;
Sistem izolat — sistem nchis care nu este in contact mecanic si termic cu

mediul Tnconjurator.

b) dupa structura (constitutia) fizica, sistemele se pot clasifica in omogene,
eterogene si neomogene

Sistemul omogen este format dintr-o singura faza in care proprietatile
sunt aceleasi in tot sistemul care se numeste monofazic.

Sistemul eterogen este sistemul in care proprietitile variaza brusc de-a
lungul suprafetelor de separatie dintre fazele omogene (bifazic, trifazic,
polifazic). (Ex: solutie saturata + precipitat; lichid + vaporii sai)

Sistemul neomogen este sistemul Tn care proprietatile variaza continuu
n sistem.

c) dupa compozitia chimica

Substantele chimice ce formeaza sistemul se numesc componenti. Din
acest punct de vedere sistemele pot fi: monocomponente (sisteme alcatuite
dintr-un singur element, adica substanta pura), bi-, tri-, policomponente

(cunoscute sub denumirea de amestecuri sau solutii).

2.3. Starea termodinamica. Marimi de stare

Sistemul termodinamic la un moment dat se caracterizeaza fizico-chimic
printr-o serie de proprietati care se pot masura macroscopic si care in ansamblul
lor definesc starea termodinamica.

Marimile ce definesc starea termodinamica sunt caracterizate prin faptul
cd nu depind decat de starea actuald a sistemului. Tn transformari, variatia
acestora nu depinde decat de starea initiala si finala a sistemului termodinamic.
Marimile termodinamice de stare sunt acele marimi a caror variatie in cursul
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unei transformari este egala cu diferenta dintre valoarea lor in starea finala si
starea initiala.
AY =Y,

fianl

-Y.

il (2.1)
unde: Y este marimea termodinamica; A este operatorul matematic cu care se
noteaza variatia marimii termodinamice de stare.

Clasificarea marimilor de stare:
a) Variabilele de stare (parametri de stare): p, V, T, ¢, n — masurate direct, sunt
variabile independente d.p.d.v. matematic in relatiile termodinamice;
b) Functiile de stare, care sunt marimi ce depind de variabilele de stare, nu
sunt masurate direct si se calculeaza prin ecuatii termodinamice de stare (U =
energie interna, H = entalpie, S = entropie, G = energie libera Gibbs, A =
energie libera Helmholtz):

Y =1(T, p, n) (2.2)

c) Mairimile extensive sunt acele marimi ale caror variatie depinde de
cantitatea de substanta (m, v, n, etc.). Marimile intensive nu depind de
cantitatea de substanta: p, T, c, etc.

Marimile intensivate sunt:
- masa molara: M = m/n;
- volum molar: Vi, = V/n;
- volum specific: Vg = V/m (volumul unui gram de substanta);

- entalpie molara: Hy, = H/n.

0o .
273 1

Starea termodinamica de referinta - normala: T = 273K; Y

- standard: p = latm.; T =298K; Y, .

2.4. Proces termodinamic
Orice schimbare Tn starea unui sistem ce trece din starea initiala in starea

finala pe o0 anumita cale se numeste proces termodinamic (fig. 2.1).
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Procesul termodinamic implica modificarea uneia sau mai multor
marimi de stare si implica mai multe schimburi de energie intre sistem si
mediul exterior ale caror variatie se numesc marimi de proces: Q, W (depind
de proces). Acestea depind numai de starea initiala si finala a sistemului si nu

de drumul urmat: 1, 2, 3, etc. Astfel:

AYi = (Vs =Yi)1= Vs = Yi)2 =(Ys —Yi)3 (2.3)

3

Fig. 2.1: Procesul termodinamic

Clasificarea proceselor termodinamice’ se poate face din mai multe
puncte de vedere.
a) Dupa marimea variatiei relative a parametrilor de stare avem:
- procese diferentiale (dy), pentru care variatia relativa a parametrilor de stare
este foarte mica;
- procese finite (Ay), cand cel putin un parametru de stare sufera o variatie

relativ mare.

b) Din punctul de vedere al naturii starilor intermediare:

- procese cvasistatice (de echilibru), in care starile intermediare pot fi
considerate suficient de apropiate de starile de echilibru, in tot cursul
procesului;

- procese nestatice, pentru care starile intermediare ale sistemului nu pot fi

complet caracterizate din punct de vedere al termodinamicii.
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Un sistem termodinamic scos din starea de echilibru, revine la starea
initiala dupa un timp © numit timp de relaxare.
Exista un timp de relaxare specific pentru fiecare parametru de stare. Timpul de
relaxare t pentru sistemul termodinamic reprezinta tipul de relaxare specific cel
mai mare.
Daca intr-un sistem termodinamic procesele au loc cu viteze mai mici decét
viteza de relaxare, Tn orice etapa a procesului, parametrii de stare au valori care
corespund starii respective de echilibru si deci procesul este un proces
cvasistatic.

Procesele reale sunt nestatice, iar procesele cvasistatice sunt numai o
aproximatie a proceselor reale.

Procesele cvasistatice sunt continue, iar in starile intermediare de
neechilibru ale proceselor nestatice, parametrii de stare nu au o valoare unica

pentru intregul sistem.

c) Din punct de vedere al trecerii sistemului din starea initiala in starea finala si
invers avem:

- procese termodinamice reversibile, daca trecerea sistemului din starea initiala
n starea finala poate fi parcurs si invers exact pe acelasi drum.

Pentru realizarea unui astfel de proces, conditiile exterioare trebuie sa se
modifice extrem de lent, astfel incat sistemul sa aiba timp sa se adapteze
progresiv la noile variatii la care este supus treptat;

- procese termodinamice ireversibile Tnh care prin trecerea din starea finala n
starea initiala nu se ating toate punctele curbei obtinute la trecerea din starea

initiala in starea finala.
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Tn realitate nu exista procese reversibile. Procesul poate fi considerat
reversibil daca starile intermediare in trecerea de la final la initial sunt suficient

de apropiate de starile intermediare obtinute prin trecerea de la initial la final.

d) Dupa legatura dintre starea initiala si starea finala se disting:

- procese ciclice, cand starea finala a sistemului coincide cu cea initiala,;

- procese neciciclice (deschise), cand starea finala a sistemului difera de cea

initiala. i —» f)

e) dupa parametrii ce raman constanti in timpul unui proces termodinamic
avem:

- procese izobare (p = constant) (Ayp)

- procese izocore (V = constant) (Ayy)

- procese izoterme (T = constant) (Ayr)

- procese izoterme — izobare: T, p = const. (Ayr)

- procese izoterme-izocore: T, V = const. (AyTp)

- procese adiabatice (fara schimb de caldura cu exteriorul)

- procese politrope (cand caldura specifica a sistemului rimane constanta).

2.5. Echilibrul termodinamic

Sistemul termodinamic se afla in echilibru daca proprietatile sale raman
constante un anumit timp, in lipsa interventiilor exterioare si revine in mod
spontan la starea de echilibru dupa o perturbatie trecatoare de natura mecanica,
termica sau chimica.

Echilibrul termodinamic implica trei echilibre:
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1. echilibru mecanic: presiunea este aceeasi in tot sistemul;
2. echilibrul termic: temperatura este aceeasi in tot sistemul;
3. echilibrul chimic: compozitia sistemului este constanta.

Desi aparent la scara macroscopica sistemul apare imobil, la nivel
microscopic se petrec continuu fara-ncetare procese opuse cu viteze egale.

Unele sisteme desi raman nemodificate timp indelungat, chiar la variatia
unor parametri intre anumite limite sunt suficiente modificarile unor parametri
(tipuri de interventii relativ. minime) care sa declanseze schimbari,
disproportionare in sistem (H, + Oy, CH4 + O, lichid supraincalzit, etc.) Aceste
echilibre se numesc metastabile. Dupa scoaterea sistemului din starea
metastabila procesul va merge intr-un anumit sens pana intram in starea de
echilibru termodinamic propriu-zisa.

Procesele termodinamice pot fi Tmpartite in procese reversibile si
ireversibile. Procesele reversibile trec printr-un sir continuu de stari de
echilibru iar sistemul termodinamic revine in starea initiala pe calea urmata
initial fara ca mediul exterior sa sufere pierderi de energie irecuperabila. Tn
cazul proceselor reversibile, sistemul termodinamic furnizeaza lucru maxim si
care este egal cu lucrul mecanic primit. Procesul reversibil poate fi realizat
printr-o infinitate de etape infinitezimale care se efectueaza intr-un timp infinit
lung (foarte lent). E o notiune limita extrapolata, e o abstractizare care nu poate
fi realizata practic, e asemanatoare cu notiunea de gaz perfect si solutia ideala.
Exemple de procese reversibile: dilatarea izoterma a unui gaz, descarcarea unui
acumulator.

Procesele reale sunt mai mult sau mai putin reversibile.

Ca exemple de procese ireversibile mentionam: destinderea unui gaz in

vid, fenomenele de difuzie, etc.
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Termodinamica clasica se ocupa in special de procesele cvasistatice si
de starea de echilibru ale sistemelor inchise. Ea nu poate da relatii cantitative
pentru procese naturale, care sunt in general ireversibile si au loc in sistemele
deschise. Pentru studiul acestor procese a fost nevoie de 0 noua dezvoltare a
termodinamicii care are ca obiect studiul proceselor naturale.

Aceasta dezvoltare a permis descoperirea a 0 serie de legi noi care
permit scrierea primelor doua principii ale termodinamicii si pentru procesele
ireversibile, care se desfasoara in sistemele deschise, naturale.

Aceste noi legi exprima proportionalitatea intre asa numitele forte
termodinamice si fluxurile lor corespunzatoare.

Prin forte termodinamice se inteleg cauzele care provoaca fenomenele
ireversibile, de exemplu gradientul concentratiei, gradientul temperaturii etc.

Caracteristicile cantitative ale fenomenelor ireversibile corespunzatoare,
provocate de fortele termodinamice, se numesc fluxuri; de ex. fluxul de difuzie,

fluxul de caldura etc.

2.6. Echilibrul metastabil. Stare metastabila

Unele sisteme desi raman nemodificate timp indelungat chiar la variatia
unor parametri, intre anumite limite este suficienta schimbarea unor parametri
(tipuri de interventii relativ minime) care sa declanseze schimbari,
disproportionare in sistem (H, + O,; CH4 + Op; lichid supraincalzit; lichid
supraracit, etc.)

Dupa scoaterea sistemului din starea metastabila procesul va merge intr-

un anumit sens pana intram in starea de echilibru termodinamic propriu-zisa.
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2.7. Parametri de stare
Parametrii de stare sunt acele marimistare care pot fi masurate

experimental.

2.7.1. Masa (m) este 0 marime extensiva ce depinde de cantitatea de substanta

din sistemul termodinamic si masoara inertia unui corp; <m> = kg.

2.7.2. Volumul (V) este o marime extensiva si depinde de cantitatea de

substanta din sistemul termodinamic; <V> = m®,

2.7.3. Presiunea (p) este 0 marime tipic intensiva care masoara interactiunea
mecanica dintre sistemul termodinamic si mediul exterior sau dintre doua
sisteme termodinamice. Presiunea p se defineste ca fiind forta raportata la
unitatea de suprafata. Un sistem format din doua gaze separate printr-un perete
mobil este in echilibru mecanic daca presiunile celor doua gaze sunt egale,
P1=pP2.

Unitatea in S.1. pentru presiune este N/m®: 1 N/m? = 1 Pa

Mai sunt folosite atmosfera (atm), bar si torr:
1atm =1 bar = 101325 N/m?= 101325 Pa = 760 torri = 760 mmHg.

Ex.2.1. Sa presupunem ca Isaac Newton céntirea 65kg. Sa se calculeze
presiunea pe care o exercita pe pamant cand era incaltat cu:

(a) bocanci cu talpi, de arie totala de 250 cm?;

(b) patine, cu arie totala de 2 cm?.

Rezolvare: forta exercitata de Newton este F = 65kg - 9,81ms™ = 6,4-10°N si e
aceeasi Tn ambele cazuri; presiunea este F/A, unde A aria, deci pp =
6,4'10%/2,5:10°m* = 2,6'10°Pa; pp) = 3,2'10°Pa. O presiune de 26 kPa
corespunde la 0,26 atm si o presiune de 3,2 MPa corespunde la 31 atm.
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Ex.2.2. Sa se calculeze presiunea exercitata pe suprafata pamantului de o masa
de 1kg prin varful unui ac cu suprafata de 10°mm? R: [9,8:10° MPa =
9,7-10%tm].

Ex.2.3. Sa se calculeze presiunea la baza unei coloane de lichid, cu densitatea p
si Tnaltimea h.

Rezolvare: p = pgh si este independenta de forma sectiunii coloanei; masa
creste cu suprafata dar Tn aceeasi masura creste si suprafata pe care actioneaza
forta, cele doua efecte compensandu-se.

Ex.2.4. Sa se calculeze presiunea la baza unei coloane cu lungimea | care face

un unghi a cu verticala. R: [p = pglcos(a)].

2.7.4. Temperatura (T) este 0 marime de stare intensiva care masoara starea
termica a sistemului data de agitatia termica a moleculelor.

O variatie in starea fizica (ex. volum) poate avea loc cand doua obiecte
sunt in contact unul cu celalalt (fier inrosit n apa).

O variatie de stare se interpreteaza ca un transfer de energie sub forma
de caldura de la un obiect la altul. Temperatura este proprietatea care indica
direcria de transfer a energiei; daca energia trece de la A la B spunem ca A are

temperatura mai mare decat B (= directia transferului de energie):

(T1>T2) B[pz,Vz,Tz]
(T1>T») Blp2, V2, T2]
(T1=Ty) Blp2, V2, T7]

Daca nu are loc nici o schimbare cand cele doua obiecte A si B sunt in

contact termic atunci se spune ca A si B sunt in echilibru termic.
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Conceptul de temperatura a aparut pe baza senzatiei de rece si cald a
corpului omenesc care a sesizat diferenta dintre ele. Aceasta marime este
introdusa de principiul zero al termodinamicii.

Maxwell (1891) arata ca daca doua corpuri A, B sunt fiecare n echilibru
termic cu al treilea corp C, ele sunt de asemenea in echilibru termic. Acest
enunt constituie de fapt principiul zero al termodinamicii (tranzitivitatea
echilibrului termic).

Marimea de stare care determina transferul intre doua corpuri de energie
termica se numeste temperatura.

Daca un corp cald A (Tp) si altul rece B(Tg) sunt puse in contact termic
adica printr-un perete diaterman (dia = prin), atunci A cedeaza caldura la B, are
loc transfer de energie termica rezulta sistem in evolutie.

Daca Ta = Tg, transfer de energie nu exista, rezulta sistemul se afla in

echilibru termic.

2.7.5. Consecinte ale principiului zero al termodinamicii

Daca unul dintre corpuri (C) este cu mult mai mare decat celalalt (B),
corpul mai mic va lua temperatura celui mare, fara ca temperatura acestuia sa se
modifice semnificativ. Tn practica, corpul mai mare poate juca rol de termostat
pentru cel mic pentru a-i mentine acestuia temperatura constanta, iar cel mic (B)
poate fi utilizat ca termometru pentru corpul mai mare (C) caruia Ti masuram
temperatura fara sa i-o modifice.

Principiul zero sta la baza constructiei termometrului, care indica
variatia temperaturii prin intermediul variatiei unei proprietati fizice.

Stabilirea unei scale termometrice este si ea partial arbitrard. Se
utilizeaza de obicei o scala liniara care implica alegerea unor repere arbitrare si
a unei unitati de scala arbitrara. Astfel, punctul triplu al apei si punctul sau de
fierbere se iau ca puncte de reper pentru scala centigrada (Celsius). La scara
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Celsius se stabilesc doua izoterme de referinta corespunzatoare temperaturii de
topire a ghetii (0°C) si temperaturii de fierbere a apei pure la presiune normala
(100°C).

Scala temperaturilor absolute este legata direct de scala centigrada a
gazului ideal. Unitatea scalei Celsius este riguros egala cu unitatea de scala
termodinamica astfel incét diferentele de temperatura se pot exprima fie in
grade Celsius, fie in grade Kelvin. 1K reprezinta fractiunea 1/273,15 din
temperatura termodinamica a punctului triplu al apei. Prin conventia
internationala din anul 1954, corespondenta celor doua scale termometrice este:

T[K] = t[°C] + 273,15 (2.4)

2.7.6. Concentratia (c) este o variabila de compozitie. Compozitia chimica a
unui sistem termodinamic bi- sau multicomponent este exprimata in mai multe
moduri. Tn termodinamica, parametrul de compozitie se reda de obicei in: fractii
molare, molalitati, molaritati, concentratii procentuale (vezi modul lor de calcul

n capitolul 1.1).

Referinte

! ro.wikipedia.org/wiki/Termodinamica
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3. STAREA GAZOASA

3.1. Gazul ideal (perfect)

Cea mai simpla stare a materiei este starea gazoasa care se
caracterizeaza prin faptul ca umple orice vas pe care-l ocupa. Din punctul de
vedere al modelului, avem gaze ideale si gaze reale iar din punctul de vedere al
compozitiei avem gaze pure si amestecuri de gaze.

Gazul ideal este ansamblul de molecule (atomi) care pot fi asimilate cu
puncte materiale ce poseda masa, au dimensiuni neglijabile, care se afla n
continua miscare dezordonata, haotica, si intre care nu exista forte
intermoleculare (interatomice) de atractie si respingere.

Spatiul ocupat de o proba de gaz este volumul sau V; numarul de
molecule se exprima prin cantitatea de substantda (numarul de moli) n;
caracterizarea unui gaz mai impune specificarea presiunii p si a temperaturii T.

Starea fizica a unei probe se caracterizeaza prin proprietatile sale fizice;
doua probe ale unei aceleiasi substante care au aceleasi proprietati fizice sunt in
aceeasi stare.

Starea unui gaz pur este specificata prin valorile a trei parametri de stare
independenti (presiune, temperatura, volum, densitate, cantitate de substanta,
numar de molecule, s.a.m.d.).

Starea unui gaz oarecare este specificata de regula prin valorile a trei
sau patru parametri de stare.

O prima consecinta este ca nu toti parametrii de stare sunt independenti,
asa cum o dovedeste si ecuatia de stare a gazului ideal, care descrie un gaz la

presiuni scazute:

RT = ¢,RT (3.1)

o=
V
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unde R este 0 constanta comuna pentru toate gazele, numita constanta

universala a gazelor perfecte.

R_PV_ 101325N/m? - 22,41-10°m® / mol

= 8,314 J/mol-K

T 27315K

3.2. Legile gazelor ideale
3.2.1. Legea Boyle-Mariotte

Robert Boyle' a aritat cu buni

aproximatie, in 1661, ca pentru o
cantitate de gaz aflata la o temperatura
constanta, presiunea si volumul sunt date
de p-V = const.
In fig. 3.1 se prezinta dependenta
presiune (volum) pentru o cantitate de
gaz aflata la diferite temperaturi; fiecare
curba e o hiperbola si se numeste
izotermd.

Dependenta pl = p1(V) este
corespunzatoare unei temperaturi T
mai mica decat T, a dependentei p2 =
p2(V) si aceasta la randul ei mai mica

decat T3 a dependentei p3 = p3(V).

3.2.2. Legea Gay-Lussac
J. L. Gay-Lussac® a studiat

efectul temperaturii asupra unei probe
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de gaz mentinuta la o presiune constanta si a observat ca V/T = const.

Tn fig. 3.2 se prezinta dependenta volum (temperaturi) pentru un gaz
aflat la diferite presiuni; fiecare dependenta este liniara si se numeste izobara.
Dependenta V1 = V1(T) (fig.3.2) este corespunzatoare unei presiuni p; mai
mari decét p, a dependentei V2 = V2(T) si aceasta la randul ei mai mare decét
ps a dependentei V3 = V3(T).

3.2.3. Legea Charles

Louis Charles a studiat efectul 5 110°
10
temperaturii asupra unei probe de gaz .
pl .-
mentinuta la un volum constant si a —— e
P2 5ot - o -
observat ca p/T = const. B :
Explicatia moleculara a legii lui

Charles consta in faptul ca prin ridicarea 0
0 200 400

0 T 400

] ) Fig. 3.3 : 1zocorele gazului perfect
moleculelor sale, acestea se ciocnesc mai pJ/T =100, po/T = 200, ps/T = 300

temperaturii unui gaz creste viteza medie a

frecvent de peretii vasului si au astfel un

impact mai puternic, astfel creste presiunea efectuata de moleculele gazului
asupra acestora. Dependenta p; = pi(T) (fig. 3.3) este corespunzatoare unui
volum V; mai mare decét V, al dependentei p, = p2(T) si acesta la randul lui
mai mare decat V3 al dependentei V3 = V3(T).

3.2.4. Legea lui Avogadro

O ultima informatie experimentala importanta este ca la presiune si
temperatura date, volumele molare V,, ale tuturor gazelor sunt aproximativ
aceleasi iar pentru gazul ideal sunt identice. Aceasta observatie duce la legea lui

Avogadro:
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V/n = const. (la p = const. si T = const.) (3.4

care este formularea moderna a legii enuntate de Avogadro: "volume egale de

gaz la aceeasi presiune si temperatura contin acelasi numar de molecule™.

3.2.5. Legea generala a gazelor ideale

Cele patru observatii experimentale prezentate mai sus, adica:

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

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

(Charles): p = T-const. (pentru n = const. si V = const.)

(Avogadro): V = n-const. (pentru p = const. si T = const.)

pot fi combinate ntr-o singura expresie:

pV =nT-const.

(3.5)

(3.6)

Constanta s-a obtinut experimental, pentru toate gazele ce respecta

modelul gazului perfect, se noteaza cu R, iar expresia devine:

pV =nRT

Valoarea constantei R (constanta
universala a gazelor perfecte) este cea
datd Tn tabelul introductiv cu marimi si
unitati fundamentale. Ecuatia obtinuta se
numeste ecuatia gazelor ideale. Ea este o
ecuatie de stare aproximativa pentru orice
gaz.
Ecuatia devine cu atat mai exacta cu cét
presiunea gazului se apropie mai mult de
0, cand spunem ca gazul se apropie de

modelul gazului ideal.
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Suprafata din fig. 3.4 este o diagrama a presiunii unei cantitati fixe de
gaz perfect reprezentata in functie de volumul siau si de temperatura
termodinamica conform ecuatiei prezentate; reprezentarea a fost facuta cu
ajutorul MathCad.

Ex.3.1. Intr-un proces industrial azotul este incalzit la 500K, intr-un vas de
volum constant. Daca el intra in vas la o presiune de 100atm si temperatura de
300K, ce presiune ar exercita la temperatura de lucru, daca s-ar comporta ca un
gaz perfect?

Rezolvare:

A R = P,V, (3.8)
Tl T2
de unde p,=500K-100atm/300K=167atm.
Experimental se constata ca presiunea este de 183atm, ceea ce face ca

ipoteza gazului perfect sa provoace o eroare de 10%.

Ex.3.2. Care ar fi temperatura aceleiasi probe supusa la o presiune de 300atm?
R: [900K].

Doua seturi de conditii se folosesc curent ca ,Standard” pentru
raportarea datelor:
Temperatura si presiunea standard (PTS) care sunt 0°C si latm (273,15 K si
101325 Pa);
Temperatura si presiunea ambianta standard (PTAS) care sunt 25°C si 10° Pa
(298,15 K si 0,9869 atm).

Volumele molare ale unui gaz perfect corespunzatoare se obtin prin
inlocuirea in formula gazului ideal si sunt:

Vin(TPS) = 22,414 I'mol™ si Vio(TPAS) = 24,789 I'mol™.
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3.2.6. Legea lui Dalton

Considerand un amestec de gaze care nu reactioneaza Tintre ele,
proprietatile amestecului se manifesta prin ecuatii similare cu cele ale unui
singur gaz, deoarece fiecare gaz respecta legea generala.

n secolul XIX, John Dalton a formulat legea®: presiunea exercitata de
un amestec de gaze ideale este suma presiunilor exercitate de gazele individuale
daca fiecare ar ocupa singur acelasi volum.

Presiunea exercitata de un gaz j, daca ar ocupa singur volumul vasului si
s-ar comporta ideal se numeste presiune parziala a gazului. Formula de calcul a
legii lui Dalton pentru un amestec de gaze J cu j componenti este:

P =ZjciPj (3.9)
n,RT

unde: p; = v

Ex.3.3. Un vas cu volumul de 10l contine 1 mol N; si 3 moli H; la 298K. Care
este presiunea totala a gazului si presiunea fiecarui component, daca fiecare
component se comporta ca un gaz ideal?

Rezolvare: p = pat+ps = (Na+ng)-RT/V, RT/V = 2,45 atm'mol™, p(N.,) = 2,45
atm; p(Hz) = 7,35 atm; p = 9,80 atm.

Ex.3.4. Sa se calculeze presiunea totala cand 1 mol N3 si 1 mol O, se adauga n
acelasi vas cu azotul si hidrogenul din Ex.3.3 la 298K? R: [17,1 atm].
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3.3. Presiuni partiale

La amestecuri de substante la care componentii nu se influenteaza
reciproc (prin reactii chimice) fiecare component contribuie cu o valoare
proprie la marimile fizice ale amestecului. Compozitia se exprima cantitativ
cel mai frecvent cu ajutorul fractiilor molare.

Utilizdnd expresia (1.20) pentru fractia molara se obtin expresiile
presiunilor partiale:

P = PXj (3.10)

unde: p este presiunea totala a amestecului.

Ex. 3.5. Compozitia n procente de masa a aerului uscat la nivelul marii este
aproximativ urmatoarea: 75,5%N,, 23,2%0,, 1,3%Ar. Care este presiunea
partiala a fiecarui component, daca presiunea totala este de latm?

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

n(N2) = x755/M(Nz); n(O;) = x23,2/IM(0,); n(Ar) = x'1,3/M(Ar); Din
sistemul periodic se extrag valorile maselor molare: M(N,) = 2:14,01 = 28,02;
M(O,) = 2-16 = 32; M(Ar) = 39,95, deci n(N2) = x-2,7 moli; n(O,) = x°0,725
moli; n(Ar) = x'0,0325 moli; numarul total de moli este n = Zjqan; =
n(N2)+n(O2)+n(Ar) = x-3,4575 moli; aplicAnd formulele pentru fractiile molare
obtinem: X(Nz) = n(Nz)/n = 0,780; x(Oz2) = n(Oz)/n = 0,210; x(Ar) =
n(Ar)/n=0,0096:

Tabelul 3.1:
marime \ gaz | N, 0O, Ar
fractie molara: 0,780 | 0,210 | 0,0096

presiune partiala (atm): | 0,780 | 0,210 | 0,0096

De notat ca presiunile parziale se definesc prin formula de mai sus, indiferent

daca sunt gaze reale sau gaze ideale; p; = x;:p pentru orice gaz.
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Ex.3.6. Daca se tine seama si de bioxidul de carbon, procentele de masa ale
aerului uscat sunt: 75,52%N,, 23,15%0,, 1,28%Ar si 0,046%CO,. Care sunt
presiunile partiale, daca presiunea totala este 0,9atm? R: 0,703atm(Ny);
0,189atm (Oy); 0,0084atm (Ar); 0,00027atm (CO,).

Referinte

! Boyle's law, The Macmillan Encyclopedia, Market House Books Ltd, 2001.

2 Asimov |., The Search for the Elements, Fawcett World Library, N.Y., 1962,
p. 64 —65.

% Smith W. R., Missen R. W., Chemical Reaction Equilibrium Analysis: Theory
and Algorithms, Krieger Publishing, Malabar, Fla, 1991.
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4. TEORIA CINETICA A GAZELOR. GAZELE REALE

4.1. Teoria cinetica a gazelor

Proprietatile unui gaz ideal pot fi exprimate calitativ printr-un model in
care moleculele de gaz se afla intr-o continua miscare haotica. Teoria cinetica a
gazelor' pune bazele cantitative ale exprimarii proprietatilor gazelor.

Ipoteza de lucru in cazul gazelor ideale este ca nu exista interactiune
intre moleculele de gaz astfel incét energia potentiala de interactiune dintre
molecule este neglijabila in raport cu energia cinetica.

Ipotezele teoriei cinetice a gazului ideal®:

1. Gazul este alcatuit din molecule de masa my, diametru d, in continua miscare
haotica;

2. Dimensiunea moleculelor este neglijabila (diametrele moleculelor sunt mult
mai mici decat distanta medie parcursa intre ciocniri);

3. Moleculele nu interactioneaza, cu exceptia ciocnirilor perfect elastice, cand
distanta intre centrele lor este egala cu d.

O ciocnire elastica se produce atunci cand energia cinetica totala a
sistemului de doua molecule este aceeasi Tnainte si dupa ciocnire (conservarea
energiei cinetice). Tot in ciocnirile elastice se

conserva si impulsul.

Considerand o ciocnire Tntre o molecula v
si un perete perpendicular pe axa x, (fig. 4.1) «
variatia impulsului in ciocnirea perfect elasticia =
unei molecule de perete este 2mg|vy|.

Considerand ca jumatate din particulele ﬁ

CuU viteza |vy| aflate Tn vecinatatea peretelui [vy|At ) . i
VA a P VA Fig. 4.1 : Ciocnirea elastica

ciocnesc peretele, avem expresia pentru variatia a unei molecule de un perete
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totala a impulsului produsa asupra peretelui:

Ap=F-At= L 1. N, S v, |-At 2my v, |- N ,M,SV, At _ nMSv, At
2 \Y \Y
4.1)
de unde rezulta forta cu care moleculele apasa asupra peretelui.
Raportand forta la aria peretelui S, obtinem presiunea:
nMv,’
==y £ 4.2)

Marimea v, este o valoare medie si din acest motiv se noteazi cu
<v,®>; tinand seama ca viteza patratica medie <v*> a moleculelor este data de:
<V?> = <Y<V P>+, > (4.3)
Probabilitatea de miscare este egala in lungul celor 3 axe, <v,®> =
<vy2> = <v,>>. Acest considerent se poate exprima si prin echipartitia energiilor
cinetice:
Mo-<Vy>12 = Mo-<V,>>/2 = Mo <V, >>/2 (4.4)
Aceasta relatie reprezinta prima consecinsa a modelului gazului ideal.
Ea este 0 consecinta directa a ipotezei 1 si se extinde si la modelele gazelor cu

molecule cu mai multi atomi. Prin urmare:
1
pV = 3 nM.<v*> (4.5)

Daca <v*> depinde numai de temperatura, atunci la T = const. = pV =
const. (Boyle), ca 0 a doua consecinza a modelului gazului ideal.

Se foloseste notatia:

V=v<V’> (4.6)

4.2. Viteze moleculare

Aplicand ecuatia obtinuta:
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pV = %nMT/2 (4.7)
pentru gazele ideale ( pV = nRT ), obtinem:

pV=lnMv CORT = V2= 3RT 5 /BRT 3kT
3 m,

(4.8)

Se observa ca radicalul din viteza patratica medie a moleculelor unui

gaz ideal este proportional cu radacina patrata a temperaturii si invers
proportional cu radicina patrati a masei molare.® Tn ecuatia (4.8), constanta k =
R/Na este constanta lui Boltzmann.

Energia cinetica a unei molecule ce rezulta din vitezele moleculare este
(vezi 1.25si 4.8):

3 3 R
E.(m me<v>>2="kT=2.—.T 4.9
¢(Mo) = Mo 5 2N, (4.9)

de unde, pentru un mol (m = M, N = N,), energia cinetica totala a gazului este
Ec = Ec(mo) N,

E.= = M<v®>=2.RT (4.10)

Ex.4.1. Masa molari a CO, este 44,01g'mol™. Cat este radicalul vitezei
patratice medii la 298K?

Rezolvare: la 298K, vV = 3:\7- =411m

4.3. Distributia moleculelor dupa viteze
Marimea V este radical din viteza patratica medie si este diferitd de
viteza medie V. Distributia vitezelor moleculelor, adica frecventa moleculelor

care au viteze cuprinse intre s si s+ds, a fost stabilita de James Clerk Maxwell:
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3/2 .
f(s)= 4n( j s%e™/2RT ynde evident jf(s)ds =1 (4.11)
0

2nRT

si se numeste distribusia Maxwell a vitezelor. Reprezentand grafic dependenta f
= f(s) pentru diferite temperaturi T si diferite mase molare M, obtinem graficul
din flg 4.2, unde f1 = fl(Tl,Ml), fg = fz(Tz,Mz), f3: f3(T3,M3).

0.002 0.002 1

fl

2

3

0.001

0 1500 3000 0 1500 3000
3000 0 s 3000

Fig. 4.2 : Functiile de Sdis.tribugie f1, T2, T3 si de probabilitate F;, F,, F3 pentru modulul
vitezelor moleculare rezultate din modelul Maxwell-Boltzman
(1): T=73K, M=4.10°%kg; (2): T=273K, M=4.107Kkg; (3): T=473K, M=4-10"kg

Daca M = M; = M, = Mg, atunci graficul reprezinta acelasi gaz la
diferite temperaturi si T1 > T, > T3 si Ty = £1(T1,M), T2 = f2(T2,M), f3 = f3(T3,M),
adica viteza variaza mai putin si mai repede pentru temperaturi joase si mai
mult si mai lent pentru temperaturi mai mari.

Daca T = T, = T, = T3 atunci graficul reprezinta gaze diferite la aceeasi
temperatura si My < My < M3 si 1 = f1(T,My), T, = £2(T,My), f3 = f3(T,M3), adica
viteza variaza mai putin si mai repede pentru molecule mari si mai lent pentru
molecule mici.

Viteza medie si radical din viteza medie patratica* rezulta ca fiind date

V:Ts-f(s)ds, V= /Tsz-f(s)ds (4.12)
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Ex.4.2. Care este viteza medie vV a moleculelor de N, din aer la 25°C?
: . s = R 3, —ax? 1
Indicatie: se stie ca J'x e dx=—.

0 2a

Rezolvare:

V(Ny)= Ts-f(s)ds=
0

3/2x M 3/2 2 1/2
4r M jsSe RT s = 4x M A[2RT) _(8RT =475ms™.
2nRT 5 2nRT 2L M ntM

Ex.4.3. Sa se calculeze prin integrare radical din viteza patratica medie vV a

moleculelor de N, din aer la 25°C.

Indicatie: se stie ca jx“e‘axzdx = 31/% .
a
0

Rezolvare:

- ¢ M
V (Np)=|s?-f(s)ds = 471{
{ 2nRT

=4n( M )3'2 3&(2RTJS’2(3RTT’2

27RT 8 | M M
R: V (N,) = 515ms™.

3/2x M
4272RT e
s'e ds=
0

4.4. Distributia Maxwell-Boltzmann®
Fie o variabila aleatoare X ale carei valori X = {X,...,Xy} se obtin cu
probabilitatile
P ={Po,...,Pn}.
Evident ca Po+...+P, = 1. Valoarea medie <X> se obtine din:
<X> = Zo<icn Xi Pj (4.13)
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Daca X parcurge un domeniu continuu [a,b], se Tmparte intervalul ih n
subintervale [X;,Xi:1] cu 0 <i < n-1si X;= (b-a)j/n, 0<j<n. Se ia F(X;) ca fiind
probabilitatea ca variabila X sa ia valori mai mici sau egale cu X, adica F(X;) =
P(X<X;). Evident, F(a) = 0 si F(b) = 1.

Probabilitatea ca X sa se afle in intervalul [X;,Xi.1) este:

P(Xi<X<Xi+1) = P(X<Xis1) - P(X=X5) = F(Xis) - F(X) (4.14)

Probabilitatea ca X sa se afle Tn intervalul [a=Xo,b=X,] este:

P(a<X<b)=Zo<izn-1P (Xi<X<Xi1) =Zosizn-1(F(Xivr)-F(Xi))=F(b)-F(a)=1

(4.15)

Valoarea medie a lui X pe intervalul [X;,X1] este pentru n mare.

Aceasta se aproximeaza cu X; asa incat (4.2) devine:

<X>=)"  XP(X, <X<X,) = X (F(X.,,)-F(X,))(4.16)

unde: F se numeste functie de probabilitate.

Se noteaza f(x) = F'(x). Avem:

dF(x) = F'(x)dx = f(x)dx (4.17)
De asemenea:
1= F(b)-F(a) = J.[a,b]dF(X) = J.[a,b]f(X)dX (4.18)

unde: f se numeste functie de distributie.

Revenind la valoarea medie <X>, la limita, cAnd n—oo, se obtine:

<X> = 1iMn_oZosicnXi(F(Xis1)-F(Xi)) =(Riemann) JjapXdF(X) = Jjappxf(x)dx

(4.19)

Expresia defineste valoarea medie a unei variabile cu variatie continua
ale carei valori respecta functia de distributie f; f(x)dx este probabilitatea ca x sa
ia valori in intervalul (x, x+dx).

In continuare ne propunem si determinim functia de distributie a
vitezelor moleculelor unui gaz.

Fie v viteza momentana a unei molecule:
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V2= v vy P, (4.20)

VVom avea o functie de distributie f = f(v) = f(vy,Vy,V;) si cate o functie
de distributie pentru vitezele pe fiecare axa gi = g1(Vx), 92 = 92(vy), 9z = g3(v,).°
Tntrucat alegerea directiilor sistemului de referinta este Intamplatoare si
miscarea este haotica rezulta ca cele trei functii g1, g2 si g3 sunt identice ca
expresie, deci g = g2 = g3 = g si functia de distributie a vitezelor pe fiecare axa
este g(Vx), g(vy), 9(v2).

Fiecare dintre variabilele vy, vy, v, este independenta una de alta, insa
viteza totala este o variabila legata de cele trei prin ecuatia (4.20). Deoarece vy,

Vy, V; pot lua orice valori fara restrictii, de la -0 la +o, ele urmeaza legea

-

. _Ry2
normala a lui Gauss, astfel ca a(x) =ae ™, cu

B > 0; punand conditia ca g sa fie o functie de distributie, adica:

'Tg(x)dx =1 (4.21)

rezulta:
1=aTeWHx (4.22)
Apelénd la MathCad pentru calcularea acestei integrale, obtinem:
1:aj£,wuﬁza% (4.23)

VB

Rezulta ca g este dat de:
g(x) =ae > (4.24)
Probabilitatea ca 0 molecula sa aiba componentele vitezei in domeniul
Ve (Vi Vxtdvy),  vye(vy,vy+dvy), Vv,e(v,v+dv;) este egala cu produsul

probabilitatilor evenimentelor independente, g(vx)dvy, g(vy)dvy, g(v;)dv, deci:
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(V) AV g(vy)dvy g(v2)av, = g(vi)g(vy)g(Vo)dvidvydv, = o’g(v)dvidv,dv,
(4.25)
Tn ecuatia (4.25) dvydvydvy reprezintd elementul de volum dV = dV/(vy,Vy,Vz)
din  spatiul  vitezelor  (vyVy,V;). Facem
transformarea la coordonate sferice (fig. 4.3).
Pentru aceasta, fie sfera de raza v. Volumul

sferei din spatiul vitezelor este: dv

\j

3
V(v) = 4y

(4.26)

asa incat elementul de volum este dV = dV/(v) = Fig. 4.3: Vectorul viteza
2 . - . n coordonate sferice
4nvedv. Exprimam probabilitatea de a gasi
particula h elementul de volum considerat:
f(v)dv = o’g(v)dvidv,dv, = a’g(v)-4nvidv (4.27)

Din (4.27) obtinem expresia lui f:

f(v) = 4nvo’g(v) = 4nvia’e ™" (4.28)
Valoarea lui o se obtine din:
% =<v,’ >= _]i vt oae ™V dv = oc_]i vie ™V dv = 2\/\71?(16 - Zin
(4.29)
Din ecuatia (4.29) rezulta:
a = M/2aRT (4.30)

4.5. O demonstratie pentru legea generala a gazelor
Se porneste de la expresia matematica a legii lui Gay-Lussac (3.5b) si
respectiv legea lui Charles (3.5c):
Fie:
T="1(p,V) (4.31)
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Vrem sa determinam expresia lui f. Calculam diferentiala totala:

dT :ﬁdp+ﬂdv (4.32)
op oV

Pentru:
p =const., T/V=const. = T =a(p)V = dT = a(p)dV,dp =0

(4.33)
Tnlocuind In (4.32) avem:
iT= T av = L ooy toV) =apV  (4.34)
oV oV ’ '

Pentru:
V=const., T/p =const. = T = B(V)p = dT = B(V)dp, dv=0 (4.35)
Tnlocuind n (4.32) avem:

_of of _ _
dT = a—pdp e B(V) = f(p.V) = B(V)p (4.36)

Din (4.27) si (4.29) se obtine:

a(pV=F(p.V) = pV)p.vpV = 2B _BV) _BMVo) oy 57y
p \4 Vo

Deci:
a(p)=kp, B(V)=kV, T=f(p,V)=a(p)V=B(V)p=kpV  (4.38)

Pentru n = const., s-a obtinut:

T =KkpV sauyT = pV (y=1/k) (4.39)
Facand acum n variabil, avem:

y(M)T =pVsauV =y(n)T/p (4.40)
Utilizand Legea Boyle — Mariotte (3.5a) rezulta:

%: @% = @ =const. = y(n) = R:n (4.41)

Comparand (4.22) cu (4.41), rezulta:
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pV =y(n) T=nRT (4.42)

Valoarea lui R se calculeazi experimental, R = 8,31451 J-K™*:mol™.

4.6. Modelul gazului ideal aplicat la molecule cu mai multi atomi
Tn deducerea formulei pentru viteza patratici medie a moleculelor unui
gaz monoatomic s-a obtinut ecuatia:

V= SRT _3kT (4.43)
M m,
unde s-a considerat ca gazul este alcatuit din molecule sferice. Coeficientul 3
s-a obtinut din echipartitia energiei pe cele trei grade de libertate (x,y,z).
Putem privi molecula dintr-un sistem de coordonate carteziene (Oxyz)

sau sferice (OROo) (fig. 4.4):

x= Rsingpcoso
y = Rsingsin6
z = Rcoso

Fig. 4.4: Molecula Tn sistem de coordonate (a) carteziene, (b) sferice
(c) relatii de transformare de la coordonatele sferice la coordonate carteziene

Sa consideram acum un sistem format din doua molecule sferice. Pentru
acest sistem numarul gradelor de libertate G(s) este suma gradelor de libertate

corespunzatoare fiecarei molecule Tn parte G(my) si G(my) (fig. 4.5):
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m my

wn

4
&L

4

G(S)=G(my)+G(my)=3+3=6 G(S1)= G(M1)+G(m;)-NL(S;)=6-1=5

Fig. 4.5: Aplicarea Teoremei lui Lagrange
(a) doi atomi liberi, (b) molecula formata din cei doi atomi

Daca consideram acum o molecula compusa din doua componente
(atomi, ioni) sferice, pentru calculul numarului gradelor de libertate se aplica
Teorema lui Lagrange referitoare la sistemele cu legaturi:

S={my,....Mn}; G(S) = ZacicnG(Mi)-NL(My,...Mn)  (4.44)
unde NL reprezinta numarul de legaturi.

Pentru S; un numar de G(S;) = 5 grade de libertate.

Acelasi rezultat poate fi obtinut si pe altda cale, demonstrand astfel
teorema lui Lagrange, pornind de la centrul de masa al sistemului de doua

particule (Fig. 4.6):

my my

M+

_ /s

G(S1) = G(M)+G(M,)-NL(S) =6-1=5  G(S;)= G(My+M;)+G(SCM) = 3+2 = 5

Fig. 4.6: Calculul gradelor de libertate ale unei molecule
(a) aplicarea Teoremei lui Lagrange (b) aplicarea Teoremei Centrului de Masa
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Pentru calculul gradelor de libertate ale sistemului (mg,m;) privit din

sistemul centrului de masa se realizeaza constructiile din fig. 4.7:

my

Sk

1+

‘V

Fig. 4.7: Gradele de libertate ale unei molecule cu centrul de masa fixat
(a) sistemul centrului de masa (SCM), (b) rotatia in SCM, (c) coordonate
sferice in SCM

cand se observa ca sistemul are exact doua grade de libertate.

Deoarece sistemul centrului de masa are trei grade de libertate,
Tnsumand (miscarea centrului de masa si miscarea corpurilor pastrand centrul
de masa fix sunt miscari independente) rezulta cinci grade de libertate.

Rezultatul obtinut este corect in ipoteza temperaturilor joase, in care
moleculele poseda doar energie de translatie si rotatie in jurul centrului de
masa.

La temperaturi Tnalte, apar inca doua miscari, de vibratie in jurul pozitiei
de echilibru si de rotatie a atomilor pentru moleculele care permit acest lucru
(cazul legaturilor ).

Astfel, considerand o molecula de hidrogen (H.) la temperaturi nalte
(hidrogenul respecta acest model la temperaturi de aproximativ 5000-7000 K),
din legea echipartitiei energiei aplicata in acest caz va rezulta:
Mo:<Vy*>=Mo-<Vy*>=Mg- <V;*>=Mg- <V m>=Mo- <V m >=Mo-<Vy 2 >=Mg <V ,~>

(4.45)

unde: <vy*>, <v,*>, <v,*> reprezinti vitezele patratice ale centrului de masa;
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<Vrem™> i <V > reprezinta vitezele patratice in miscarea de rotatie a
atomilor n jurul centrului de masa;
<W22> si <Vya2> reprezinta vitezele patratice in miscarea de vibratie si
rotatie a atomilor in jurul pozitiei de echilibru fata de centrul de masa. Tn acest
caz avem sapte grade de libertate.
Dupa cum se poate observa si

i ' ' 10%—»—.2 1 92
din fig. 4.8, pentru determinarea oM oM /}r

numarului de grade de libertate n

migcarea de vibratie/rotatie atomica, s-  Fig. 4.8: Vibratia moleculara priviti
. . .. din(a) SCM, (b) SR legat de atomul (1)
a ales un alt sistem de referinta decét

cel al centrului de masa. Se alege un sistem de referinta fixat pe molecula 1

T
T

apego

apeao, "

In concluzie, formula generala pentru viteza patratici medie a
moleculelor unui gaz ideal este:
g2 - VRT _1-kT (4.46)
M m
unde: i numarul de grade de libertate ale unei molecule.
Se poate deduce si expresia numarului de grade de libertate pentru
molecule poliatomice rigide la temperaturi joase, cand se obtine i = 6.
Concluziondnd pentru numarul gradelor de libertate i, avem: i = 3 pentru gaze

formate din molecule monoatomice (He, Ne, H la temperaturi peste 7000 K), i
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= 5 pentru gaze formate din molecule diatomice la temperaturi joase cu legaturi
o (Hz, T <5000 K; HCI), i = 7 pentru gaze formate din molecule diatomice la
temperaturi Tnalte cu legaturi o (H2, 5000 K < T < 7000 K; HCI), i = 6 pentru
gaze formate din molecule diatomice la temperaturi Tnalte cu legaturi  (O2, N>)
si molecule poliatomice (CH4, NH3).

Temperaturile corespunzatoare fenomenelor de vibratie si rotatie a
atomilor in molecula sunt proprii fiecarui gaz, pot fi puse in evidenta

experimental si se extrag din tabele.

4.7. Gazele reale
Abateri de la modelul gazului ideal se observa indeosebi la presiuni

mari si temperaturi scazute. Se considera raportul:

Z= PV sau Z = PV, (4.47)
nRT RT

Reprezentand grafic Z = Z(p) la T = const. pentru diferite gaze, obtinem
fig. 4.9.

Se poate observa . C,H,
din grafic si din ecuatia | CH,
(4.47) ca la acelasi p, £72 H

2
pentru  Z > 1 volumul /
real V > Vigeal efect
datorat respingerii R

z=1 g00atm!

intermoleculare. Tn mod
analog se  trateaza

celelalte cazuri.

La presiuni mari

avem Z > 1; la presiuni  Fig. 4.9: Diagrama de compresibilitate Z = Z(p)
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foarte scazute Z =~ 1; la presiuni intermediare Z < 1. Dupa cum este usor de

observat din expresia de definitie a lui Z (4.47), acesta masoara abaterea gazului

real de la modelul gazului ideal (pentru care, vezi si relatia 2.7, Z = 1).

4.8. Coeficienti viriali

Forma dependentelor p =

p

p(Vm) (fig. 4.10) care respecta

dependenta p = p(Vm) din legea

gazelor ideale doar la presiuni mici

sugereaza ecuatii de forma:

PV = RT(1+B'p+C'p+...) sau
PV = RT(1+B/Vy+CIVy2+...)

(4.48)

>

Cele doua expresii sunt variante ale

Vi

Fig. 4.10: Reprezentarea in coordonate
(p,V) a abaterii gazului real de la legea

ecuayiei viriale’ (din latinul forta) de stare.

Boyle-Mariotte

1, B, C, respectiv 1, B’, C’ sunt coeficienrii ecuariei viriale de stare. De

obicei C/V?<<B/V. Valoarea pentru coeficientul B este obtinuti experimental

si depinde de temperatura.

Chiar daca la limita, cand p — 0, ecuatia gazului real se poate aproxima

prin ecuatia gazului ideal, nu toate proprietatile la limita coincid.

Tabelul 4.1: Valoarea coeficientului virial B

temperatura | o, 500K
gaz

Ar -21,2 11,9

CO, -149, 7 -12.4

N, -10,5 -21,7

Xe -153,7 -19,6

Astfel,
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Zigea = PVm/RT = 1; aza';eal =0 (4.49)

Ziea = PVm/RT = 14B'p+C' p ag;\al B'+2pC'+...(4.50)

si:
(az.demj -0, (%] =B (4.51)
ap p—0 ap p—0
Analog:
aZreal =B (452)
Nn v

Deoarece B si B' depind de temperatura, poate exista o temperatura
pentru care B = 0. Temperatura la care B = 0 se numeste temperatura Boyle. La

temperatura Boyle proprietatile gazului real coincid cu cele ale unui gaz ideal.

Tabelul 4.2: Temperatura Boyle pentru cateva gaze
gaz Ar | CO, | He | O, | aer
T.Boyle|411,5|714,8|22,6]405,9|346,8

La temperatura Boyle, ecuatia viriala devine:

PV = RT(1+C'p*+...) sau pVm= RT(1+C/Vy2+..)  (4.53)
ceea ce arata ca dependenta pV~=RT este respectata mai bine.

Exista o temperatura de la care izoterma pV, nu mai respecta legea
Boyle. Aceasta temperatura se numeste temperatura critica. Explicatia faptului
consta ca o parte din gaz se transforma in lichid.

Punctul de pe diagrama p = f(Vy,) in care apare aceastda anomalie se
numeste punct critic al gazului si se caracterizeaza prin presiune critica pc si
volum molar critic V..

Valorile critice sunt foarte utile Tn practica.
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Tabelul 4.3: Valorile constantelor critice caracteristice pentru fiecare substanta

gaz | p. (atm) | V. (cm’mol™) | T. Z.

Ar 48 75,3 150,7 | 0,292
CO, | 72,90 94 304,2 | 0,274
He 2,26 57,8 5,2 0,305
0, 50,14 78,0 154,8 | 0,308

O prima observatie este ca faza lichida a unei substante nu se formeaza
deasupra temperaturii critice T.. De aici rezulta si imposibilitatea de lichefiere
prin simpla comprimare.

O a doua observatie este ca deasupra temperaturii critice substanta este
gaz. Faza situata la T > T, poate fi mult mai densa decdt cea care se
aproximeaza de legea gazului ideal. Din acest motiv, faza pentru care T > T se

numeste fluid supercritic®.

4.9. Ecuatia de stare a lui van der Waals

Prin aproximarea volumului molecular neglijabil in modelul gazului
ideal se produce o eroare de aproximare. Tinand seama de volumul tuturor
moleculelor, mobilitatea moleculelor este restransa si moleculele sunt limitate
la un volum mai mic, V-nb. Se corecteaza legea gazelor ideale prin:

nRT
= 4.54
P=3"1p (4.54)

Prin neglijarea fortelor de natura potentiala dintre molecule,

proportionale cantitativ cu concentratia molara n/V se produce o eroare de
aproximare. Corectia se face asupra presiunii, aceasta reducandu-se
proportional cu patratul concentratiei a(n/V)>.

Se corecteaza astfel legea gazului ideal:

nRT nYY_ RT a a
= —al — | = -—,sau — [(V,—-b) =RT
P= Vo (v) V,-b V2 (p+v2J( n )

' ' (4.55)
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Relatia (4.55) reprezinta ecuatia de stare van der Waals. Valorile a si b
se determina experimental masurand volumul in functie de presiune, a creste
odata cu dimensiunea moleculei iar b creste, dar intr-o masura mai mica; b se

numeste covolum.

Tabelul 3.4: Valorile lui a si b, caracteristice fiecarui gaz si
independente de temperatura

| Gaz He | Ar | H, | N, [CO;,
a (atm-1°-mol)[0,034(1,345(0,244| 1,39 |3,59
b (10 1-mol™) [2,372] 3,22 [2,663(3,914 (4,27
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5. PRINCIPIUL | AL TERMODINAMICII SI
CONSECINTELE SALE

5.1. Lucrul mecanic, caldura, energia

Schimbarea starii unui sistem printr-un proces termodinamic este
Tnsotita de transfer de energie intre sistem si mediul exterior sau intre partile
componente ale sistemului. Exista doua forme generale de transfer de energie
sub forma de caldura Q prin interactiune termica si sub forma de lucru W ce
poate fi mecanic, electric, magnetic, optic, chimic, etc., dupa tipul interactiunii.

Lucrul mecanic W reprezinta produsul dintre forta F (factor intensiv
constant) si deplasarea | (factor de capacitate) a corpului asupra caruia
actioneaza forta.

W=FI; dw = - Fdl (5.1)

Caldura Q reprezinta transferul de energie intre corpuri aflate in contact
termic datorita diferentei de temperatura dintre corpuri.

Tn procesele endoterme (cu acceptare de caldura din mediul exterior), Q
> 0 (procesul de combustie) iar in procesele exoterme (cu cedare de caldura
mediului exterior), Q < 0 (evaporarea apei).

Din cele enuntate mai sus rezulta ca lucrul mecanic si caldura — energia
mecanica — sunt de aceeasi naturd, astfel Tncat lucrul mecanic poate fi
transformat in caldura si caldura in lucru mecanic.

Energia unui sistem este capacitatea sa de a furniza lucru mecanic. Cand
lucrul este efectuat asupra unui sistem capacitatea sa de a efectua un lucru
creste si astfel energia sistemului creste. Cand sistemul efectueaza un lucru
(dilatarea gazului), energia se reduce, intrucat el poate efectua mai putin lucru
decét Tnainte. Energia mai poate fi modificata si prin transferare sub forma de
caldura.

Energia globala a unui sistem are trei componente:

69



- energia potentiala E, care este determinata de pozitia corpului in campul de
forte exterioare (de tip gravitational, magnetic, electric);

- energia cinetica E. care este determinata de miscarea sistemului in campul
exterior de forte;

- energia interna proprie corpului, independenta de forte exterioare si este
determinata de miscarea moleculelor si a atomilor aflati Tn sistem.

Aceasta energie interna cuprinde: energia de translatie, energia de
rotatie, energia de vibratie, energia interna datorata electronilor si nucleului,
cele din urma apar in fizica atomica si nucleara.

Energia de translatie, vibratie si rotatie se mai numeste si energie de
agitatie termica iar aceasta nu da o variatie in timp.

Energia intermoleculara este energia VVan der Waals, de aici rezultand si
aparitia tranzitiilor de faza (transferul de stari de agregare).

Energia intramoleculara este energia chimica de unde rezulta ca au loc

reactii chimice.

5.2. Formularea principiului intai din termodinamica

Principiul | al termodinamicii reprezinta extinderea principiului
echivalentei asupra tuturor formelor de energie. Poate fi enuntat ca principiul
conservarii energiei in procesele termodinamice care sunt insotite de transfer de
caldura, datorita degajarii, absorbtiei si transferului energiei termice. Principiul
| are la baza urmatorul postulat: energia unui sistem izolat este constanta.

Fie cantitatea de caldura Q si lucrul mecanic W schimbat de sistem cu
mediul. Semnul energiei absorbita sau cedata de sistem se stabileste conform
urmatoarei conventii: travaliul cedat de sistem este negativ cand directia fortei
coincide cu directia miscarii.

Tn cazul proceselor ciclice, in care starea initiala este una si aceeasi cu
starea finala, formularea matematica a principiului I este:
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Q+W=0 (5.2)
Daca procesul ciclic are loc Tn mai multe etape, atunci:
Qi +>W,; =0 (5.3)
unde i este etapa procesului ciclic.
Enungurile principiului I al termodinamicii:
1. Tntr-un proces ciclic, lucrul mecanic efectuat este egal cu caldura consumata
de sistemul termodinamic.
2. Energia unui sistem izolat este constanta.
3. Nu se poate realiza 0 masina termica cu functionare periodica care sa
produca energie din nimic. O asemenea masina ar constitui un ,,perpetuum

mobile de spera intai”.

5.3. Energia interna
Tn procesele neciclice, Q difera de W.

4

p1 (Pa: Va)

i B (ps, V)

%
Fig. 5.1: p =1f(V)
CiclulA-1-B-11-A: Q1 -Q2=-W; + W,

CiclulA-1-B-11-A: Q1 +W;=Q3+Wj;
Q1 +W;=Q+ W, =Q3+W;=const. =Q; + W, =const. (5.4)
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Suma Q + W are o valoare constanta ce nu depinde de calea urmata de
sistem intre starea A si B si reprezinta variatia unei marimi de stare notata cu U
si denumita energie interna:

AU=Q+W (5.5)

Astfel, la fiecare stare a sistemului corespunde o functie determinata de
energia interna cu o valoare anumita. Aceasta energie este determinata statistic
de miscarile moleculelor si atomilor care compun sistemul.

Tn cazul proceselor ciclice: AU=0; Q + W =0.

Pentru o transformare finita: AU = Q, deci prin masurarea energiei
primite de la un sistem la volum constant sub forma de caldura (Q > 0) sau
obtinuta de el sub forma de caldura (Q < 0) in timpul unei transformari de stare,
se masoara de fapt variatia energiei sale interne AU.

Energia interna U este energia totala a unui sistem si este o functie de
stare:

AU = Us - U; = variatia energiei interne (5.6)

U este o functie de proprietatile care determina starea sistemului la un

moment dat si independenta de calea prin care s-a ajuns la starea respectiva:
U=uU(np,..) (5.7)

Transformarea pe care o sufera sistemul este cvasistatica daca miscarea
sa este atat de lenta comparativ cu procesele care disipeaza energie si materie in
mediu Tncat peste tot Tn sistem presiunea si temperatura sunt independente de
spatiu (pot fi insa dependente de timp).

Acelasi fapt 1l exprima si afirmatia ca mediul este in echilibru intern.

5.4. Dilatarea
Fie un sistem ca in fig. 5.2, in care avem un cilindru cu piston mobil,

fara frecare, de arie A rigid si fara masa. Ne propunem sa calculam lucrul.
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Daca presiunea exterioara este pex, forta F care

Pext

apasa asupra pistonului este egala in modul si de semn

contrar cu forta -F care actioneaza din partea pistonului

asupra sistemului si egala cu:

F = PextA

Lucrul efectuat asupra sistemului este (prin

definitia sa):
dW =-F.dz

B\ gk
o
N

E _ni
1, [

(5.8) P

:.l.-'.nl J'.;

&

Fig. 5.2:
Lucrul mecanic al
(5.9) presiunii exterioare

Tabelul 5.1: Tipurile de lucru care se pot efectua asupra unui sistem

tip de lucru dw observatii
. e Pex Presiunea exterioara, Pa
dilatare PexdV | 3y variatia de volum, m®
dilatare lasuprafata | ydo | tensiunea superficial
’ do variatia suprafetei
alungire F.dl F tensiunea
g dl variatia de lungime
electric o-dg ® potentialul electric

dq variatia sarcinii

magnetic, optic

Tn general, lucrul efectuat asupra unui sistem se caracterizeaza prin

aceeasi ecuatie, chiar daca deplasarea nu are loc pe o singura coordonata z, caz

in care F este forta generalizata si z coordonata generalizata si atunci dW este

produsul scalar a 2 vectori (care este un scalar):

dW = —F.dzZ

Dilatarea libera

(5.10)

Dilatarea libera se face atunci cand nu exista nici o forta care actioneaza

din exterior, F = 0, pex = 0 si dW =0, deci:

W=0
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Dilatarea Tmpotriva presiunii constante
Tn acest caz sistemul trece cvasistatic prin fiecare deplasare
infinitezimala succesiva dV si lucrul este dW = -pe-dV asa incét lucrul total

este suma acestor contributii:

v Vi
W= - '[pex dV = ~Pex - jdv = —Pex (Vf _\/|) = —Pex -AV (512)
v, i

Dilatarea reversibila
Transformarea reversibila = o transformare care poate fi urmata in sens invers;
fenomenul este nsotit de variatia infinitezimal a unei variabile.*
Echilibrul sistemului cu mediul = o variasie infinitezimala a condiziilor n
directie opusa duce la schimbari Tn sens opus ale starii sale.

Luand ca parametru variational infinitezimal presiunea, rezulta ca in
fiecare stare p = pex. Astfel lucrul de expansiune in dilatarea reversibila este
dWe rev = - Pex-dV = - p-dV si:

VA v
Werer = - [Py -dV = - [p-dV (5.13)
V; V;

Dilatarea reversibila izoterma
Considerand un gaz ideal pentru care este
adevarata ecuatia de stare pV = nRT, ecuatia

(5.13) devine: \Y/

Fig. 5.3: Coordonate (p,V) si
reprezentarea lucrului mecanic

-

¥ Y1 V
W, = |p-dV=-nRT|=-dV=nRT-In— 5.14
e,rev,T \_[p \'[V V. ( )
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Semnificatia acestui lucru este aria subgraficului functiei de dependenta
p = p(V) din transformarea izoterma. Asa cum se poate observa si in fig. 5.3, ea

rezulta din semnificatia integralei Riemann pe intervalul considerat.

Ex.5.1. Calculul lucrului de obtinere a gazelor. Sa se calculeze lucrul efectuat
prin reactia a 50g fier cu acid clorhidric:
(@) Intr-un vas de volum fixat; (b) intr-un vas deschis la 25°C si 1 atm.;
Rezolvare: se produce gaz (hidrogen);
(@ volumul nu variaza si W = 0; (b) gazul actioneaza asupra presiunii
atmosferice, deci W = -pxAV; se poate neglija variatia de volum in faza solida
si lichida, deci AV=nRT/pe unde n numarul de moli de hidrogen deci:
W = -pex:'NRT/pex = - NRT,;
Reactia chimica este:
Fe(s) + 2HCI(aq) — FeCly(aq) + H2(g)
de unde rezulta:
1 mol H; ... 1 mol Fe = n = numarul de moli de Fe care reactioneaza;
M(Fe) = 55,85g-mol™ =

__ 909
55,85¢ - mol ™

.8,3145JK *mol™-29815K = —2,2kJ

adica sistemul efectueaza un lucru de 2,2 kJ impotriva presiunii atmosferice.
Observatie: Pentru acest sistem presiunea externa nu afecteaza rezultatul final;
cu cat presiunea externa este mai scazuta, cu atat volumul ocupat de gaz este

mai mare si efectele se compenseaza.

Ex.5.2. Sa se calculeze lucrul de dilatare efectuat prin electroliza a 509 de apa la
presiune constanta la 25°C. R: [-3,118kJ].
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5.5. Calorimetria

Daca descompunem dW in dW = dW, + dWe, unde dWey, lucrul
mecanic de expansiune si dW. un lucru mecanic suplimentar necauzat de
expansiune, atunci:

dU =dQ + dW, + dWey (5.15)

Astfel, pentru sistemele ce evolueaza la volum constant dWey, = 0;
pentru sistemele care nu efectueaza nici un fel de lucru (electric, optic, etc.) si
dW, = 0; in aceste conditii:

dU =dQ (la volum constant, fara lucru suplimentar) (5.16)

Pentru o transformare finita: AU = Q, deci prin masurarea energiei
primite de la un sistem la volum constant sub forma de caldura (Q > 0) sau
obtinuta de el sub forma de caldura (Q < 0) in timpul unei transformari de stare,
se masoara de fapt variatia energiei sale interne AU.

Cel mai folosit dispozitiv pentru masurarea AU este calorimetrul
adiabatic. Se poate astfel urmari cildura degajata ntr-o reactie chimica® (vezi
studiul experimental al caldurii de formare a MgO, determinarea caldurii de
hidratare a CuSO,). Variatia de temperatura a calorimetrului AT este
proportionala cu caldura degajata sau absorbita de reactie, prin relatia:

Q=CAT (5.17)
unde: C = constanta calorimetrului.

Constanta calorimetrului C se poate determina incalzind calorimetrul cu
0 rezistenta un interval de timp t, cand:

Q=V:It (5.18)
unde: V reprezinta potentialul electric, iar | este intensitatea curentului.

Din (5.17) si (5.18), rezulta:

C=Q/AT =V:It/ AT (5.19)
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1.4110° —

7.45+10% —|

8397.17—

V,T,U

Fig. 5.4: Suprafata de enegie interna in conformitate
cu principiul I, C(T) = 6.5-10°T* JK, R = 8.314 10°
I'atm/mol K, U, = 10* J, Te[100,325]K, Ve[0.1,1]I

Capacitatea calorica reprezinta caldura necesara pentru a fincalzi
intregul corp cu 1° fiind o valoare medie ce rezulta din considerente
experimentale.

La variatii infinitezimale, C = dQ/dT, iar <C>g, = J/K; C este 0 marime
extensiva. Tmpartind cu masa, obtinem o marime intensiva, numita capacitate
calorica specifica:

Cs = C/m, <Cs>g) = JIK-kg (5.20)

5.6. Capacitatea calorica
Pornind de la:
dU =dQ + dwW (5.21)
si tindnd seama ca dQ = C(T)dT = C(T)dT, dW = -F-dz = -p-S-dz = -p-dV =
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nRT T T
dU =C-dT-—~dV = U-Up= [C(T)dT-nR [=dV
\Y WV

T
(5.22)

Tn cazul cel mai simplu C este independenti de temperatura, insa n
general C variaza cu temperatura. Deoarece intr-o transformare oarecare
temperatura variaza odata cu variatia volumului avem T = T(V) si integrala nu
poate fi calculata decat daca se cunoaste dependenta T = T(V). O alta varianta
este masurarea tuturor variatiilor finite Tn cat mai multe puncte (N), si
fnsumarea tuturor acestor variatii. Toate variatiile posibile pentru T si V
genereaza o suprafata U = U(T,V) (fig. 5.4):

N-1 N-1

U=Uo+ ZC(Ti)'(Tm -T;)) -nR z Hl V|+1 V (5-23)

i V,

Intersectand aceastd suprafatdi cu 4

planuri paralele cu axa temperaturii, C
. Vv
obtinem curbele de dependenta U = U(T) la

volum constant (fig. 5.5).

Se introduce capacitatea calorica T

>

la volum constant ca fiind: _ o
Fig. 5.5: Semnificatia lui Cy

Cy= (@j (5.24) in diagrama U = U(T), V = const.
aT V=const

Aceasta reprezinta panta curbei obtinuta prin sectiunea suprafetei cu planul V =
const.

Se defineste capacitatea calorica molara la volum constant,

Cvm=Cyv/n (5.25)
si capacitatea calorica specifica la volum constant,
Cvs=Cv/m (5.26)
Avem deci:
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dU = Cy(T)-dT, la'V = const. (5.27)
Daca capacitatea calorica este independenta de temperatura pe intervalul
studiat,
AU = Cy-AT (5.28)
rezulta:
Qv=AU=CyAT (5.29)

unde Qy este caldura absorbita la volum constant.

5.7. Entalpia

De obicei perechea de variabile de stare independente: temperatura si
presiunea reprezinta conditiile firesti de desfasurare ale reactiilor chimice si
proceselor fizico-chimice. Multe procese au loc in conditii de presiune
atmosferica si temperatura ambianta.

Astfel,  adaptand  principiul I al
termodinamicii la conditiile mentionate mai sus, a

luat nastere o noua funcrie de stare numita entalpie,

care se noteaza cu H si care Tnsumeaza energia
. : Caldura
interna cu lucrul mecanic necesar pentru ocuparea de
citre sistem a volumului siu propriu V la presiunea  Fig. 5.6: Transformarea

] caldurii in lucru
de lucru p (fig. 5.6).

H=U+pV (5.30)
Diferentiala entalpiei se poate scrie:

dH =dU + pdV + Vdp (5.31)

dH =dQ + Vdp (5.32)
Pentru p = const., rezulta:

dH, =dQy; AH, =Q, (5.33)
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La presiune constanta, caldura absorbita de sistem serveste numai la
cresterea entalpiei sale. ®

a) Tn sistem inchis: H = H(T, p)

dH = (a—Hj dT + lal dp (5.34)
aT ), op )+
Pentru p = const.:
dQp=dH, = (ﬁ] dT =C,dT (5.35)
aT ),

unde C, este caldura molara izobara si reprezinta cantitatea de caldura ce
trebuie data sistemului pentru a-si ridica temperatura cu 1°C la presiune si
compozitie constanta.

Pentru T = const.:

dQr= [ﬁj dp—Vdp = {ﬁ—v}dp (5.36)
op J; op

unde (2—Hj = hy are dimensiune de volum si se numeste coeficient de presiune
P/

al entalpiei. dQy este caldura necesara pentru a mari presiunea sistemului cu o
unitate la temperatura constanta.
dH=C,dT +hrdp (5.37)
dQ=Cp+ (hr=V)dp (5.38)
b) Tn sistem deschis: H = H(T, p, n;), unde i este numarul de componenti, n; este

compozitia sistemului.

de(ﬁ] dT+(@J dp+(aHJ dn, +
2D/ Y S Y

+(ﬁJ dng ++(ﬁj dn, (5.39)
g T.p.nj%g on, T.p.nj
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oH : : : .
unde: (—a J =H, = entalpia molara partialda a componentului i.
n
TopiNjsi

k
dH = C,dT + hedp + )" Hidni (5.40)
k
dQ =dH-Vdp = CodT + (hr—V)dp + D Hidni  (5.41)

Kk
dQp. 7= ZH;dni =Hr, (5.42)

Expresia din ecuatia (5.42) reprezinta caldura necesara transferului
izoterm-izobar dintre doua sisteme cu reactii chimice.
¢) Tn sisteme cu reactii chimice: H = H(T, p, A)
oH
dH =C,,dT + hrdp +| — | dA (5.43)
o )+

k
[g_';} dr =dHrp=> H.dni — =R dHy =
Tp

i=1

lZ(Ui HI )produsi o Z(Ui Hl )reactanti b}w = Aer}” (544)

A'H reprezinta variatia stoechiometrica a entalpiei si este denumita

entalpie de reacrie.

dH = Cp,xdT +hr,dp +A"H dr (5.45)
dQ = Cp,,.dT + (hr.,— V)dp + A'H di (5.46)
Qr.p=AH (5.47)

Pentru AA = 1, adica pentru unitatea de reactie, cantitatea de caldura
schimbata de reactie este egala cu variatia de entalpie a substantei finale si
initiale indiferent de substantele intermediare existente.

Astfel, un transfer de caldura produce modificari in popularea nivelelor

energetice fara sa schimb valorile diverselor nivele de energie.
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Ex.5.3. Relatia intre AH si AU. Variatia energiei interne la transformarea a 1

mol CaCOj3 din forma calcit in forma aragonit este de 0,21kJ. Sa se calculeze

diferenta dintre variatia de entalpie si de energie interna la presiunea de 1 bar,

daca densitatile solidelor sunt 2,71 si 2,93g-cm™. Se dau: Mca = 40; Mc = 12;

Mo = 16.

Metoda: se utilizeaza relatia de calcul intre entalpie si energia interna (5,44).

Diferenta intre cele doua marimi poate fi exprimata prin presiune si diferenta

intre volumele lor molare, care se calculeaza din masele molare si densitati Vi,

=pM

Rezolvare: variatia de entalpie este:

AH = H(aragonit)-H(calcit) = (U(a)+pV(a))-(U(c)+pV(c)) = AU + p(V(a)-V(c))
= AU + pAV.

Deci, AH = AU + pMAp = AH - AU = pMAp =-0,3J; AU=210) = AH =

209,7 J.

Observatie: Dupa cum se vede, diferenta AH — AU este neglijabila in raport cu

AU, sub 0,1%, ceea ce este in general adevarat pentru fazele condensate, cu

exceptia presiunilor mari, cand termenul pV nu mai e neglijabil.
Ex.5.4. Sa se calculeze diferenta dintre AH si AU la transformarea a 1 mol de
staniu cenusiu (cu densitatea 5,75gcm™) in staniu alb (cu densitatea 7,31gcm™)

la presiunea de 10 bar. La 298K, AH = 2,1 kJ. R: [AH — AU = -4,4k]].

Pentru gazele ideale, se poate scrie:

H=U+pV=U+nRT (5.48)
astfel incét intr-o reactie chimica care implica gaze,
AH = AU + RTAn, (5.49)
Tn reactia:
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2H3(g) + O2(9) — 2H20(1), Ang = -3 moli
asa incat la 298K, AH — AU = -7.5kJ.

Ex.5.5. Calcularea variatiei de entalpie. Se incalzeste apa la fierbere, la
presiunea de 1 atm. La trecerea unui curent electric de 0,5A, de la o sursa de
12V, timp de 300s printr-o rezistenta in contact termic cu apa, s-au evaporat
0,798g apa. Sa se calculeze variatia de energie interna molara si entalpie molara
la punctul de fierbere (375,15K).
Metoda: Tntrucét vaporizarea are loc la presiune constanti variatia de entalpie
este egala cu caldura primita de la rezistenta. Se presupune apoi ca vaporii se
comporta ca un gaz ideal.
Rezolvare: AH = gy, = VIt = 0.5:12:300 = 1,8kJ = AHn = AH-M/M = 41
kJmol™;
Tn procesul:

H20(I) — H20(g)
variatia numarului de moli de gaz este Ang = +1 mol = AUp, = AH, - RT =38

kJ-mol ™.

Semnul ,,+” ne indica o crestere de energie interna sau de entalpie. Variatia AU
este mai mica decat AH, parte din energia interna a fost cedata mediului ca

lucru de dilatare la formarea vaporilor.

5.8. Variatia entalpiei cu temperatura
Reamintindu-ne relatia (5.42), rezulta ca entalpia unei substante creste la
cresterea temperaturii (fig. 5.7).

Se defineste capacitatea calorica la presiune constanta C, prin:
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Cr (ﬁj (5.50) | Energie
oT p=const

In mod analog cu

celelalte marimi molare se T

defineste capacitatea calorica Fig. 5.7: Variatia entalpiei si energiei interne
molara la presiune constantd cu temperatura
Copm:
Com=Cp/n (5.51)
Pentru variatii infinitezimale de temperatura, (5.35) devine dH = C,dT,
iar pentru intervale de temperatura AT pe care C, este constant, avem:
AH = C,AT (5.52)
Pentru variatii mai mari de temperatura, dependenta C, si Cpm de
temperatura se aproximeaza printr-o ecuatie de forma:

Com=a+bT +c/T? (5.53)
p

Reprezentand grafic pentru 1 mol de CO, capacitatea calorica molara la
presiune constanta si entalpia in functie de temperatura, pe baza ecuatiilor
(5.50-5.53) obtinem datele prezentate in fig. 5.8).

125 125 a:=16.86 b:=4.77-10 -2 850 850
c:=-854-10° T1:=298
Cp(T) 105 [— Cp(T):=a+b-T+i2 AH(T) 425 [— —
T
T
85 o | AH(T):= [Cp(r)dt 0 |
298 336 374 T 298 336 374
298 T 374 298 T 374

Fig. 5.8: Dependenta de temperatura a C, si AH in intervalul [298K,373K] pentru 1 mol CO,
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Tabelul 5.2: Valorile coeficientilor a, b si ¢ din ecuatia 4.40 la cateva substante:

a b C a b C

C (s, grafit) | 16,86 | 4,77:10° | -8,54-10° | H,O(I) | 7529 0 0
CO,(g) | 4422 | 87910° | -862:10° | N,(9) | 2858 | 3,77:10° | -0,5:10°

Ex.5.6. Care este variatia de entalpie molara a N, la incilzirea de la 25°C la
100°C? Se vor folosi datele din tabelul 5.2. R: [2,20kJmol™].

Ex.5.7. La temperaturi foarte scazute, capacitatea calorica a unui solid este
proportionali cu T° deci se poate scrie Cy = aT*. Care este variatia de entalpie a
unei astfel de substante cand este incalzita de la O la o temperatura T?

Rezolvare:

AH(T) = EH(t)dt = }(U(t) +pV)dt = Ecv(t)dwlo.vm = J:aTSdt = aTT4

0

5.9. Relatia intre capacitatile calorice ale gazului ideal; ecuatia
Robert-Mayer

Sistemele care sunt incalzite la presiune constanta, in majoritatea
cazurilor, efectueaza lucru mecanic asupra mediului asa incat o parte din
energia primita sub forma de caldura se intoarce Th mediu. Se poate spune deci
ca in majoritatea cazurilor capacitatea calorica la presiune constanta a unui
sistem este mai mare decat capacitatea sa calorica la volum constant.

Tn cazul sistemelor inchise:

dU = dQ + dw (5.54)
du = [@] dT+(@j dv (5.55)
ot )y v ),
ouU ouU
do=|—| dT -— dv /:dT 5.56
° (aT]V {(avjfp} P (5.56)
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Ecuatia (5.58) este o ecuatie general valabila pentru orice stare de
agregare si pentru orice substanta.

In cazul gazelor perfecte, energia nu variaza cu volumul in conditii
izoterme, adica presiunea interna este egala cu zero.

ouU
(a—V]T = pi = 0 (559)

Pentru un mol de gaz avem:

pV=RT =V =RT/p :[Z_\T/j =Rlp=C,-Cv=pR/lp =
p

C,-Cv=R (5.60)
Pentru n moli de gaz ideal avem:
Cp - CV = I"IR = Cp,m - CV'm = R (5.61)

Constanta universala a gazelor perfecte R reprezinta surplusul de
caldura necesar pentru dilatarea unui mol de gaz perfect la ncalzirea izobara cu

1°C fat de incalzirea izocora tot cu 1°C ultima avand loc fara dilatare.

5.10. Termochimia

Studiul caldurii produse sau necesare in reactiile chimice se numeste
termochimie. Termochimia este o ramura a termodinamicii. Un vas de reactie
fmpreuna cu continutul sau formeaza un sistem. Reactiile chimice produc
variatia energiei intre sistem si mediu.

Se poate folosi calorimetria pentru a masura caldura produsa sau
absorbita de o reactie chimica. Daca reactia chimica are loc la volum constant

86



atunci caldura masurata de calorimetru corespunde variatiei energiei interne.
Daca reactia chimica are loc la presiune constanta atunci caldura masurata de
calorimetru corespunde variatiei entalpiei. Invers, daca se cunoaste AH sau AU
pentru o reactie, se poate prevedea caldura de reactie care s-ar putea produce.

Degajarea de caldura reprezinta o scadere a entalpiei unui sistem. Astfel,
procesul exoterm este procesul pentru care AH < 0 si invers, procesul endoterm
este procesul pentru care 4H > 0.

Se defineste variasia de entalpie standard AH® ca fiind variatia de
entalpie nregistrata la presiunea standard de 1 bar. Starea standard a unei

substanre la 0 anumita temperatura este forma sa pura la presiunea de 1 bar.

5.10.1. Legea Lavoisier-Laplace
Efectul termic al unui proces fizico-chimic desfasurat in sens direct este

egal si de semn contrar cu cel produs in procesul invers.

5.10.2. Legea Hess

O consecinta a faptului ca entalpia este o functie de stare este si legea
Hess: entalpia unei reactii globale este suma entalpiilor standard ale reactiilor
individuale 1n care aceasta poate fi descompusa. Fundamentarea

termodinamica a acestei afirmatii este independenta de drum a valorii AH°.

Ex. 5.8. Folosirea legii lui Hess. Entalpia de reactie standard pentru
hidrogenarea propenei:
CH,=CHCHs(g) + H2(g) — CH3CH,CHs(g), AnH(C3Hs) = - 124 kJ/mol
Entalpia de reactie standard pentru combustia propanului:
CH3CH,CH3(g) + 502(g) — 3CO2(g) + 4H,0(1), A:H’(CsHs) = -2220 kJ/mol
Sa se calculeze entalpia de reactie standard pentru combustia propenei.
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Metoda: Se aduna si se scad reactiile date, precum si alte reactii daca este
nevoie, pentru a se obtine reactia ceruta. Se aduna si se scad apoi, in acelasi
mod, entalpiile reactiilor respective.
Rezolvare:

CH,=CHCHs(g) + H2(g) — CH3CH2CH%AhH°(C3H6) = - 124 kJ/mol

+
CH3CHZCH¢g{+ 50,(g) — 3CO5(g) + 4H,0(I), AH%(CsHs) = -2220 kd/mol

CH,=CHCHa(g) + Ha(g) + y’{(g) —\3CO,(g) + 4H20(I),E\< = -2344 kJ/mol

H2(9) -I%)z(g) H\@(l), N: -286 kJ/mol

CH,=CHCHj3(g) + %/,0,(g) — 3CO4(g) + 3H,0(l), AH° = -2058 kJ/mol

Observatie: Acelasi mod de lucru se aplica si la laborator la reactia Mg + /50,
— MgO si hidratarea CuSOs,.

Ex.5.9. Cunoscand urmatoarele ecuatii termochimice:

2C,H ) +50,4 — 4C0O,,, +2H,0, AH, = -2510kJ/ mol
C,Hy(g) +30,4) = 2C0y, +2H,0 AH, = -1322kJ/mol
2H ) + Oy = 2H,0, AH, = —484kJ/ mol

Sa se calculeze variatia de entalpie a reactiei de hidrogenare a acetilenei la

etena.
R: AH =-175kJ/mol.

5.11. Entalpii ale transformarilor fizice

Variatia de entalpie standard care Tnsoteste transformarea unei stari
fizice se numeste entalpie standard de transformare si se noteaza in general
prin AgH.

Doua astfel de exemple sunt entalpia standard de vaporizare A\,apH0 si

entalpia standard de topire AtopHO.
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Tabelul 5.3:Valori pentru Ay,,H° si ApHC la temperatura de tranzitie:

Ttop Atop HO Tvap AVélp HO
Ar 83,81 1,188 87,29 6,506
CeHs | 278,61 | 10,59 353,2 30,8
373,15 40,656
H0 | 273,15 1 6,008 44,016 la 298K
He 3.5 0,021 4,22 0,084

Se observa ca precizarea temperaturii este recomandata pentru cazurile
n care transformarea nu are loc la temperatura de tranzitie.

Un alt exemplu este entalpia standard de sublimare Aq,H° care este
entalpia standard pentru trecerea directa a unui solid in stare de vapori, ca de
exemplu:

C(s, grafit) — C(g), H20(s) — H20(9)
Intrucat entalpia este o functie de stare, o variatie de entalpie este

independenta de drumul urmat intre cele doua stari, asa incét:

AsupH = AtopH + AyapH (5.62)
O alta consecinta este:
Ara—e)H = -AreaH (5.63)

Entalpia de dizolvare (solvatare) AsgH este variatia de entalpie la
dizolvarea intr-o anumita cantitate de solvent. Entalpia limita standard de
dizolvare As,H° este variatia de entalpie la dizolvarea ntr-o cantitate infinita de
solvent, astfel incét interactiunile dintre ionii sau moleculele dizolvate sunt
practic neglijabile. Pentru HCI, la 298K,

HCI(g) — HCl(aq), AsiH® = -75,14 kJ/mol

Tabelul 5.4: Entalpii limita de dizolvare AsHC la 298K

Solvat NaF(s) | KF(s) | NH4NO3(s) | NaCl(s) | KCI(s) | (NHy) 2SO4(s)

AiH’ [kImol™] | 1,90 | -17,74 25,9 389 | 1722 -95,28

Este necesara o clasificare a tipurilor de entalpii. Ea este redata in Tabelul 5.5:
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Tabelul 5.5: Clasificarea diferitelor tipuri de entalpii de transformare Tn

termochimie
Tranzitie Proces Simbol
Tranzitie (general) Faza o — faza p AgH
Topire solid — lichid AgopH
Vaporizare” lichid — gaz AvapH
Sublimare solid — gaz AsupH
Amestecare Fluide pur, ... — amestec AamH
Dizolvare® solut, solvent — solutie AsoiH
Hidratare X*(s,9) — X(aq) ApigH
Atomizare Specie(s,l,g) — Atomi (g) AxH
lonizare X(g) — X'(g) + € AionH
Acceptare de electron X(g) +e — X(9) AH
Reactie Reactanti — Produsi AH
Combustie Compus(s,1,g) + O,(g) — CO,(g) + H.O(1,9) AH
Formare Elemente — Compus AsH
Activare Reactanti — Complex Activat A:H

5.12. Entalpii de ionizare

Entalpia de ionizare Aj,,H este variatia entalpiei molare pentru
indepartarea unui electron dintr-o specie in faza gazoasa, de exemplu:

Na(g) — Na*(g) + €'(g), AionlH° = 498,5 kJ/mol

Deoarece dintr-un mol de reactanti gazosi rezulta doi moli de produsi
gazosi, Ang = 1 mol, energia interna molara de ionizare E; (energia de ionizare)
difera de entalpia de ionizare prin termenul RT:

AionH = Ei + RT (5.64)

Tn calcule aproximative se poate neglija termenul RT, deoarece la
temperatura camerei energiile de ionizare tipice E; sunt de peste 100 de ori mai
mari decat RT.

Si un cation mai poate fi ionizat, caz Tn care se obtine a doua energie de

ionizare Ej,. Aceasta este totdeauna mai mare decéat E; deoarece este nevoie de
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mai multa energie pentru a indeparta un electron dintr-o specie Tncarcata pozitiv
decat din specia neutra (Tabelul 5.6).
Energiile de ionizare si entalpiile de ionizare se obtin din masuratori

spectroscopice.

Tabelul 5.6: Prima si a doua energie de ionizare standard E;, E;, (kJ/mol) la
cateva gaze

gaz| H | He | Mg | Na
E; 11312|2372| 738 | 496
Eip| - [5251/1451|4563

Entalpia de acceptare a unui electron AH este variatia de entalpie care
insoteste fixarea unui electron de un atom, ion sau molecula in faza gazoasa, ca
n exemplul:

Cl(g) + & — CI(g), AH° = -351,2 ki/mol
Variatia cu semn schimbat a energiei interne corespunzatoare se numeste
afinitate pentru electron (Tabelul 5.7):
AeH® = -Ege - RT (5.65)

Tabelul 5.7: Afinititi standard pentru electron E, (kJ/mol)
Cl F H O O
349 | 328 | 73 | 141 | -884

Se observa ca fixarea primului electron la oxigen este exoterma iar

fixarea celui de-al doilea electron este puternic endoterma.

5.13. Entalpii de legatura
Entalpia de disociere a unei legaturi Aqa-s)H (Tabelul 5.8) este entalpia
de reactie molara pentru ruperea legaturii:
A-B(9) — A(9) *+ B(9), Ayap)H
unde A si B pot fi si grupe de atomi:
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CH30H(g) — CHs(g) + OH(Q), Ad(cHs-oryH = 380 k/mol

Tabelul 5.8: Valori ale entalpiei standard de disociere a legaturii Aga-gH (kJ/mol)

la 298K
H-CH3 | H-CI | H-H [ H-OH | H-O | HsC-CHs
435 | 431 | 436 | 492 | 428 | 368

O observatie foarte importantd este ca entalpia de disociere a unei
legaturi depinde de structura restului moleculei. Entalpia de legatura medie se
obtine mediata pentru o serie de compusi analogi (Tabelul 5.9).

Tabelul 5.9: Entalpii de legatura medii Tn compusi organici; valori dupa ordinul

de legatura
H C N O]
H | 436 412 388 463
C | 412 | 348 (leg. simpla) | 305 (leg. simpla) | 360 (leg. simpla)
612 (leg. dubla) 613 (leg. dubla)
838 (leg. tripla)
N | 388 | 305 (leg. simpla) | 163 (leg. simpla) 157 (leg. simpla)
613 (leg. dubla) | 409 (leg. dubla)
944 (leg. tripla)
O | 463 360 157 (leg. simpla) | 146 (leg. simpla)
497 (leg. dubla)

Valorile lipsa se pot completa din tabele.

Entalpia de atomizare AxH este entalpia de reactie molara pentru

separarea tuturor atomilor dintr-o substanta.

Ea este suma tuturor entalpiilor de disociere:

AgH (SUbSt) = EAd(lebst)H

Pentru apa: Ad(H-OH)H + Ad(O-H)H = Aat(H-O-H)H-

De asemenea, pentru un element solid care se evapora intr-un gaz

(5.66)

monoatomic, ea este egala cu entalpia de sublimare, ca in procesul:
Na(S) ad Na(g), Aat(Na)H = Asub(Na)H = 107,3.
Alte valori: Aat(K)H = Asub(K)H =89,2; Aat(Cu)H = Asub(Cu)H = 338,3;
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Aat(C,grafit)H = Asub(C)H =716,7.

Ex.5.10. Sa se foloseasca datele de entalpii de legatura medii si entalpii de

atomizare pentru calcularea variatiei de entalpie standard ce Tnsoteste reactia:
C(s, grafit) + 2H,(g) + 1/20,(g) — CH3OH(l)

Rezolvare: C(s, grafit) + 2H,(g) + »0.(g) — C(g) + 4H(g) + O(g) —

CH3OH(l) si de aici:

AHO =1 Aguinc. gH™+2- Ag-ryH+/2Ad(0=0)-(3-Be.ri+1-Be.o+1-Bo)=-261 kd/mol.

Valoarea rezultata din experiment este -239 kJ/mol.

5.14. Entalpii de reactie

n sens mai larg, entalpia de reacsie (sau cdldura de reacrie) AH° este
variatia de entalpie la transformarea reactantilor aflati Tn starile lor standard
(presiune) Tn produsi, in starile lor standard corespunzatoare. De exemplu:

CHa(g) + 202(g) — CO,(g) + 2H,0(l), AH°(298K) = -890 kJ/mol

Prin precizarea entalpiei de reactie, ecuatia chimica devine ecuatie
termochimica. O astfel de ecuatie suporta introducerea entalpiilor molare de
reacrie. Fie o reactie:

2A+B—->3C+D,sau0=3C+D-2A-B
care in forma generala este:
0=%;v;d (5.67)
unde: J = substante;
v; = coeficienti stoechiometrici.

Conventional, in definitia din (5.67), se considera produsii cu coeficienti
pozitivi si reactantii cu coeficienti negativi. Pentru o astfel de ecuatie, A\H° se
calculeaza cu:

AH® = 25 v HoQ)) (5.68)
unde: H°(J) = entalpia molara standard a speciei J.
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Entalpia standard de combustie A:H° este entalpia de reactie standard
pentru oxidarea completa a unui compus organic la CO, si H,O (daca contine
C,H,0) si N (daca contine si N) (Tabelul 5.10).

Tabelul 5.10: Entalpii standard de formare si combustie a unor compusi organici

la 298K
substanta formula stare AHP AH?

organica moleculara fizica [kJ/mol] [kJ/mol]
benzen CeHs lichid 49,0 -3268
etan CoHs gaz -84,7 -1560
glucoza CeH1206 solid -1274,0 -2808
metan CH, gaz -74,8 -890
metanol CH.O lichid -238,7 -726

Entalpia standard de hidrogenare AnH° este entalpia de reactie standard
pentru hidrogenarea unui compus organic nesaturat (la care i se atribuie
coeficientul -1 Tn ecuatia de tipul (5.68). Fie hidrogenarea etenei si a
benzenului:

CoHy + Ha(g) — CoHs(g), AnH%(C2H,) = -137 kd/mol
CeHs + 3H2(g) — CeH12(g), AnH(CsHs) = -205 kd/mol

Desi CgHg contine 3 legaturi duble de tipul celei din etena, entalpia lui
de hidrogenare nu este de trei ori mai mare, este cu 206 kJ/mol mai mare decét
valoarea asteptata —411 kJ/mol. Aceasta se datoreaza stabilizarii termochimice a
benzenului, el fiind mai apropiat energetic de forma total hidrogenata. Aceasta

se explica prin conjugarea electronica a legaturilor simple cu cele duble.

5.15. Entalpii de formare

Entalpia standard de formare AH° este entalpia de reactie standard
pentru formarea compusului din elementele sale, luate Tn starile lor de referinta.

Starea de referinfa a unui element este starea sa cea mai stabila la

temperatura data si presiunea de 1 bar.
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Exemple, la 298K:

- starea de referinta a azotului este un gaz cu moleculele de Ny;

- pentru mercur este mercurul lichid;

- pentru carbon este grafitul;

- pentru staniu metalic este forma alba a staniului metalic;

- * exista o exceptie de la regula: pentru fosfor se ia fosforul alb, desi nu
e forma cea mai stabila, dar e forma cel mai usor reproductibila a elementului.
Se folosesc entalpii molare si sunt referite pe mol de produs obtinut (Tabelul
5.11).

Tabelul 5.11:Entalpii de formare A;H° [kJ/mol] pentru cativa compusi anorganici

HO() | NHs(g9) | NOx(g) | NaCl(s) | HaOa() | NoHa(l) | N2O4(g) | KCI(s)

-285,8 -46,1 33,2 -411,2 -187,8 50,6 9,2 -436,8

5.16. Ciclul Born — Haber

Un ciclu Born — Haber (fig. 5.9) este realizat prin exprimarea entalpiilor
de formare pe un drum inchis adica avand starea finala identica cu starea initiala
considerata.

Deoarece entalpia e functie de stare,
fde = ﬁ H'(y)dy =0, Wy drum (inchis) (5.69)

Ciclul Born — Haber ® se poate folosi pentru determinarea unei entalpii
necunoscute, asa cum este exemplificat pentru entalpia de retea pentru clorura
de sodiu (fig. 5.9):

A H(NaCI) = ... = 787,2 kJ/mol.
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Na'(g) + e + Cl(g)

-351.2 kJ/mol

121.68 kJ/mol

Na'(g) + & + /,.Cl,(g)

nM™(g) + nme™ +
mX(q)

nAmax_eHo(X)

mALH’(X

)

Na'(g) + CI'(g)

nM™(g) + nme™ +

"/5Xo(0)

nM™(g) + mX"(g)

A

498.3 kJ/mol

Na(g) + */.Cl»(9)

A

107.32 kJ/mol

Na(s) + /,Cly(g)

411.15 kJ/mol

-x kJ/mol

NaCl(s)

A

nAmax_ionHo(M)

nM(g) + "/2X5(g)

A

-AH (M Xir)

nAsubHO(M)

NM(s) + "/2X(9)

mAsubHo(X) - mAatHO(X)

M Xm(s)

Fig. 5.9: Reprezentarea unui ciclu Born-Haber (a) pentru NacCl, (b) pentru o sare
MnXm

O consecinta a legii lui Hess si a faptului ca entalpia este functie de stare (5.71),

este si legea Lavoisier-Laplace: efectul termic al unui proces fizico-chimic

desfasurat Tn sens direct este egal si de semn contrar cu cel produs Tn procesul

invers.

Ex.5.11. Sa se calculeze entalpia de retea a bromurii de calciu. R: [2148

kJ/mol].

96



Cu ajutorul ciclului Born - Elemente

Haber se poate exprima entalpia de /\
reactie prin entalpii de formare (fig. E— 3354
5.10). g %
& 2 T
Fie reactia: “l = °
[
2NHj;(1)+6NO(g) — 3H,0,(l) + 4N2(g) w
. . Reactanti
Entalpia de reactie se

calculeazi astfel:

Fig. 5.10: Schematizarea exprimarii
entalpiei de reactie din entalpii de formare

2NH3(1)—>3Na(g)+H2(g),  -2AH°(NH3,I)

2NO(g) — Na(g) + 02(g),  -2AH’(NO,g)

Ha(g) + 02(g) — H20(I),  AH(H,0,,l)
de unde AH® = -956,5 ki/mol. (AH° = - 2AH(NH;) - 2AH°(NO) + AH(H,0,) +
ANHC(N), AsHO(N,) = 0)

Ex.5.12. Sa se exprime entalpia de reactie standard pentru:
2C3Hg(g) + 90,(g) — 6CO-(g) + 6H-0(1)

prin entalpii de formare.

R: AiH® = 6AH(CO,) + 6AH"(H20) — AHY(C3Hsg) — 9AH(Oy).

5.17. Entalpii de formare in solutie
Entalpia de formare a unei substanze n solurie poate fi exprimata ca in
exemplele:
,Ha(g) + /5Cla(g) — HCI(aq), AH(HCl,aq) = -167 kd/mol
Na(s) +,Clx(g) — NaCl(aq), AH(NaCl,aq) = -407.27 kd/mol
Se poate construi ciclul Born — Haber corespunzator, asa cum este redat
n fig. 5.9. Se poate obtine din acest ciclu variatia de entalpie la hidratare,
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AnigH(NaCl) = AnigH(Na") + AnigH°(CI),
deoarece Tn solutie NaCl este complet disociat.
Efectuand sumele, rezulta pentru entalpia de hidratare:
AnigH(NaCl) = -783,4 kJ/mol.

Tabelul 5.12: Valori ale entalpiei molare standard de hidratare la dilutie oo,
AnigH® (kJ/mol) la 298K

Li* Na* K*

F | -1026 | -911 | -828
Cl” | -884 | -783 | -685
Brr | -856 | -742 | -658

Entalpia de formare a ionilor individuali Tn solufie poate fi obtinuta din
suma entalpiilor de formare ale ionilor unui compus complet ionizat in solutie
(electrolit tare), asa cum a fost reprezentat si pe schema alaturata.

Prin conventie,

*;Ha(g) — H*(ag), AH’(H",aq) = 0 (5.70)

Entalpiile limita de formare ale ionilor in solutii apoase sunt prezentate
in Tabelul 5.13.

Exista date spectroscopice care dovedesc ca:

H*(g) — H*(aq); AnigH°(H") = -1090 kd/mol
Rezulta ca procesul: Y,Hx(g) — H*(g) + e(g) va avea AH°(H*,g) = 1090
kJ/mol.

Tabelul 5.13: Entalpii limita de formare a ionilor in solutii apoase, A{H° (kJ/mol),
la 298K

Cationi | H* Na* cu* Al
0 -240,1 64,8 -531
Anioni | HO™ | CI S0,~ | PO~
-230 | -167,2 | -909,3 | -1277,3
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Datele din Tabelul 5.14 arata ca ionii mai mici, mai puternic incarcati au
entalpiile de hidratare exoterme cele mai mari (cele mai negative). Astfel de

ioni atrag puternic solventul.

Tabelul 5.14: Entalpii de hidratare a catorva ioni, AnigH° (kJ/mol), la 298K
Li* -520 | F -506
Na“ |-405 |CI- |-364
K* -321 | Br | -337

Referinte

! valcu R., Dobrescu V., Termodinamica proceselor ireversibile, Ed. Tehnica,
Bucuresti, 1982.

2 Marzzacco Charles J., The Enthalpy of Decomposition of Hydrogen Peroxide:
A General Chemistry Calorimetry Experiment, J. Chem. Ed., 76, 1999, p. 1517.
®Yi, Liang; Sheng-Lu, Kuang; Song-Sheng, Qu., Some Views in the Internal
Energy and Enthalpy of Gases, J. Chem. Ed., 72, 1995, p. 408.

* Kennedy Sr., Alvin P., Determination of Enthalpy of Vaporization Using a
Microwave Oven, J. Chem. Ed., 74, 1997, p. 1231.

> Karunakaran K., Determination of Solution Enthalpy: An Easy and Simple
Method (CEC), J. Chem. Ed., 56, 1979, p. 389.

® Lutzow H. J., Enthalpy Cycles in Inorganic Chemistry, J. Chem. Ed., 51,
1974, p. 460.
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6. O PRIVIRE MATEMATICA ASUPRA
PRINCIPIULUI I AL TERMODINAMICII

6.1. Functii de stare si diferentiale exacte

Proprietatile unei

probe

independente de modul in care se obtine

proba se numesc functii de stare. Ele pot

fi privite ca fiind functie de alti parametri

fundamentali, ca presiunea, temperatura

si volumul, care descriu starea curenta a

sistemului. Energia interna, entalpia si

capacitatea calorica sunt functii de stare.

V,T,U

Fig. 6.1: Suprafata de energie interna
la transformarile unui sistem

Proprietatile legate de prepararea starii se numesc funcyii de drum.

Lucrul efectuat pentru prepararea unei stari, energia transferata sub forma de

caldura sunt functii de drum (fig. 6.1).

Fie doua stari @ si @ ale unui sistem si doua procese care variaza pe

doua cai (drumuri) intre cele
doua stari: unul oarecare (calea
1) si unul adiabatic (calea 2) (fig.
6.2)."% Energiile interne atinse de
sistem pe cele doua cai sunt
aceleasi U ; respectiv U,,.

Lucrul si caldura sunt
functii de proces. Exprimand
acum matematic aceasta

afirmatie, avem:

V,T,U

U=UV,T)
Calea1l: W1#0,Q:#0

Calea2: W, #0,Q,=0

Fig. 6.2: Doua transformari ale unui sistem
Caleal — oarecare, Calea2 — adiabatica
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2
AU = j dU = U, — U, , dU diferentiala exacta (6.1)
1

2
AH = [dH =H, —H,, dH diferentiala exacta (6.2)
1

Prin diferensiala exacta intelegem o marime infinitezimala care prin integrare
conduce la un rezultat independent de drumul dintre starea initiala si finala.
Astfel:

Q= [dQ, dQ diferentiala inexacta (6.3)
v[1,2]

W= [dW, dW diferentiala inexacta (6.4)
¥[1,2]

Prin diferensiala inexacta intelegem o marime infinitezimala care prin integrare

conduce la un rezultat care depinde de drumul dintre starea initiala si finala.

Ex.6.1. Fie un gaz ideal intr-un cilindru cu piston. Fie starea initiala [T,V1] si
starea finala [T,V-]. Transformarea de stare se poate realiza pe mai multe cai,
dintre care 2 sunt mai simple:
calea 1: dilatare ireversibila Tmpotriva presiunii externe 0; calea 2: dilatare
reversibila izoterma;

Sa se calculeze W,Q si AU pentru fiecare proces (energia interna este
independenta de volum pentru un gaz ideal).
Rezolvare: deoarece este gaz ideal, AU = 0 (T = const.);
Pentru orice transformare AU=Q + W = Q = -W.
Pentru prima cale, pex =0 = dW =d(pV)=d(0)=0=>W=0,Q=0, AU =0;
Pentru calea 2, utilizand (4.16):
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V, V21 V
W =—[p-dV =-nRT [=-dV =—nRT-In=2 si
LV v,

A 1

V, V21 V
=|p-dV=-nRT|=-dV =-nRT:-In—-2
Q=|p le

A 1

Ex.6.2. Sa se calculeze valorile lui Q, W, si AU pentru o dilatare izoterma
ireversibila a unui gaz ideal Tmpotriva unei presiuni externe constante, diferite
de zero. R: [Q = pexAV; W = -pexAV, AU = 0]

6.2. Variatii de energie interna in functie de diferentialele totale
exacte
U = U(p,V,T) dar exista o ecuatie de stare care leaga cele trei variabile,
astfel Tncat pot fi alese oricare doua variabile independente. Fie acestea V si T:
U=UN,T) (6.5)
Daca volumul variaza infinitezimal de la V la V+dV cand T = const.,
atunci U variaza la U":
U= u{ﬁj dv (6.6)
oV );
Daca acum temperatura variaza infinitezimal de la T la T+dT cand V = const.,

atunci U variaza la U’ care este dat de expresia (6.7):
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oT

e M

a((auj j
=U+(6Uj dV+(an dT + NV dvdT
T v oT

(6.7)

Pentru a exprima variatia lui U cénd ambele variabile variaza
infinitezimal, se neglijeaza termenul dV.dT care la o integrare simpla e nul, si
se obtine:

du = (@] dv + (Qj dT 6.8)
oV J; oT )y
Tnlocuind in (6.8) cu Cy termenul de variatie in raport cu volumul,

obtinem:

ouU
dU =mrdV + CdT, 7= | — 6.9
T V T (8VjT (6.9)

7t masoara variatia lui U cu volumul la temperatura constanta si are

aceleasi dimensiuni cu presiunea.

termometru

6.3. Experienta lui Joule

James Joule a considerat ca se

poate masura wy prin observarea variatiei
de temperatura a unui gaz lasat sa se

dilate Tn vid. Nu a observat nici o variatie

de temperatura. Implicatia

termodinamica este ca la dilatarea in vid Fig. 6.3: Experienta lui Joule
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nu se efectueaza nici un lucru, W = 0. Nici o cantitate de caldura nu a intrat sau
a iesit din sistem, temperatura ramanand constanta, deci Q = 0. Rezulta ca in

% AU = 0. Rezulta ca la gazul ideal

limitele de precizie ale experimentului
(modelul care corespunde experimentului din fig. 6.3) energia interna practic nu

variaza cand un gaz se dilata izoterm.

Ex.6.3. Din ecuatia Van der Waals pentru amoniac se poate evalua ca pentru o
proba de NHs, nr = 840 Pa la 300 K si se cunoaste experimental ca Cym =
27,32 J/Imol-K. Care este variatia de energie interna pentru 1 mol NHs;, cand s-a
incalzit cu 2K si s-a comprimat cu 100 cm®.

Metoda. Variatia infinitezimala de volum si temperatura conduce la variatie
infinitezimala de energie interna. Pentru variatii mici, se poate aproxima AU
prin:

AU = ttAV + CyAT

Rezolvare: AU = -840 Jm™ - (100-10°° m®)+(1 mol -27,32 J/mol-K)-2K = -0,084
J + 55 J = 55 J. Observatie: Variatia energiei interne este dominata de efectul
temperaturii. Daca amoniacul s-ar comporta ca un gaz perfect, 7t ar fi 0 si

variatia de volum nu ar influenta valoarea energiei interne.

6.4. Derivate partiale
Fie o functie de stare f = f(x,y) si z 0 alta functie de stare z = z(X,y).
Avem:
ot of
OXoy  0yoX
Rezulta:

(6.10)
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oX oX oX oy oX

g Bl g

(6.11)
Mai avem:

&) Y&) (55 &), e

Foarte utila este si relatia lui Euler:

[8_x] (@) .(%j _ (6.13)
oy ), \oz ), \ox),

Urmatoarea relatie ne spune daca df = g(x,y)dx + h(x,y)dy este sau nu o

diferentiala totala (adica provine dintr-o functie de stare):

df = g(x,y)dx + h(x,y)dy diferentiala totala <

32
ay X 2 y

Tn acest ultim caz, ecuatia (6.14), integrala lui df este independenta de drum.

Ex.6.4. Sa se calculeze diferentialele pentru functia f(x,y) = ax® + by? z(x,y) =

X+Y.

6.5. Variatia energiei interne la presiune constanta

Folosind relatia (6.11) si relatia (6.9), se obtine:

(5_Uj :nT.(a_Vj +C, (6.15)
oT ), oT ),
Se introduce coeficientul de dilatare al unei substante, o
o= 1lov (6.16)
VT ),
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cu care ecuatia (6.15) devine:
(%jp =an;V+C, (6.17)
Ecuatia (6.17) este o ecuatie generala care este valabila atata timp cat
sistemul este Tnchis.
Pentru variatii mici, valorile a, nt si Cy pot fi considerate constante
(Tabelul 6.1).

Tabelul 6.1: Valorile a si wr pentru cateva substante
substanta | benzen |diamant|plumb | apa
a[10°K?'] | 124 | 003 |0,861] 2,1

nr [10%atm™]| 92,1 | 0,187 | 2,21 |49,6

Ex.6.5. Sa se calculeze variatia de volum care are loc la incilzirea a 50 cm® de

neon, tratat ca un gaz perfect, de la 5K la 298K.

a:i(ﬁ) L[ OfMRT) L
vier), vietl p )) Vv

AV = (8—\/) AT = aVAT = 0.84 cm?.
p

Rezolvare:

= si

nR_1
p T

oT

Ex.6.6. Pentru cupru, a = 510° K™; sa se calculeze variatia de volum la

incalzirea unei buciti de cupru de volum 50 cm?® cu 5K. R: [12 mm?].

6.6. Dependenta de temperatura a entalpiei
Privind entalpia H ca o functie de doua variabile de stare independente,
psi T, adica H=H(p,T), se obtine:

dH= | gp+ (a—Hj dT (6.18)
op J; ot ),
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Tinand seama de definitia lui C,, se obtine relatia:

dH = (@j dp + C,dT (6.19)
op J;

Variayia entalpiei la volum constant se obtine din (6.18):

(5_'*) :[G_HJ .(@j i, (6.20)
T )y \ap ). \aT),

Folosim relatiile pentru derivata partiala a presiunii in raport cu

temperatura:

= !KT_ —_
e m m o TV
oV J,\ op ); op J;

unde: kr se numeste coeficientul de compresibilitate izoterma.

o)l

oT VI
(6.21)

Folosim relatiile pentru derivata partiala a entalpiei in raport cu

presiunea:

()l B8 e (3)

aT ).\ oH

(6.22)
unde: p se numeste coeficientul Joule-Thomson.
Din (6.22) si (6.21) introduse in (6.20), avem:

(@j =[ —%jcp (6.23)
aT )y Ky

Exemplu de calcul al lui , 77 si x7 pentru gazele ideale:
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1
o—
1(&] :_i(i(nRTD __NnRT| p| nRT1 nRT1 1
op ); .

v viepl p V| Vp pvp p
(6.24)
oC.T
p=_ LfoH) __1(ACD) _ [T 5 (625
Cp ap T Cp ap T ap T
N R
. Uav ), T v ),

Din ecuatiile (6.24 — 5.26), rezulta ca mr si 4 masoara abaterile de la
legea gazului ideal.
Ex.6.7. Coeficientul de compresibilitate izoterma «r al apei la 20°C si 1 atm
este 4,94.10° atm™. Ce variatie de volum are loc daca o proba cu volumul de
50cm? este supusa la o presiune suplimentara de 1000 atm? [AV = - 0,25cm®]
Metodal: Se integreaza ecuatia din formula de definitie a lui xr cand rezulta
AV = - ktVAp.
Observatie: Se produce o variatie mica de volum (0,5%), incat aproximatia ca
K1, V = const. este acceptabila.

Metoda2: Se integreaza ecuatia din formula de definitie a lui xy cand rezulta:

AV = V({1-e ™) = 0,246

Ex.6.8. O proba de cupru cu un volum de 50 cm® este supusa unei presiuni de
100 atm si o crestere de temperatura de 5 K. Sa se calculeze coeficientul de
compresibilitate izoterma xr pentru cupru, daca se produce o micsorare de
volum de 8,8 mm®. (acy = 5-10° K™).

Rezolvarel: Presupunem ca s-a efectuat simultan dilatarea la presiune constanta

si comprimarea la temperatura constanta ca fenomene independente. Din:
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_1(av)_ _ 1(avJ
0= —|— | KT= ——| —
V{aT ), V{ap ).

rezulta dV = dV; + dVs; dVi = aVdT; dV; = - «1Vdp; dV = V(odT - krAp)

deci:

dVV: odT —k,dp, In V-AV = oAT —k;Ap;
aAT —In V-AV
K7 = V- =4,.2610% atm™,
Ap

Rezolvare2: Presupunem ca s-a efectuat intéi dilatarea la presiune constanta si
apoi comprimarea la temperatura constanta ca fenomene independente.
Rezolvare3: Presupunem ca s-a efectuat Tntdi comprimarea la temperatura

constanta si apoi dilatarea la presiune constanta ca fenomene independente.

Fie o reactie chimica: Reactanti — Produsi ca in fig. 6.4, care se
desfasoara la temperatura Ty si aceeasi reactie care se desfasoara la temperatura
T.

Q! Reactanti Produsi

ArH(Tl) T AHprod = .[Cp,prod(T)'dT
1

ArH(T ) AHreact = .[Cp,react(T)'dT
0

To

t

Fig. 6.4: Transformari chimice exprimate Tn unititi de entalpie

Procesul termochimic se poate exprima sub forma unui ciclu Born-
Haber, in care sunt implicate doua calduri de reactie A'H(To) si AH'(T,), si doua

procese de incalzire la presiune constanta, AHreact $i AHprod. Astfel rezulta:
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AHreact + ArH(T) - AHprod - ArH(TO) = 0 (6.27)
Notand (pe acelasi interval de temperaturd): AC,(T) = Cpproa(T) - Cpreact(T),

rezulta:
Tl
AH(T:) = A'H(To) + [A'C,(T)dT (6.28)
TO

care este forma integrala a legii lui Kirchhoff.

Transformarea adiabatica este transformarea in care nu exista transfer
de caldura (Q= 0). Tn aceasta transformare W = AU. Pentru gaze, se introduce
coeficientul y:

¥ = Cpm/Cvm = Cp/Cy (6.29)

Pentru gazele ideale, exista ecuatia de transformare adiabatica (tema —

de dedus):
pV" = const. (6.30)

6.7. Transformari adiabatice
Tn cazul unei dilatiri adiabatice a unui gaz ideal, Q= 0, zy = 0:
W=AU; dW =-pdV; dU =CydT = C\dT + pdV =0 (6.31)
Pentru a putea integra, trebuie sa exprimam presiunea in functie de
volum si temperatura. Aceasta se face prin legea generala a gazelor ideale: p =
NRT/V. Introducénd in (6.31) si Tmpartind cu temperatura obtinem:

dT dv
Cv— +nR—- =0 6.32
VT v (6.32)

Integrand,

v jd?ﬂ R fdvv = 0= CvIn(T) + nRIN(V) =C (6.33)

Pentru doua valori diferite ale volumului V si temperaturii T, ecuatia
(6.33) devine:
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CvIn(T1) + nR:In(V1) = C = CyIn(T,) + nR:In(Vy) (6.34)

Cv'In L +nR:In ﬁ 0= &-In L +1In ﬁ =0
T, V, nR T, V,

(6.35)
care poate fi exprimata prin restrangerea termenilor:

Cy Cv
R R
T V, T, A

Folosind din nou pV = nRT, rezulta:

Sy S nR
T, ™ (V. V, |Cv T, \¢
T1 Vl pl Vl Tl pl
In mod uzual se foloseste 110105
. 1.1-10
notatia: [
. p N,
c, C i+2 n.0 X
y=—t=_"pm _ "7 (638) eseot L1 _
C, Cy, i Pn,1 %
f -eo e l \‘:‘
unde: i numarul gradelor de  °n.2 : A
libertate ale unei molecule si "3 ge10® 4| 'o\\\ -
poate avea valorile permise de  Pn.4 [ N, .
L | Nl
ecuatia lui Lagrange. Pn.5 s ! R -~
~ ] ---- 35°10° e Se
In fig. 65 sunt p | TS
. . == I S
reprezentate: 0 izobara I
- 4 I
= 1107 4ot \ \ \ \
pi(p=const.), o familie de . o ) ’e 5
adiabate ps-ps (pV'=const., i = 09 Vi 81

3, 5 6, 7), 0 izotermi p; Fig. 6.5: Diagrama presiune - volum pentru
Lo v=0(0), y=1(1), y=1,66(2), y=1,4(3), y=1,33(4),
(T=const.) si o izocord p; v=1,286(5), unde pV'=10° si V=ct.(6)

(V=const.).
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6.8. Ciclul Carnot

Primele studii asupra unei masini
termice care ar functiona dupa un ciclu format
din patru etape reversibile: (a) dilatare
izoterma (T=Tp); (b) dilatare adiabatica (Q =
0); (c) comprimare izoterma (T=Tc¢); (d)

comprimare adiabatica (Q = 0), au fost

efectuate de inginerul francez Sadi Carnot (fig. F.ig. 6.6: Ciclul Carnot
6.6). Se numeste ciclu Carnot, un ciclu format
din cele patru etape reversibile (a), (b), (c) si (d). Se numeste magsina Carnot o
masina care ar functiona dupa un ciclu Carnot.?

Sa consideram un gaz ideal care ar evolua dupa un ciclu Carnot. De
remarcat este ca aceleasi rezultate se obtin pentru o substanta oarecare.

Sa exprimam lucrul si energia in cele patru transformari, tindnd seama

de evolutia sistemului prezentata in figura:

Ve
(a) AUag = 0; Qag = -Wag; Wag = - jp-dv = -nRT, -|n% (6.39)
Va A
Ve
(b) QBC = 0; WB(; =- Ip dVv = AUBC; AUBC = Cv(Tc-TB) (640)
Vs
Vp V
(c) AUcp = 0; Qcp = -Wep; Wep = - j p-dV =-nRT, -InV—D (6.41)
Ve c
Va
(d) Qoa = 0; Woa=- [p-dV = AUpa; AUpa = Cu(Ts-Tc) (6.42)
Vb

Se defineste randamentul unei masini termice prin:
n — Lefectuat (643)

q absorbita
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Exprimand randamentul pentru un ciclu Carnot, ciclu format din cele

patru etape reversibile (a), (b), (c) si (d) avem:

n= |WAB| +|WCD| _~Wag +Wep _Qag —Qcp -1- Qcop

QAB QAB QAB QAB
(6.44)
Din relatiile (6.39) si (6.41) rezulta:
T, Ini
Ncamot = 1 - Qop _q_ Vo_qTe (6.45)
Qas T, nYe  Ta

A
Tn expresia randamentului ciclului Carnot (6.45) se poate observa ci
daca temperatura sursei reci ar fi OK (T¢ = 0K) atunci randamentul este ncamot =
1 (perpetuum mobile de spera a Il-a). Conditia ca masina Carnot sa functioneze

este ca Ta > Tc (pentru Tc = Ta = Ncamot = 0).

Referinte

! Das M. N., Adiabatic irreversible compression of an ideal gas, J. Chem. Ed.,
63, 1986, p. 27.

2 Chang O. K., Calculation of the reversibility factor for an irreversible
adiabatic process of an ideal gas, J. Chem. Ed., 62, 1985, p. 108.

¥ Meyer Edwin F., The Carnot cycle revisited, J. Chem. Ed., 65, 1988, p. 873.
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7. PRINCIPIUL 1l AL TERMODINAMICII
S| CONSECINTELE SALE

7.1. Sensul proceselor spontane

Unele procese au loc natural, de la sine, altele nu. Un gaz se dilata
pentru a umple volumul disponibil, un corp cald se raceste la temperatura
mediului sau Tnconjurator, iar o reactie chimica decurge de preferinta intr-o
anumita directie.

Sensul transformarilor spontane este sensul care nu necesita efectuarea
unui lucru pentru realizarea procesului.

Se poate aduce un gaz la volum mai mic, se poate raci si se pot aduce
unele reactii sa decurga in sens invers (electroliza apei) dar nici unul dintre
aceste procese nu are loc spontan; fiecare se poate produce numai prin
efectuarea unui lucru.

Distinctia intre cele doua tipuri de procese, spontane si nespontane
formeaza obiectul principiului al doilea al termodinamicii.

Principiul al doilea — nu este posibil un proces al carui unic rezultat este

absorbtia de caldura de la un rezervor si transformarea sa completa n lucru.

Posibilitatea procesului ilustrat =

Tn care caldura este transformati total IETasr malamarssiatt s

n lucru, neexistand nici o alta

transformare, este negata de principiul flux de

Il si nu este negata de principiul I, energie

intrucat energia se conserva (fig. 7.1).

©

Intr-un sistem izolat sensul

unui proces nu poate fi determinat de

energia sa totald. Principiul | stabileste  Fig 7.1: Perpetum mobile de speta a Il-a
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Ca energia se conserva si nu se poate afirma ca Tn orice proces sistemul tinde
catre o stare cu minim de energie, deoarece intr-un sistem izolat energia totala
este constanta.

Cénd are loc un proces, energia totala a unui sistem izolat ramane
constanta, insa se distribuie Th moduri diferite. Astfel, se poate corela sensul de
desfasurare a proceselor cu modul de distribuire a energiei.

Astfel, procesele spontane sunt intotdeauna insotite de o disipare a
energiei intr-o forma mai dezordonata. *

O minge lovita de podea nu se ridica la acelasi nivel; exista pierderi
neelastice Tn minge si in podea; energia cinetica a mingii se transforma partial

n miscare termica (fig. 7.2).

sensul transformarii

Fig 7.2: Transformarea spontana a energiei unei miscari ordonate n
energie a unei miscari dezordonate

Directia procesului este spre transformarea energiei cinetice ordonate

sub forma de miscare termica dezordonate:

115



7.2. Entropia

Principiul I a condus la introducerea energiei interne U. Energia interna
ca functie de stare ne permite sa stabilim daca un proces este posibil; intr-un
sistem izolat pot avea loc numai acele procese (reprezentate in diagrama
energetica U = U(T,V), de exemplu) in care energia interna ramane constanta
(suprafata de energie interna U constanta).

Principiul al 11-lea care permite aprecierea sensului proceselor spontane,
poate fi formulat printr-o alta functie de stare, entropia S.

Entropia arata daca o stare a unui sistem este accesibila din alta in mod
spontan.

Principiul | a folosit energia interna U pentru a identifica procesele
posibile ale unui sistem:

AU=Q+W (7.1)

Principiul al Il-lea foloseste entropia S pentru a identifica procesele
spontane dintre procesele posibile ale unui sistem?:

AS>0 (7.2)
astfel incat, reformulat pe baza notiunii de entropie, principiul 11 este:
intr-un sistem izolat entropia cregste Tn procesele spontane ASi: > 0,
unde ASy: este entropia totala a sistemului izolat care contine sistemul de
analizat.

Definitia riguroasa a entropiei se poate face pe baza termodinamicii
statistice.

Pornind de la diferite observatii de natura experimentala, Ludwig
Boltzmann in 1986 a propus ca formula de calcul a entropiei ca grad de
dezordine:

S =k:InW (7.3)
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unde k constanta Boltzmann si W numarul de moduri in care se poate rearanja
energia sistemului prin rearanjarea atomilor si a moleculelor pe diferite stari
accesibile. Din definirea entropiei pe baza relatiei (3) rezulta si unitatea de
masura a entropiei <S>g; = JK™.

Fie N molecule de HCI. La T = 0 exista o singura stare, caracterizata de
0 ordonare de energie minima, in care moleculele sunt aranjate astfel Tncat
atomii de H si de Cl se succed (W =1, S=0).

Fie N molecule de CO. Datorita dipol-momentului mic, energia este
aceeasi indiferent de orientarea dipolului format de cei doi atomi, astfel incat la
T = 0 exista doua stari posibile de aranjare. Dezordinea este mai mare decat la
HCI, deci este de asteptat ca si entropia sa fie mai mare. Numarul de stari
posibile este dependent de numarul de molecule considerate W = W(N). Daca
N = 1 atunci W(1) = 2 (doua stari posibile). Daca N = 2 atunci W(2) = 4
(fiecare Tn una din cele doua stari posibile). Astfel, W este in general W(N) =
2V, Entropia este S = k:In2" = N-k-In2.

Din punct de vedere termodinamic, entropia se poate defini pornind de
la observatiile experimentale:

dSiet = dS + dS' (7.4)
unde: - dS este variatia de entropie in sistemul observat;
- dS' variatia de entropie Tn mediul ce inconjura sistemul observat si care
este izolat de restul mediului exterior.

dS' ~ dQ' (caldura transferata de sistem catre mediu)(7.5)

dS' ~ 1/T' (temperatura mediului) (7.6)
asa incat: dS'= d?q , 1ar pentru o transformare finita (T' = const.):
AQ'
AS'=— 7.7
= (7.7)
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Pentru o reactie chimica ntr-un sistem in echilibru termic cu mediul (T
=T"), cu o variatie de entalpie AH, caldura care trece in mediu la p = const. este
Q' =-AH, deci:

AH
AS'=—— 7.8
= (7.8)

O reactie puternic exoterma (la care AH < 0) genereaza o mare cantitate
de entropie in mediu mai ales daca se desfasoara la o temperatura scazuta. O
reactie endoterma reduce entropia mediului.

Relatia dintre variatiile de entropie Tn mediu si entalpia de reactie joaca

un rol esential Tn determinarea sensului transformarilor chimice spontane.

Ex.7.1. Calcularea variatiei de entropie in mediu. Sa se calculeze variatia de
entropie la formarea a 1 mol H,O (1) din elementele sale aflate in stare standard
la 298,15K.
Rezolvare: Reactia este:

Ha(g) + 0(g) — H20 (1), AH® = 1mol-AH°(H,0,1) = -286 kJ
Prin urmare AS' = 286kJ/298,15K = 959JK™.

Ex.7.2. Sa se calculeze variatia de entropie in mediu la formarea a 1 mol
N204(g) din 2 moli NO(g) in conditii standard, la 25°C. R: [-192JK™].

Variatia de entropie Tn sistem se obtine pornind de la considerentul ca
entropia este o functie de stare si consideram un experiment in care intregul
ansamblu (mediu + sistem) izolat urmeaza un proces reversibil deci dS = 0 (AS
=0).

Tn acest caz, temperatura sistemului este egald cu a mediului, pentru ca

procesul sa fie reversibil si:
ds + e - (7.9)
T
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din care rezulta:
dg
dS = —rv 7.10
T (7.10)

Pentru o transformare finita:

f

As:jg%ﬂ (7.12)

Ex.7.3. Calcularea variatiei de entropie in timpul dilatarii reversibile a unui gaz
perfect. Sa se calculeze variatia de entropie a unei probe de gaz perfect cand
acesta se dilata izoterm de la volumul V; la volumul V.

Rezolvare: AU = 0; Qrev = -Whey; Qrev = nRTIn% deci S=nR In%.

7.3. Scala termodinamica de temperatura
Sa analizam un motor termic care functioneaza reversibil intre o sursa
calda la temperatura T, si 0 sursa rece la temperatura T;. Folosind ecuatiile

deduse la ciclul Carnot, se obtine:

% = % ; Ncamot(T1,T2) = 1'% (7.12)
2 2 2

Cu ajutorul lui (12) Kelvin a definit scara termodinamica de
temperatura. ® Astfel, temperatura de 0 K se defineste astfel:

0 K este temperatura Ty la care ncamot(T1,T2) = 1 (100%) (7.13)
Tntr-adevir, T, = 0 K este temperatura care face ca termenul T./T, sa se anuleze
si Ncamot = 1. Tn acest caz, lucrul efectuat este egal cu caldura absorbit:

Ncamot = 1 < Lefectuat = Qansorbita (7.14)

Scara termodinamica de temperatura se completeaza cu un al doilea

punct fix, acesta fiind punctul triplu al apei. Acestui punct i se asociaza

valoarea:
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T3(H,0) = 273,15 K (7.15)
asociere care face ca un grad Kelvin sa fie aproape exact egal cu un grad
Celsius®;

1K=1°C (7.16)

7.4. Masurarea entropiei

Relatia (7.11) ne permite sa

S K
exprimam entropia la o temperatura T

A . . A
in functie de entropia la T = 0: v

.
S(T) - S(0) = I d(ﬂri (7.17) EAtOP

’ S T T T
Considerand o substanta ce evolueaza

»
P

Fig 7.3: Forma dependentei de
la presiune constanta ca in fig. 7.3, temperatura a entropiei unei substante

expresia (7.17) devine:

rCO(T AgH FCO(T AyH  FCO(T
S(T):S(O) + j p ( )dT+ top +J‘ p ( )dT+ vap +J‘ p ( )dT
T T T T; T

0 t T,

Tr
(7.18)
unde: C,¥, C,, C,@ sunt capacitatile calorice in faza solida, lichida si gazoasa;
aceste valori, precum si valorile entalpiilor AwpH si AvapH Sse pot masura
calorimetric. Integralele se pot evalua numeric (pe calculator). Dupa cum s-a
vazut si cu ajutorul ecuatiei (7.3), marimea S(0) este in general diferita de zero
si masoara gradul de dezordine al substantei la 0 K.

Studii efectuate la temperaturi joase, au pus n evidentd ca la aceste
temperaturi, capacitatea calorica este proportionala cu T°;

(Debye) T — 0K = C,®(T) — aT® (7.19)

si aceasta face posibila evaluarea integralei L " din (7.18).
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Ex.7.4. Calculul entropiei la presiuni scazute. Capacitatea calorica a unui solid
la 10 K este 0,43 JK'mol™. Care este entropia sa molard la aceasti
temperatura?

Rezolvare: se foloseste aproximatia Debye (7.19); introducand in (7.18) si

tinand seama ca substanta e solida, avem C,®(T) = aT® si:

3 3 (S)
Sn(T) = Sm(0) + j 137 1= 5,00 + j aT?dT = Sn(0) + T?_ 5,(0) + 2 1)

= Smn(10 K) = Sp(0) + 0,14 JK ™ mol™

Ex.7.5. Pentru metale, exista o contributie a electronilor la capacitatea calorica,
aceasta fiind proportionala cu temperatura la temperaturi scazute. Sa se
gaseasca expresia entropiei.

Rezolvare: daci C,¥(T) = aT atunci:

Sm(T) = Sm(0) + }ng = Sm(0) +}adT = S(0) + aT = Sm(0) + C,O(T)

0

7.5. Potentiale termodinamice

Entropia S poate furniza informatii privind evolutia si echilibrul
proceselor numai in conditii de izolare a sistemului.

Majoritatea proceselor fizico-chimice au loc insa la presiune sau volum
constant si temperatura constanta pentru care sunt necesare functiile
termodinamice numite potentiale termodinamice Yy, z. Acestea indeplinesc
neaparat doua conditii:

1. Variatia lor e negativa in procese spontane si e nula la echilibru:

AY, , <0;
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2. Variatia potentialelor termodinamice Tn procese reversibile este egala cu

lucrul util maxim pe care-1 poate furniza sistemul: — AY,”, = -W,

max *

7.6. Energiile Helmholtz si Gibbs

Am vazut ca pentru un sistem in contact termic si mecanic cu mediul
sau, dSy: = dS + dS'. Evolutia tuturor proceselor in sistemul izolat format din
sistemul observat si mediul Tnconjurator este inspre cresterea dezordinii: dSg >
0; egalitatea dSi: = O (pastrarea dezordinii totale constante) se petrece pentru
procesele reversibile (S - functie de stare) asa incat:

dS > -dS' (7.20)
Folosind relatia (7.10), rezulta dS' = -dQ/T, asa Tncat:
dsS > da (7.21)
T

cu egalitate in cazul proceselor reversibile (7.10). Aceasta expresie se numeste
inegalitatea lui Clausius.
Pentru un proces care evolueaza la volum constant, W = 0 si dQy = dU

si In consecinta:
T.dSy >dU (7.22)
Relatia (22) exprima criteriul pentru transformarea spontana numai
prin funcrii de stare (U si S) ale sistemului.
Pentru procese la energie interna constanta (dUy = 0) sau entropie
constanta (dSy = 0):
dSuv>0,dUsy <0 (7.23)
De remarcat ca egalitatea din relatia (7.23) exprima esenta principiului 1l
(sistem izolat, dUy = 0).
Inegalitatea din (7.23) arata ca daca entropia sistemului dSy ramane

constanta, atunci trebuie sa existe 0 crestere de entropie in mediu (energia
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sistemului Usy scade, se realizeaza o emisie de energie in mediu sub forma de
caldura).
Pentru un proces care evolueaza la presiune constanta, dQ, = dH, si in
consecinta:
T-dSp>dH, (7.24)
Relatia (7.24) exprima criteriul pentru transformarea spontang numai prin
funcrii de stare (H si S) ale sistemului.
Pentru procese la entalpie constantd (dH, = 0) sau entropie constanta
(dSp = 0):
dShp>0, dHsp <0 (7.25)
De remarcat ca prima relatie din (7.25) arata ca entropia sistemului dSy , trebuie
sa creasca daca entalpia sa H, ramane constanta (nu poate exista nici o variatie
de entropie in mediu). A doua relatie din (7.25) aratd ca daca entropia
sistemului Sp raméne constanta, atunci entalpia Hsp trebuie sa scada (exista o
crestere de entropie Tn mediu).
Se introduc alte doua functii termodinamice de energie, numite
potentiale termodinamice:
(Helmholtz) A=U-TS (7.26)
s
(Gibbs) G=H-TS (7.27)
Tn mod uzual A se numeste energie liberd Helmholtz iar G se numeste entalpie
libera sau potensial Gibbs, ambele fiind functii de stare. °

La temperatura constanta:

dAr =dUr - T-dSy (7.28)

dGr = dHr - T-dSy (7.29)
sau, pentru variatii finite:

AAT = AUt - T-ASy (7.30)
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AGt = AHt - T-ASt (7.31)
Se obtin astfel alte doua criterii de desfisurare a proceselor spontane’:
dATv<0,dGrp<0 (7.32)

De mentionat ca aceste relatii, prin faptul ca descriu procese la
temperatura si volum constante si respectiv temperatura si presiune constante,
reprezinta cele mai importante concluzii ale termodinamicii pentru chimie.

Semnificatia energiei libere Helmholtz A (din germanul arbeit) e data
de variatia acesteia care e egala cu lucrul maxim pe care il poate efectua un
sistem (si A se mai numeste si funcria de lucru maxim):

Wmax = AA (7.33)
fapt care se poate demonstra tinand cont ca lucrul maxim se efectueaza intr-o

transformare reversibila.

Ex.7.6. Calcularea lucrului disponibil maxim. Prin oxidarea a 1 mol glucoza la
dioxid de carbon si apa, la 25°C din masuratori calorimetrice se obtine
AU(25°C) = -2808 kJ si AS(25°C) = 182,4 JK™.Ce cantitate din aceasta energie
poate fi extrasa sub forma de (a) caldura; (b) lucru la presiune constanta?
Rezolvare: reactia chimica este

CeH1206(S) + 602(g) — 6CO4(g) + 6H,0(1)
La presiune constanta AH, = Qp; Ang = 6 — 6 = 0 si presupunand ca gazele sunt
perfecte AH, = AU asa incat energia disponibila sub forma de caldura este 2808
kJ.
Din (7.30), AAzss = AUjgg - 298-AS,9s = -2862 kJ. Se produce un lucru de
maxim 2862 kJ.
Se observa ca lucrul este mai mare decat caldura, deci sistemul extrage energie
din mediu (reducand entropia mediului) si o face disponibila pentru efectuarea
de lucru. Acest aspect este posibil si se datoreaza formarii unui numar mai mare
de molecule mai mici dintr-o molecula mai mare.
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Ex.7.7. Sa se repete calculul pentru combustia a 1 mol de CHq(g) Tn aceleasi
conditii, folosind valorile: ASyes = -140,3 JK™ si AcHa0s(CH4) = -890 kJmol™.
R: [|Q| = 890 kJ; |W|max = 845 kJ].

Ex.7.8. Calcularea energiei Gibbs care insoteste o reactie. Sa se calculeze
variatia de energie Gibbs cand 1 mol N,O4(g) formeaza 2 moli de NO(g), in
conditii standard (A;Hzs = 57,2 kJ'mol™). Variatia de entropie care insoteste
reactia este ASyos = 4,8 JK™.

Rezolvare: folosim ecuatia (7.31), AG = 57,2 kJ — 298-4.8 kJ = 55.8 kJ.

Obs. Reactia nu este spontana la 25°C; in capitolul ,,cinetica chimica” se va
vedea ca odata cu cresterea temperaturii reactia devine spontana (AG < 0) si ca

are loc o disociere spontana partiala chiar si la 25°C.

Ex.7.9. Stiind ca formarea a 1 mol de Fe,O3(s) este insotita de o variatie de
entropie de -272 JK™, si se arate ca oxidarea fierului la Fe,Os(s) la 298 K este
spontand (AfHaes = -660 kJmol™). R: [AG = -578,944 kJ].

Lucrul maxim de neexpansiune se poate obtine si pornind de la relatia
de definitie a energiei interne si entalpiei (5.23) si (5.32):
dH =dU + d(pV) =dQ + dw + d(pV) (7.34)
Pentru o transformare reversibila, dW = dW,e, si dQ = dQyey = TdS si:
dG=TdS+ dWe,+d(pV) -TdS -SAT = dWe,+d(pV) (7.35)
Lucrul dW,., poate consta dintr-un lucru de dilatare dWe ey = -pdV si un
alt fel de lucru, de neexpansiune (trecerea electronilor printr-un circuit sau
ridicarea unei greutati) notat cu dWh rey i dWrey = dWe ey + AWy rey -
dG = dWe eyt dWh eyt d(pV) - SAT = -pdV + dWprev + pdV + Vdp - SAT =
dWh ey + Vdp - SAT
Simplificand:
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dG = dW ey + Vdp - SAT (7.36)
Pentru o transformare la presiune si temperatura constante:
dGrp = AWy rev (7.37)
Procesul fiind reversibil, lucrul e maxim dW ey = dWnmax si pentru
variatii finite:
AGtp = Wh max (7.38)
Prin urmare, lucrul maxim de neexpansiune W, max Care se poate obtine
intr-un proces la temperatura si presiune constante este dat de valoarea lui AG
pentru proces. Acest fapt are numeroase aplicatii in evaluarea lucrului electric

ce se poate produce in celule electrochimice.

Ex.7.10. Calcularea lucrului maxim de neexpansiune al unei reactii. Ce cantitate
de energie este disponibila pentru sustinerea activitatii musculare si nervoase
prin combustia a 1 mol glucoza in conditii standard de presiune la 37°C
(temperatura sangelui)? Entropia standard de reactie este 182,4 JK™. Entalpia
de combustie este -2808 kimol™.

Rezolvare: AG = AH - TAS = -2864 kJ. Lucrul maxim de neexpansiune este
2864 kJ.

Obs. Practic parte din aceasta energie se disipa sub forma de caldura in cadrul
proceselor biochimice ce Tnsotesc transportul si transformarea acestei energii in

lucru.

Ex.7.11. Sa se repete calculul pentru combustia a 1 mol de CHy(g) la 298 K
folosind valorile: ASygs = -140 JK™ si AcHa08(CHa) = -890 kdmol™. R: [[W|imax =
849 kJ].

La presiune si temperatura standard, pentru o reactie chimica, ecuatia
(7.31) devine:
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AGY = AH - TAS? (7.39)
unde mirimea obtinuti, A,G° se numeste energie Gibbs de reacsie. Ea este
diferenta intre energiile standard de formare ale produsilor si reactantilor (G -
functie de stare):
AG =% BiAGO(P)-Zic10iAG (Ry), pentru ZioiR; — ZifiP; (7.40)
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8. O PRIVIRE MATEMATICA ASUPRA
PRINCIPIULUI Il AL TERMODINAMICII

8.1. Entropia ca functie de stare

Din formula sa de definitie dS = dQe/T “p )
nu rezulta ca entropia S este o functie de stare.
Pentru a demonstra acest fapt, trebuie sa
demonstram ca (fig. 8.1):
§d(?|_rev =0 (8.1) Vi
[v] >

Fig. 8.1: Proces reversibil
Fie un ciclu Carnot (fig. 8.2). Caldura

cedata (Q.) si absorbita (Qz) se exprima prin: A0 A
V, V,
Qc = nRTC-InV—:; Qa = nRTA-InV—i
©2 | i
D}

Variatia de entropie pe traseul [ABCDA] o NC
este: MM,

dQ ey + Fig. 8.2: Ciclu Carnot

dQpe _ dQ ey
b == + ]

[ABCDA] T [AB] T [BC] T
dQ dQ 1 dQ
J‘ Trev + J‘ Trev :T_ J‘ erev + J‘ rev
[CD] [DA] A [AB] [BC]
+i J-dQWrev"' J‘ gleal_chl
TC [CD] [DA] T TA TC

(8.3) : — >
T . ) ~ Fig. 8.3: Descompunerea
In calculul randamentului unei masini unui proces reversibil

Carnot s-a vazut ca |Qa|/|Qc| = Ta/Tc asa incat: prin cicluri Carnot
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§ erevleal_ch|:O
[ABCDA] T TA TC

(8.4)

Fie acum cazul general al unui proces reversibil. Cum se poate observa
din fig. 8.3, acesta poate fi descompus intr-o serie de cicluri Carnot', astfel:

dQ dQ
rev. — z rev. — ZO: 0 (85)
[i] T 5 [f} T 5

8.2. Variatia entropiei cu temperatura
Pentru un proces ce urmeaza calea [AB], ecuatia ce exprima variatia
entropiei este:
ASpag = I 9,y (8.6)
(As T
si exprima faptul ca valoarea variayiei entropiei Tntr-un proces oarecare intre
starile A si B se regaseste efectuand o transformare reversibila intre A si B si
masurand caldura necesarad.
Relatia (8.6) se poate exprima si astfel:
S(Te) = S(T) + [ S (8.7)
[AB]
Relatia (8.7) serveste atunci cand se cunoaste entropia la una din
temperaturi (Ta) si se doreste a se obtine entropia la alta temperatura (Tg).

Pentru procese la presiune constanta, dQre, = CpdT si:

C.dT c.dT
Sp(Ts) = Sp(Ta) + j PT =Sp(Ta) + j PT (8.8)

[AB] Ta
iar pentru procese la volum constant dQ, = C\dT si:

c,dT c,dT

Sv(Tgs) = Su(Ta) + I =Su(Ta) + _[ (8.9)

[AB] [AB]
Pentru C,, si Cy independente de temperatura:
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Sp(Te) = Sp(Ta) + Cyr In%; Sv(Tg) = Sw(Ta) + Cv: In%

A A
(8.10)

Ex.8.1. Calcularea variatiei de entropie. Sa se calculeze variatia de entropie
cand argonul la 25°C si 1 atm aflat intr-un recipient cu volumul de 500 cm?® se
dilata la 1000 cm? si simultan se incalzeste la 100 °C.

Rezolvare: intrucadt S este functie de stare, putem alege drumul cel mai
convenabil pentru calculul variatiei de entropie. Fie T; =298 K, T, =373 K, V;
=500 cm®, V, = 1000 cm® si p; = 1 atm. Se poate alege o transformare izoterma
[p1,V1,T1] — [p.V2,T1] urmati de o incilzire izocora [p,Va,Ta] — [p2,Va2,T2l.
Presupunand ca argonul se comporta ca un gaz ideal, pentru primul proces
variatia de entropie este ASt = nR:In(V2/V;) iar pentru al doilea ASy =
NR-IN(T2/T,).

Variatia totala de entropie este AS = ASt + ASy = nRIn(V2T2/V:T1)=0,175 JK ™.

Ex.8.2. Sa se calculeze variatia de entropie cand aceeasi proba initiala se
comprima la 50 cm® si se raceste la —25 °C. R: [AS = -0,44 JK™].

8.3. Relatia generala dintre Cp, si Cv
Se exprima diferenta C, - Cy pe baza formulei de definitie a capacitatii

calorice la presiune constanta (Cp):

oH
Cy-Cv=|—| -C 8.11
p-Cv (6ij v (8.11)
Se poate exprima entalpia, H = U + pV si inlocuind in (8.11) se obtine:
Cp - CV = (Qj + (M) - CV (812)
aT ), oT ),

Tinand seama ca d(pV), = pdV:
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G(pV)j (av]
Cpo-Cy=omrV+Cy+ | 22| _Cy=onrV +p| =
pr v o V(anVMT pan

(8.13)

Se foloseste relatia (8.13):

Co-Cv=oanrV+pVa=ap+nar)V (8.14)

Se combina principiul I cu al ll-lea, pentru a se obtine pentru o
transformare reversibila urmatoarea relatie:

dU = dQrey + dWiey; dWiey = -pdV; dQpey = TdS =
dU =TdS - pdV (8.15)

O observatie foarte importanta este ca valoarea dU este independenta de
drum, deci independenta de faptul ca transformarea este reversibila sau nu, asa
incat este adevarata pentru orice tip de transformare. Aceasta ecuatie se
numeste ecuagia fundamentala a termodinamicii.

Asa cum a fost ales U = U(V,T), alegem acum alte doua variabile de stare
independente care sa caracterizeze starea unui sistem, S si V. Exprimam functia

de stare U in raport cu acestea:

U=U(SV) (8.16)
si se obtine:
du = (@j ds + (@) dv (8.17)
oS ), oV Jg

Prin simpla identificare de coeficienti in ecuatiile diferentiale (8.15) si

(8.17) rezulta ca la compozitie constanta (n = const.) avem:

oU) __ (aU) _.
)& ) 10

Deoarece U este functie de stare, putem folosi relatia (8.13) aplicata la
(8.15) si obtinem:
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oT) _ (dp
(Maxwell) (Wl_ (681, (8.19)

Analog se pot obtine si urmatoarele relatii Maxwell:

(Maxwell) (E] :(ﬁj (@j :(@j (&j =[§]
op ), \oS), \aT ), oV ); \aT ), op ),

(8.20)
Se calculeaza =r, impartind ecuatia(8.17) la dV:

_(8Uj _(8Uj (88) (au) _ (asj
m= o] =] ] S| =T ] e
ov); \as), Lav), \av ), oV ),

(8.21)
Utilizand (8.20Db) si (8.21) rezulta:
p p
=T | = - tar=T | = 8.22
i (aT]V PehTm (aTjV (622

Ecuatia (8.22) este o ecuarie termodinamica de stare (exprima pe wr In
functie de p si T); se aplica la orice substanya si in orice faza.

Substituind (8.22) in (8.14) si apoi din (8.20a) rezulta expresia
termodinamica:
a’VT

Ky

5
Cp-Cy = a(p + )V = aVT. (a—ﬁjj

(8.23)

Expresia (8.23) este universal valabila pentru orice substanta. Ramane

sa verificam ca ea se aplica si la gazul ideal,

2 2
VT _ 2oyp. L :Gj NTp :% ~nR(8.24)

Kt Kt

Cp'CV =
si s-a regasit relatia Robert-Meyer?.

Ex.8.3. Evaluarea diferentei dintre C, si Cv.

132



Sa se calculeze diferenta dintre Cpm si Cvm pentru tetraclormetan (CCls) la
25°C pentru care Cpm = 132 JKmol™. La aceasta temperatura densitatea sa p
este de 1,59 gecm?, coeficientul de dilatare o este 1,24-10° K™ iar cel de
compresibilitate izoterma i« este 9,05-10” atm™.

Rezolvare: se exprima volumul molar Vp, prin Vi, = M/p.

Se calculeaza o TM/pir = 49,6 JK*mol™. Din valoarea Cpm Se poate observa ca
diferenta Cpm - Cv,m reprezinta 38% din Cpm.

Ex.8.4. Sa se calculeze Cppm - Cvm pentru CeHg (p = 0,88 gem™®, o= 1,24-10° K
! kr=9,2.10° atm™. R: [45 JK'mol™].

8.4. Principiul 111 al termodinamicii

La T = 0 toata miscarea termica este inghetata si intr-un cristal perfect
toate particulele sunt dispuse intr-o aranjare uniforma, regulata. Absenta
dezordinii spatiale si miscarii termice face ca S = 0. Acest fapt este in acord cu
formula Boltzmann (7.3), intrucat daca W = 1 atunci S = 0. Chiar daca S # 0 la
T = 0, pentru o faza F a unei substante entropia sa Sg(T) tinde la valoarea sa
minima, Sg(0) asa cum se poate observa si din ecuatia (7.18) sau (7.19):

NSO aT®
T

S(T) = S(0) + j t; CP (1) ——5—a-7*; S(T) — S(0) +

0
(8.25)
Acest fapt se poate exprima prin teorema calorica a lui Nernst:
(Nernst) AS—0cand T —0 (8.26)
adica variatia de entropie care insoteste orice transformare fizica sau chimica
tinde la 0 cand entropia tinde la 0.
Formula Boltzmann (7.3) si teorema Nernst (8.26) pun bazele pentru

formularea principiului 111 % Dacd entropia S a fiecarui element in starea sa
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cea mai stabila la T = 0 se ia 0, atunci orice substanta are S >0 si S = 0 pentru
substanrele perfect cristaline (inclusiv compusiti).
Valoarea S = 0 este aleasa conventional.

8.5. Potential chimic
Potenyialul chimic p al unei substante oarecare se defineste ca fiind:
h= (@j (8.28)
on J, ¢
si arata modul Tn care variaza energia Gibbs a unui sistem la adaugarea de
substanta.
Pentru o substanta pura, G = n-Gp, si

on )¢

adica pentru substantele pure potentialul chimic este acelasi cu energia molara
Gibbs Gn.

Ex.8.5. Care este variatia potentialului chimic al unui lichid pur cand se evapora
la punctul sau de fierbere? Rezolvare: du = dGn, = (6Gw/on)dn = 0-dn = 0.

Ex.8.6. Calcularea variatiei potentialului chimic. Sa se calculeze variatia
potentialului chimic pentru evaporarea apei la 1 bar si 25 °C. Se dau
AG°(H,0,g) = -228.57kImol™ si A;G°(H,0, ) = -237,13 kJmol ™.

Rezolvare: se considera transformarea H,O(l) — H,O(g). Folosind (9.38), AG,
= AG°(H20,9) - AG°(H,0,1) = 8.56 kdmol™ = p°(H,0) - p°(H20).

Obs.: Rezultatul este in concordanta cu observatia experimentala ca vaporii de

apa sunt mai activi chimic decat apa lichida: p,°(H20) - w°(H20) > 0.
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Diferentiind acum G (7.27) si H (7.28) si tinAnd seama de (8.15)

obtinem®:
dG = dH - TdS - SdT; (8.30a)
dH =dU + pdV + Vdp; (8.30b)
dU = TdS - pdV (8.30¢)

unde (8.30c) este adevarata in absenta lucrului de neexpansiune Wprey. In

aceeasi ipoteza, urmeaza:
dG =Vdp - SdT (8.31)
Daca consideram G = G(p,T) atunci (G functie de stare):

dc=|C| dp+ (aej ar: [ & v;(@j:-s
o). PTG ). T,

(8.32)
Fie un sistem deschis (poate varia compozitia) n care avem un amestec

binar (1,2). Expresia lui dG este data de:

dG= (ae] .dp+(@j AT+ [aej -dn1+[ﬁj dny(8.33)
6p T,n.,n, ar p.ny.ny anl T.p.n, anz T,p.n,

Tindnd seama de (8.32b) si (8.32c), precum si de (8.28), pentru n; si n,, avem:

dG =Vdp - SAT + pidn; + podn; (8.34)
La cazul general, cu J componenti,ecuatia (8.34) devine:
dG =Vdp - SAT + X p;dn; (8.35)

Aceasta este ecuasia fundamentald a termodinamicii chimice.”

La presiune si temperatura constante:

de,T = Zjejujdnj (836)
Daca se pleaca de la relatiile (8.30) si ecuatia (8.35) se mai obtine:
dU=TdS - pdV + ZjeJlednj (8.37)

care reprezinta generalizarea ecuatiei fundamentale a termodinamicii (8.15)
precum si:
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dH=TdS+Vdp+Zjc;p;dn;j; dA=-pdV -SAT+Z;c,1;dn; (8.38)

Relatiile (8.35), (8.37) si (8.38) exprima dependenta functiilor de stare
U, H, A si G de compozitie.

Potentialul chimic: y; = f(T, p, n;), unde n; este compozitia.

Conditia de echilibru a potentialului chimic: p{ =u"; Ap; =0

Un sistem multifazic este in echilibru cand potentialul chimic al fiecarui
component are aceeasi valoare in toate fazele daca singurul proces este de
transfer de substanta, rezulta ca apare analogia potentialului chimic cu
potentialul electric, potentialul gravitational. Astfel se justifica denumirea data

entalpiei molare partiale.
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9. ECHILIBRUL CHIMIC

Fenomenul elementar al echilibrului chimic este destul de simplu si se
bazeaza pe caracterul reversibil al unor reactii in anumite conditii de presiune,
temperatura si concentratie. Sa consideram o serie A, B, C, ..., de reactanti, a
caror punere in contact conduce la aparitia seriei L, M, N, ... de produsi de
reactie. Pe masura ce concentratia celor din urma creste, concentratia celor
dintai se micsoreaza, evolutia reactiei ducénd, in sfarsit, fie la consumarea
totala a reactantilor, fie la un amestec stationar, continand atét reactantii cat si
produsii de reactie; in primul caz reactia este completa (totala) (de ex. reactia de
neutralizare, reactia de formare a unor compusi greu solubili), iar in al doilea
caz, reactia este incompleta (reversibila) (de ex. reactiile de esterificare, reactia
de sinteza a amoniacului).

Echilibrul este:

- dinamic;

- mobil — poate fi deplasat intr-o parte sau alta modificand factorii exteriori;

- reversibil — poate fi atins din ambele sensuri;

- starea cea mai stabila avand in conditiile date de energie minima si

stabilitate maxima.

9.1. Legea actiunii maselor (Gulberg-Waage 1863)

Gulberg si Waage au fost cei dintai care au remarcat natura dinamica, si
nu statica, a echilibrului chimic, caracterizata nu prin incetarea reactiilor directa
sl inversa ci prin egalizarea vitezelor de reactie in cele doua sensuri. Astfel s-a
descoperit legea care guverneaza echilibrul chimic, asa numita lege a acriunii
maselor. Conform legii actiunii maselor vitezele cu care se desfasoara reactia
directa si cea opusa sunt proportionale cu produsele concentratiilor reactantilor

si respectiv a produsilor de reactie; raportul dintre cele doua produse ale
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concentratiilor este constant si defineste asa numita constanta de echilibru K a
reactiei. Prin conventie, factorii care exprima concentratiile reactantilor se

aseaza la numitorul fractiei. Astfel vom avea:

H, + 1, «>2HI, la echilibru: v = v

K[H, 10,1 = k[HI]? 9.1)
Kok HIE (9.2)
K [H,1[1,]

Ecuatia (9.2) este expresia matematica a legii actiunii maselor.

Un alt exemplu 1l constituie reactiile de schimb izotopic care reprezinta
substitutia reversibila de atomi ai aceluiasi element intre doua molecule
izotopice diferite. Schematic, aceasta ecuatie se poate scrie Tn modul urmator:

AX +BX  «*»5 AX +BX (9.3)
unde X si X sunt doi izotopi ai aceluiasi element.

Majoritatea reactiilor de schimb izotopic sunt spontane, analoge
schimbului de atomi sau molecule ntr-o faza lichida si vaporii sai. Tn alte cazuri
se utilizeaza catalizatori pentru ca aceste reactii sa aiba loc cu o viteza
rezonabila. Constantele de echilibru ale schimburilor izotopice la care participa
izotopii elementelor usoare H, B, C, N, O sunt diferite de valoarea 1. Aceasta
Tnseamna ca in urma stabilirii echilibrului de schimb izotopic nu mai exista o
repartizare statistica la fel de probabila a izotopilor unui element intre
moleculele participante la schimb, izotopul cu masa mai mare se concentreaza
in moleculele unui reactant iar izotopul cu masa mai mica in moleculele
celuilalt reactant.

Aceasta separare izotopica se datoreaza efectului izotopic termodinamic

si este caracterizata de factorul elementar de separare « care arta de céte ori
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raportul concentratiilor de echilibru intr-unul din reactanti este mai mare decéat
raportul corespunzator in celalalt reactant.

Se stie ca metodele de separare izotopica rezervate amestecurilor
izotopice se bazeaza pe existenta unui proces elementar de separare datorat
diferentelor dintre masele compusilor izotopici si caracterizat numeric prin
factorul elementar de separare a, sau prin coeficientul de imbogatire ¢ = a-1.

Tn cazul reactiilor de schimb izotopic, factorii elementari de separare au
valori putin diferite de unitate, pentru majoritatea elementelor usoare cu
exceptia hidrogenului, prin urmare in procesul elementar de separare se obtine o
separare insuficienta a celor doi izotopi, ceea ce face necesara multiplicarea lui
a. Aceasta multiplicare se realizeaza cu ajutorul coloanelor de separare cu
umpluturda sau cu talere in care circula Tn contracurent sau echicurent
substantele care schimba izotopi de obicei una in faza lichida si cealalta in faza
gazoasa.

Tn coloana de separare, datoritd unui transport transversal de izotopi
intre cele doua faze apare o separare izotopica la capetele ei, separare ce
depinde de debitele circulate, inaltimea coloanei si de a.

Constanta de echilibru K¢ pentru relatia de schimb izotopic (4.1) se

poate scrie:

_IAXIBX] _ Zu . Zay _
- * - ' - Kstathuant
[AX][BX] Z.. Z..

AX BX

(9.4)

n care Z este functia de partitie pentru molecula biatomica.
Tn expresia (4.2) factorul Ky, care contine numerele de simetrie ale
moleculelor biatomice ce participa la schimb, nu introduce nici un efect

izotopic de separare chiar daca numerele de simetrie ale moleculelor difera.
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Factorul Kguant €ste masura efectului elementar de separare, care are ca
rezultat diferentele intre concentratiile izotopice ale reactantilor la stabilirea
echilibrului de schimb izotopic:

o = Keyant (9.5)

Deci legatura ntre constanta de echilibru a reactiei de schimb izotopic si
factorul elementar de separare este data de relatia:

Ke = Kgarrat (9.6)

Datorita faptului ca intre produsii de reactie si substantele initiale nu
existda decat diferente de concentratie izotopica, toate reactiile de schimb
izotopic au o serie de particularitati.

o Astfel exprimand caldura de reactie pentru procesele direct si invers:

Q = Edirect - Einvers 9.7
rezulta ca in cazul reactiilor de schimb izotopic:
Edirect = Einvers (9.8)

abaterea de la aceasta regula fiind posibila numai pentru reactii cu mecanism

complex.

e In orice mecanism de schimb izotopic unele caracteristici cinetice ale
procesului direct si invers trebuie sa fie identice si anume transferul de masa
intre cele doua faze, ecuatiile cinetice, energiile de activare, constantele de
viteza si factorii de frecventa.

o Dependenta exponentiala de timp a compozitiei izotopice a moleculelor care

intra in reactia de schimb izotopic.

9.2. Echilibrul chimic Tn sisteme omogene (gaze, lichide)
Gaze perfecte:
aA) + bB) < pP(g * IR (9.9)

Daca T = const. si p = const., rezulta:
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dG., =D v di (9.10)

Pentru un proces finit:

AG;, =D v, AL=1 (9.11)
ArGT,p = ZUiMi (9.12)
W, = MiO(T) +RTInp; (9.13)

unde u’ este constanti pentru temperaturid constanti si nu depinde de
temperatura

NG =) vy o +> uRTInp, (9.14)

ZU T M - (pup +rug) - (ap, +bpg) = (const); =A'G T(T)

(9.15)
RTY v;Inp, =RT[(pInp, +rinp,)—(alnp, +binp;)]=RTIn Pe P
Pa - Ps

(9.16)

NG, = NG +RTIn P2 P (9.17)

P Pe

unde: A'G, reprezinti entalpia libera de reactie la temperatura T; A'GY este 0

P - Pr
b

Pa - Pe

constanta care depinde de temperatura dar nu si de presiune; RTIn

depinde de variatia componentelor din amestec.
Ecuatia (9.17) reprezinta entalpia libera de reactie depinde de presiunile

partiale, este o izoterma de reactie, numita izoterma de reactie a lui Van’t Hoff.

La echilibru A'G, =0, de unde rezulta ca:

NG =- RTINPE PR - T Ik, (9.18)
Pa - P3
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Din (9.12): A'GY = (const)t

Pentru T = const., rezulta:

P . R
K, = Do P (9.19)
Pa - Ps
unde K, este constanta de echilibru exprimata prin presiuni partiale.
P r
o L (9.20)
[A]" -[B]

unde K este constanta ce echilibru exprimata prin concentratii molare.
p r
Xp * Xr
a b
XaXp

Ky = (9.21)

unde K este constanta de echilibru exprimata prin fractii molare.

Concluzie: K, K., Ky, sunt marimi termodinamice caracteristice reactiilor

chimice care arata ca la echilibru, pi, Xi, Ci, nu pot avea valori oarecare, alese la

intdmplare sau arbitrar, ci sunt riguros stabiliti termodinamic prin valoarea

numerica a constantei de echilibru respective. Orice modificare a unuia sau a

altuia dintre variabilele de compozitie: p;, X;, C; are drept efect schimbarea

automata a celorlalte variabile de compozitie in asa fel incét sa se reproduca, sa

se refaca valoarea numerica a constantei de echilibru, evident la temperatura

constanta. Asa se justifica numele de legea actiunii maselor. K este

caracteristica intensiva a echilibrului chimic.
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9.3. Relatiile intre K, K¢ si Ky
Pi=Xip= _ni D= &RT = CiRT (922)
> on, \Y

Avem (p +r) —(a + b) = Av = coeficientul stoechiometric al reactiei.

K, seamana cu Keehilipry formal = constanta prin numar de moli. K, este marimea

care are o expresie analoga constantei de echilibru dar depinde de compozitie si

deci nu este 0 marime caracteristica echilibrului.

Relatia intre constantele de echilibru este:

=n

Av Av
Kp:Kx.pAu:Kc.(RT)Au:Kn[ p ] :Kn(gj (9.23)

Studiul a fost facut pentru gaze ideale.

9.4. Echilibrul chimic eterogen

Cand partenerii de reactie sunt in diferite stari de agregare (doua solide,

doua lichide) sau n aceleasi faze, faze separate, sistemul fiind eterogen,

echilibrul chimic are particularitati specifice fiecarui caz in parte.

Legea actiunii maselor ramane valabila si pentru sistemele eterogene,

dar expresia matematica a constantei de echilibru ia forme particulare deoarece

substantele condensate solide sau lichide la o temperatura data au o presiune de

vapori constanta iar fractia molara este egala cu 1.

Ca urmare acestea se includ Tn valoarea numericd a constantei de

echilibru a carei expresie va contine numai presiunile partiale ale substantelor

gazoase.

Ex. 9.1. Descompunerea termica a CaCOs:

CaCOs(s) < CaOys) + COx)
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Pcao Pco,
Kp = o Pco, (9.24)

P caco,

Expresia constantei de echilibru in sisteme eterogene contine numai
presiuni partiale ale componentilor gazosi. Din expresia constantei de echilibru
pentru descompunerea carbonatului de calciu, rezulta ca la o temperatura data
presiunea de echilibru a CO, = const. si nu depinde de cantitatea celorlalte doua
faze solide. pcoz este 0 marime termodinamica caracteristica descompunerii
carbonatului de calciu numita presiune de descompunere. Ea variazia cu

temperatura.

9.5. Marimile caracteristice echilibrului chimic
Marimile caracteristice echilibrului chimic permit definirea starii de
echilibru chimic, a pozitiei echilibrului chimic intre starea initiala a reactantilor

si cea finala, a produsilor de reactie.

9.5.1. Compozitia de echilibru

Ni, Xi, Pi, Ci, %0V, %m;

9.5.2. Avansarea reactiei

di = fi ; + pentru produsi, - pentru reactanti (9.25)
L

- I
unde dA este ratia diferentiala a avansarii reactiei.
"dn, = v, [ dx 9.26
Jipan =vi, (0.26)
Céand X = 0, reactia nu a inceput, n? reprezintd numarul de moli initiali;

Cand A = Aechilibru, Fezulta ca:

ni=n’+ vk (9.27)
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Pentru reactanti:
a) dacd amestecul este stoechiometric: n} =v, =a,
Na=ny —V A =v,(1-2)
b) daca amestecul nu este stoechiometric: n% #v,,na=n% —v, A
Pentru produsi:
n? =0 (in mod obignuit) = np =v, A

n% = v, (in mod obisnuit) = np =v, (1+ ) (In cazuri rare)

Ex. 9.1: N, + 3H; = 2NHj3
Initial: n} 1 3 0 |
Echil: n; (1-1) 3(1-2) 2
Initial: n} 3 2 0 1
Echil: n; (3=2) (2-3L) 2\
Ini;ial: n? 3 1 0,5 I
Echil: n; (3-1) (1-3%) 0,5+2

9.5.3. Conversia de reactie
Conversia de reactie reprezinta fractiunea consumata dintr-un mol de

reactant in cursul reactiei. Se noteaza cu &(x;) si se refera numai la reactanti.

= . S 9.28
g n ~ (9.28)
n,=n%-v,A=nd-n, =v,A (9.29)

Va
Ea = — (9.30)
nA

Daci avem un amestec stoechiometric: n) =v, = &,=21
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) ) L
Daca amestecul nu este stoechiometric: n% #v, =&, = —OAX, 0<Aic<1,
nA

Elimitativ < 1
Precizez ca componentul limitativ este componentul ce se afla in cantitate mai
mica decat cere proportia stoechiometrica.

& se masoari in procente.

9.5.4. Randamentul reactiei n
Randamentul reactiei se refera la produsi si se masoara in %.

n m

p,format(obt)
n

p,format (931)

p,calculat

Mp m

p,calculat

9.5.5. Constanta de echilibru — calculul ei
a) din compozitia de echilibru

Algoritm:

Av
Kp= Kq p™= K(RT) ™= Ky | P
2
Ex.9.2. lyg) *+ Hag < 2HI (700K, latm.). Intr-un vas vidat se introduc 1 mol de
iod si 1 mol de hidrogen in amestec stoechiometric. La echilibru mai avem 1,212 moli
de iod. Sa se calculeze Ky, K, K.

Rezolvare: Se face bilantul de material:

l2(g) + Hyg & 2Hlg | Av=0
n? 1 1 0
n (1-2)=0212 (1-1) 201 > =2-0-%=2
Kp= Ky=Kc =Ky
2 2 2 2
K= M _ (2n)°  _ 4* _4.0788 _553.

‘N, (@=A)1-2) @-ay 02127
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b) din date termice din tabele

AN'GY = AHY - TA'S? = —RTInK,

r~0
de unde: InK = - AGy .
RT

9.6. Deplasarea echilibrului chimic

Echilibrul chimic este efectul a doua procese contrare cu viteze egale, de
unde rezulta ca pozitia echilibrului poate fi deplasata intr-un sens sau altul prin
modificarea artificiala a compozitiei, a presiunii, a temperaturii. Prin
schimbarea presiunii sau temperaturii, amestecul de reactie intra intr-o alta stare
de echilibru, cu o alta compozitie de echilibru si cu o alta valoare a lui A, dar si
cu o alta valoare a lui K a.i. cele doui viteze sa devina egale. Tn mod calitativ
deplasarea echilibrului termodinamic este descrisa de principiul lui Le
Chatelier:

Cand asupra unui sistem aflat in echilibru termodinamic se exercita o
constrangere, rezulta ca echilibrul se deplaseaza in aga fel incat sa se
diminueze constrangerea. La modificarea uneia dintre variabilele de stare,
echilibrul se deplaseaza astfel incat sa se reduca la minimum modificarea
provocata.

La cresterea concentratiei unei substante, intr-un sistem, echilibrul
chimic se deplaseaza astfel Tncat aceasta concentratie sa se micsoreze, deci se
favorizeaza procesul de consumare, diluare a substantei respective. Reactia
directa este totala daca un produs de reactie este o substanta covalenta (de ex.
apa), un precipitat sau o substanta gazoasa.

Cresterea presiunii deplaseaza echilibrul reactiilor in care volumul
produsilor finali este mai mic decat al celor initiali, in sensul direct. Reactiile de

modificare de volum sunt indiferente la variatia presiunii.
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Cresterea temperaturii favorizeaza reactia care consuma caldura

(procesul endoterm).

9.7. Echilibre acido — bazice

Echilibrele acido — bazice sunt echilibre ionice care au loc cu schimb de
protoni. Pentru toate reactiile Tn solutie apoasa, trebuie luat n considerare
echilibrul de disociere al apei:

2H,0 < H,0" +OH"
sau pentru simplificare:
H,O= H"+0H"
Constanta de echilibru a acestei reactii este:
K - H [AIEC(;T ] (9.32)
Deoarece apa pura este foarte slab disociata, deci concentratia [H20]

este practic constanta, se poate scrie:
K-[H,0]=[H"] [oH"] 9.33)
sau

Koo =[H"] [OH ]=10 (9.34)

Ky,o Se numeste produs ionic al apei si are o valoare constanta (1074

la temperatura standard de 25°C.

Pentru exprimarea concentratiei ionilor de hidrogen din solutii, este mai
practic sa se utilizeze o scara logaritmica.

Se numeste exponent al concentrasiei ionilor de hidroniu sau pH,
logaritmul cu semn schimbat al concentratiei ionilor de hidroniu din solutie:

1

9.35
[H'] ©:3)

pH=-Ig[H ]=1g
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Se poate defini si 0 marime pOH = -Ig[HO] in cazul ionilor hidroxil
HO'". Este insa mai practic sa se exprime aciditatile si bazicitatile solutiilor
apoase, in aceeasi scara, cea de pH. Din ecuatiile precedente avem:
—Ig[H"]-1g[HO ] =—Ig[P,, ;] (9.36)
Cum, la 25°C, P, , =107, se poate scrie:
pH+pOH =14 sau pH=14-pOH (9.37)
O solutie apoasa este neutra cand concentratiile ionilor de hidroniu si
ionilor hidroxil sunt egale:
[H'] = [HO] = 107 ioni-g/I (9.38)
Tn aceste solutii: pH = 7 la 25°C. O solutie cu pH < 7 este acida iar o

solutie cu pH > 7 este bazica.

9.8.Calculul pH-ului Tn solutii de acizi, baze si saruri cu hidroliza
Gradul de ionizare sau de disociere (a) se defineste ca fiind raportul
dintre numarul de molecule disociate si numarul total de molecule din solutie.

1. Acizi si baze tari — acestea pot fi considerati total disociati. Daca

concentratia acidului este c, atunci se poate scrie:
[H]=c ; pH=-logc (9.39)
Pentru baze tari:
[OH]=c ; pOH=-logc ; pH =14 -pOH. (9.40)

2. Acizi si baze slabe — acestea sunt putin disociate.
HA< H +A
[HA] =c ; cand a <<1 si deci: [H']=[A]

Tn celelalte cazuri [HA] = ¢ — ac si rezolvarea este ceva mai complicata.

2

Kaz[HEAL?_L[[m] = [H]=yKc (9.41)
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pH = —%Iog K,-c (9.42)
BOH < B" +OH"
[BOH] =c¢ pentru o <<1; [OH] =[B"]

K, =[BEA£%?_]=[E321; = [oH"]=JK, ¢ (0.43)

pOH = —%Iog K,-¢c = pH=14-pOH (9.44)

Pentru solutiile sarurilor cu hidroliza acida formate dintr-un acid tare si
0 baza slaba, cand are loc hidroliza cationului, pH-ul se calculeaza dupa relatia
corespunzatoare acizilor slabi, cationul fiind acidul.

Pentru sarurile formate dintr-un acid slab si o baza tare (hidroliza
anionului) se aplica relatia de calcul a pH la baze slabe.

Uneori constantele respective se mai numesc constante de hidroliza K
,dar, Tn fond, Ky, = K, sau dupa caz K;, = K.
3. Acizi poliprotici — prima constanta de ionizare este mult mai mare decéat a

doua, aceasta fiind mult mai mare decét a treia, etc.

Ex: H,S; H,SOq, , etc., au doi protoni — acizi diprotici;

HsPO, , acidul citric, etc., au trei protoni, pe care 1i pot ceda unor

baze — acizi triprotici.

9.8.1. Calculul pH-ului in solutii tampon
O solutie care Tsi schimba numai putin pH-ul (practic se considera pH-ul
constant), cand i se adauga (in cantitati limitate) un acid tare sau o baza tare se

numeste o solutie tampon.
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Solutiile tampon contin un acid slab si baza sa conjugata (sarea sa de
sodiu) sau (in alt domeniu de pH) o baza slaba si acidul ei conjugat (sarea ei cu
un acid tare, de exemplu NHs si NH4").

Concentratia ionilor de hidroniu in solutii tampon este:

)=k, z—“ (9.45)

sare

sau in forma logaritmica:

pH =pK, - Ig e (9.46)

sare

unde K, = constanta de aciditate.

Dupa cum se vede, pH-ul unei solutii tampon depinde de raportul
concentratiilor acid/sare, numit raport de tamponare. O solutie are actiune
tampon atata timp cat acest raport nu este nici prea mic, nici prea mare, se
mentine de exemplu in limitele 0,1 si 10, conditii in care pH-ul variaza intre
pPKa—1si pKa+1.

9.9. Echilibre de solubilitate

O solutie se numeste saturata cand contine cantitatea maxima de solvat
la o temperatura (uneori si la o presiune) data. Concentratia solvatului intr-o
solutie saturata este numita solubilitate (S). Saturatia este o stare de echilibru.

Solutia saturata a unei sai greu solubile este diluata si complet ionizata.
Daca este prezenta, in contact cu solutia, sare solida, se stabileste intre aceasta

si ionii din solutie un echilibru. De exemplu:
AgCl) < AQ” (@) + Cl (ag)

P =Cy "Co = produs de solubilitate (sau produs ionic) (9.47)

Concentratiile celor doi ioni din solutie sunt egale intre ele si egale cu
concentratia ¢ (moli/litru) a electrolitului din solutie:
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c,.=C._=¢cC (9.48)

Ag* cl
Pe de alta parte, concentratia unei solutii saturate este egala cu
solubilitatea solvatului.
P,=c’=S"; S=+P (9.49)
n care S este solubilitatea substantei Tn apa pura.

Ecuatia generala pentru un electrolit AnB, este:

P, =(c,)"(cg)" (9.50)

S= m+n/ mPS - (951)
m--n

9.10. Probleme
1. Peste 100ml HCI 10™*M se adauga 300ml solutie CH;COOH 10*M (K, = 1,8
-107°). Determinati pH-ul solutiei obtinute.

Sau

Rezolvare:
10+ 290 _ 0,01moli HCI in 400ml solutie
1000

-2
107 _ 2,5-102mol /I

Dar Viotal soluie = 100 + 300 = 400ml = 0,4 |= [HCI]=

:[H*]Hc, =25-10mol/l; [H*]CHSCOOH este neglijabil (disocierea sa este

retrogradata de |H" |.o,) = pH = -lg (2,510%) = 1,6.

2. Cate grame de CH3COONa trebuie adiugate la 100ml CHsCOOH 2:10™M
astfel ncat pH-ul si devina 5,3. K =2-10".

CH3COOH

Rezolvare:
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[CH,COOH] _ Cue e = Kak-'i:md = 6,560 /100m|

H]- *[CH,COONa]  “c,.

3. Sa se determine K, a HCN stiind ca pentru o solutie 10°M, o =2-10"* (a =
grad de disociere).
Rezolvare:

Din legea dilutiei: K, = l“ 0% = K,=4-10°.10%=4.10"
-

4. Sa se calculeze produsul se solubilitate si solubilitatea Ag,CrO, in g/, daca

concentratia ionilor Ag* in solutie este 10“mol/l. Se da: M Ag,cro, = 332

Rezolvare:

-4
Ag,CrO 10 5.10%mol/l :Sp = 5107332 g/l = 16610 g/I;
2 4

dizolvat —

Ps = (10%?% 0,510 = 0,510 mol®1”.
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10. DINAMICA S1 ECHILIBRUL TRANZITIILOR DE FAZA

10.1. Diagrame de faza

Cele mai simple aplicatii ale termodinamicii la sisteme importante din
punct de vedere chimic sunt tratarea tranzitiilor de faza pe care le sufera
substantele pure. Se va arata ca o diagrama de faza este un grafic al domeniilor
de presiune si temperatura in care faza unei substante este cea mai stabila (adica
are energia Gibbs minima).

Reamintim ca sensul proceselor spontane decurge din tendinta
sistemului si a mediului sau de a se transforma in sensul unei entropii totale mai
mari.

O faza a unei substante este o forma de materie complet uniforma atat in
compozitie cét si in starea fizica. Avem faza solida, lichida, gazoasa, dar avem
si diferite faze solide (fosforul alb si fosforul rosu, diamantul si grafitul).

O tranzirie de faza este conversia spontana a unei faze in alta si are loc
la o temperatura caracteristica pentru o presiune data. Astfel, gheata este faza
stabila a apei sub 0°C iar peste 0°C u
lichidul este mai stabil. Aceasta arata ca I T, T
potenzialul chimic al ghetii este mai \

mic decéat cel al apei lichide si notam: \
Solid : Lichid

H(s) < p(l) la t°C < 0°C si u(s) > p(l) la Gaz
t°C > 0°C.

Temperatura de tranzitie este

temperatura la care cele doua potentiale
Solid Lichid Gaz

chimice corespund: stabil stabil stabil

H(s) = u(l), teanaie (10.1) Fig. 10.1: Dependenta potentialului
Fig. 10.1 reprezinta dependenta chimic de temperatura in cele 3 faze
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schematica de temperatura a potentialului chimic al fazelor solida, lichida si
gazoasa ale unei substante. Tn practica liniile sunt curbe. Faza cu potentialul
chimic cel mai mic la o temperaturd este faza cea mai stabila la acea
temperatura.

Temperaturile de tranzitie, adica temperaturile de topire si de fierbere
sunt temperaturile la care potentialele chimice sunt egale.

La temperaturi si presiuni normale potentialul chimic al grafitului este
mai mic decét al diamantului, deci exista o tendinta termodinamica de conversie
a diamantului in grafit.

Pentru ca aceasta tranzitie sa se produca, atomii de C trebuie sa-si
schimbe locurile, proces extrem de lent intr-un solid, cu exceptia temperaturilor
ridicate. Viteza atingerii echilibrului este o problema de cinetica.

Fazele instabile termodinamic, dar care persista pentru ca tranzitia este
Tmpiedicata cinetic se numesc faze metastabile.

Diagrama de faza a unei substante indica regiunile de presiune si
temperatura in care diferitele faze sunt stabile termodinamic.

Frontierele intre regiuni, frontierele de faza, arata valorile p si T la care
doua faze coexista Tn echilibru. Frontiera de faze lichid-vapori este o curba a
presiunii de vapori a lichidului in functie de temperatura. Frontiera de faze
solid-vapori este o curba a presiunii de vapori la sublimare in functie de
temperatura.

Tn fig. 10.2 se prezinta o diagrama de faza; sunt indicate regiunile de
presiune si temperatura la care este stabil solidul, lichidul si/sau gazul.

Presiunea vaporilor in echilibru cu faza sa condensata la o temperatura
specificata se numeste presiune de vapori a substantei la acea temperatura.

Fie un lichid sau solid inchisi intr-un recipient. Acesta se afla n

echilibru cu vaporii sai din recipient.
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Fig. 10.3 arata evolutia densitatii
fazei de wvapori cu cresterea presiunii.
Scaderea cantitatii de faza condensata este
rezultatul transformari acesteia in vapori.
Conditia de evaporare libera (in atmosfera
sau Tn sistem controlat) se numeste
fierbere. Temperatura la care presiunea de
vapori a unui lichid este egala cu presiunea
externa se numeste temperatura de
fierbere (la acea presiune). Pentru cazul
special al presiunii de 1 atm se numeste
punct de fierbere Tr. Daca fenomenul are
loc la 1 bar atunci se numeste punct de
fierbere standard.

Punctul normal de fierbere al apei
este de 100°C iar punctul sau standard de
fierbere este de 99,6°C.

punct
critic

T

Fig. 10.2: Schema unei
diagrame de faza

Fig. 10.3: Evolutia unui sistem
Tnchis catre starea critica

Cand un lichid se incalzeste intr-un vas inchis, ca in figura anterioara,

nu are loc fierbere, doar evaporare. Tn acelasi timp, densitatea lichidului scade

ca urmare a dilatarii sale. Se ajunge la un stadiu in care presiunea vaporilor este

egala cu cea a lichidului ramas si suprafata intre cele doua faze dispare. Aceasta

temperatura se numeste temperatura critica T, pe care am intalnit-o si la gazele

reale. Presiunea de vapori corespunzatoare se numeste presiune critica pe.

Tn mod analog, temperatura la care, sub o presiune data, lichidul si

solidul coexista in echilibru se numeste

temperaturg de topire. Tntrucat o

substanta se topeste la exact aceeasi temperatura la care se solidifica,

temperatura de topire este aceeasi cu temperatura de solidificare.
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Temperatura de solidificare la presiunea de 1 atm = punct normal de
solidificare T:.

Temperatura de solidificare la presiunea de 1 bar = punct standard de
solidificare.

Exista un set de conditii Tn care toate cele trei faze coexista simultan in
echilibru. Acesta reprezinta punctul triplu. Localizarea punctului triplu al unei
substante pure este n afara controlului nostru. Punctul triplu al apei este situat
la 273.16K si 611 Pa iar cele trei faze ale apei nu mai coexista in echilibru la
nici o alta pereche de presiune si temperatura.

Pe aceasta invarianta a punctului triplu se bazeaza folosirea sa in definirea

scalei termodinamice de temperatura.
10.2. Diagrama de faza a apei

p[bay]

8000
6000 Gh 5
Gh3
4000 Gh 2 punct
2000 Gh1 critic
218 /K
2
lichid
(apa) vapori
Gh 1
1
t TIK
"+ triplu [ =]
0.006

Fig. 10.4: Diagrama de faza a apei
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Observatii referitoare diagramei de faza a apei (fig. 10.4):
1.Linia solid-lichid arata ca sunt necesare presiuni enorme pentru a produce
modificari semnificative.
2.Linia are 0 panta negativa pana la 2 kbar — temperatura de topire scade cu
cresterea presiunii.
3.Motivul pentru aceasta comportare neobisnuita este scaderea de volum care
are loc la topire si deci cresterea presiunii favorizeaza trecerea solidului in
lichid.
4.Scaderea de volum este datorata structurii moleculare foarte afanate a ghetii:
moleculele sunt mentinute la distanta (ca si Tmpreuna) prin legaturile de
hidrogen dintre ele. Structura se distruge partial la topire si lichidul este mai
dens decat solidul.
5.La presiuni mari, devin stabile diferite forme de gheata, intrucat legaturile
dintre molecule sunt modificate de tensiune.
6.Unele dintre aceste faze se topesc la temperaturi ridicate (numite gheata 1,
gheata 2, gheata 3, gheata 5, gheata 6).
7.Gheata 4 a fost reconsiderata ca o alta faza lichida, numita poliapa.
8.Gheata 7 se topeste la 100°C, dar exista numai peste 25kbar.
9.Mai exista inca 5 puncte triple in diagrama in afara de cel in care coexista
gheata cu lichidul si vaporii. Fiecare are loc insa la presiuni si temperaturi fixe,

bine definite.

10.3. Diagrama de faza a dioxidului de carbon

Diagrama de fazi a dioxidului de carbon®® este prezentati in fig. 10.5.
Valorile pentru temperaturile si presiunile caracteristice pentru CO, sunt:
Ti=194.7K; T3 = 216.8K; T, = 304.2K; p; = latm; ps = 5.11atm; p(298K, l+g) =
67atm; p. = 72.8atm.
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unde:  p(298K,I+g) este  presiunea “p
corespunzatoare echilibrului fazelor lichida punct

Pc critic
solid L
lichid

si gazoasa la 298 K. Aceasta presiune
serveste la calculele de rezistenta ale
buteliilor de dioxid de carbon.

. . punct
Dioxidul de carbon supercritic (p > tripl gaz

pc si T > T.) foloseste ca faza mobila in e T T, T

cromatografia cu fluid supercritic; se separa _
o ) o ) Fig. 10.5: Diagrama de faza a CO,

astfel lipide si fosfolipide din amestec,

alcani, alchene si arene din uleiuri combustibile. Cu acelasi dioxid de carbon

supercritic se extrage cofeina din boabele de cafea verde, in procesul tehnologic

de decofeinizare.

10.4. Diagrama de faza a carbonului

In fig. 10.6 se prezinta A
. i p (kbar)
schematic diagrama de faze a 600t

carbonului. Cum se poate observa, 500t §iamant lichid
lipsesc din aceasta faza solida 4001
fulerena (Cg) si faza gazoasa. 3001
Motivul este dificultatea obtinerii 2001

datelor pentru aceste faze. Se observa 1001

temperaturile si presiunile foarte mari

_ - 0 1000 2000 3000 4000 T
la care se obtine forma lichida. Se

. ) Fig. 10.6: Diagrama de faza a carbonului
observa modalitatea de transformare
spontana a grafitului in diamant, si anume asigurarea conditiilor de presiune si
temperatura peste curba de tranzitie de faza. Viteza de transformare este insa

mica si devine semnificativa doar Tn apropierea punctului triplu. Din acest
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motiv, la fabricarea industrialda a diamantului se folosesc catalizatori metalici

(Ni topit) sau controlul cinetic al reactiei de descompunere a CH,.

10.5. Stabilitatea fazelor si tranzitii de faza

Dintre toate fazele unei substante, cea mai stabila este
faza cu potentialul chimic cel mai mic. Fie un proces de
tranzitie de fazi ca cel reprezentat in fig. 10.7.* Fie n;
numarul de moli din faza F; si n, numarul de moli din faza
F,. Daca potentialele chimice ale celor doua faze sunt p si g2

atunci energiile Gibbs ale celor doua faze si ale sistemului

sunt: Fig. 10.7:
Gl = H1:Np, G2 = H2:Ny G= Gl + Gz = Uing + YNy (102) Echilibru de faze

Daca o cantitate de substanta dn trece din faza F; in faza F,, atunci:
dG; = -pp-dn, dG; = pp-dn, dG =dG; + dG, = dn-(u2 - 11) (210.3)
Pentru un sistem izolat: dG = d(H - TS) = 0. Deoarece dn si (z-Ji1) sunt
variabile independente, trebuie ca la echilibru:
dn =0; po-p1 =0 (10.4)
La echilibru potentialele chimice ale celor doua faze coincid: p, = pi.
La echilibru, potengialul chimic al unei substanze este acelasi in toata proba,

indiferent de numarul fazelor prezente.

10.6. Deplasarea echilibrului de faze

Dependenta de temperatura a energiei Gibbs la presiune constanta este:

8G)
(G_ij =-S (10.5)

asa Tncét pentru o substanta pura se poate scrie G = p-n si:
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ow) _ S
(a—_l_jp— . (10.6)

Relatia (10.6) exprima dependenta potentialului chimic de temperatura
la presiune constantd. Ea arata ca odatd cu cresterea temperaturii (S > 0),
potentialul chimic scade.

Dupa cum s-a discutat anterior, panta fazei lichide este mai abrupta
decat panta fazei solide si mai putin abrupta decat panta fazei gazoase (fig.
10.1). Tn mod similar cu (10.5) si (10.6), avem:

() v (%) -V wo)
op J; o), n
Relatia (10.7) exprima _ Potential chimic

dependenta potentialului chimic de  s(p2) o)

_ T~ lpe
presiune la temperaturd constantd. Ea N W)

- ARG

arata ca odata cu cresterea presiunii m HEE

. .. P1<p2
(volumul V > 0), potentialul chimic

creste. Tn majoritatea cazurilor (cu

exceptia apei) V(s) < V(I) si deci

\ Gaz

potentialul chimic variaza mai rapid n T

faza lichida decat solida. La fel, V(I) < N

V(g) si potentialul chimic variaza mai S°lid Lichid Gaz.

s e stabil stabil stabil
rapid Tn faza gazoasa decat lichida (fig. Fig. 10.8: Potential chimic in
10.8). functie de faza, presiune si

temperaturﬁ

Ex.10.1. Sa se calculeze efectul asupra potentialului chimic la cresterea
presiunii de la 1 bar la 2 bar asupra ghetii si a apei la 0°C. Densitatea ghetii este

de 0,917 g-cm™, iar aceea a apei lichide este de 0,999 g-cm™ in aceste conditii.
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Rezolvare: Din ec. (10.7), la diferente finite, Ap :%-Ap = VprAp. Volumul

molar Vp, se obtine din masa molara M si densitate: Vi, = M/p.
Rezulta:
Vin(H20,8) = M/ps; Vin(H20,1) = Mipi; Au(H20,5) = Ap-Mips; Ap(H20,1) =
Ap-M/p,
n urma calculului: Ap(H,0,s) = 1,97 J-mol™; Ap(H,0,1) = 1,80 J-mol™.

Se observa ca potentialul chimic al apei variaza mai putin decét cel al
ghetii si daca la presiunea de 1 bar ele sunt in echilibru atunci cu cresterea
presiunii la 2 bar va exista o tendinta de topire a ghetii. Cantitatea topita va
corespunde lucrului mecanic transmis sistemului pentru cresterea de presiune de
la 1 bar la 2 bar.

Ex.10.2. Sa se calculeze efectul asupra potentialului chimic la cresterea de
presiune cu 1 bar asupra unui lichid si a unui solid cu masa molara de 44 g/mol,
care sunt in echilibru, cu densitatile de 2,35g-cm™ si respectiv 2,50 g-cm™.
Rezolvare: se aplica aceleasi formule de calcul.

R: Au(X,1) = 1,87 J:mol™; Ap(X,s) = 1,76 J-mol™; se formeaza solidul.

10.7. Curbele de echilibru intre faze

Fie doua faze F; si F; ale unei substante pure in echilibru la o presiune si
temperatura date. Atunci W(Fi,p,T) = W(F2p,T). Fie acum o variatie
infinitezimala a lui p si a lui T astfel Tncéat cele doua faze sa ramana in echilibru
(in acest caz deplasarea se face pe drumul descris de curba de echilibru de faze).
De aici rezulta ca: du(F1,p,T) = du(F2,p,T).

Folosind ecuatiile (10.6) si (10.7), diferentiala totala a lui p se poate
scrie:

dy = dpp + dpr = -SpedT + Vipedp (10.8)
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Daca scriem aceasta ecuatie pentru cele doua faze, si egalam, obtinem:
du(F1) = -Sm(F1)dT + Vm(F1)dp = -Sm(F2)dT + Vim(F2)dp = du(F2)
(10.9)
de unde rezulta ecuayia Clapeyron:

%: Sm(FZ)_Sm(Fl) _ ASm(l:l’Fz)

= (10.10)
dT Vm(Fz) - Vm(Fl) Avm(Fl’ Fz)

Echilibrul solid - lichid
De la studiul principiului I si 1l se stie ca topirea este Tnsotita de o
variatie molara de entalpie AwpyH si de o variatie de entropie AwpH/T.
Introducem in (10.10) si obtinem:
dp A H

= (10.11)
dT  TAV

top
Entalpia de topire este pozitiva (exceptie doar *He): variatia de volum
este pozitiva si mica (exceptie H,O). Pe un interval suficient de mic,

AwpH/AwpV nu variaza semnificativ si integrand obtinem ecuagia lui James

Thompson:
AoH, (T
=p+ —2—In| =2 10.12
P2 =p1 AV [Tl] (10.12)
Pentru variatii mici ale temperaturii, logaritmul se aproximeaza prin (T,-
Tl)/Tl:
A H
=p+ —2—(T,-T, 10.13
P2 =P1 T]_Atopv ( 2 1) ( )

Ex.10.3. Sa se construiasca curba de echilibru gheata — lichid pentru apa la
temperaturi Tntre —1°C si 0°C daca AwpH (H20) = 6,008 kd-mol™ si AgpV(H:20)
=-1,7 cm*mol™.

Rezolvare: p = 1 — 3.53.10*In(T/273.15K). Pentru grafic luam céteva valori:
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t¢C) -10 -08 -06 -04 -02 00

pbar) 130 105 79 53 27 1.0
Ex.10.4. Pentru cazul din Ex.10.3., sa se calculeze temperatura de topire a ghetii
la 1.5 kbar.
Rezolvare: se rescrie ecuatia obtinuta in Ex.8.3. cu temperatura in functie de

presiune:

1-p

T =273.15-e35310" = 262K = -11°C.

Echilibrul lichid-vapori
Analog cu (10.11) se obtine:

dp AgH
a7 TALV

(10.14)

unde dp/dT este pozitiv, dar mult mai mic decét pentru echilibrul solid-lichid.
Tn acest caz, parametrul relativ constant este AyvapS = AvgpH/T = 85 JK

'mol™ si se numeste constanta lui Trouton, cr:

do__ & (10.15)
aT A,V

De asemenea, AvapV se poate aproxima prin Vin(9) (Vm(l) << Vm(9)).

Ex.10.5. Sa se calculeze cresterea punctului de fierbere la o substanta aflata la
temperatura camerei (t = 25°C) si presiune normala (p =1 atm).

Rezolvare: volumul molar Vy, al unui gaz ideal in conditiile date (se calculeaza
din volumul molar in conditii normale) este ~ 25I/mol.

Se calculeaza dp/dT din (10.15), si se obtine 0,034atm-K™; dT/dp = 30Katm™.
Pentru Ap = 0.1 atm = AT = 3K.

Ex.10.6. Sa se calculeze dT/dp pentru apa la punctul normal de fierbere.
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Rezolvare: Vi (g) = RT/p = dT/dp = p/RTcr = 28K-atm™.
Cele doua aproximatii folosite in cazul echilibrului lichid/gaz,

transforma ecuatia exacta Clapeyron 1n ecuaria aproximativa Clausius-

Clapeyron:
A, H
dnp)  Bve’ (10.16)
dT RT
care se poate integra presupunand AyapH independenta de temperatura.
AL H( 1 1
=pyeXp| ———| —— = 10.17
P2=p1 F{ = (Tz T1D ( )

Observatie: Ecuatiile (10.15 - 10.17) nu se aplica peste temperatura critica T,

unde lichidul nu exista.

Ex.10.7. Sa se construiasca curba presiunii de vapori a apei intre —=5°C si 100°C
folosind doua aproximatii: una la 273K si temperaturi apropiate
(AvapH(6,11mbar) = 45,05 kimol™) si alta la 373K si temperaturi apropiate
(AvapH(1,01barr) = 40,66 kimol™).

Rezolvare: Folosim prima aproximatie pentru valori ale temperaturii de la -5°C

la 47°C si a doua aproximatie pentru valori de la 48°C la 100°C:

3
p= 6’11_10-3_exp(_ 4505-10 [1 1 jJ1

831451 \ T 273

3
p:1,01-exp(— 40,66-10 [1 1 B

831451 \T 373

Se nlocuiesc valorile si se Tntocmeste tabelul 10.1.

Tabelul 10.1: Valori calculate ale presiunii functie de temperatura la presiunea de
vapori a apei

t(°C) |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
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Ex.10.8. Folosind ecuatia (10.17) si valorile din Ex.8.7. sa se calculeze punctul

de fierbere standard al apei din punctul sau normal de fierbere. R.: [99,6°C].

Echilibrul solid-vapori
Analog cu (10.14-8.17) se obtine:

d(inp) A H AgpH(1 1
— Dsu ’ - exp| - = | — — — 10.18
aT  RTZ DT PERITTROIT T (1019

Ex.10.9. Sa se construiasca curba de echilibru gheata-vapori pe domeniul (-
10°C, +5°C) stiind ci la 273K, AyapH(H20) = +45,05 kdmol™ si AwpH(H20) =
+6,01 kJmol™. Se va lua ca punct de pornire punctul triplu (ps = 6,11mbar).
Rezolvare: se foloseste AsioH(H20) = AvapH(H20) + AopH(H20). Rezulta:

Tabelul 10.2: Valori calculate ale presiunii functie de temperatura la presiunea de
vapori a apei

t(°C) -10 -5 0 5

p(atm) 0,003 0,004 0,006 0,09

10.8. Faze, componenti si grade de libertate

Numgarul de faze al unui sistem il notam cu P.

Sisteme formate dintr-o singura faza (P = 1) sunt: un gaz sau un amestec
gazos, un cristal, doua lichide total miscibile, gheata, o bucata intreaga de
material solid sau faramitata in bucati mai mici.

Sisteme cu doua faze (P = 2) sunt: gheata cu apa, staniu topit in amestec
cu staniu solid.

Sisteme cu mai multe faze: carbonatul de calciu in descompunere
termica (P = 3 : CaCOg3(s), CaO(s), CO2(9)).

Un aliaj a doua metale este monofazic (P = 1) daca metalele sunt

miscibile si bifazic (P = 2) daca metalele sunt nemiscibile.
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Un constituent al unui sistem este o specie chimica (ion sau molecula)
prezenta Tn acesta. Un amestec de etanol + apa are doi constituenti.

Un component al unui sistem este un constituent chimic independent al
sistemului. ~ Numarul de componensi C este numarul minim de specii
independente necesare pentru a defini compozitia tuturor fazelor existente in
sistem. De aici rezultda ca daca nu au loc reactii chimice, numarul de
componenti este egal cu numarul de constituenti.

Tn cazul CaCOs(F1,s), CaO(F2,s), CO,(F3,9) avem 3 constituenti si 2
componenti (CaO si COy).

Ex.10.10. Céati componenti sunt prezenti intr-un sistem 1in care are loc
descompunerea termica a clorurii de amoniu?

Rezolvare: descompunerea decurge dupa reactia: NH4CI(F1,5) — NH3(F2,9) +
HCI(F3,9)

Deoarece in ambele faze NH; si HCI au raport stoechimetric 1:1, constitutia
fiecarei faze poate fi definita de un singur component (NHz+HCI = NH,4CI).

Exista deci un singur component (C = 1) n sistem.

Ex.10.11. Sa se stabileasca numarul de componenti din urmatoarele sisteme:
(a) apa in conditiile Tn care e posibili ionizarea sa (H,0 <> HO (aq) + H' ag);
(b) solutie apoasa de acid acetic; (c) carbonat de magneziu in echilibru cu CO..
R.: (a):1, (b):2, (c):2.

Variansa F a unui sistem este data de numarul de variabile intensive care
pot varia independent fara a perturba numarul de faze in echilibru.

Tntr-un sistem monocomponent monofazic (C = 1, P = 1) presiunea si
temperatura pot fi variate independent fara a schimba numarul de faze = F = 2.

Un astfel de sistem este bivariant (are 2 grade de libertate).
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Daca doua faze sunt in echilibru atunci la o variatie de temperatura este
necesara o variatie data de curba de tranzitie de faza pentru a pastra echilibrul
fazelor, deci F = 1.

Evident, punctul triplu are F = 0.

10.9. Legea fazelor

Legea fazelor exprima relatia generala 4
intre varianta F, numarul de componenti C si
numarul de faze la echilibru P (fig. 10.9), stabilita
de Gibbs:

F=C-P+2 (10.19)
Demonstragie: Fie Q numarul de variabile
. . . . F1,F2.F3)
intensive independente care descriu starea unei (F1,F3) T
faze. Starea fizica se descrie prin doi parametri Fig. 10.9: Faze intr-o

(de obicei presiunea p si temperatura T). Starea diagrama de faza

chimica se descrie prin (C-1) componenti (de obicei fractiile molare):

X1+ X2 + ... + Xc.1 + X =1; C-1 variabile independente (10.20)

Pentru o faza, Q = 2 + (C-1). Pentru P faze (presiunea si temperatura
este aceeasi la echilibru), Q = 2 + P(C-1). Nu toate aceste variabile sunt
independente; la echilibru avem acelasi potential chimic in toate fazele pentru
toti componentii:

W(F1,C) = ... = u(Fp,Cj), i = 1..C (10.21)
deci (P-1)C ecuatii. De aici:
F=Q-(P-1)C=2+(C-1)P-(P-1)C=2+C-P

Sisteme monocomponente (C = 1): legea fazelor (10.19) este F=3-P

Cum varianta F este un numar nenegativ F > 0 = P < 3 : exista cel mult 3 faze

Tn echilibru.
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Sisteme cu doi componenyi (C = 2): legea fazelor (10.19) 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 x; + x, = 1.

Sisteme cu trei componenyi (C = 3)

Legea fazelor este: F =5 — P, deci C

varianta maxima este 4. Pentru T si p

constante, raman 2 grade de libertate, ce 0.8 amestec

binar
(B,C)

amestec
reprezinta  fractile molare a 2 binar
: AC
componenti. Un mod de reprezentare a (AC)

variatiei  echilibrului  de faza cu

compozitia unui sistem ternar este

folosirea unei diagrame Snyder, ca in fig.

1.0 0.0
10.10. Fractiile molare ale celor 3 , 00 02 04 06 08 1.0 B
componenti satisfac relatia: xa + Xg + Xc amestec binar (A,B)
=1. Fig. 10.10: Triunghiul Snyder

: . : : o entru amestecuri ternare
Fiecare din laturile triunghiului P

reprezinta compozitia unui amestec binar, in timp ce interiorul triunghiului
defineste amestecuri ternare. Punctul marcat pe fig. 10.11 reprezinta un amestec
ternar n care Xa = 0.2, xg = 0.4 si Xc = 0.4.

Ex.10.12. Sa se marcheze si apoi sa se uneasca printr-o curba urmatoarele
puncte obtinute experimental pentru miscibilitatea a 3 lichide A, B, si C, (Xa,
Xs, Xc): (.0, .0, 1), (.1, .2, .7), (.2, .3, .5), (.3, .3, .4,

3), (4, .5,.1), (5, .5,.0).

Rezolvare: diagrama obtinuta are forma din fig.

10.11.

Fig. 10.11: Curba de
miscibilitate Tn A Snyder
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10.10. Legea lui Raoult
Legea lui Raoult® descrie legatura intre presiunile partiale de vapori a
unei solutii ideale.

Fie F1 o faza de vapori si F, o fazé lichida  ,p

(fig. 10.12). Atunci: Pog

P(Fa) = xa(F2) o, lichid, F, a

P2(F2) = X2(F2)Po2, P b

p = p1(F1) + p2(F1) = poz + (Poz - évapori, =1

poz) Xa(F) Pz x(F),  xuF) %1
Din ecuatiile de mai sus rezulta ca 0 1

presiunea amestecului de vapori variaza Fig. 10.12: Legea Raoult

liniar cu compozitia de la po; (presiunea de vapori a primului component daca s-
ar afla singur in intreg volumul, cand x; = 1) la pgz (pt. X1 = 0).

Tindnd seama si de echilibrul ce se stabileste in lichid, o diagrama ce
reprezinta amestecul in functie de compozitia acestuia se prezinta ca in fig.
10.13.

Legea Dalton da presiunile partiale in functie de fractiile molare si

presiunea p:
P1(F1) = Xu(F1)-p; p2(F1) = X2(F1)-p (10.22)
Legea Dalton se poate combina cu 17 -
legea Raoult obtinandu-se: L) ~
po1 L
_ Po1Po2 EX.G?& 05 —
Por T (Poz = Pot) - X1 (F) po1 | po1
(10.23) . |
0
care se poate reprezenta grafic (fig. 00 05 1
X

10.13), si dupa cum se observa este Fig. 10.13: Legea Raoult pentru po; = 2Pz
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chiar dependenta schematizata din fig. 10.13.

Referinte

! Kildahl Nicholas K., Journey around a Phase Diagram, J. Chem. Ed., 71,
1994, p. 1052.

2 Bradley D., Critical chemistry, New Scientist, 143, 1937, 1994,

* A Simple Experiment for Demonstration of Phase Diagram of Carbon
Dioxide, J. Chem. Ed., 73, 1996, p.837.

* Bessonette Paul W. R., White Mary Anne, Realistic Thermodynamic Curves
Describing a Second-Order Phase Transition, J. Chem. Ed., 76, 1999, p. 220.

> Tanner McCarron, Raoult's Law, Chemical Engineering, 28, 1999.

171



11. CINETICA CHIMICA

11.1. Obiectul cineticii chimice

Cinetica chimica se ocupa cu viteza si mecanismul reactiilor chimice.
Reactiile chimice sunt procese chimice prin care substantele se transforma
unele in altele. Varietatea lor este imensa. Ele se desfasoara in tot cuprinsul
existentei materiale, de la transformarile celor mai elementare substante, pana la
procesele chimice de o complexitate greu de intuit. Contactul reciproc este o
conditie necesara pentru reactia chimica.

Reactiile chimice pot avea loc in sisteme omogene daca decurg intr-un
mediu uniform, format dintr-o singura faza (cinetica chimica in gaze, lichide
sau solutii), sau in sisteme eterogene, daca decurg in medii neomogene, adica
daca substantele sunt in stari de agregare diferite (cinetica chimica gaz-solid,
solid-solid). Tn acest caz, reactia chimica are loc la interfata fazelor (de exemplu
procesele ce se petrec pe peretele vasului de reactie Tn sisteme gazoase sunt
determinante pentru evolutia reactiei in ansamblu).

Cercetarea mecanismelor de reactie porneste de la stabilirea legii
experimentale de viteza care implica dependenta vitezei de reactie de
concentratiile reactantilor, produsilor, catalizatorilor, de temperatura si
interpretarea parametrilor de activare.

Pentru interpretarea teoretica a vitezei de reactie si ca aceasta sa poata fi
calculata, se emite urmatorul postulat: orice reactie chimica simpla decurge
prin intermediul unei stari de tranzitie bogate in energie, denumite complex
activat sau complex de tranzirie.

Pentru o reactie chimica in etape, ordinele de reactie reprezinta
molecularitatea etapei semnificative cinetic. Daca reactia este simpla, ordinele

de reactie sunt egale cu molecularitatea. Notiunea de molecularitate este
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valabila doar pentru reactiile elementare. Molecularitatea poate avea valorile 1,
2, 3.

Stoechiometria reprezinta coeficientii ce apar in ecuatia globala a
procesului.

Ordinele de reactie sunt puterile la care apar concentratiile actuale in
legea experimentala a vitezei.

Legea de viteza este forma matematici a legii cinetice a actiunii
maselor. Viteza de reactie este proportionala cu concentratiile actuale, ridicate
la niste puteri care sunt ordinele partiale de reactie. Tntr-o succesiune de etape
elementare, ordinele de reactie determinate experimental corespund
molecularitatii etapei lente, etapa determinanta de viteza. Daca exista mai multe
etape paralele ce compun procesul global, ordinele de reactie determinate
experimental corespund molecularitatii etapei foarte rapide.

Legatura intre cinetica si mecanism nu este directa.

11.2. Clasificarea proceselor chimice din punct de vedere cinetic
1. Numarul si natura etapelor componente:

- reactii simple, elementare (care sunt procese chimice ireductibile ce se
desfasoara ntr-un singur act)

- reactii complexe sau retele de reactii (care cuprind mai multe reactii
elementare).

Totalitatea reactiilor elementare care impreuna satisfac stoechiometria
procesului si conduc la o expresie rationala a vitezei se numeste mecanism de
reactie.

2. Ordinul de reactie:

- reactii de ordinul 1: n = 1;

- reactii de ordinul 2: n = 2;

- reactii de ordinul 3: n = 3 sau superioare n >3;
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- reactii de ordin fractionar.

3. Molecularitatea reprezinta numarul de molecule de reactanti ce iau parte la
transformarea chimica):

- reactii monomoleculare (unimoleculare) (se studiaza in cadrul unor
mecanisme monomoleculare, reactii de ordinul 1 pentru care etapa lenta,
semnificativa cinetic este disocierea moleculara, izomerizarea (ex: CH3-NC —
CH3-CN = izonitril — nitril)

- reactii bimoleculare (cele mai simple)

Ex: hidroliza unui halogen in mediu alcalin: CHs-Br + OH™ — CH3-OH + Br’)

- reactii trimoleculare.

4. Reactii complexe d.p.d.v. cinetic:

- reactii opuse (reversibile): A+B —— C

- reactii paralele: A + B ——P
A+B R
- reactii succesive (consecutive): A+ B — (AB) —» P

- reactii cu preechilibru: A+B < (AB) —» P

11.3. Viteza reactiilor chimice
Fie o reactie de forma:
A+B—C (11.1)
unde: [A], [B] si [C] concentratiile molare ale lui A, B, respectiv C.

Fie va si vg Vvitezele de consumare ale lui A si respectiv B:

va = -d[A]/dt; vg = -d[B]/dt (11.2)
Fie vc viteza de formare a lui C:
vc = d[C]/dt (11.3)

Pentru o reactie stoechiometrica, o molecula A si una B formeaza o
molecula C, deci: -va =-vg =V = v¢.
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Extinzand la cazul general, pentru reactia:

TioiRi — ZiBiP; (11.4)
stoechiometria reactiei ne duce la o relatie intre vitezele de consumare si
formare in forma:

-vila; = vilBj cu Viel, Vjel, v; =- d[Ri]/dt; v; = d[P;]/dt  (11.5)

unde (R, iel) reactanti si (P;, jeJ) produsi. Se defineste viteza de reactie v prin:
-Vi/OLi :V:Vj/Bj, iel,jeJ (11.6)

Experimental, s-a pus Tn evidenta ca pentru o reactie generala de forma

(11.4) expresia vitezei de reactie este in cele mai multe cazuri de forma:
vk [T [R:]" (11.7)

unde : k se numeste constantz de viteza de reactie (este independent de
compozitia sistemului);

ni = ordin de reactie al speciei R;j.(nu este corelat cu coeficientii
stoechiometrici «j, este marime determinata experimental, n; coincid cu
coeficientii stoechiometrici doar in cazul reactiilor elementare). Sunt marimi ce
admit valori fractionare, pozitive si negative.

n = Zin; se numeste ordin total (global) de reacrie.

Expresia de mai sus poarta denumirea de legea vitezei sau legea cinetica
a actiunii maselor.

Metoda diferentiala se bazeaza pe forma logaritmica a ecuatiei
precedente:

In(—%)zlnkJrnln[Ri] (11.8)

Ordinul de reacyie n va fi panta dreptei obtinuta din graficul Inv = f (In

[Ri]).

Pentru cazurile care nu se supun modelului de viteza din ecuatia (11.7),
nu se pot evidentia decat ordine partiale de reactie si nu se poate evidentia un

175



ordin total de reactie. Un exemplu in acest sens este reactia: H, + Br, — 2HBr,
__k[H,1[Br,]1"

[H,]+k, BT
“ B

Dupa cum s-a observat, legea de viteza se determina experimental si nu

poate fi dedusa din stoechiometria reactiei.

Un exemplu de reactie care respecta (11.6) este descompunerea termica
a pentaoxidului de azot: 2N,0s(g) — 4NO2(g) + O2(g), v = k[N2Os]. Exista
cazuri Tn care se respecta in legea de viteza stoechiometria reactiei, ca la
oxidarea monoxidului de azot:

2NO(g) + 05(g) — 2NOy(g), v = k:[NOJ*[O] (11.9)

Exista si reactii cu lege de viteza cu ordin O (dintre reactiile eterogene):
v = k. Un exemplu Tn acest sens este descompunerea catalitica (pe wolfram) a
PHa: PH3(g) — P(g) + */2H2(g) la temperatura si presiune ridicate.

Studiul cinetic al unei reactii presupune:
(1) stabilirea legii de viteza;
(2) identificarea constantelor;
(3) stabilirea mecanismelor de reactie Tn acord cu legea de viteza;

(4) stabilirea dependentelor vitezelor de reactie in functie de temperatura.

11.4. Tehnici experimentale de cinetica chimica

Un alt motiv pentru care studiul vitezelor de reactie intereseaza este
intelegerea mecanismelor de reacrie, respectiv descompunerea acestora intr-o
serie de secvente de etape elementare. Intr-o astfel de descompunere, o reactie
se reprezinta sub forma unui graf de reacrie in care nodurile grafului de reacrie

reprezinta produsii intermediari aflati in echilibru instabil iar arcele grafului de
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reactie reprezinta procesele de transformare care au loc la trecerea dintr-o
forma chimica in alta.

Tehnicile de urmarire a evolutiei unei reactii vizeaza urmarirea
parametrilor masurabili: temperatura, presiune (acolo unde sunt implicate gaze),
concentratie.

Fie de exemplu o reactie unde sunt implicate gaze:

2N,0s5(g) — 4NO,(g) + Oa(g) (11.10)
La descompunerea a 1 mol de N,Os se formeaza °/, moli de gaz, astfel ca
presiunea creste cand reactia avanseaza, daca volumul raméne constant.
Dezavantajul acestei metode consta in faptul ca nu este specifica, adica, toate
moleculele din faza gazoasa contribuie la presiune, iar evolutia reactiei poate fi
caracterizata cel mai bine doar de presiunea partiala a N,Os. Din acest motiv

este necesar sa exprimam aceasta presiune n functie de presiunea totala.

Ex.11.1. Cum variaza presiunea totala in timpul descompunerii Tn faza gazoasa
a N,Os?
Rezolvare: se presupune ca gazele evolueaza dupa modelul gazului ideal,
presiunea totala p este direct proportionala cu numarul de molecule n (Dalton)
si p/n = po/no. Fie o gradul de disociere al N,Os; avem:

N,Os NO, 0, )

(1-0)-no 2-01:Ng Yp-0ng n = (1+%,0)-ng

deci p = po:(1+%/2-0); a = 1 (reactie totald) = p = po°/a.

Ex.11.2. Sa se aplice calculul din Ex.11.1. pentru reactia de descompunere:
2NOBr(g) — 2NO(g) + Br2(9)
R.: [p = po-(1+2-0)].
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Tehnicile cinetice vizeaza analiza Tn timp real a compozitiei sistemului.
S-au pus la punct tehnici aplicabile la reactii rapide (cand o reactie dureaza mai
putin de 1s); tehnicile izotopice® (marcarea cu izotopi radioactivi a probelor)
permit observarea proceselor care reactioneaza in timpi de ordinul
femtosecundelor (1fs = 10™s).

Metodele dinamice antreneaza moleculele de proba ntr-o miscare de-a
lungul unui tub si se observa compozitia cu ajutorul unui spectrofotometru la
diferite pozitii Tn spatiu, ceea ce, pentru o curgere continua si uniforma cu
viteza constanta corespunde la diferiti timpi de reactie. Cinetica enzimatica
foloseste o astfel de tehnica de observare.

Flash-fotoliza® (fotoliza fulger) foloseste lumina cromatica sau laser
pentru a fotografia proba pe durate variind de la 10°s pana la 10™2s, spectrul
fiind Tnregistrat electronic sau fotografic.

11.5. Stabilirea si integrarea legilor de viteza

Metoda izolarii Tn stabilirea legilor de viteza. Tn stabilirea legilor de
viteza se parcurg urmatorii pasi:
(1) se identifica toti produsii, intermediarii si reactiile secundare;
(2) se desfasoara reactia cu toti reactantii in exces, cu exceptia unuia, Ro;
(3) se aproximeaza [R;] = [Roi] pentru toti reactantii R; cu i # 0 si atunci (11.7)
devine:

v=ko [Re]" ko=k [T . [Ry]" = const. (11.11)

il iz0
unde: ko > O si astfel reactia evolueaza cu ordinul yo (numita reactie de ordin
pseudo-yp).  Metoda vitezelor inisiale este utilizata frecvent Tmpreuna cu
metoda izolarii si consta in masurarea vitezei de reactie la inceputul reactiei
pentru diferite concentratii initiale [R;] ale reactantilor.

Pentru un reactant izolat, se logaritmeaza ecuatia de tipul (11.11),
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log(v) = log(ko) + vo-log([Ro]) (11.12)
Efectuand determinarile ([Ro],v) pentru diferite concentratii [Ro] si
efectudnd regresia liniara a valorilor (log([Ro]), log(v)) se obtin constantele
log(ko) si yo.
Integrarea legilor de viteza se efectueaza prin separarea variabilelor. >

Astfel, pentru legi de viteza de tipul (11.8):

V=- d[R ] ko[Ro]I”, M__kodt =
dt [R,]°
[Re]=[Reo]-&™" 7,=1
= 1 (11.13)

[Ro]=([Reo] ™ + @70 15 ], 7, %1
Pentru legi de viteza de consumare de reactant v = V(Ro) de tipul:
Vo = d[Ro]/dt = ko [R, ]° - [R, ]* (11.14)
si stoechiometria data de (11.4), dependenta concentratiei substantei Ry de timp
se obtine tinAnd seama de stoechiometria reactiei:
"
A < (R (R [Ral- 2R, 1229

care se rezolva prin separarea variabilelor si integrare.

Folosind MathCad, de exemplu, facem substitutiile:
[Ro] = X; [Roo] = ro; [Rio] = r1; as/ao =; yo=p; y1=0q (11.16)
cand se obtine:

-dx/dt = k01-(r0-x)p-(r1-s-x)q (1117)
si se poate calcula pentru diferite valori ale lui p si :
p=q=lkyt= —— .In o~ % (11.18)

L—s-r, I—SsX
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2-s (2-s-x—s-r,—r)-(r,=s-r,) , r—s-X
=q=2:koy t= : 0 1) 1=S )y T
P " (rl_s'ro)3 { 2-S-(FO—X)-(I‘1—S-X) " h—X
(11.19)
p=lsig=2kot= —— [BZSTo g LTS X (49 o)
[—S-T, -s- -
(l 0) rl S-X rO X

11.6. Factorii care influenteaza viteza de reactie

Printre variabilele care pot avea efect asupra vitezei sunt: temperatura
sistemului, presiunea, compozitia (concentratia), prezenta sau absenta unor
substante care sporesc viteza (au efect catalitic), sau diminueaza viteza (au efect
inhibitor), natura mediului precum si diferiti parametri care influenteaza
procesele fizice de transport (conditii de curgere, grad de amestecare,

omogenitate, transferul de masa si caldura).

11.7. Dependenta vitezei de reactie de temperatura
Vitezele multor reactii cresc cu temperatura. Daca k = k(T) este
constanta de viteza a unei reactii, atunci raportul:

% (11.21)
poate caracteriza viteza de crestere cu temperatura a vitezei de reactie. *°
Experimental s-a pus Tn evidenta ca pentru multe reactii spontane,
raportul (11,21) ia valori in 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 in acelasi interval de temperatura.

O alta observatie experimentali este exprimata prin Legea Arrhenius®’:
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Ea
RT

unde: A este o constanta numita factor preexponential sau factor de frecvenyd,

In(k) = In(A) -

E
sau k = A-exp(— = 11.22
p( RT) ( )

E. energie de activare. A si E; se numesc parametrii Arrhenius de reactie.

Se mai foloseste si expresia:

NG

-RT-In(k) = A"G sau k = exp(— = ) (11.23)

care combina cei doi parametri n unul singur, A“G numit energie de activare
Gibbs.

Tabelul 11.1: Valori pentru parametrii Arrhenius®

Reactii de ordinul Ziy; = 1 Reactii de ordinul Ziy; = 2
A[s], Ea [kJ-mol™] A [L-mol™s?], E, [kd:mol™]
CH;NC — 2N>O5 — 4NO, + | OH + H, — H,O + | Cy,HsONa + CHsl
CHsCN O, H n CH30OH
3,98:10"%; 160 | 4,94.10"; 1034 8.10": 42 2,42-10"; 81,6

Ex.11.3. Determinarea parametrilor Arrhenius. S-a masurat viteza reactiei de
ordinul 2 de descompunere a acetaldehidei (etanal, CH3CHO), in domeniul de
temperaturi 700-1000 K, rezultand constantele de viteza din tabelul urmator. Sa
se calculeze energia de activare si factorul preexponential.

T [K] 700 730 760 790 810 840 910 1000

k [L-mol™s™] 0,011 0,035 0,105 0,3430,789 2,17 20,0 145
Metoda: se face regresia:

In(k) =a-(L/T) +b
Cu a si b obtinuti astfel, se exprima E, si k din relatiile:
In(k) =b; - EJ/R =a.

Rezolvare: se preiau datele in MathCad si se fiteaza regresia ca in fig. 11.1.
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y(x) =-2.265 10" x + 27.707

|n/K>
on
o0 o®
y(x)

1
X
T
n

Fig. 11.1: Parametri Arrhenius din
constante de viteza

Din calcul, se obtine:
E. = 184 kJmol™ si A = 5,30-10™ Lmol™s™.

Ex.11.4. Sa se determine parametrii A si E; din urmatoarele date:

T [K] 300 350 400 450 500
k [L-mol*s®] 7,9-10° 3,010 7,910 1,7-10° 3,2:10°
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12. ECUATII DE VITEZA PENTRU
REACTIILE SIMPLE SI COMPLEXE

Un mod diferit de abordare a cineticii de reactie de cel al cineticii
experimentale il constituie cel Tn care se suspecteaza ca procesul chimic
analizat se desfasoara dupa un anumit mecanism.

Pentru a intelege conceptul de mecanism, fie un proces chimic in care
H, si Br, reactioneaza pentru a forma HBr. Un studiu de cinetica chimica
asupra unei astfel de reactii ar putea arata ca reactia se produce prin atacul unui
atom de Br asupra moleculei de H, urmatia de cateva etape succesive si nu
printr-o singura etapa in care o molecula de H; ar ciocni o molecula de Br;
pentru ca atomii sa-si schimbe partenerii pentru a forma molecule de HBr.

Spre deosebire de ordinul de reactie, care este o marime dedusa
experimental din legea de viteza si care se aplica unei reactii generale,
molecularitatea se aplica reactiilor elementare individuale presupuse a fi etape
in mecanismul de reactie.

De regula, experientele in cinetica chimica nu furnizeaza valoarea
vitezei in diferite conditii, ci mai degraba evolutia concentratiilor sau a unor
proprietati fizico-chimice legate de aceasta, ca o functie de timp. De aceea se
vor utiliza si formele integrate, care descriu cantitativ evolutia unor astfel de

proprietati.

12.1. Reactii elementare
12.1.1. Reactii elementare monomoleculare, de ordinul I

O reactie elementara monomoleculara este de ordinul 1, deoarece
numarul de molecule din reactant care se descompun intr-un interval scurt dt

este proportional cu numarul de molecule disponibile sa reactioneze, adica cu

[R].
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In reactiile monomoleculare, actul cinetic elementar consta din
transformarea unei molecule A de reactant in produsi de reactie:
A — Produsi (12.1)
Reactiile de ordinul intai sunt acele reactii a caror viteza de reactie este

proportionala cu puterea intaia a concentratiei reactantului.

v=Kk[A] (12.2)
Prin integrare se gaseste variatia concentratiei reactantului in timp:
d[A] _dx 01 akt
v=———"7-=—=KkX, X=c, =C,(1-e 12.3

unde ca? este concentratia reactantului A in momentul initial. Concentratia la un
moment dat x creste in timp dupa ecuatia (12.3).
Timpul de Tnjumatitire se obtine din ecuatia (12.4), punand x = ca%/2:
th=1-e*" e*' =t t = 0,693/k (12.4)
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Fig. 12.1: Variatia concentratiei reactantului si produsului de reactie intr-o
reactie de ord. 1

Fig. 12.1. prezinta dependentele concentratiilor de reactant, de produs si

liniarizarea semilogaritmica, rezultand clar dependentele exponentiale ale
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reactantului si  produsului si dependenta liniarda descrisa de forma
semilogaritmica a ecuatiei integrate.

Exemple de reactii monomoleculare care au loc in faza gazoasa sunt:
reactiile de izomerizare, reactiile de descompunere cu formare de molecule
stabile si reactii de descompunere cu formare de radicali.

Un exemplu este izomerizarea ciclopropanului la propena:

A — > CHCH=CH,
(12.5)

12.1. 2. Reactii elementare bimoleculare
Tn reactiile bimoleculare actul cinetic elementar implica participarea a
doua molecule. Acestea pot fi diferite sau identice; de aici rezulta doua tipuri de
reactii:
A + B — Produsi (12.6)
2A — Produsi (12.7)
Tn primul caz (12.6), reactantii disparand in proportii echimoleculare,
viteza de reactie poate fi exprimata prin oricare din ecuatiile:

_diA] dB]
dt

= K[A][B] sau — 1 = K[A][B] (12.8)

Reactia este de ordinul 1 in raport cu fiecare reactant, iar ordinul total de
reactie este 2. Introducind diminuarea de concentratie x si notand cu a si b,
concentratiile initiale ale celor doi reactanti, ec.(12.8), separand variabilele si

integrand, rezulta in final (k constanta de viteza):

0
X (e =3~ %), k= In (=X 15
dt (ch —c)t  ca(cy—x)
Tn al doilea caz (12.7), ecuatia cinetica diferential este:
dfﬁ‘] K[A] (12.10)
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Introducand diminuarea de concentratie X (unde a este concentratia

initiala a reactantului), se poate obtine ecuatia integrala si este de forma:

dx 1 1 1
2 —k(c® _Xz,k:_ _ 12.11
dt (€2 =) t(coA—x cf\] ( )

Astfel,
co k-t

=—A 12.12
A 14cd k-t ( )
ty, = 1/(k-ca?) (12.13)

Se observa din ecuatia (12.13) ca valoarea timpului de Thjumatatire este
dependenta de concentratia initiala, sau mai general, de la care se masoara.
Astfel, perioadele de injumatatire succesive vor fi din ce in ce mai lungi, fiecare
avand valoarea dubla decat precedenta.

Daca se priveste ecuatia ce descrie modificarea concentratiei (12.12),
curba concentratie — timp (fig. 12.2) este o hiperbola echilatera avand ca

asimptote axa timpului.
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De notat este ca corespondenta intre ordinul reactiei si tipul reactiei nu
este biunivoca. Astfel, daca reactia este un proces elementar de ordinul 2, atunci
ordinul de reactie este 2; invers insa, daca ordinul de reactie este 2, reactia poate
urma un mecanism complex; mecanismul postulat poate fi argumentat prin
investigarea produsilor secundari si a intermediarilor Tn timpul reactiei.

Reactiile bimoleculare in faza gazoasa pot fi Tmpartite Tn reactii
bimoleculare cu participare de atomi si radicali si reactii bimoleculare de
schimb intre molecule. Primele, mai numeroase, formeaza obisnuit trepte

elementare Tn desfasurarea reactiilor complexe. Mentionam cateva exemple:

H+ CzHe — Hy + C2H5 (1214)
Br + CHy — HBr + CHg (12.15)
CH3 +nC4H10—CH4 + C4Hg (1216)

Cu mult mai putin numeroase sunt reactiile bimoleculare dintre

molecule. Mentionam dintre acestea:

NO + O3 — NO, + O, (12.17)
NO + Cl, — NOCI + Cl (12.18)
2HI — Hy + 1 (12.19)

O reactie elementara bimoleculara este de ordinul 2, deoarece viteza ei
este proportionala cu viteza cu care reactantii se ciocnesc, fiind proportionala cu
concentratia lor. Tn orice caz, orice presupunere n legatura cu mecanismul unei
reactii, inclusiv cu mecanismul unei reactii elementare de ordinul 2, trebuie sa
fie urmata de faza de testare a modelului presupus.

De notat este ca corespondenta ntre ordinul reactiei si tipul reactiei nu
este biunivoca. Astfel, daca reactia este un proces elementar de ordinul 2, atunci
ordinul de reactie este 2; invers insa, daca ordinul de reactie este 2, reactia poate
urma un mecanism complex; mecanismul postulat poate fi argumentat prin

investigarea produsilor secundari si a intermediarilor Tn timpul reactiei.
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12.1.3. Reactii trimoleculare, de ordinul 111
Aceste tipuri de reactii sunt foarte rare atat in faza gazoasa cét si in faza

lichida. Reactiile trimoleculare apartin urmatoarelor trei tipuri:

A + B + C — Produsi (12.20)
A + 2B — Produsi (12.21)
3A — Produsi (12.22)
Exemplu: Combinarea gazelor atomice:
2NO + X; — 2NOX (12.23)
in care X = Hy, I, Bry, Cl,
v = K[INOJ[X2] (12.24)

12.1.4. Reactii de ordinul zero
Reactiile fotochimice si reactiile nucleare sunt reactii de ordinul zero.
Reactia este independenta de concentratia reactantilor si este constanta de-a

lungul ntregii reactii.

v=ke® =k (12.25)
Legea de viteza derivata este:

v = dx/dt = k (12.26)
Legea de viteza integrata este:

x =kt (12.27)

12.2. Caracterizarea matematica a reactiilor complexe

Cele mai multe reactii ce se desfasoara in natura, industrie sau laborator,
nu sunt reactii elementare ci se produc dupa un mecanism cu mai multe etape.
Tn asemenea cazuri, ecuatia cinetica a vitezei nu contine un singur termen, ci
mai multi, depinzand de mai multe concentratii, ale reactantilor, ale produsilor,

intermediarilor, catalizatorului.
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Exista totusi cateva mecanisme relativ simple, pe care le vom prezenta
n continuare, combinarea acestor prototipuri poate descrie multe mecanisme de

reactie.

12.2.1. Reactii reversibile sau opuse
Reactiile reversibile sunt acele procese in care reactantii conduc la
produsi, acestia refacand reactantii.
Va voi prezenta cazul cel mai simplu: reacrie reversibila de ordinul
intai in ambele directii:
Al B (12.28)

initial: cal cg’

laun moment dat: ca’x  cg’+x

Viteza de transformare a reactantului Tn produs este diferenta dintre
viteza procesului in sens direct si Th sens invers:

v=v; — vy =dx/dt= kica—kics = ki(ca’ = X)—ka(ce’ +x)  (12.29)

Ecuatia devine:

0o 0
dx/dt = (k, + k_l){M - x} (12.30)
K, +k,
Observatie: viteza de transformare aparenta respecta o lege de ordinul I.
X dX t
= | (k; +k;)dt (12.31)
'([ klcoA — k—lcg _ '([ ' '
K, +Kk
d In(u) = du/u (12.32)

0o 0
In| Kia —KaCe Yo = (k, +k ,t (12.33)
k, +k o
1 -1
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0 0
kch B k—lCB

k, +k
In o0 ik ;) = (k, +k_yt (12.34)
1¥A hd:-
kK, +k
k,co —k_,c2 : gy
In = (k, + k)t (legea integrata) (12.35)

k,co —k_c2 —(k, +k_)x
Pentru ca’ = 0; cg’ ,0, legea de viteza are o forma mai simpla:

KiCa
leOA - (kl + k—l)x

Ig = (k, +k )t (12.36)

Constanta de echilibru K are expresia:

0

0
K = :—l - (EB i ’;ech") (12.37)
-1 AT

echil
unde K este adimensionala si releva caracterul dinamic al echilibrului, la

echilibru, vi = v.1.
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Fig. 12.3 prezinta evolutia concentratiilor relative in functie de timp a
reactantului, precum si a produsului de reactie, pentru k; = 0,02 min™ si k; =
0,01 min™, ¢4 =0,1 mol/l; ¢%= 0,02 mol/l.

12.2.2. Reactii paralele (simultane)

Reactiile paralele se desfasoara simultan in acelasi sistem de reactie.
Reactantii sufera mai multe procese, conducénd la produsi diferiti, in mod
independent si concurent. Ele pot fi reversibile sau ireversibile.

Clasificarea in functie de numarul de reactanti comuni:

1. Reactii paralele gemene, in care reactantii sunt comuni

AP A+B X p
A—< R A+B >R

Un caz aparte este cel in care produsul este comun, pornind de la
reactanti diferiti:
A—4p
B—X2 P
2. Reactii paralele concurente, Tn care unul sau mai multi, dar nu toti reactantii

sunt comuni:
A+B P

A+C—* 3R

Reacrii paralele de ordinul 1
A— P n=n=1
A— R

_d((j:_tA = kch + kZCA = (kl + kZ)CA = kobs . CA' unde kobs: k1+k2 (1238)
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dc,

T k,c, (viteza de acumulare a lui P) (12.39)
©Ce _y e (12.40)
dt — TN2VA '

Din cele trei relatii rezulta:

_dc, _ dc, N dcy (12.41)
dt dt  dt

Un sistem de reactii paralele gemene de ordinul 1 se poate asimila cu o

singura reactie de ordin 1 ce se desfasoara cu o constanta de viteza (Kops), egala
cu suma tuturor constantelor de viteza a reactiilor elementare ce compun
sistemul.

Viteza de consum a reactantului comun este egala cu suma tuturor
vitezelor de acumulare a produsilor, lucru ce se reflecta si prin derivarea
bilantului de materiale.

Bilansul de materiale:

c) —Cp=Cp—Cl+cCy—C2 (12.42)
consumat P format R format
Derivam relatia in functie de timp si rezulta:

_dc, _dc,  dcg

_ 9% (12.43)
dt dt dt

Ve _ dc, -dt :>I£=Idcp (12.44)

vy dcg -dt Vg dcg

Ve _Co—Cp _Ac, _KiCy _ ki (12.45)

Vq Cp—CX Acy, k,co Kk,

A _ K _ Ve t(timp) (12.46)

Acy Kk, vg
Raportul cantitatilor de produsi acumulati intr-un interval de timp este

egal cu raportul constantelor de viteza si este independent de timp.
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dc,

Analog se calculeaza si cg:

_ ot = (kl + kZ)CA = CA — COAe—(k1+kz)t (1247)
dCP . k C0 B
—P —k.c. =k COe (ky+ky)t — C. = C0 L_1PA _e (ky+ky)t
dt 1“a 1“A P P K1k, [ ]
(12.48)
0
CR = C?q +k2i[l_e_(k1+kz)t] (1249)

k, +K,

Fig. 12.4 prezinta evolutia concentratiilor relative in functie de timp a

reactantului, precum si a celor doi produsi de reactie, pentru k; = 0,02 min™ si

k, = 0,01 min™,

Ca

= 0,1 mol/l.
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12.2.3. Reactii consecutive sau successive

12.2.3.1. Succesiune de doui reactii de ordinul intai*

A&, B £, C (12.50)
Initial: [Alo 0 0
La un moment dat: [Alo-x [B] =Yy [C]=z

Pentru cele douz procese de ordinul intai, ecuatiile diferentiale de viteza sunt®:

_% ~k,[A] (12.51)
dgtB] _ K [A]-k, [B] (1252)
dfc]

—=k,[B] (12.53)

Ecuatia (12.55) conduce la forma integrata ce descrie evolutia
exponentiala a speciei A:
[A]=[A],e™ (12.54)
Pentru integrarea ecuatiei (12.52) se va inmulti ecuatia vitezei cu un factor
integrator. Astfel, prin rearanjarea ecuatiei de viteza (12.52) si substitutia lui
[A] se obtine:

9] i, Bk Abe (12.55)

Se multiplica ecuatia cu factorul integrator : e*' dt. Astfel rezulta:
d([Ble** )= k,[A] el dt (12.56)
Integrand (12.56) se obtine ecuatia (12.57):
[B]e ™! = %e(kzw + const. (12.57)
Forma integrata a ecuatiei (12.57) este:
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[B] = —:i[_A]kol (e ' —e ") (12.58)
Bilantul de masa:
[Al’ ~[A] = [B] + [C] (12.59)
Viteza de consum a reactantului de start este egala cu suma vitezelor de
acumulare a intermediarului de reactie si a produsului final de reactie.
Derivand (12.59) se obtine:

_d[A] _d8] _ dic] (12.60)
dt dt dt
Din bilant rezulta:
[C] =[Alo—[A] - [B] (12.61)
Forma integrata pentru [C]:
- Ko o, K
[Cl=[Alo|1-—2 ™t 4 "1 gk (12.62)

kz - k1 kz - k1

Ecuatiile (12.68) si (12.62) nu sunt aplicabile pentru cazul special cand
ki = k», daca acesta exista vreodata. Tn fig. 12.5 se observa ca sistemul prezinta
o perioada de inductie in producerea speciei chimice finale®. Apare un maxim
de concentratie a speciei intermediare B, mai pronuntat sau mai putin pronuntat,
mai devreme sau mai tarziu, depinzand de marimile constantelor de viteza.
Daca intermediarul B este inert din punct de vedere chimic (ki > k»),
concentratia maxima este mare. Daca este un intermediar reactiv (k; > ki),
concentratia intermediarului este mica. Timpul la care B atinge valoarea

maxima a concentratiei se obtine din urmatoarea conditie:

d[B}/dt=0 (12.63)
Rezulta:

d | ky[Al (e —e )| =0 (12.64)

dt| k, —k;
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Din (12.64) se obtine:

—kst
:_: - ET (12.65)
Tn final, timpul la care B atinge valoarea maxima a concentratiei este acelasi cu
timpul de inflexiune a produsului final C:
B_ In(k, /k,)

Ztinflexiune" 12.66
kl —kz nflexiune ( )

tm

2
t;© se calculeaza pentru ;—Z[C] =0

2
t;® se calculeaza pentru jt—z[B] =0

Se obtine egalitatea (12.67):
k

2Ink—1
ti° = 2 =2t (12.67)
kl - kz
Cazuri limita:
a) ky >> ky ; A—aid g k() B se acumuleaza, fiind un

intermediar foarte stabil si nereactiv.
b) ki << kp ; Al . g k(@) B ny se acumuleaza, fiind
un intermediar instabil si activ.

Un exemplu de reactii monomoleculare consecutive® este reactia de

dezintegrare radioactiva’:
239U N 239Np N 239PU,
T12(3°U,2°Np) = 23.5 min.; T12(**°Np,2°Pu) = 2.35 zile;
Cazul general al acestor reactii se exprima prin ecuatia:
Ri—-R,—..—=R,

Fie constantele de viteza ale acestor reactii monomoleculare ki 7, ..., Kn.

1,n; Viteza de descompunere a lui R; este data de:
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d[R.] _
o dt _kl,Z[Rl] (12-68)

lar vitezele globale de formare ale intermediarilor Ry, ..., Rn1 sunt date de

diferentele intre viteza de formare a intermediarilor din reactiile lor de formare
si viteza de consumare din reactiile lor de descompunere®:
dR)]
dt
Viteza de formare a produsului final R, este data de o expresie similara cu
(12.68):

=k, u[R]-K o [R], =20l (12.69)

d[R
el kR ) (12.70)
Integrarea lui (12.68) duce la:
[Re] = [Re]” e " (12.71)

Daca se presupune ca este prezent initial numai Ry ([RjJo = 0, j > 1),
atunci solutiile ecuatiilor (12.69) se pot obtine succesiv; prima integrare duce
la:

k

Rel= 22— " e }R,T (12.72)
2,3 1,2

Rezolvarea in continuare a sistemului de ecuatii diferentiale (12.69) se
complica, nlocuirea lui (12.72) in ecuatia corespunzatoare din (12.69) ducand
la 0 ecuatie diferentiala neomogena de ordinul 1, dar poate fi rezolvat elegant
cu ajutorul MathCad-ului.

Identificarea constantelor de integrare ce apar pe parcursul rezolvarii se
face tinand seama de valorile initiale ale concentratiilor si de ecuatia bilantului
concentratiilor:

[Ra] + [Re] + ... + [Ro] = [Re]’ (12.73)

Pentru n = 3 rezulta:
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—ky ot

kz,s'e _kl,z ‘€

kz,s - kl,Z

[Ry] = [1— - J-[Rl]", (n=3) (12.74)

Ex.12.1. Sa se reprezinte grafic

concentratiile reactantului, 1 1

intermediarului de reactie si a produsului gy

in functie de timp pentru reactia:’ Ry —  Re(t) _

‘\
Al
ce
..
| “*a4al

ka(R2,Rs) = %71 si concentratia initiala 0 50 w00 10
t

R, — R; in care constantele de viteza de  R3(t)

reacgie sunt: kq = kl(Rl,Rz) = 3/40, ko, =

este Ro = [RaJo = 1 mol/l. Care este Fig. 12.5: Cinetica reactiilor
concentratia maxima din R, care se consecutive
obtine pe parcursul reactiei?

Rezolvare:

Se folosesc ecuatiile: k;=3/40; k,=2/71; Ro=1; t€[0,150]; R3(t)=Ro—R1(t)-R2(t).

k1
R1(t) = Rp-e ™' R2(t) = Ry et —gTket):
(t) = Ro 0 =Ro = )

iar graficul obtinut este prezentat in fig. 12.5.
Punctul de maxim pentru concentratia lui R, se obtine din derivata | a
concentratiei:

d[R,] _ Kk

TRyt (k, et kg et )=0 =
dt “k,-k, '

_ In(k;) —In(k,)

k1/k2 - e(kl—k2)<t — tz,max kl — k2

Tnlocuind valorile lui k; si ky se obtine tymax = 20.911 s; Tnlocuind Tn expresia

lui Ry aceasta valoare a lui t, to max, Se obtine [Rz]max = 0.555 mol/I.
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Observarie: Urmarind desfasurarea reactiilor si masurand timpul péana la care
reactantul R, atinge valoarea concentratiei maxime si valoarea acesteia, se
obtine un sistem de doua ecuatii:
_ Intk,) —In(k,)
2,max —
k1 - kz

K K
— 1 - l‘tz,max _kz'tz,max )
RZmaX_RO-k " ~(e —-e
2 1

t
(12.75)

Sistemul (12.75) este foarte util Tn determinarea constantelor de viteza k; si ks
din valorile determinate experimental t;max $1 Romax i valoarea concentratiei

initiale R.

12.2.3.2. Etapa determinanta de viteza in reactii consecutive

Pornind de la expresia (12.74), sa studiem dependenta expresiei
concentratiei [Rs] Tn functie de timp si de raportul k;3/ki ». Facem notatia: K =
K2 /K1 2.

K. .e 2t _ | g7kest ok t(K-1)

[Ral/[RuJo=1— —22 12 ekt g iz
Koz =Ko K-1
(12.76)

Reprezentand grafic (12.76) obtinem fig. 12.6:

200



Fig. 12.6 : Dependenta etapei determinante de viteza de raportul constantelor de
viteza k, s/k; ; exprimata prin formarea produsului final R3

Desenul a fost reprezentat pentru:
ki =%; K = (10"%,j =0..10); t = (10"** - 1, i = 0...20).

Intotdeauna etapa determinanta de viteza este etapa lenta a
mecanismului de reactie.

Pentru K < 1, etapa determinanta de viteza este etapa 1 (R1 — Ry), pana
la 10* s, cu mare prioritate acumulandu-se doar R, dupa care, in timp foarte
scurt, are loc trecerea lui R n Rs.

Pentru K > 1 etapa determinanta de viteza este etapa 2 (R, — R3), ea
fiind de fapt si cea care da forma suprafetei pentru K> 1 (j > 5).

Acest fapt dovedeste ca Tintr-un proces desfasurat prin reactii
consecutive, pentru constante de viteza semnificativ diferite, exista totdeauna o
etapa determinanta de viteza, aceasta fiind etapa care decurge cu viteza cea mai

mica (constanta de viteza cea mai mica).
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12.2.3.3. Aproximatia starii stationare in reactii consecutive
Se numeste stare stagionarad, o stare a sistemului in care vitezele de
variatie ale tuturor intermediarilor sunt neglijabil de mici.

Aceasta se exprima matematic prin (vezi 12.69):

_ dR)] -
=== kalR 1K R L] =2, 0l (1277)
Sau:
k.. R.
Jij+l =[ J—l] ,j - 2, - n-1 (1278)
kj—l,j [RJ]

Se foloseste aproximatia starii stationare cel mai eficient pentru
situatiile cand constantele de viteza ale reactiilor consecutive sunt intr-o ordine
crescatoare:

Ki-1j <Kjj+1, ] =2, ..., n-1 (12.79)
astfel Tncat sa nu se produca acumulari de intermediari.

Tn acest caz se poate scrie ca:

d[R

%:Knl,n[Rn1]:---:K1,2[R1] (12.80)
care prin integrare duce la:

[Rn] = (2-e ") [Ralo (12.81)

Ex.12.2. Utilizarea aproximatiei starilor stationare. Sa se deduca legea de viteza

pentru descompunerea N,Os Tn faza gazoasa:

2N,05 — 4NO; + O, (12.82)

pe baza urmatorului mecanism:
N>Os — NO; + NO3 Ki; vi= Kki:[N2Os] (12.83)
NO; + NO3 — N,Os Ko; Vo= ko [NO,]- [NO3s] (12.84)

NO, + NO3 — NO, + O, + NO ki; vz = k3[NOg][NOg] (1285)
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NO + N2;0s — 3NO; Ks; V4= kg [NOJ-[N2Os] (12.86)
Rezolvare: Se parcurg urmatoarele faze in rezolvarea problemei:
(a) identificarea intermediarilor; acestia apar in etapele de reactie dar nu apar in
reactia globala; ei sunt NO3 si NO.

(b) se scriu expresiile vitezelor nete de variatie a concentratiilor lor; acestea

sunt:
d[dNtO] = k3:[NO2]-[NOs] - ks:[NO]-[N20s] (12.87)
dl:l:tOS] :kl[NZOS]_kZ[NOZ][NO3]_k3[N02][NOg](1288)

(c) se aplica aproximatia starii stationare la acesti intermediari:

_ d[NO] _ d[NO,]
dt dt

0 (12.89)

si rezulta ecuatiile:
k3 [NO2]-[NOs] = ka:[NO]-[NOs] (12.90)
K1-[N2Os] = ko [NO2]- [NO3] + k3 [NO;]-[NOs] (12.91)

(d) se scot expresiile concentratiilor intermediarilor:

[NO3] = K IN:Ol ,[NO] = L (12.92)
k,+k, [NO,] k, k,+k,
(e) se scrie viteza neta de variatie a concentratiei lui N2Os:
d[N,O
ANE0:] - ki [N:04] - ke INOZ-INOA] + ke [NOHN:Os] - (1293)
si se inlocuiesc concentratiile obtinute la aproximatia starii stationare:
d[N,O,] k k
——2752 = k;-[N20s] — kz:[N2Os]: L + k3 [N2Os]: L
dt 1[25] 2[25] k2+k3 3[25] 2+k3
(12.94)

cand se obtine:
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d[Nzos] A
ANl - 0. %1% 1nL0 12.95
dt K, +k, (N2O5] (12.95)

(f) se exprima viteza de reactie impartind viteza de variatie a concentratiei N,Os
cu numarul de moli din ecuatia stoechiometrica (2 moli) si tindnd seama de
semn:

KK
b=_"1"%2

IN2O¢] (12.96)
K2 + K3

Ex.12.3. Sa se deduca legea de viteza pentru descompunerea ozonului, prin

reactia in faza gazoasa:

0;—>0,+0
pe baza unui mecanism de tipul:
03 —>0,+0 K1
0,+0 — O3 k>
O+ 03— 20, Ks

- kl'ks '[03]2
"k, [0,]+k;-[0,]

12.2.3.4. Reactii succesive de ordinul intai cu prima etapa reversibila

Exista numeroase cazuri in care specia intermediara poate reforma
reactantul de pornire:

A—B ->C kl, k.l, k2 (1297)
Ecuatiile diferentiale ce definesc vitezele sunt in acest caz:
—% =k,[A]-k_[B] (12.98)
d|B
% =k, [A]-k,[B]-k,[B] (12.99)
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del_ k,[B] (12.100)
dt
Daca in amestecul initial nu exista intermediar B sau produs C de la

inceput ecuatiile pot fi integrate, cand se obtine:

(] = KilAl [Vz ~Ka gt _ Y3 =Ky s (12.101)
Y2 —=Y3 Y2 V3
[B] - kl[A]O [e_yst _e_VZt] (12.102)
2 _Y3

unde:yo=(p+q)/2;vs=(p-09)/2; p=ki+ ki + ky; = (p2 - 4k1k2)1/2-
Concentratia produsului final se obtine din bilantul global de
concentratii.

Bilantul de masa:

[A]° -[A] = [B] + [C] (12.103)
Din bilant rezulta:
[C]=[AI’-[A] - [B] (12.104)

Se inlocuieste (12.101) si (12.102) in ecuatia (12.104) si rezulta si concentratia

produsului de reactie C.

12.2.4. Reactii in preajma echilibrului. Relaxare

Tn preajma echilibrului, toate reactiile urmeaza o cinetici de ordinul
intdi Tn raport cu oricare dintre variabilele de transformare, care masoara
departarea de la echilibru.® Acest principiu constituie baza pentru determinarea
vitezelor in cazul reactiilor foarte rapide, prin asa numitele metode de relaxare.
Ele implica o perturbare a sistemului aflat n stare de echilibru, prin modificarea
brusca a temperaturii, presiunii sau a campului electric.

Fie o reactie in care initial avem numai reactanti (R;, iel) si care

evolueaza de la valorile initiale stoechiometrice [Roi] = ai:(n/V), iel (pentru
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cantitatile de reactanti) catre echilibru la valorile [Ri] = a;i(1-a)-(n/V), i€l

obtinute prin cresterea coeficientului a:
ZioiRi — ZiiP;, v = ke [ | [Ri]" = ke Thi (o - (1—01) - (n/V))"  (12.105)
lar viteza de variatie a reactantului R; produsa prin reactia directa este:
Vi = -0i-Vg = -0i-ke i (o, - (1= ) - (n/ V) (12.106)

Odata cu formarea produsilor de reactie [P;] = a-(n/V)-(Bj), j€J, incepe
sa fie posibila si reactia inversa; expresia vitezei reactiei inverse in functie de a
este:

SioRi—iBP;, Vo= ke [T PP =ke B, -a-(n1v))" (12.107)

Viteza de producere a reactantului R; din reactia inversa este:

5

Vpi = Vp0i = airke ITj (B, - - (n/ V) (12.108)
Viteza reactiei directe (12.106) este vgj = -Vg-0; lar viteza reactiei inverse
(12.108) este vpj = -Vp-;.

Tn intervalul de timp dt, reactia directa va produce variatia concentratiei
reactantului R; cu d[Ri]¢ = Vri-dt Tn timp ce reactia inversa va produce variatia
concentratiei reactantului R; cu d[Ri]i = vejdt si variatia globala d[R;] a
concentratiei [Ri] = a;-(1-0)-(n/V) este data de:

d[Ri] = d[Ri]d + d[Ri]i = -0i:(n/V)-da. = (Vpit+VRi)-dt  (12.109)

Tnsumand, ecuatia diferentiala care descrie cele doua fenomene opuse

(care se petrec concomitent), cel de producere a produsilor P; din reactantii R; si

fenomenul de producere a reactantilor R; din produsii P;:

-(WV)-dofdt = ke T (B, - oc- (11 V) - keeThi (o1, - (1— o) - (V)" (12.110)

ecuatie diferentiala care descrie dependenta avansului reactiei o functie de timp.
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Integrarea acestei ecuatii diferentiale permite obtinerea concentratiei
reactantului R; pana la echilibru. Valoarea concentratiei la echilibru se obtine la

asimptota orizontala a acestei curbe la +oo.

Pentru exemplificare, cand [I| = J] = o1 = f1 = 71 = &; = 1 ecuatia (12.110)
devine:

-da/dt = kp-a. - kr+(1-0) (12.111)
care prin integrare si identificarea constantei la limita o(0) = 0, duce la:

o= —Ke__(1_gterion) (12.112)

kg +Kp
Prin trecere la limita a(w) = " kRk , care da compozitia de echilibru.
R + P

La echilibru vitezele in cele doua directii sunt egale, vg = vp. Se defineste:
5.
= _HiEJ [PJ] J
Vi
Hiel [R i ]

numita constanta de echilibru a reactiei. Pentru cazul (12.111), se poate verifica

K - ke (12.113)
kP

ca avem:

K = 1_OLS(20) - t—R (12.114)

Ex.12.4. Sa se exprime constanta de echilibru pentru o reactie in etape.

Rezolvare: Fie cazul simplificat al unei reactii generale cu dous etape. In prima
etapa reactantii R; formeaza produsii Pj dupa o reactie cu coeficientii
stoechiometrici a; si B si ordinele de reactie vi si &; (o, Bj, vi, 0; pot fi si numere
nule); Tn a doua etapa produsii P; reactioneaza pentru a forma produsii finali Qx
dupa o reactie cu coeficientii stoechiometrici g; si {j si ordinele de reactie o; si T

(&i, G, oi, T pot fi si numere nule). Fie constantele de viteza pentru prima etapa
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de reactie kg si Ky si constantele de viteza pentru a doua etapa de reactie op si
¢o. Relatia (12.118) aplicata in cele doua cazuri duce la:

0
VR=Vp: Krp :@:k_'?- 0p =0Q! KPQ_ erK k & (12 115)
l_Lel[Ri]Yi kP jed [Pi] Pq
Daca consideram ca reactia a doua decurge exclusiv cu substante

produse din prima reactie (in caz contrar se pot adauga in prima reactie cu

coeficienti 1), atunci raportul:

l_IkeK[Qk]Tk . Hje.] [Pj]éj
[LRI" IR

obtinut din ridicarea concentratiilor la ordinele de reactie va defini constanta

(12.116)

globala. Se poate restrénge, cand se obtine (vezi 12.113):

og=Lbal®T T ezt iy a2

Hiel[ i Po

relatie care se poate verifica usor facand K = @, ¢ = 0 si op = ¢g = 1.

Ex.12.5. Sa se aplice rationamentul de la ex. 12.4. la seria de reactii: A + B —
C:C+D—-2P;:C+B—D.

12.2.5. Cinetica reactiilor cu preechilibru
Reactiile cu preechilibru se clasifica in functie de complexitatea lor,

astfel:

a) A+B
X—P

X

by A+B — X
X+A == P+A
) A+B =/ X

208



X +X—P

d A+B =— X
X+ A Y
Y 5P+A

e) A+B — X
X+ A Y
Y+X—2P+A

f A+B =— X
X+A Y
2Y — 2P + 2A

Dintre cele 6 cazuri amintite mai sus, se va incerca obtinerea ecuatiei
vitezei, precum si ecuatia integrata a vitezei Tn primele trei cazuri, acestea fiind

cele care apar frecvent la reactiile redox in solutii.

a) Reactia in care se formeaza un singur intermediar de reactie din care rezulta
produsul de reactie:

Ky k

X —» P

Kz (12.118)
Aceasta ecuatie de reactie implica un preechilibru, adica starea in care

A+B

un intermediar (X) este in echilibru cu reactantii.

Preechilibrul apare practic atunci cénd viteza de formare a
intermediarului si viteza de descompunere a lui n reactanti sunt mult mai mari
decét viteza de formare a produsilor:

ki, ko >>k (12.119)
Se poate considera ca A, B, si X sunt in echilibru si:
X ko= X (12.120)
[A]-[B] Kk, ab

unde a, b si x sunt concentratiile compusilor A, B si respectiv X.
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Se poate determina viteza de formare a lui P:

b _dIPT_ -y (12.121)

unde n exprima ordinul de reactie si p este concentratia lui P. Substituind x din

ecuatia (12.120) viteza de reactie ia forma:

% = kK" (ab)" (12.122)
sau pentru un amestec stoechiometric al reactantilor:
% _ KK 32" (12.123)

Dupa cum se poate observa, cresterea concentratiei produsului p in
unitatea de timp este urmata de un ordin de reactie mai mare n raport cu
reactantii decéat in raport cu compusul intermediar X.

Nici una din aceste ecuatii nu poate fi integrata cat timp raportul dp/dt
nu poate fi exprimat explicit ca functie de x, a si b (sau cel putin a pentru
amestecul stoechiometric initial al reactantilor). Concentratiile alternative a cel
putin doua specii ar trebui urmarite in functie de timp, pentru a determina
ordinul de reactie n, in una din modalitatile uzuale.

Tn multe situatii compusul intermediar X este un complex colorat —
precum si Tn unele reactii redox cu tiosulfat si la alti compusi cu sulf (cu Fe**,
CrO4%, MnOy4’; Cu®* 9) - care sunt potriviti pentru masuratori spectrofotometrice
ale concentratiei. Astfel interpretarea legii de viteza necesita substitutia lui
dp/dt cu dx/dt. Pentru acest lucru poate fi folosita legea conservarii maselor:

p=a+tx+p (12.124)
bo=b+x+p (12.125)

Presupunand ca A este component limitativ, urmatorul set de ecuatii vor

duce la legea de viteza dorita:
b=by—ap+a (12.126)
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X

- x (12.127)
a(b, —a, +a)
2
g= - Do=3 , ((bo—a, ) X (12.128)
2 2 K
dt  dt  dt
%: 1 : ‘:'j_’t‘ (12.130)
X
K\/(bo _ao)2 +?
_?j_)t( 1+ 1 |-k (12.131)
X
K\/(bo —60)2 +?
K2(b, —a,) +4Kx
Cdx_ JKE(bg—ag)+aKx | (12.132)
dt 14+ /K?(b, —a,) +4Kx
Se noteazi: /x = u, rezulti dx = 2udu, du = ax
24/x
_d_“:ﬂ.um 1 jdf _2 ‘j“_l — kt (12.133)
dt  1+2uVK JKgu e

0

Se obtine astfel forma integrata a ecuatiei vitezei de reactie (exprimarea

prin X):

1 n 1 _ 1 + ! + kt
(2n—IWK-x™* (=" @2n-IVK X (n-1)xp™
(12.134)

Exista cateva situarii limita care se vor studia in cele ce urmeaza:

1) bo= ao, concentratiile initiale sunt egale. Ecuatia (12.132) se simplifica:

_Ox_ ﬂ kx ("+0%) (12.135)
dt 1+ 2+4Kx
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2) \/Kz(bo —a,)+4Kx>>1. Pentru un exces de by sau valori mari ale lui K,

legea de viteza are o forma simpla, ordinul de reactie in raport cu X este la

fel ca in ecuatia (12.135) data mai sus.

3) \/Kz(bo—a0)+4Kx <<1. La concentratii scazute ale X si/sau valori

scizute ale K:

—(;—1(:\/K2(b0—a0)+4Kx-kx“ (12.136)
Pentru amestecul stoechiometric ordinul reactiei raportat la x este de 0.5
ori mai mare decét cel cerut de ecuatia (12.35), cand se raporteaza la produsul
P:

_ Z_T — 2JK - kx09) (12.137)
Forma liniara a ecuatiei (12.133) poate fi folosita pentru a gasi ordinul n

al reactiei:
dx
In(_H}L InfL+ 2v/Kx )= In[2kv/K )+ (n +05)Inx (12.138)
Reprezentand grafic In(— Z—)t(j + In(1+ 2~/ Kx) n functie de Inx se obtine

0 dreapta cu o panta de (n+0,5). Reprezentand grafic logaritmul vitezei in
functie de logaritmul concentratiei rezulta o dreapta numai la concentratii
scazute ale lui X si/sau valori scazute ale constantei de echilibru K, cand primul

termen al partii stangi al ecuatiei (12.138) este considerat a fi neglijabil. Tn acest

caz ordonata la origine este In(2k~+/K ) in loc de Ink.

La concentratii scazute, pentru descompunerea mononucleara a
complexului intermediar, ordinul de reactie observat va fi 1,5 in loc de 1, in
timp ce pentru reactia bimoleculara va fi 2,5, in loc de 2, dupa cum cere ecuatia
(12.135).
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b) Reactantul catalizeaza reactia:

K k
A+B =X +A —>P +A (12.139)
Legea de viteza a unor astfel de reacyii autocatalizate este:
ap = kax (12.140)

dt
cu trei variabile ale concentratiei, p, a si X. Substituind concentratia a si dp/dt ca

functii ale lui x, din ecuatiile (12.128), (12.129) si (12.130), Tn ecuatia (12.140)

rezulta:

_d_X_[_(bO_aO)\/Kz(bo_a0)2+4KX+K(bO—aO)2+4X EX

dt 1+ /K2 (b, —a, )2 +4Kx 2
(12.141)
La concentratii initiale egale ale lui A si B, ecuatia (12.141) se simplifica:
2
_d_X = L (12.142)
dt  1+2VKx
sau in forma liniara:
dx
In -5 +InfL+2v/Kx )= In(2K)+ 2Inx (12.143)

Ecuatiile (12.142) si (12.143) sunt similare ecuatiilor (12.133) si (12.138), in

afara de factorul care lipseste JK si a ordinului de reactie 2 in loc de n + 0,5
ale complexului intermediar, 1,5 pentru reactii monomoleculare sau 2,5 pentru
reactii bimoleculare.

La concentratii x mari ale intermediarului, sau o constanta mare de

formare K, ordinul de reactie este 1,5:

dx K s
- =X 12.144
dt  JK ( )
n timp ce la valori scazute ale x, ordinul de reactie n ajunge la 2:
—3—1( = 2kx? (12.145)
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La un exces de B, legea de viteza ia forma:
dx k )

——= X (12.146)
dt 1+Kb,
iar la exces de A ecuatia ia forma:
2
JOx_Kagk, (12.147)
dt 1+Ka,
. Ka,k . _
sau, scriind k* = , ordinul de reactie pentru x este 1:
1+ Ka,
_dx_ K’ (12.148)
dt

Pentru acest mecanism, ordinul de reactie se poate schimba de la 1, in
exces de A la 2, in exces de B, sau la concentratii initiale scazute ale A si B. La
concentratii mari ale reactantilor aflati intr-un amestec stoechiometric, ordinul

de reactie este 1,5.

c) Reactia de tipul:

K K
A+B ==X 2X —>P (12.149)

Tn cazul reactiei redox Cu®* cu ioni tiosulfat posibilul mecanism de

reactie este:

Cu*" + S,05° < CuS;0; (12.150)
2CuS;03 — Cu* + S406° (12.151)
Legea de viteza a reactiei, exprimata in raport cu produsul de reactie,
este:
% = kx? (12.152)

Substituind pe a si dp/dt ca functii ale lui x, din ecuatiile (12.128),
(12.129) si (12.130) in ecuatia (12.152), rezulta:
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K? 4K
YK (b, —a,)* + 4Kx kx? (12.153)
dt 1+\/K bo—ao) +4Kx

Exista cateva situarii limita care se vor studia in cele ce urmeaza:

1) by = ap, concentratiile initiale sunt egale. Ecuatia (12.153) se simplifica:

_Ox__2VKX (12.154)
a1 2dkx

Forma liniara a ecuatiei (12.154) poate fi folosita pentru a gasi ordinul

n al reactiei:

In(—z—j 1L+ 2VKx )= In(2kVK J+ 2500 (12.155)
Reprezentand grafic In(— Z—J In(1+ 2~/ Kx) in functie de Inx se obtine

o0 dreapta cu o panta de 2,5.

2) \/Kz(bo —a,)+4Kx >>1. Pentru un exces de by sau valori mari ale lui K,

legea de viteza are o forma simpla, ordinul de reactie in raport cu x este 2, la fel

ca in ecuatia (12.154) data mai sus.

3) \/Kz(bo —a,)+4Kx <<1. La concentratii scazute ale X si/sau valori scazute

ale K:

—— = /K% (b, —a,) + 4Kx - kx? (12.156)

Pentru amestecul stoechiometric ordinul reactiei raportat la x este de 0,5
ori mai mare decét cel cerut de ecuatia (12.152), cand se raporteaza la produsul
P:

—z—)t‘ = 2JKX - kx? (12.157)

Forma ecuatiei (12.157) se utilizeaza pentru a calcula ordinul de reactie:
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|n(—‘3—>t‘) = In2kVK +2,5Inx (12.158)

A . dx ) . . .
Reprezentand grafic In(— Hj in functie de Inx se obtine o dreapta cu o

panta de 2,5.

Pentru acest mecanism, ordinul de reactie se poate schimba de la 2 in
cazul unor concentratii mari, la 2,5 pentru concentratii initiale scazute ale A si
B.

Ex.12.4. Sa se studieze mecanismul cu preechilibru:

)R, =R, Umatde R,+R, B, R,

Sa se scrie ecuatia de viteza.

R: %zkg-K-[Rl]Z-[Rg].
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13. CINETICA SI MECANISMUL REACTIILOR CHIMICE
CATALIZATE

La modul cel mai general, catalizatorul este un agent care modifica

viteza reactiei chimice fara sa afecteze echilibrul chimic. Catalizatorul este o

substanta straina reactiei care modifica viteza de reactie, afectand atat reactia

directa cat si pe cea inversa. Are urmatoarele caracteristici:

e e 0 specie a carui interventie in sistemul chimic de reactie duce la o
modificare a mecanismului reactiei; reactia decurgand pe o cale de energie
mai mica decat reactia analoga necatalizata;

e prezenta lui Tn sistem elimina sau reduce restrictiile sterice, geometrice,
mecanic-cuantice, etc. impuse reactiei.

e Exista cataliza:

0 omogena — catalizatorul si reactantii se afla in aceeasi faza fluida;
0 eterogena — catalizatorul solid si reactantii in faza fluida.

Notatii: C — catalizator; R — reactanti; P — produsi; S — substrat.

Mecanismele catalitice depind in mare masura de natura reactiei si a

catalizatorului.

13.1. Cataliza omogena

Tn cazul catalizei omogene, catalizatorul si reactantii se gasesc in aceeasi
faza, iar catalizatorul participa direct la mecanismul de reactie.*

Cele doua tipuri importante de cataliza omogena sunt cataliza bazica si
cataliza acida. Ele sunt implicate in mod frecvent in multe reactii organice, fie
separat, fie Tmpreuna. Cel mai simplu mod de actiune al lor este prin
mecanismul Bronsted.

Astfel, cataliza acida Bronsted reprezinta transferul unui proton catre
substratul S de la un acid HA:
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S+HA > HS "+ A (13.1)

HS" + R — Produsi (13.2)
Acest proces este procesul primar in solvoliza esterilor®®, tautomeria ceto-
enolica si inversia zaharozei.

Cataliza bazica Bronsted reprezinta transferul unui ion de hidrogen de

la substratul S la o baza B:

SH+B—S +BH" (13.3)

S + R — Produsi (13.4)
Aceasta reactie este etapa primara in izomerizarea si halogenarea compusilor

organici, precum si la reactiile Claisen si aldolice.

13.1.1. Mecanisme generale in cataliza omogena

a) Ciocnire trimoleculara EQ) 1 | [SR]
Reactia are loc Tntr-o singura etapa:
S+R+C < [S-C-R]" - P+C(13.5)
Mecanismul este foarte rar intalnit, S+R

reactia este de ordin n=3; nc=ng =

ns =1.
v=Kk[S] [R][C] (13.6) .,
cr
Fig. 13.1: Diagrama energie
Ex.: schimb izotopic, in solutii: potentiald = f(coord. de reactie)
Mn" 0,2 + MnO, <=4 ® L Mn0o? + Mn* 0 (13.7)

b) Succesiune de ciocniri bimoleculare, 2 etape
Exemple:
- cataliza prin acizi si baze la formarea amidelor, hidroliza esterilor;

- cataliza in reactii de condensare Tn chimia organica;

219



- cataliza cu ioni metalici complecsi;
- reactii redox anorganice cu oxidanti ce contin Oy;
- cataliza enzimatica; model pentru cataliza eterogena.
S+C<SC (K1) cel mai frecvent (13.8)

SC+R k—2>P+C

v=+ % = k,[R][SC] (13.9)
d[sCl _ 0  (aproximatia starii stationare) (13.10)

dt
0= ka[S][C]° - ka[S][SC] - k1 [SC] - ko[SC][R] ~ (13.11)
Din ecuatia (13.11) rezulta concentratia intermediarului de reactiei;

K/ [SI[CI°[R]

[SC] = (13.12)
K,[S]+k_; +k,[R]
precum si viteza de reactie:
0

K,[S]+k_, +Kk,[R]
Se observa ca ordinele partiale de reactie conform ecuatiei (13.13) sunt
dupa cum urmeaza:
nr=[0,1]; ns=1[0, 1];nc=1 n=[1, 3] (13.14)
Nc > NR, Ns
Catalizatorii apar Tn expresia vitezei la o putere mai mare sau egala
decét coeficientii stoechiometrici in bilantul general de masa.
A. Caz limita: Rapid— Lent; ki, k.1>> k;

Intermediarul SC este un intermediar stabil inactiv, de tip Arrhenius.
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E A
P
E
2,
SC
Eal
S+C
P+C
=
C.I.
RAPID LENT
k1t k|
El ET
Fig. 13.2. Reprezentarea grafica a cineticii unei reactii rapide catalizate urmata de
una lenta
B. Caz limita: Lent — Rapid; kq, k.1<< k;
A
E
P
S5+C
P+C
=
C.I.
LENT RAPID
k| k1t
ET El
Fig. 13.3: Reprezentarea grafica a cineticii unei reactii catalizate lente urmata de
una rapida
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Intermediarul SC este un intermediar activ, instabil, rezulta ca este de tip Van’t
Hoff.

Care vor fi ordinele partiale de reactie in cele doua cazuri limita de mai sus?

13.2. Cataliza enzimatica

Enzimele sunt macromolecule de origine organica, au o grupare proteica
si una prostetici, au masa moleculara foarte mare: 10° — 10° g/mol; lantul
enzimatic este foarte lung, nfasurat sub forma de ghem: 10® m (10nm).

Enzimele sunt sintetizate n celulele vii si catalizeaza aceste celule; fiind
catalizatorii cei mai eficienti la ora actuala.

Caracteristicile enzimelor sunt:

eficienta foarte mare (nici un catalizator industrial nu va ajunge la eficienta

enzimei), reactiile fiind foarte rapide; nr. de ciclu (de céte ori se repeta

ciclul catalitic in timp) = 10" — 10" pe cand la reactii obisnuite, nr. ciclu =

10%

e reactiile catalizate de enzime se produc in mediu apos, la temperaturi
obisnuite, T = 300K;

e activitate mare chiar si la concentratii mici (10® — 10°mol/l), chiar si
substratul fiind in cantitati mici;

e selectivitate foarte mare, mergand pana la discriminarea stereoizomerilor

(izomeri optici). Specificitatea enzimelor poate fi comparata cu modelul

key-lock (cheie—broasca).
13.2.1. Cinetica de stare stationara

Cele mai multe cazuri au fost studiate pentru concentratii foarte mici de
10° - 108 mol/dm? de enzima [E]° si 10°-10°mol/dm?® de substrat [S]°.
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Exista si devieri de la reprezentarea grafica din fig. 13.4, inseamna ca vom avea

comportari ne-michaeliene.

v A
Vmax=Vsubstrat
[E]°=const.
Vs/ 2
[Slue [S]°

Fig. 13.4: Reprezentarea schematica a vitezelor initiale in functie de
[S] la [E]=conc.

13.2.2. Mecanismul Michaelis — Menten

Mecanismul Michaelis — Menten* functioneaza dupa schema:

E+S <SE (13.15)
SE—5>P+E (13.16)

si se aplica frecvent la cataliza enzimatica (E este enzima, S este substratul, P
cumuleaza produsii obtinuti Tn urma actiunii enzimei).
Viteza unei reactii catalizate enzimatic® depinde de concentratia enzimei
E chiar daca enzima nu sufera o schimbare neta (se regaseste in produsii de
reactie).
Aplicand aproximatia starii stationare:
d[SE] _

el ki[E]-[S] — k-1[SE] — k2[SE] =0 (13.17)
Bilantul masic pentru E:
[E]° = [SE] + [E], rezulta [E] = [E]° - [SE] (13.18)

Se obtine expresia lui [SE]:
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[SE] - K1[S][E]0
K,[S]+x_, +x,

Viteza de formare a lui P este data de:

V= @: kg[SE] :—KZ[]?][E_EK

dt [S]+

unde:

_ K, +tK,

K, = (13.21)

Ky
se numeste constanta Michaelis.

Dependenta constantei k de raportul
[R2]/Km este redata in fig. 13.5. De obicei
cantitatea de enzima este mult mai mica
decét cantitatea de substrat asa Tncat avem:
[S] f. mici, dependenta liniara de pe grafic;

[S] = f.mari, rmax,

(13.19)

(13.20)

0 0.5 1
0 R2 1
n

Fig. 13.5: Constanta de viteza in
mecanismul Michaelis-Menten

13.2.3. Determinarea experimentala a lui ky si ko

Determinarea experimentala a lui ky si ko se face din masuratori v =

f([S]). Linearizam ecuatia dupa Lineweaver — Burk: 1/v = f(1/[S]), de unde

rezulta ky si ka.

p=— B, ke 1 kw1 (13.22)
KA[SIEE]"  KL[SIE]"  K,[ET" K,[E]" [S]
AN = WNpax + k—Mi (13.23)
Vmax [S]
Vinax = Ko[E]° ; g = Kn/Vimax (13.24)
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v 1 1

Km I51

Fig. 13.6: Linearizarea Lineweaver —Burk

k, este ,,numar turnover”, arata de cate ori efectueaza enzima un ciclu

catalitic (legare, formare, eliminare produs) intr-un minut.

13.2.4. Inhibarea reactiilor catalitice enzimatice

Inhibitorii sunt cu structura asemanatoare cu substratul, produsul se
acumuleaza foarte mult iar viteza reactiilor enzimatice scade in prezenta
inhibitorilor.

Inhibarea competitiva — inhibitorul se leaga la un centru activ al
enzimei, acesta nemaifiind disponibil pentru legarea substratului, elimina
centrul activ.
| + E < EI (ceea ce nu ne dorim)

Inhibarea necompetitiva — | se leaga n alta parte a enzimei modificand

structura si modifica activitatea enzimei
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I +ES < IES
IE+S < IES

'|||ri.-‘\

x Inhibata

inhibata

necompetitiv

competitiv
IlJ-I'llu':lllf
172 VWmax
neinhibata
172 ¥ max!|
>
Km Km Is]
Fig. 13.7: Cinetica reactiilor inhibate
AN e Tobas
¥ necompetitiv. competitiv

v i
-1

Km

Fig. 13.8: Linearizarea Lineweaver —-Burk
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13.3. Autocataliza

Fenomenul de autocataliza reprezinta accelerarea unei reactii datorita
produsilor ei.®’
De exemplu, fie o reactie de tipul:

R — P, cu legea de viteza v = k-[R]-[P] (13.27)

Acesta este un exemplu tipic de reactie autocatalizata: viteza de reactie creste
odata cu formarea produsilor de reactie.

Fie o reactie care se desfasoara dupa mecanismul (13.27) in care
participa o molecula de R pentru a forma o molecula de P; in acest caz, legea de

viteza se scrie astfel:

o= %: KIRMP1= k(Rlo+ [Plo— [P)-[P]  (13.28)

care integrata duce la:
1 In [P]

C= : -k (13.29)
[R]o + [P]o [R]o + [P]o - [P]
Rezolvand constanta de integrare din conditiile initiale obtinem:
[P, _ [P] ke .
In Rl =1In Rl +[PL. —[P] K-([R]o*[P]o)-t (13.30)
sau:
[P] _ [Pl geariostpron (13.31)
[R]o +[P]o _[P] [R]o
de unde:
(14 Pl kR sy = N L PR G B
[P]-(1+ RI. e ) = ([R]o*+[Plo) R, e (13.32)
Ecuatia (13.32) ne permite sa obtinem concentratia [P]:
[P = [Plo [R], +[Pl, (13.33)

[R]o ‘e*k'([R]OJr[P]o)‘t + [P]o
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Ecuatia (13.33) este reprezentata grafic in fig. 13.9, pentru [P]o = 0.1, [R]o =

0.99, k = 4. Viteza reactiei se obtine prin derivarea ecuatiei (13.33), folosind

06— -
P(1) v(t)

— 0.4 ]
02— ]
0 \ \ 0
0 1 2 3
0 t 3
Fig. 13.9: Variatia concentratiei de Fig. 13.10: Viteza de variatie a
produs intr-o reactie autocatalitica concentratiei de produs de reactie
ntr-o reactie autocatalitica
ecuatia (13.28).

Se observa ca ea este mica la Tnceput si creste odatd cu formarea
produsului P pana la valoarea sa maxima pentru [P] = [R], dupa care scade din

nou, asa cum se poate remarca din fig. 13.10.

Ex.13.1. Dupa cat timp viteza unei reactiei autocatalitice este maxima?
R: In([R]o/[Plo)/(k-([R]o*[P]o)) = 1,148 s.

Importanta industriala a autocatalizei este semnificativa. Astfel,
autocataliza apare in reactiile de oxidare. Tn aceste cazuri, studiul autocatalizei
permite maximizarea vitezei de reactie prin asigurarea continua a
concentratiilor optime de reactant si de produs (procese industriale

automatizate).
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13.4. Reactii oscilante

O consecinta a autocatalizei o reprezinta posibilitatea de a varia
concentratiile reactantilor, intermediarilor si produsilor periodic, in spatiu si
timp.

Fig. 13.11 reprezinta doua ipostaze temporale ale distributiei spatiale a
produsilor de reactie prin frontul de unda al concentratiei in vecinatatea unui

electrod care participa la reactie Tn calitate de reactant.

Reactiile oscilante reprezinta mai mult decét o curiozitate de laborator.
Daca in procesele industriale apar in putine cazuri, in sistemele biochimice
existda numeroase exemple de reactii oscilante. De exemplu, reactiile oscilante

mentin ritmul cardiac.

I

-1 -05 0 0.5 1 -1 -05 0 0.5 1

Fig. 13.11: Gradientul de concentratie intr-o reactie oscilanta
(a) la momentul t, (b) la momentul t + At

O caracteristica generala a reactiilor oscilante este ca toti participantii
din lantul de reactie oscileaza in aceleasi conditii, cu aceeasi frecventa dar cu
defazaj diferit.
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13.4.1. Modelul Lotka — Volterra de oscilatie autocatalitica
A. Lotka® a propus pentru prima data un mecanism de reactie complexa
in faza omogena care manifesta oscilatii amortizate. Zece ani mai tarziu, n
lucrarea sa’, Lotka modifica mecanismul propus in 1910 pentru a genera
oscilatii neamortizate. Mecanismul se numeste Lotka-Volterra si este prezentat
n continuare.
Se considera urmatoarea schema de reactii:
R+ X — 2X, vi=ky[R]-[X]
X+Y —2Y, vo =k [X][Y]
Y — P, V3 = k3 [Y]
P—>2Z V4 = kg [P] (13.34)
Ultima ecuatie, (13.34d), reprezinta un proces de extractie a produsului
de reactie P, iar etapele (13.34a) si (13.34b) sunt autocatalitice. Tn modelul
Lotka—Volterra de mecanism de reactie, concentratia reactantului R se mentine
constanta (de exemplu prin adaos in vasul de reactie sau prin intermediul unui
echilibru Tntre doua faze nemiscibile, dupa cum este necesar). Aceste restrictii

fac ca concentratiile intermediarilor X si Y sa fie variabile:

%: Vi— Vo = kl[R][X] - kZ[X][Y] (1335)
% = Vo — Vs = ko [X]-[Y] ~ ks [Y] (13.36)

Ecuatiile (13.35) si (13.36) formeaza un sistem de ecuatii diferentiale cu
functiile [X] = [X](t) si [Y] = [Y](t). Acest sistem se poate rezolva simplu pe
cale numerica. Tn acest sens, ecuatiile (13.35) si (13.37) devin:

Xn+1 = Xnt+ (the1-tn) Xn- (K1 [R]-K2-yn) (13.37)
Yn+1 = Ynt(the1-tn)-Yn (K2 Xn-Ks) (13.38)

Cu valorile numerice:

Xo = [X]o=1, Yo=[Y1o=1, ki=3, ko=4, k3=5, [R]=2  (13.39)
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se pot genera sirurile numerice (Xn)nso Si (Yn)nso cCoOrespunzatoare sirului

temporal (t,)nso.

25 25T
.
Yy 15T
1+
0505 | ; | |
0.5 1 15 2 25
0.5 X 25
n
Fig. 13.12: Oscilatiile Fig. 13.13: Traiectoria de variatie
intermediarilor in mecanismul L-V ([X],[Y]) In mecanismul L-V

Pentru a obtine o cat mai fidela reprezentare a mecanismului, este
necesara o foarte fina divizare a coordonatei temporale in simularea numerica.
Astfel, considerand sirul t, = n/10° cu n = 0,1..5-10° se obtin urmatoarele
reprezentari (fig. 13.12, fig. 13.13) pentru concentratiile intermediarilor [X] =
(Xn)nzo s1 [Y] = (Yn)n=o:

Concentratia de produs de reactie [P] evolueaza in timp prin P, in fig.
13.14 (s-a folosit ecuatia 13.34c si 13.34d, luand k4 = 3).

5 5 8 8
P, 25 . Ph 4 —

0 \ \ \ \ 0 \ \ \ \
0 1 2 3 4 5 0 1 2 3 4 5
0 t 5 0 t 5

n n
Fig. 13.14: Variatia concentratiei de Fig. 13.15: Acumularea de produs
produs Tn mecanismul L-V n mecanismul L-V
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Efectuand regresia dupa concentratia [P] Tn functie de timp rezultata din ecuatia
(13.34c) si reprezentata prin p, in fig. 13.15, valoarea pantei regresiei ne da
viteza medie de formare egala cu 1,481.

Sunt cateva remarci de facut: o prima observatie este ca suma
concentratiilor medii ale intermediarilor se pastreaza in timp, asa cum arata si
ecuatia de regresie Xy, (panta ecuatiei de regresie este nula). Aceasta suma
medie este M([X]) + M([Y]) = 1,365; de aici rezulta ca si concentratiile medii
ale intermediarilor raman constante in timp; valorile acestor concentratii medii
sunt M([Y]) = 1,468 si M([Y]) = 1,263.

13.4.2. Model de oscilatii amortizate
Fie un proces chimic ce se desfasoara dupa urmatorul model de

mecanism de reactie:

R; — X, v1 = Kki:[R1]

2X +Y = 3Y, V2 = ke [XT[Y]

Ry+ X —>Y+P1,  v3=ks[Ro][X]

Y - P, Va = ke [Y] (13.40)

La fel ca si la modelul Lotka — Volterra, concentratiile reactantilor R; si
R2 se mentin constante pe parcursul desfasurarii procesului.

Rezolvarea modelului se incepe cu scrierea ecuatiilor de variatie pentru

intermediari:
%: V1= 22 = V3 = Ko [Re] = 2k [XT*[Y] = ke [Re] [X] (13.41)
% = 2+ Vs — Vi = 2k [XTY] + e [Ra]-[X] = ke [Y] (13.42)

Ecuatiile (13.41) si (13.42) formeaza un sistem de ecuatii diferentiale cu
functiile [X] = [X](t) si [Y] = [Y](t). Si acest sistem se poate rezolva usor pe
cale numerica. Se scriu ecuatiile (13.41; 11.42) astfel:
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Xn+1 = Xn+(tn+1'tn)'(k1'[Rl]‘Xn'(Z'kz'Xn'yn+k3'[Rz])) (1343)
Vi1 = Ynt(ther-tn) (Xn: (2-Ko-Xn Yntks [R2])-Kayn) (13.44)

Cu valorile numerice:

Xo = 0, Yo = 1, kl = 3, kz = 4, k3 = 5, k4 = 7, [Rl] = 2, [Rz] =2 (1345)

se pot genera sirurile numerice (Xn)nso Si (Yn)nso cCOrespunzatoare sirului

temporal (t,)nso.

Considerand sirul t, = n/100000 cu n = 0,1..300000 se obtin reprezentarile din

fig. 13.16 pentru concentratiile intermediarilor [X] = (Xn)ns0 1 [Y] = (Yn)ns0:

232 2%

231 231 | |
0 1 2 3
0 t 3

o177 %177
Yo 0176 7
0.175 175 \ \
0 1 2 3
0 t 3

Fig. 13.16: Oscilatii amortizate in reactii chimice
(a) concentratia intermediarului X, (b) concentratia intermediarului Y

Fig. 13.16 arata ca sistemul tinde la
0 stare de echilibru caracterizata de un
raport al concentratiilor celor doi
intermediari. Sistemul de intermediari face
practic oscilatii amortizate in jurul valorii
raportului de echilibru pentru acestia.

Acelasi lucru 1l arata si graficul care
reprezinta concentratia de intermediar [Y]

in functie de concentratia de intermediar
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Fig. 13.17: Traiectoria de oscilatie
amortizata ([X],[Y])



[X] din fig. 13.17.
Valorile obtinute pentru concentratiile de echilibru sunt [X] = 2,315 si
[Y] = 0,176 iar raportul de echilibru este [X]/[Y] = 13,53.

0.04 004 5 6

Pl 002 - P2, 3 .
0 \ \ o \ \

0 1 2 3 0 1 2 3

0 t 3 0 t 3

Fig. 13.18: Variatia liniara a cantitatii de produsi Tn reactii oscilante amortizate

Dependenta de timp (t))n=o @ acumularii produsilor de reactie [Pi] =
(pP1n)nso si [P2] = (p2n)ns0 €ste redata in fig. 13.18 care aratid ca concentratia
produsilor de reactie variaza de aceasta data liniar, chiar daca concentratia

intermediarilor X si Y oscileaza spre valoarea de echilibru.

13.4.3. Modelul brusselator de oscilatie autocatalitica

Modelul brusselator a fost initiat de un grup din Bruxelles condus de
Ilya Prigogine si introduce pentru prima datd mecanismul unei reactii a carei
schema de evolutie converge citre un atractor.® Mai multi autori au modificat
aceasta varianta si au studiat sistemele care functioneaza dupa aceste

mecanisme.'*? O varianta simplificati este prezentati fn continuare:

R — X, Vi = kl[R]
X +2Y — 3Y, Vo = ko [X]-[YT?
Y — P, Vs = ka[Y] (13.46)
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Ca si in cazurile anterioare, se face presupunerea ca concentratia
reactantului R se mentine constanta, iar produsul P se poate extrage din sistem
printr-o reactie de tipul (13.40d).

Intermediarii sunt si de aceasta data X si Y. Ecuatiile de viteza ale

acestora, scrise pe baza mecanismului (13.46) sunt:

D= vy v = kR~ e IXTYT (13.47)
A v v = e DAY - e DY) (13.48)

Desi ecuatiile (13.47) si (13.48) par mai simple la prima vedere, sunt chiar mai
complicat de rezolvat prin integrare decat (13.35-13.36) sau (13.41-13.42). Mai
mult, Tnca nu a fost raportata in literatura de specialitate integrarea acestora pe
cazul general descris de (13.41-13.42). Tn plus, ecuatiile (13.47-13.48) nu duc la
un model atractor indiferent de valorile constantelor de viteza si ale
concentratiilor [R], [X]o si [Y]o. Incercarea de a rezolva (13.47-11.48) este plina
de surprize. Pentru cele mai multe valori se obtine un sistem care evolueaza
catre o pozitie de echilibru; exista valori pentru care se regasesc oscilatii
amortizate catre echilibru; oscilatiile periodice neamortizate au nsa si ele o
pondere Tnsemnata, fapt dovedit de majoritatea sistemelor vii, in care procesele
biochimice celulare se bazeaza pe astfel de oscilatii. Un exemplu in acest sens
sunt procesele care se desfasoara in inima; pulsatiile periodice ale inimii se
datoreaza unor procese de acest tip. Importanta acestor procese este majora.
Acesta a si fost motivul pentru care in 1977 lui llya Prigogine i-a fost conferit
Premiul Nobel pentru Chimie, pentru studiile sale teoretice asupra sistemelor
disipative.

Ecuatiile (13.47-11.48) se simplifica insa ** daci se aleg [R] = 1, ky = 1

si k3 = 1, cand sistemul de ecuatii diferentiale devine:
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X=1-koxy? y=koxy? -y (13.49)
unde derivata n raport cu timpul a variabilei x a fost notata cu Xx. Nici acest
sistem de ecuatii diferentiale (13.49) nu oferda insa mai multe sanse n

rezolvarea sa exacta.
Simularea numerica insa se realizeaza pe aceeasi cale. Astfel, scriem
ecuatiile iterative de variatie pentru (13.49):
Xn+1 = Xn+(tn+1'tn)'(1'k2'Xn'yn2); Yne1 = yn+(tn+l'tn)'(kZ'Xn'ynz'yn) (13.50)
Alegénd acum k, = 0,88 si considerand doua cazuri, primul in care
concentratiile initiale ale intermediarilor sunt x1o = [X]10 = 1,5 si Y10 = [Y]10 =
2 si al doilea caz cu Xz = [X]20 = 2 si Y20 = [Y]20 = 2,5 si sirul t, =n/100 cu n =
0, 1..150 se obtin urmatoarele reprezentari pentru concentratiile intermediarilor

[X] = (Xn)n=0 $i [YT = (Yn)nzo (fig. 13.19):

st st
X1 vl
2 2 B 2 2 7
X y. n
0 o 0 o ‘
0 0.75 15 0 0.75 15
0 t 15 0 t 15

Fig. 13.19: Variatii ale concentratiilor intermediarilor pana la intrarea pe
atractor pentru doua cazuri cu conditii initiale diferite ale unui sistem

iar graficul de variatie a lui [Y] in functie de [X] si variatia n timp a acumularii

de produs de reactie este (fig. 13.20):
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Fig. 13.20: (a) Intrarea pe aceeasi orbita de gravitatie a lui [Y] In raport cu [X] pentru (b)
cantitati diferite de produs rezultat in doua cazuri cu conditii initiale diferite

Daca fig. 13.19 a, b par a nu spune mare lucru iar fig. 13.20b pare sa
confirme acest lucru, fig. 11.20a arata ca desi cele doua sisteme pleaca de la
valori diferite ale concentratiilor intermediarilor, se ajunge destul de repede ca
Tn ambele cazuri sistemul sa evolueze pe aceeasi traiectorie.

Marind acum intervalul de timp prin alegerea unui nou n = 0,1..3000 se
obtin urmatoarele reprezentari pentru concentratiile intermediarilor [X]; =
(XLnn=0, [X]2 = (X2n)nz0, [Y]2 = (Y2n)n0 si [Y]2 = (Y2n)n=0 pentru cele doua
cazuri 1 si 2 ale sistemului ales (fig. 13.21).

0 o ‘ 0
0 15 30 0 15 30
0 t 30 0 t 30

n n

Fig. 13.21: Evolutia periodica cu aceeasi perioada de oscilatie t = 0.226 s
a lui: (a) [X] si (b) [Y], pentru doua cazuri cu conditii initiale diferite

Dupa cum se vede, chiar daca nu evolueaza pe aceleasi valori, se
inregistreaza aceeasi perioada si aceeasi amplitudine a oscilatiilor. Graficul
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dependentei lui [Y] in functie de [X] pentru cele doua cazuri si acumularea de
produs sunt redate in fig. 13.22:

. 4 3000 3000
v, Pl
2 - 1500 — -
¥2, P2,
0 o 0 o ‘
0 2 4 0 15 30
0 x1 ,x2 4 0 t 30
n n n
Fig. 13.22: (a) Convergenta pe atractor a sistemului brusselator independent

de conditiile initiale si (b) cantitati diferite de produs rezultat

Diferenta fata de Lotka-Voltera este urmatoarea: LV oscileaza in jurul
valorilor initiale ale concentratiilor intermediarilor, in timp ce modelul
brusselator converge in timp la aceeasi ecuatie de variatie independent de
valorile initiale ale concentratiilor intermediarilor. De fapt, nu pentru orice
valori ale acestora apare atractorul; pentru un k, dat, exista valori minime Yo min
sl Xomin de la care apar oscilatiile periodice si sistemul tinde catre curba

reprezentata in fig. 13.22.

Referinte

! Oyama S. Ted, Somorjai Gabor A., Homogeneous, heterogeneous, and
enzymatic catalysis, J. Chem. Ed., 65, 1988, p. 765.

2 Bell R. P., Higginson W. C. E., Proc. Roy. Soc., London Ser., 1949, A. 197, p.
141.

*Bell R. P., Clunie J. C., Nature, 1951, 167, p. 363.

* Michaelis L., Menten M. L., Biochem. Z., 49, 1913, p. 333.

238



® Laidler K. J., The Chemical Kinetics of Enzyme Action, Claredon Press,
London, 1958.

® Bazsa Gyorgy, Nagy Istvan P., Lengyel Istvan, The nitric acid/nitrous acid
and ferroin/ferriin system: A reaction that demonstrates autocatalysis,
reversibility, pseudo orders, chemical waves, and concentration jump, J. Chem.
Ed., 68, 1991, p. 863.

" Dreisbach D. A., Autocatalysis (TD), J. Chem. Ed., 35, 1958, A299.

¥ Lotka A. J., J. Phys. Chem., 14, 271, 1910.

% Lotka A. J., J. Amer. Chem. Soc., 42, 1595, 1920.

% prigogine 1., Nicolis G., J. Chem. Phys., 46, 3542, 1967.

1 Cook G. B., Gray P., Knapp D. G., Scott S. K., J. Phys. Chem., 93, 2749,
1989.

12 Alhumaizi K., Aris R., Surveying a Dynamical System: A Study of the Gray-
Scott Reaction in a Two Phase Reactor, Pitman Research Notes in
Mathematics, 341, Essex, Longman, 1995.

3 Schneider K. R., Wilhelm T., Model reduction by extended quasi-steady-state
approximation, Forschungsverbund Berlin e.V., WIAS, ISSN 0946-8633,
Preprint No. 457, Berlin, 1998.

239



14. REACTII COMPLEXE SI MECANISMUL LOR

Multe reactii au loc prin mecanisme care implica mai multe etape
elementare; unele procese au loc cu o viteza acceptabila numai Tn prezenta
catalizatorilor; exista reactii care se produc prin mecanisme intre care exista
conexiune inversa adica prezenta produsilor poate influenta pozitiv sau negativ
viteza de crestere a concentratiei produsilor.

Acest capitol Tsi propune sa trateze aceste tipuri speciale de reactii.

14.1. Reactii n lant (cu secvente nchise)

Reactiile Tn lant sunt deosebit de importante pentru o multime de
procese industriale, intalnindu-se frecvent in faza gazoasia (halogenarea,
arderea) si in reactiile de polimerizare din faza lichida.

Intr-o reacrie in lans, un produs intermediar generat intr-o etapa
genereaza un intermediar in etapa urmatoare si asa mai departe, un anumit
numar de iteratii.

Intermediarii responsabili de propagarea in lant a reactiei se numesc
propagatori de lany. ntr-o reactie in lany radicalica propagatorii de lant sunt
radicalii (radical = specie chimica cu electroni neimperecheati). Tntr-o reactie
de fisiune nucleara propagatorii de lant sunt neutronii. De exemplu, fie atomul
de oxigen in starea fundamentala (Z = 8). Cei doi electroni neimperecheati fac
ca atomul de oxigen in starea fundamentala sa se comporte ca un radical (neutru

electric). Tot radicali sunt si O si O":
o I - LT
2s*  2p; 2p, 2p; 25*  2p; 2, 2p;
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IR
2s*  2p) 2p, 2p,

o™
Tn reactiile Tnlantuite se disting mai multe etape:

Etapa de inisiere este responsabila de formarea primilor propagatori de
lant. Un exemplu este formarea Cl prin disocierea moleculelor de Cl,. Acest
fenomen se poate petrece printr-o termoliza (ciocniri intermoleculare energice
realizate prin marirea temperaturii) sau printr-o fotoliza (actiunea unei radiatii
luminoase hv). Etapa de iniriere este responsabila de formarea primilor
propagatori de lant. Un exemplu este formarea Br prin disocierea moleculelor
de Br,. Acest fenomen se poate petrece printr-o termoliza (ciocniri
intermoleculare energice realizate prin marirea temperaturii) sau printr-o
fotoliza (actiunea unei radiatii luminoase hv).Decurge de obicei cu energie de

activare cea mai mare in suita de reactii.

Etapa de propagare contine acele reactii in care propagatorii de lant
reactioneaza cu moleculele unui reactant si se produc noi propagatori de lant.
Un exemplu este atacul chimic al radicalului metilul asupra etanului:

:CH3 + CH3CH3 — CH4 + -:CH,CH3
Tn unele cazuri se produc mai multi propagatori de lant, ca in atacul radicalului
-O- asupra apei:
-0O- + H,0 — HO: + HO-

Unele reactii inlantuite pot avea si etape de intarziere; o etapa de
intarziere contine acele reactii care diminueaza concentratia de propagator de
lant sau de produs. Un exemplu este reactia dintre H; si Br, in care propagatorul
de lant este -H dar acesta poate reactiona cu HBr:

‘H+ HBr — H; + -Br
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Etapa de terminare (intrerupere) contine acele reactii n care
propagatorii de lant se combina si cresterea lantului se opreste. De exemplu:
-CH,CHj3 + -:CH,CH; — CH3CH,CH,CH3

Daca se alege alta cale de eliminare a propagatorilor de lant decat
combinarea libera a acestora, atunci reactiile care au loc formeaza etapa de
inhibare. Acest lucru se poate face prin ciocnirea propagatorilor de lant cu
peretii vasului de reactie sau cu radicali straini:

‘CH,CH3; + -R — CH3CH2R

O observatie interesanta se poate face relativ la molecula de NO.
Aceasta are un electron neimperecheat (-NO) si este un inhibitor bun. Faptul ca
viteza unei reactii scade la zero atunci cand se adauga -NO, dovedeste ca reactia

considerata decurge dupa un mecanism inlantuit radicalic.

14.2. Legi de viteza pentru reactii in lant

O reactie inlantuita poate avea o lege de viteza simpla. Un exemplu in
acest sens este piroliza acetaldehidei (descompunerea anaeroba) in stare
gazoasa:

C,HsCHO —“ C,Hs + CO, %: k-[C;HsCHOJ¥*(14.1)

Tn urma reactiei a mai fost detectata prezenta unei cantitati importante de etan.

Pentru aceasta reactie, Rice si Herzfeld au propus, in 1904, urmatorul

mecanism:

(initiere): C2 HsCHO — -C,Hs + -CHO, v1 = kg [C2HsCHO]J
(etape de ‘CHO — CO + H;, Vo = ko [[CHO]

transfer de lant) H- + C;HsCHO — H; + C;H5CO-, v3 = k3:[H-]-[C2HsCHO]
(propagare):  C;HsCO:- — -C,Hs + CO, V4 = Kg: [C2H5CO:]

C,H5-+C,HsCHO—C,Hg+CoHs5CO-, vs= ks [C2H5CHO] [C2H5]
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(terminare):  -C,Hs + -CoHs — CaHio, Ve = ke:[CoHs]*  (14.2)

V:-w :kl'[CZHSC +k3-[H-]-[C2H O]+k5-[C2H5CHO][C2H5'](14-3)

foarte mic (initiere)  foarte mic(transfer lant) propagarea importanta

Folosind metoda aproximatiei starii stationare la intermediari, rezulta:

0= % :kl' [C2H5CHO]+k4 [C2H5CO']—k5' [C2H5CHO] [C2H5']—k6' ['CzH5]2

(14.4)
0= d[Cd':o'] = ky-[C,HsCHO] — k> [CHO'] (14.5)
0= % = ko [CHO] - k3-[H-]-[C2HsCHO] (14.6)

o= dLC,H,CO ]

p =k3[H ] [C2HsCHO]-Ks [C:H5CO J+ks [CoHsCHO][CoHs ]

(14.7)

Tnsumand toate relatiile, rezulta:

1/2
2ky-[CoHsCHO] = 2ke-[ C2Hs ] = 0 = [CoHs] = [CoHsCHOTY2 [ﬁ]

Kg
(14.8)
1/2
V= ks [ﬁj [C,HsCHO]*? (14.9)
Kg
de unde se obtine valoarea constantei k din (14.1):
1/2
K
Kobs, = Ks: [—1J (14.10)
Kg

Un alt caz tipic este atunci cand o reactie aparent simpla are o ecuatie de
viteza complicata. Acesta este si cazul reactiei in faza gazoasa:
H, + Br, — 2HBr (14.11)
unde viteza de reactie este:
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d[HBr] _ _[H,]-[Br,]""

dt [Br,]+«’-[HBr] (14.12)
Acestei ecuatii Ti corespunde urmatorul mecanism inlantuit radicalic:
(initiere): Br, — -Br + -Br, V1 = ky:[Bra]
(propagare): -Br+ H, — HBr + H Vo = ko:[-Br]-[H]
‘H + Br, — HBr + -Br v = Ks:[-H]-[Brz]
(intarziere): H+ HBr — H, + Br V4 = Kg:[-H]-[HBr]
(terminare): Br+-Br+M —Br,+M  vs=ks[-Br]?
(14.13)

Compusul M are concentratie constanta si este inclus in constanta de
viteza ks; el este folosit aici pentru a prelua energia de recombinare; mai exista
si alte etape posibile de terminare, insa experimental s-a pus in evidenta ca
recombinarea Br este mult mai frecventa si celelalte pot fi neglijate.

Viteza neta de formare a HBr este:

d[HBr]
dt

Urmand aceeasi cale cu cea prescrisa de ecuatiile (14.4-11.8) se obtine expresia

=k [ Br]-[He]+ks [ H]-[Brz] ks [H] [HBr] (14.14)

constantelor k si k' *:

1/2
k= z-kz-(ﬁj k=" (14.15)

Ks

14.3. Arderi si explozii

Reactiile cu lanturi ramificate sunt foarte importante pentru intelegerea
proceselor de ardere si explozie.

O explozie termica este provocata de cresterea rapida a constantei de
viteza de reactie cu temperatura. © Daca reactia este exoterma si provoacd

cresterea de temperatura a sistemului de reactie, atunci accelerarea vitezei de
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reactie are ca rezultat o crestere mult mai rapida a vitezei de reactie si simultan
a temperaturii. Pentru exemplificare, sa presupunem ca temperatura creste liniar
cu concentratia de produsi, deci scade proportional cu concentratia de reactant
lar constanta de viteza de reactie creste si ea cu temperatura dupa legea lui
Arrhenius (11.22):

T=To-a[R],a>0;k=Ae"T,B>0 (14.16)
Exprimam pe k in functie de [R]:
k=A e PTaRD) A a=BTo, gofIR]- Ko e@PIR] (14.17)

Sa presupunem acum ca ecuatia de viteza este de ordinul 1 in functie de
concentratie:
diR]_

— kIR 14.18
o= KIR] (14.18)
si sa Tnlocuim expresia lui k din (14.17):
dRT_ ko e*PIRL[R] (14.19)
dt
Separam acum variabilele:
0 =e *PRLIRTA[R] + ko-dt (14.20)
Prin integrare rezulta:
[R]o dx
X -e*Px
— [R] St —
t=-————— care este o dependenta t = t(R) (14.21)
Ko

Reprezentand grafic aceasta dependenta (fig. 14.1a)) si inversand apoi
graficul obtinut, se obtine dependenta R = R(t) (fig. 14.1b)):
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Fig. 14.1: Fenomenul exploziei — diagrame timp t(s), reactant R(mol/l), temperatura T(K)

(a) t=t([R]), (b) [R] = [RI(®), (c) T ="T()

Fenomenul exploziei este justificat de faptul ca pantele curbelor R =

R(t) si T = T(t) sunt verticale in t = 0 (fig. 14.1b, c)); consumarea intregii

cantitati de reactant R corespunde unui timp foarte scurt, asa cum se poate

observa pe grafice, care au fost ridicate pentru o = 1, f = 40 si ko = 10°. Punctul

final al exploziei are bineinteles pantele la curbele R = R(t) si T = T(t) nule.

oxigen si hidrogen®*:

(initiere):

(propagare):

2H, + O, — 2H,0

a permis stabilirea urmatorului mecanism:

H, +-0-0- — -OH +-OH
Ha + -OH — -H + H,0

.0-0- +-H— 0 + -OH

.0- +H, — -OH + H

Au mai fost puse in evidenta si alte

reactii secundare, cum ar fi:

un rol foarte important. Fig. 14.2 prezinta
diagrama

temperatura pentru amestecul hidrogen+oxigen;

log(presiune) 1n

functie
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0=0 + -H — -O-OH (14.24)

Pe langa temperatura si presiunea joaca

700 800 900

Studiul experimental asupra exploziei care se produce la reactia dintre

(14.22)

(14.23)

>

Fig. 14.2: Explozia H, + O,



aria hasurata reprezinta zona in care se produce explozia termica. Prezenta
regiunii (RS) se explica prin favorizarea reactiilor secundare de tipul (14.24).
Arderile compusilor organici si in special ale hidrocarburilor se
desfasoara dupa mecanisme mult mai complicate aparand radicali liberi, reactii
de ramificare, de stingere omogeni si eterogeni a detonatiei.”> Abordarea unor
cercetari Tn acest domeniu au avut ca efect cresterea randamentului motoarelor

cu ardere interna si obtinerea de benzine cu cifra octanica naturala mare.
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15. DINAMICA MOLECULARA DE REACTIE

Tn acest capitol, reactiile chimice vor fi tratate din punctul de vedere al
fenomenelor care au loc la nivel molecular.

Exista patru modele frecvent folosite in acest tip de abordare, care de
altfel vor constitui obiectul analizei in detaliu: teoria ciocnirilor, teoria difuziei,

teoria complexului activat si teoria suprafetelor de potential.

15.1. Teoria ciocnirilor
Este utila pentru analiza reactiilor dintre specii simple in faza gazoasa.
Cu ajutorul ei se poate calcula constanta de viteza din parametri de stare.™?
Sa presupunem urmatoarea reactie:
Ri+Ro— 3P, v=k[Al[B] (15.1)
Fie Z1, numarul de ciocniri dintre Ry si R, din unitatea de volum si in unitatea
de timp, numit densitate de ciocniri.

Expresia densitatii de ciocniri se deduce succesiv din relatiile:

1/2
vV = (Bij (Ex. 4.2.), vV, = V2.V (viteza relativa), z; = 6:VNo/V,

m,

(15.2)
unde z; — frecventa de ciocnire a unei molecule de R, ¢ — sectiunea de ciocnire,
N numar de molecule R; din volumul V).
Tnmultind cu N1/V, numarul de molecule de R; din unitatea de volum,
rezulta:
1/2
Z12=Nyzy = NiNp— /2 (EJ (15.3)
Vv T
unde s-a inlocuit masa unei molecule cu masa redusa y;
Se mai folosesc relatiile:
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= Do Mo N = No RV, N = Na RV (15.4)

mOl + 02

si rezulta:
1/2
8KT
Z12= N2 o [Ri][Ra]- V2 - (—j (15.5)
i

Nu toate aceste ciocniri sunt eficiente pentru transformarea reactantilor
in produsi. Doar acele ciocniri in care energia implicata este suficient de mare
sunt efective.

Este deci necesar sa evaluam functia de distributie a energiilor
moleculelor.

Moleculele de gaz au energii cinetice cuprinse intre 0 si o cu variatie
continua si sunt distribuite dupa o functie de distributie de tip Maxwell; raméane
sa stabilim expresia acestei functii de distributie. Notam aceasta functie de
distributie cu h. Folosim ecuatia (4.11), care da expresia distributiei modulului

vitezei moleculelor:

f(s) = o-S2- e—MSZIZRT (15.6)
Exprimand acum energia cinetica, u(s), exista relatia:
Ms®

f(s) = h(u(s)) = h( ) (15.7)

2
deoarece este o singura functie de distributie a vitezelor.
Aceasta expresie inca nu rezolva problema; trebuind identificat h.

Relatia (15.2) se poate exprima astfel:

2 Ms® 1
f(s) = ZV“ -MTS-e 2 Rt (15.8)
de unde h(U) este:
h(U) = ZV“ .u-e RT =p.U.e RT (15.9)
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Tn identificarea lui B se tine seama de:

1

h(Wdu=1=p= 15.10
j (u) B= R (15.10)
si h(u) are expresia:
h(u) = —— N (15.11)
(RT)
04 04 ! o
h(u,1) H(u,1)
h(u.2) 4, _ H(u,2) 45 _
h(u,3) H(u,3)
0 o - 0 o
0 5 10 0 5 10
0 u 10 0 u 10

Fig. 15.1: Distributia moleculelor dupa energii asa cum rezulta din modelul
Maxwell-Boltzmann (a) functia de distributie, (b) functia de probabilitate

Tn fig. 15.1 sunt reprezentate functia de distributie h(U,RT) si functia de
probabilitate H(U,RT) = I[O,U]h(x,RT)dx pentru diferite valori ale produsului RT
=123

Tn aceste grafice se observa ci odata cu cresterea temperaturii (cresterea
produsului kT) creste probabilitatea de a gasi molecule cu energie u mai mare.

Aceasta energie este foarte importanta in ciocnirile intre reactanti, cand
transformarea acestora in produsi de reactie se petrece atunci cand energia
acestora depaseste un prag, E, numit energie de activare.

Se poate calcula expresia probabilitatii pentru energiile mai mari decét

E.; aceasta avand expresia:

P(USE,) = Th(u)du: (1+%)-e_'§; (15.12)

Ea
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Viteza de reactie este produsul dintre densitatea de ciocniri (15.5) si

probabilitatea ca ciocnirea sa aiba energie suficienta (15.12):

1/2 E,
V= ZypP(USE) = N3 olRHRA 2 (@] (L+x)e ™
ol

RT
(15.13)
Din (15.13) se poate scoate expresia constantei de viteza (vezi 15.1):
1/2 E,
k= Ni-c-«/ﬁ-(Sk—Tj (+Ery.gw (15.14)
U RT

Tabelul 15.1 contine cateva valori pentru factorul preexponential si
energia de activare E, obtinute experimental pentru legea Arrhenius de variatie

a constantei de viteza cu temperatura, dedusa din observatii experimentale (vezi
ecuatia 9.31):

Tabelul 15.1. Parametrii Arrhenius pentru reactii in fazia gazoasa

Reactia A(molts? | E,(mol™) | P (factor steric)
2NOCI — 2NO + 2Cl 9.,4-10° 1,02.10° 0,16
2ClI0 - Cl, + O, 6,310 0 2,5:10°
H, + CoHs — CoHg 1,2:10° 1,8:10° 1,7:10°
K + Br, — KBr + Br 10% 0 4.8

In fig. 15.2a se prezinta variatia constantei k = k(T,E«/R) pentru diferite
valori ale raportului Eo/R = 10 2.10%, 4-10%, obtinuta din ecuatia (15.14), si
comparativ alaturat (fig. 15.2b) obtinuta din ecuatia Arrhenius (11.22), in
domeniul de temperaturi Te[100 K, 1000 K].

Tn fig. 15.2a, a 3-a curba, se observa ci energii de activare mai mari
necesita temperaturi mai mari pentru a evolua cu aceeasi constanta de viteza
(prima curba si a 2-a curba). Fig. 15.2b arata ca abaterile modelului energetic

Maxwell-Boltzmann de la legea Arrhenius observati experimental sunt
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nesemnificative pe scara logaritmica (factorul preexponential nu influenteaza
semnificativ constanta de viteza).

De asemenea, graficele prezintd o variatie foarte mare a constantei de
viteza intre limitele de temperatura precizate, insa trebuie sa se tina seama ca
modelul teoretic se aplica numai fazelor gazoase ale reactantilor, pana la
temperatura acestora de disociere, interval de temperatura care este, in realitate,

mult mai mic pentru majoritatea gazelor.

50

50

log <k <T s 104>>

45—
(
logkA\T, 104>

40 4o ‘
2 2.5 3 25 2.75
2 log(T) 3 25 log(T)

Fig. 15.2: Exprimarea constantei de viteza la reactiile in faza gazoasa
(a) pe baza modelului Maxwell-Boltzmann si (b) comparatie cu legea Arrhenius

15.2. Factorul steric

Pentru a corecta modelul teoretic (15.14) al ciocnirilor cu valorile
observate ale constantelor de viteza, se introduce o corectie ', numita secziune
eficace la sectiunea de ciocnire o calculata din razele moleculare. Relatia
(15.14) devine:

1/2 E,
k= NZA-G*-\/E-(EJ .(1+£).e_ﬁ:
T

RT
1/2 E,
=N2 .6-P-+/2- 8kT .(1+E).e RT (15.15)
U RT
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unde P = o' /o se numeste factor steric. Tn mod obisnuit, factorul steric s-a gasit
cu cateva ordine de marime mai mic decat 1 si este cauzat de fortele de
respingere intermoleculare si de abaterea geometriei moleculare de la modelul
sferic. Cateva valori sunt redate in tabelul 15.1. Explicatia valorii supraunitare a
factorului steric P din ultima linie a tabelului este ca reactia se produce mai
rapid decat se ciocnesc moleculele, si aceasta dovedeste imperfectiunea

modelului.

15.3. Difuzia

In stare lichida, fenomenul difuziei este cel care controleaza mobilitatea
moleculelor in solvent.

Fie un solvent S si 0 proprietate ¢ care se manifesta n solvent prin
fluxul sau J,. Proprietatea poate fi numar de particule, concentratie,
temperatura, presiune, densitate sau orice alta marime care manifesta un flux
masurabil. Fluxul proprietarii J, se defineste ca variatia proprietatii @ cu
distanta x. De asemenea, fluxul de proprietate este de la valori mari ale

proprietatii catre valorile mici, asa Tncat in relatia de definire apare semnul ,,—,,:
_ de o
Jo=- Kd—x, J fluxul proprietarii o (15.16)

Relatia (15.16) introduce o noua marime J,, fluxul de proprietate.
Semnificatia fizica a acestei marimi este redata de urmatoarea afirmatie: J , este
valoarea medie de proprietate ce traverseaza unitatea de arie perpendiculara
pe coordonata x Tn unitatea de timp n directia pozitiva a parcurgerii

coordonatei X.
Unitatea de masura a fluxului J,, se stabileste Tn functie de unitatea de
masura a proprietatii g si tindnd cont de afirmatia de mai sus:

<Jp>s1, = <@>smsT, <K>g) = mis™ (15.17)
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Constanta K depinde de proprietatea difuzata ¢ si de mediul de difuzie

S, dar in general nu depinde de marimea proprietatii g sau de alti parametri

externi.
Pe baza relatiei (15.16) se defineste fluxul de particule si de
temperatura:
JN—-KNd—N JT—-KTd—T (15.18)
dx dx

unde Ky si Kt sunt constantele de difuzie corespunzatoare.

Ecuatia (15.16) si toate formele sale sunt diferite exprimari ale legii | a
difuziei a lui Fick.*

Ecuatiile Einstein, Nernst-Einstein si Stokes-Einstein coreleaza
coeficientul de difuzie K cu diferite alte marimi masurabile, cum ar fi
mobilitatea ionica u, conductivitatea molara A si viscozitatea mediului n:

k= URT  RT (o kT (15.19)
ZF Z°F 6mna

unde R, k, F au semnificatiile cunoscute iar z — sarcina unui ion in migrare intr-
un camp electric, a — raza hidrodinamica.

Daca proprietatea masurata este concentratia unui solvat R Tntr-un
solvent, atunci (15.16) ia forma:
dR]

dx

unde: D este coeficientul de difuzie.’ o (X0

////

0 coordonata spatiala x insa poate varia si in raport //////////
cu coordonata temporala t. %/////////ﬁz// V
Fig. 15.3: Difuzia axiala

@ (x,t) ce strabate o suprafata, ca in fig. 15.3. a unei proprietiti

Jr =- D (15.20)

Proprietatea masurata ¢ variaza n raport cu

Fie un flux J, = J,(x,t) al unei proprietati
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La distanta x Tn directia de propagare a proprietatii consideram un strat
infinitezimal de grosime dx perpendicular pe directia X. Se face presupunerea ca
n stratul dx nu exista nici o sursa de proprietate; in aceasta regiune are loc doar
difuzarea proprietatii .

Variatia infinitezimala in timpul dt a proprietatii ¢ in aceasta regiune
de grosime dx se poate exprima pe baza fluxurilor la intrarea in regiune J,(x,t)
si la iesirea din regiune J, (x+dx,t):

(o (x,t+dt) - o (X1))-dX = (o (X1) - I, (x+dx,t))-dt  (15.21)

Ecuatia diferentiala (15.21) se imparte cu dx-dt si rezulta:

Op(xt) _ A, (x1)

15.22
ot oX ( )
Folosind (15.16), rezulta:
2
op(x,t) _ K. 0"p(X,1) (15.23)

ot ox®

Ecuatia cu derivate partiale (15.23) exprima legea a Il-a a lui Fick a
difuziei axiale.

Fenomenul difuziei este deseori insotit de fenomenul de convectie, care
este transportul de proprietate datorat miscarii solventului S. Fie vs viteza de
deplasare a solventului. Deplasarea solventului induce o variatie de flux de
proprietate. Fie fluxul de proprietate indus de fenomenul de convectie Js(x,t). n
acest caz, (15.22) devine:

op(xt) _ ( 03, (x,1) , dds(x,1) )
ot OX oX

Termenul ce contine pe Js din (15.24) este cauzat de deplasarea in

(15.24)

directia axei x a solventului si pentru acesta fluxul Js este chiar ¢ -vs:
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0Jg(x,1) :a(p(x,t).vs(x,t))_ o(x.1)- ov (x t) ago(x t)

OX OX

+Vs(X,1)-

(15.25)
Introducénd (15.25) in (15.24) si folosind (15.23) se deduce ecuatia generala a

difuziei axiale cu convectie:

0 p(x,1) 0% (X, 1) ov4(x,t) 0 p(x,1)
=K. — (X, 1) 22—y (x, 1)
ot ox? oY ox s X

(15.26)

Pentru cazul simplu, cand viteza nu depinde de coordonata x, prima
derivata partiala se anuleaza si (15.26) devine:
0D _ e TP _ | (). 20001 (15.27)
ot OX OX

Modelul discutat anterior, in care proprietatea depindea de o coordonata
spatiala si o coordonata temporala se poate usor acum generaliza pentru cazul
cand proprietatea variaza in raport cu toate cele 3 coordonate spatiale,
derivatele partiale spatiale fiind Tnlocuite de operatorul de derivare al lui

Laplace A:
2 2 2
ac9 5[ 2702 0 2 k)2 7,2 .0 R)(2, 2,2
OX oy 0z ox oy 0z ox° oy oz

cand ecuatia (15.26) se inlocuieste cu:

w = K-Ap(X,y,z,t) - ?(T+]+R)ga(x,y,z,t)v(x,y,z,t)
(15.28)
iar ecuatia (15.23) devine:
M =K Ap(X,Y,z,t) (15.29)

ot
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unde s-au presupus ca ecuatiile de definire a proprietatii @ si vitezei v sunt date
n forma scalara.

Ecuatiile (15.26-12.29) sunt foarte importante pentru chimie in forma
prezentata. Pe aceste ecuatii se proiecteaza reactoarele in industria chimica,
unde pe langa fenomenele de difuzie si convectie pot sa apara si reactii, asa cum
se va vedea in continuare.

Tn fenomenul de difuzie si/sau convectie se spune ca sistemul a atins o

stare stagionara cand:

20 g (15.30)
ot

15.4. Reactii prin difuzie

Tn cazul starii lichide, modelul cinetic nu mai corespunde cu experienta.
Aceasta se explica prin faptul ca in lichide, particulele de reactant trebuie sa
strabata printre particulele de solvent si ciocnirile intre reactanti nu mai sunt la
fel de frecvente ca Tn cazul gazelor, mobilitatea moleculelor fiind mult mai
mica. Din acelasi motiv, durata de ciocnire este mai mare, asa incat in acest
interval de timp cat moleculele se afla in contact, apare probabilitatea ca
sistemul de molecule sa acumuleze suficienta energie pentru a reactiona.
Moleculele de reactant sunt permanent inconjurate de molecule de solvent si de
aceea trebuie considerata energia intregului ansamblu local. De asemenea,
moleculele de solvent pot participa activ la reactie ca si intermediari catalizatori
n proces.

Tn concluzie, procesul global de reactie in lichide este mult mai complex
decat la gaze. Totusi, el poate fi descompus in procese simple prin stabilirea

unei scheme cinetice.
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Fie o reactie intre 2 reactanti Ry si R,. Fie kg constanta de formare a
perechii RiRy:
Ri+R; > RiRy,  v=kg[Ri][R2] (15.31)
Formarea de perechi de reactanti este determinata de caracteristicile de difuzie
ale lui Ry si R,.
Presupunand ca reactia (15.31) se desfasoara dupa o simetrie sferica
(Anexa) ecuatia (15.29) se scrie in coordonate sferice astfel:
ap(r,t) :K(az p(r.t) 2 opf(r t)) (15.32)
ot or? r or
Sa presupunem ca R, difuzeaza catre R; si in acest caz moleculele de R;
se vor afla in centrul sistemului de coordonate ales iar proprietatea difuzanta @
este concentratia lui Ry, [R2] si (15.32) devine:
aR,] _ (aZ[RZ] 2 a[RZ])
ot or? ror
Reducénd difuzia la cazul sau stationar, (15.33) se anuleaza:
ARl ==k (aZ[RZ] o2.0R]

si pentru a reprezenta gradientul de concentratie al lui [R2] trebuie sa rezolvam

(15.33)

) (15.34)

ecuatia diferentiala de ordinul 2:

d[RZ] 2 dR,] _
dr? r dr

care va avea doua constante de integrare ce vor fi determinate din conditiile la

(15.35)

limita. Pentru simplificare, facem notatia:

dR.] _ I (15.36)
dr
si (15.35) devine:
a2 -0 (15.37)
dr r
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Tnmultim acum cu dr/r si 15.37 devine o ecuatie diferentiala simpla:

Ln+2.dr=0 (15.38)
r, r

care se integreaza membru cu membru cand rezulta:
a
In(r2) + 2:In(r) = const. = r2.r* = const. = r2 = — (15.39)
r

unde a este constanta de integrare. Revenind acum la substitutia din (15.36)

ecuatia (15.39) se scrie:

d[R,] = %dr (15.40)
care se integreaza si rezulta:

[Ro]=b- % (15.41)

Valorile a si b se determina din:

b = [R2](e0) = [R2] si [R2](r0) =0 (15.42)
unde prima egalitate exprima faptul ca la distanta mare de moleculele de R;
concentratia lui R, este cea observata Tn masa solutiei adica [R2]o iar a doua
egalitate exprima faptul ca la o

anumitd coordonatd ro de 1

moleculele de Ri concentratia

stationara a lui R, este pastrata R2(r)

. . A R20
0 prin reactia ce are loc intre R; _

si Ry, ro fiind acea distanta la

0 \
care moleculele sunt suficient 0 5 10
0 r 10

de aproape sa reactioneze. 10

Fig. 15.4: Variatia concentratiei reactantului R,
Tn vecinatatea moleculelor reactantului R;
instantaneu, asa cum s-ar putea datorata fenomenelor de difuzie si reactie

Aceasta reactie nu are loc
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crede, pentru ca relatia (15.41) nu contine si coordonata temporala t. Ecuatia

(15.41) se scrie in aceste conditii astfel:

0, r<r,

[[RRZ]] - 1—r—°, r>r, (15.43)

si este reprezentata grafic in fig. 15.4.

Fluxul radial al lui [R2] se obtine din (15.20) cu r in pozitia lui x

0 r<r
diR,1_ J °
Jro) == Dro—2 =11, 15.44
[R2] = R~ dr %-[Rz]m, >, ( )
r
iar la coordonata de reactie, ro, fluxul radial este:
R
Jirzi(fo) = (Rl r2]°° (15.45)

0
Valoarea medie de concentratie ce traverseazi suprafata 4-m-ro> (vezi

15.16) in unitatea de timp, adica variatia concentratiei n timp deci viteza de
variatie a concentratiei prin suprafata este:

d[R
dt

Viteza de reactie a lui R, cu moleculele de Ry, v2; se obtine Tnmultind

dR,] (ro) = - 4mro-Dr2-[R2]o (15.46)

aceasta cantitate exprimata de (15.46) cu numarul de molecule de R; din
unitatea de volum, deci cu Ng; = [R1]o'Na:

V21 = - 47:ro:Dro [R2]o [R1]w-Na (15.47)
Refacand acelasi calcul pentru ipoteza difuziei moleculelor de R; Tn campul
moleculelor de R; se obtine:

V12 = - 47:ro:Dri:[R2] [R1]w-Na (15.48)

Viteza reala de reactie v este o valoare medie a acestor doua valori

teoretice obtinute prin simplificarea modelului in ipoteza ca R, difuzeaza spre
Ri1 (15.47) si respectiv R; difuzeaza spre R, (15.48), in realitate cele doua

fenomene petrecandu-se simultan si concurent:
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V = (Viz + va1)l2 = - 471D [R2][R1]o'Na, D = (Dr1+Dg2)/2
(15.49)
Semnul minus Tn expresia vitezei este datorat alegerii sistemului de
referinta, difuzia producandu-se de la valorile pozitive mari ale lui r spre
valorile pozitive mici ale acestuia. Combinand (15.49) cu (15.31) si tinand
seama de acest considerent precum si de faptul ca [Ri]. si [R2] din (15.49)
sunt concentratiile Tnregistrate in masa de solutie, adica chiar [R4] si [R2], se
obtine expresia constantei de viteza pentru o reactie controlata difuziv in
simetrie sferica:
Kg=4-mry:D-Na (15.50)
Perechea R1R; din (15.31) poate insa sa disocieze fara reactie (intr-un
proces similar controlat difuziv) asa incat:
RiR; — Ry + Ry, v = kg-[R1R2], kg = 4rg"D"Na  (15.51)
sau poate forma produsi de reactie:
RiR2 — YiBiPj, v = k' [R1R2], kp = 4rg"D"Na  (15.52)
Revenim din nou la ipoteza stationaritatii (independenta de timp). Masa
de reactie este constanta in majoritatea timpului, astfel concentratia de perechi
[RiR2] este gata sa se consume pentru a forma produsi (15.52) sau pentru a
reveni din nou n reactanti (15.51), fiind Tn echilibru cu producerea lor prin

reactia (15.31). Exprimand acest fapt se obtine:

V[AB] = V[AB],(15.31) — V[AB],(15.51) — V[AB],(15.52) = O (15.53)
se obtine:
k
Ka[Ri]'[Ro] = (kKatkp)[RiR2] = [RiRz] = 4—[Re]-[R7]
kg +K,
(15.54)

Relatia (15.52) este singura care contine si viteza de formare a

produsilor; inlocuind in aceasta pe (15.54) rezulta:
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K, Ky
k, +k

Vi = Bykp [R1R2] = By [Ru]'[R] (15.55)

p
Ecuatia (15.55) admite doua cazuri limita. Cand kg << kp (15.55)

devine:

Vi = Bi-Kp [R1R2] = Bj-ka [R1]-[R] (15.56)
sl reacria este controlata in exclusivitate de capacitatea difuziva a reactanrilor
sl respectiv cand kg >> k,, cand (15.55) devine:

k
Vi = Bi-kp [R1R2] = Bj'kp'k_d [Ra]-[R2] (15.57)
o

unde se observa usor ca kq/kq este constanta de echilibru K a reactiei:

R+ Ry R1R», K = kg/kg: (15.58)

Tn acest caz controlul difuziv dispare (vezi expresiile pentru kg si kg si ecuatiile

(15.1 si 15.14) si reacria este controlata cinetic, transformarea in produsi
petrecandu-se cu consum energetic din partea mediului (energia se acumuleaza

n perechea de ciocnire de la moleculele de solvent inconjurator).

15.5. Bilantul de material in reactiile controlate difuziv

Ecuatia generala (15.28) stabilita pe baza fenomenelor de difuzie si
convectie intr-o regiune din spatiu ((x,y,z),(x+dx,y+dy,z+dz)) a fost exprimata
fara a se tine seama de o posibila reactie care ar putea diminua sau mari
proprietatea ¢ 1n regiunea considerata. Aceasta posibila reactie Tn general este
independenta de coordonatele spatiale si, dupa cum s-a vazut in exprimarea
legilor de viteza pentru variatia concentratiei molare, variatia sa se exprima

printr-o formula generala de tipul:

QP YZt) _
—+k o
ot ©

si completand (15.28) cu termenul dat de (15.59) se obtine:

, Y ordinul de reactie (15.59)
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0p(X,Y,z,1) KA
ot

o(x,y,2,1) —?(T +j+ E)ga(x, y,Z,tV(X,V,z,t) k- @'
(15.60)
Ecuatia (15.60) se numeste ecuayia de bilans de material pentru proprietatea &
si se aplica Tn numeroase procese chimice. Doua exemple Tn acest sens sunt
difuzia oxigenului Tn sdnge si difuzia unui gaz catre suprafata unui catalizator.
Solutiile ecuatiei (15.60) nu sunt usor de obtinut; aceasta este o ecuatie
diferentiala neomogena. Rezolvarea ei analitica este posibila numai in céateva
cazuri speciale. Tn proiectarea reactoarelor chimice si cinetica biologica care
folosesc aceasta ecuatie se utilizeaza metode numerice pentru rezolvarea sa
pentru modelele reale de reactie.
Sa exprimam ecuatia (15.60) in cazul unidimensional fara convectie si
un consum de proprietate de ordinul 1 (y,, = 1):
2960 _ K&L)Z(t) ko (x,t) (15.61)
ot OX
Se poate verifica prin Tnlocuire ca daca Q(x,t) este solutie a ecuatiei fara

reactie,

QXY e 0°Q(x,1) (15.62)
ot ox? '

atunci g (x,t) dat de:
o (x,1) = Q(x,t)- ™" (15.63)
este solutie a ecuatiei cu reactie
(15.61).
Cat despre ecuatia (15.62)

si solutia acesteia, ea este rezolvata
complet in  cadrul  teoriei

e ) _ Fig. 15.5: Reprezentarea spatiotemporal a
distributiilor®, si solutia generala in difuziei axiale (ecuatiile 15.62, 15.64)
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R", (X = (X1,...,Xn)) €Ste:

1 _(x12+...+xﬁ)

Q(X1,...Xn,t) :(—T e MK (15.64)
VA4Knt

Fie solutia din " a ecuatiei (15.64); inlocuind-o pe aceasta in (15.63)

obtinem:

XZ

L@ 4Kt gFrt (15.65)

gO(X,t) = m

Tn fig.15.5-15.6 s-au reprezentat Q(x,t), @i-o(X.t) si @r<o(X,t) pentru K
=2sik=3.

Fig. 15.6: Difuzie si reactie in reprezentare spatiotemporala pentru doua cazuri
(a) formare de proprietate (+k in 12.61) si (b) consum de proprietate (—k in 15.61)

15.6. Modelul complexului activat

Pentru explicarea dinamicii moleculare care sta la baza reactiilor
chimice se introduce o noua notiune si anume coordonata de reactie.
Coordonata de reactie este 0 marime virtuala ce rezulta din reprezentarea in

planul complex a starilor energetice ale sistemului. Altfel spus, se pot pune in
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evidenta prin masuratori de spectroscopie energiile reactantilor, produsilor si
complexului activat, dar nu se poate masura coordonata de reactie. Se pot
masura insa timpi, care corespund diferitelor fenomene care se petrec.

Un prim fenomen este cel de formare a complexului activat.”® Pentru
formarea acestuia (fig. 15.7) este nevoie
de o cantitate de energie (diferenta de la

-Ea” la ,E”). Acesta, odata format, E(V
Ea

-

incepe sa oscileze amortizat pe

Er
coordonata de reactie intre coordonata  Fa

reactantilor (,,cr” pe desen) si coordonata g

sa (,ca” pe desen) in echilibrul siu cu 7,
Ea

reactantii cat si intre coordonata sa (,,ca”

pe desen) si coordonata produsilor (,,cp”

pe desen) in echilibrul sau cu produsii.

cr ct cp

Daca diferenta de energie Es—Ep,  Fig. 15.7: Energetica unei reactii pe
este suficient de mare atunci practic coordonata de reactie (15.66)
oscilatia complexului cu produsii se reduce la o oscilatie sau doua, ceea ce s-a
constatat de fapt in multe observatii experimentale. °

De asemenea, tot experimental, s-a constatat ca oscilatia amortizata cu
reactantii are aproximativ 10 oscilatii amortizate.'

Reprezentarea grafica din fig. 15.7 a fost obtinuta pe baza ecuatiei (15.66):
Er+(Ea—Er)-e @ ct<ca

: (15.66)
Ep+(Ea—Ep)-e ™" ct>ca

E(ct) = {

pentru valorile Er =2, Ea =3, Ep=0.3, cr =0, ca = 3, cp = 6. Graficul din fig.
15.8 reprezinta amortizarea in timp a oscilatiilor complexului activat cu
reactantii si respectiv cu produsii, si a fost obtinut pe baza ecuatiei (15.67) unde
ty = 2:10™%s:
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t
- Ea t
f(t,E)=e " cos?*(——) (15.67
(t.E) (E 2to)( )

Pornind de la functiile de partitie
f(t,Er)

ale reactantilor, produsilor si a

P

0.5
. . L _ f(tEp)

complexului activat, si tindnd seama ca  ----
un echilibru propriu zis se stabileste doar K N
ntre complex si reactanti, Eyring a ajuns 0 t 10-10 12
la urmatorul rezultat: Fig. 15.8: Oscilatii amortizate ale

' complexului activat, unde f(t,E) este

KT — functie de frecventa
k=k— K (15.68) ’ ’

Aceasta stabileste constanta de viteza a unei reactii in faza gazoasa in
forma:
Ri + R, — P, v =ky[Ri]-[R2], (15.69)
unde k este coeficientul de transmisie in vibratia de-a lungul coordonatei de
reactie si pentru vibratia citre reactanti de obicei se ia 1, iar K este o constanti
ce depinde de functiile g de partitie molara ale reactantilor si complexului

activat:

g= — (15.70)

1_ etokT

fiind direct proportionala cu functia de distributie energetica:

—(Ea-Er)

g(En=¢e &7 (15.71)

Tnlocuind in expresia lui k; toti termenii (este un calcul mai laborios, ce

tine seama de miscarile de translatie si vibratie ale moleculelor) se obtine o
expresie pentru k, similara cu (15.14) obtinuta din teoria ciocnirilor.
O observatie este necesara si anume asupra ordinului de marime al

frecventei 1/tp sau a perioadei tp de vibratie a complexului activat. Aceasta (to)
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este de ordinul picosecundelor, asa cum a rezultat din observatiile recente puse
n evidenta cu ajutorul laserelor cu impulsuri de cateva femtosecunde (1fs = 10°
135). Acesta este motivul pentru care investigatiile prin intermediul modelului

complexului activat sunt inca dificile.

15.7. Modelul suprafetelor de potential

11
I

Modelul suprafetelor de potential™ este cel

mai detaliat studiu privind factorii ce guverneaza Detector
vitezele de reactie, deoarece se bazeaza pe o
modelare a studiului experimental bine pusa la punct ~ Reactie

sl pe o interpretare matematica avansata a datelor. o

Cel mai frecvent studiu experimental se
Sursa 1

Fig. 15.9: Schema
experimentala pentru
intélnire este montat un detector care permite studiul dinamicii reactiilor

bazeaza pe schema din fig. 15.9, cand se folosesc

fascicule de molecule de reactant, iar la punctul de

inregistrarea spectrelor de rotatie si vibratie ale moleculelor in amestecul de
reactie.

Din fasciculele moleculare (fig. 15.9) se pot obtine informatii detaliate.
Detectorul poate fi deplasat sub diferite unghiuri, astfel incat se obtine o
distributie unghiulara a produsilor. Cum moleculele incidente pot avea acum
diferite energii de translatie (folosind acceleratoare centrifugale) sau de vibratie
(folosind excitare cu lasere) si diferite orientari (orientarea spatiala a
moleculelor polare cu ajutorul campurilor electrice), este posibil studiul
ciocnirilor eficace in functie de aceste variabile si studiul influentei acestor

variabile asupra produsilor rezultati.
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Un concept important in interpretarea rezultatelor cu fascicule
moleculare este suprafasa de energie potenriald a reacriei.'” Aceasta reprezinta
energia potentiala a ansamblului Tn functie de pozitiile relative ale tuturor
moleculelor ce iau parte la reactie.

Folosind functiile de unda de tip
Schrodinger se poate evalua aceasta
energie potentiala. Pentru un caz simplu,

cum ar fi apropierea unui atom de hidrogen

de o molecula de Hy, reprezentarea grafica

a suprafetei de energie potentiala in functie

de distantele Rs; si Rs, ale atomului de

Fig. 15.10: Suprafata de energie
potentiala la apropierea unui atom
din moleculd (1) si (2) este reprezentata de H de o molecula de H;

grafic in fig. 15.10.

Studiul amanuntit al traiectoriilor ce pot fi urmate pe aceasta suprafata

hidrogen (3) de cei doi atomi de hidrogen

pentru a cheltui energii minime la apropierea moleculelor dau rezultate foarte
bune. Se poate astfel identifica directia de atac si de separare. Privind problema
din perspectiva modelului complexului activat, starea de tranzitie este o

geometrie critica in care fiecare traiectorie care trece prin ea duce la reactie.
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ANEXA

Ecuatia difuziei pentru cazul sistemelor cu simetrie sferica

Figura A.1: Coordonate
carteziene si coordonate sferice

Ecuatia difuziei in forma dedusa in capitolul 15 este exprimata in
coordonate carteziene:

GEU2D ~ kA p(xy, 2 (A1)
unde:
2 2 2
A:[82+82+82j (AZ)
oX® oy® o0z

Pentru a o aplica la sisteme cu simetrie sferica (functia de proprietate
este in coordonate polare o = ¢(r,0,0) si variaza doar in functie de r) este
necesar sa facem transformarea la coordonate polare a operatorului de derivare
(A.2).

Fie deci:

o . O
=p(re0),cu —=0s1 —= A3
©=p(re.0) a0 0% (A3)
unde ecuatiile (A.3b) si (A.3c) exprima faptul cad g variaza doar in functie de

r'1
Ecuatiile de transformare intre coordonatele carteziene (X,y,X) si

coordonatele polare (r,0,¢) sunt (Figura A.1):
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X =r-¢0s(¢) - sin(0) r=+x"+y°+2°

y =r-sin(p)-sin(0) , ¢ = arctan(y/x) (A.4)
z =r-cos(0) 0 = arctan(y/x*> +y* /2)

Exprimam derivata de ordinul 1 a lui g Tn raport cu X si tinem seama de

schimbarea de variabile:

Op _Op o 0p Op, 0p 0 (A5)
OX or oXx Op OX 00 OX

Folosim acum (A.3b-c) cand rezulta:

Opp _0p Or Op 0p o 0p 0p o
oXx o ox ey or oy oz or oz

(A.6)

unde ecuatiile (A.6b) si (A.6¢) rezulta in mod analog.

Calculam derivatele de ordinul 1 ale lui r in raport cu X, y si z:

ax a_y a_
X \C+yi 42 O XEayiez? 2 XP+yi4Z?
(A7)
si le exprimam n functie de r, 6 si ¢ folosind (A.4a):
I cos(o)sin®) ==, & = sin(e)sin(@) =¥, = cos(o) =2
oX r oy r oz r
(A.8)

si le introducem in (A.6), unde, pentru simetrie s-au lasat rapoartele x/r, y/r si

z/r:

8(@:5.8@ 8(@:!8@ O 7 0p (A9)
X r or 9y r or oz r o ér

Calculam si derivatele de ordinul 2 dupa formulele:
00p _or 00p 0p 00p B 00p

— (A.10)
OX OX OX Or OX OX O0p OX OX 00 ox

Tinem seama de (A.3b-c) si de independenta de r a rapoartelor x/r, y/r si z/r:
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00p_0or x 00p 09 X @ 3 0X 09 g
OXOX OX r oror oOXx opr or ox o00r or

Folosim acum (A.8):

2 A2
i@ﬁ:(x) .ago+(8(p o x o8 ax]'égo(Allz)

oxox \r) o T\ ox der ox aor

Tnsumand acum cele 3 ecuatii de tipul (A.12) obtinem:

Ap=? (a(p Ox ® dx dp dy 3 0y do 0z azjaag:)

o2 \ox dpr ox d0r oy dpr oy o0r oz oor oz o0

si daca se tine seama ca ¢ nu depinde de z:

29 (A.13)

Ap=2¥%
= or

or?

OX dpr Ox 901 Oy Opr oy d0r oz 0r

0, (a(p OXx,00 0x dp 0y 00 2y 00 62]

Sa calculam termenii ce apar in (A.13). Derivatele de ordinul 1 ale lui ¢

sunt:

O0p_ —y _1 —sin(p) dp_ x _1 cos(e) a(p ~0 (A14)
ox X +y2 1 sin() oy x2+y® r sin(0)’ '

iar ale lui 6:

00 _ — X2 +y? __sin(6)

0z x*+y*+17° r

_ X ' z _ cos(op) - cos(0)

ox \/x2+y2 X2 +y*+7° r '

@: y — z2 = sin(o) - cos(0) (A.15)

oy xt+y? X +yi+z r

Ceilalti termeni sunt:

9 X _ sin(o)sin(®), 2-Y = cos(p)sin(0),

opr (p r

9 X oy

——=c0s(¢p)-cos(0), —==sin(¢)-cos(6), ——=-sin(0

oy (¢)-cos(6), Y (¢)-cos(6), er ()
(A.16)
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Putem acum Tnlocui Tn expresia ce apare in fata derivatei de ordinul 1 a
proprietatii din (A.13):
[a_cp_i5+@_35+aq> o0y, % 0y azJ

OX O0pr oOx 00r oy oor ayaer 62 aor

==. _ .sin(p)-sin(0)+ cos(¢) - cos(6)
si r

-c0S(¢)-cos(0)+

sin(op) - cos(0) m(@)
r

—=* .cos(¢)-sin(0) + sin(g)-cos(0) + ———= -sin(0) =

:?-(sin ((p)+C0$2((p)-COSZ(O)+COSZ((p)+Sin2((p)-COSZ(G)+Sin2(6)):? (A.17)
Tnlocuind in (A.13) rezulta expresia finala a Laplacianului in coordonate

polare pentru sistemele ce difuzeaza in simetrie sferica:

%0 2 0p
Ap=—+— — A.18
YT T (A18)
si deci ecuatia difuziei (1) devine:
2
0 (r,1) :K(a $(r, t) 2 9gpfr, t)) (A19)
ot or’ r or

Ecuatia (A.19) este mai practica decat (A.1l) in cazul proceselor
catalizate, in care catalizatorul introdus in sistem difuzeaza in toate directiile in

mod uniform, introducand o simetrie sferici.?

Ecuatia difuziei pentru cazul sistemelor cu simetrie cilindrica

Fa

Figura A.2: Coordonate Figura A.3: Coordonate
carteziene si coordonate cilindrice  carteziene si coordonate polare
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Pentru sisteme cu simetrie cilindrica (fie x si y n planul bazei
cilindrului, ca in Figurile A.2 si A.3), derivata dupa z este nula, si ecuatiile
(A.1) si (A.2) devin:

o° o

op(X,y,1) _ . (o, 0"
= =K-Ap(x,y,t), A_(axz + ayzj (A.20)

Daca exprimam functia de proprietate ¢ 1n coordonate cilindrice,
variabilelor x si y le iau locul variabilele r si ¢ (vezi Figura A.3). Pentru functia
de proprietate ¢ (r,p) este este necesar sa facem transformarea la coordonate
polare a operatorului de derivare (A.20).2
Fie deci:

0
9= (10) si a—f; =0 (A.21)

unde ecuatia (A.21b) exprima faptul ca ¢ variaza doar in functie de r si h fiind
ortogonal pe ¢ si r.
Ecuatiile de transformare fintre coordonatele carteziene (X,y) si
coordonatele polare (r,e) sunt (Figura A.2):
X =T-C0S =/ X% +V?
{ ! (<P), r=yx’+y (A22)
y=r-sin(e) @ = arctan(y/x)
Exprimam derivata de ordinul 1 a lui ¢ Tn raport cu X si tinem seama de

schimbarea de variabile:

0p _0p o 0p 09 (A.23)
OX o OX O0¢p OX

Folosim acum (A.21b) cand rezulta:

Op _0p o Op _0p O
X o ox ey or oy

(A.24)

unde ecuatia (A.24b) rezulta in mod analog.

Calculam derivatele de ordinul 1 ale lui r in raport cu x, y si z:

274



si le exprimam in functie de r si ¢ folosind (A.22a):

or X or _ . y
——=cos(p) ==, — =sin(p) == A.26
pw (¢) oy (¢) . (A.26)
si le introducem in (A.24), unde, pentru simetrie s-au lasat rapoartele x/r si y/r:
0p_X 0p 0p_Yy 09 (A27)

X r or o9y r o or
Calculam si derivatele de ordinul 2 dupa formulele:

i&go ﬂ 0 6(@ 6cp 0 850
OX OX OX oOr oX ax a(p ox
00p_or 00p 09 00p (A.28)
oyoy oy oroy oy 0¢ oy

Tinem seama de (A.21b) si de independenta de r a rapoartelor x/r si y/r:

009 _or x 00p o 0X dp

oX OX OX r or or 8x dpr or’
Oop_ory aago op 0y 0p (A29)

oy oy ay r or or ay opr or
Folosim acum (A.26):

a%z(sz.ago 0p 0 X ¢

X ox or? ax‘%? or’

3%:(1)2.6 P, 00 0y 0p (A.30)
oy oy

r

r or? 8y opr or

Tnsumand acum cele 2 ecuatii de tipul (A.30) obtinem:

2

o, (acp 0 x_ op ay)ﬁgo (A31)

Agp =

o’ \ox opr ay'%? or

Sa calculam termenii ce apar in (A.31). Derivatele de ordinul 1 ale lui ¢ sunt:
d__-y —y _— -sin(o) FYa :?-COS(([)) (A.32)

ox X4yt or oy x*+
Ceilalti termeni sunt:
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9 X2 sin(e), 2-Y = cos(o) (A.33)
opr op r

Putem acum Tnlocui in expresia ce apare in fata derivatei de ordinul 1 a

proprietatii din (A.31):
[—-——+—-——j=%-sin((p) -sin((p)+%-cos((p) c0s(o) =% (A34)

Tnlocuind in (A.31) rezulta expresia finala a Laplacianului in coordonate

polare pentru sistemele ce difuzeaza in simetrie cilindrica:

%0 1 0p
Ao = +2. 2 A.35
YT T (A35)
si deci ecuatia difuziei (A.1) devine:
2
ap(r,1) :K,(a so(zr,t) +1,850(r,t)) (A36)
ot or r or

Ecuatia (A.36) se aplica cu succes in electrochimie, atunci cand electrozii

folositi induc o simetrie cilindrica difuziei.*
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SUBIECTE DE VERIFICARE

Notiuni fundamentale
1. Molul si definirea sa pe baza numarului de particule.
2. Marimi molare si calcularea lor pe baza proprietatilor extensive.
3. Exemple de marimi molare (volum molar, masa molara, concentratia molara,
molalitatea).
4. Densitatea si fractia molara ca marimi intensive.
5. Tipuri de energie. energia potentiala electrostatica.
6. Caracteristicile unei radiatii electromagnetice. Amplitudine si lungime de
unda.
7. Clasificarea radiatilor electromagnetice dupa lungimea de unda.

8. Echilibrul si marimile introduse de principiile termodinamicii.

Gaze
9. Conceptul de stare si ecuatie de stare.
10. Definirea presiunii, masurarea ei, unitati de masura.
11. Introducerea conceptului de temperatura, pe baza echilibrului termic si
semnificatia principiului 0 al termodinamicii.
12. Comportarea experimentala a gazelor la presiuni reduse, exprimata prin
Legea Boyle, legea Charles si principiul Avogadro.
13. Introducerea ecuatiei generale a gazelor ideale ca o lege limita.
14. Extinderea tratarii gazelor la amestecuri de gaze, prin legea Dalton pentru

gazele ideale, si Tn general, prin presiuni partiale.

Teoria cinetica a gazelor. Gazele reale
15. Formularea teoriei cinetice a gazelor si deducerea expresiei pentru presiunea
unui gaz ideal.
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16. Justificarea expresiei pentru dependenta temperaturii de radicalul vitezei
patratice medii a moleculelor de gaz si proprietatile distributiei Maxwell a
vitezelor.

17. Deducerea expresiei pentru frecventa de ciocnire precum si interpretarea ei
fizica.

18. Proprietati ale gazelor reale exprimate prin izoterme si factorul de
compresibilitate precum si prin ecuatia viriala de stare.

19. Semnificatia fizica a constantelor critice ale unui gaz.

20. Formularea ecuatiei Van der Waals ca 0 ecuatie aproximativa de stare a

gazelor reale si unele concluzii care decurg din ea.

Principiul I al termodinamicii si consecintele sale
21. Introducerea conceptelor de sistem si mediul sau inconjurator, si de lucru,
caldura si energie interna.
22. Clasificarea proceselor in exoterme si endoterme.
23. Cele doua formulari ale principiului I.
24. Introducerea energiei interne ca o functie de stare.
25. Deducerea expresiei pentru lucrul de dilatare si aplicarea sa Tmpotriva
presiunii externe constante si la dilatarea reversibila.
26. Calorimetria.
27. Definitia si semnificatia capacitatii calorice la volum constant.
28. Introducerea entalpiei ca functie de stare si relatia sa cu energia transferata
sub forma de caldura la presiune constanta.
29. Definitia si semnificatia capacitatii calorice la presiune constanta.

30. Legatura ntre capacitatile calorice la presiune constanta si volum constant.
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31. Definirea starii standard a unei substante si a variatiei de entalpie standard
pentru o transformare fizica si pentru o reactie chimica.

32. Diferite tipuri de variatie de entalpie: entalpia la transformare de faza, la
dizolvare, la ionizare si la disociere.

33. Enuntarea legii Hess ca un caz particular al proprietatii entalpiei de functie
de stare si prelucrarea ecuatiilor termochimice.

34. Conceptul de ciclu termodinamic si cazul particular al unui ciclu Born-
Haber pentru tratarea entalpiei de retea A HC.

35. Exprimarea entalpiilor standard de reactie prin entalpiile standard de
formare.

36. Principiul ntéi al termodinamicii poate fi enuntat astfel:

A. Lucrul efectuat de sistem este egal cu caldura primita, indiferent
de starea initiala si finala;

Lucrul efectuat de sistem este egal cu caldura primita, daca
energia interna ramane neschimbata;

dG este egal cu zero;

dS =0;

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

w0

mo o

O privire matematica asupra Principiului I al termodinamicii
37. Diferentiale exacte si inexacte si semnificatia lor in termodinamica.
38. Relatiile lui Maxwell.
39. Deducerea expresiei de variatie a energiei interne cu temperatura la presiune
constanta.
40. Deducerea expresiei de variatie a entalpiei cu temperatura la volum constant
41. Relatia ntre capacitatile calorice la volum constant si presiune constanta
pentru un gaz ideal.
42. Experienta lui Joule.
43. Transformari adiabatice.
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44. La deducerea randamentului ciclului Carnot nu este necesar sa se apeleze la:
expresia lucrului mecanic de detenta;

legea gazelor perfecte;

expresia dH = C(p) dT,;

principiul ntai;

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

moowy

45. Indicati conditiile Tn care relatia pV = const. este valabila:
A. 1aQ=0;
B. laT =const,;
C. latimp si compozitie constante;
D. la ACy = const.;
E. Tn alte conditii.

46. Semnul lui dU indica sensul fenomenelor:

A. lapsi T const,;
B. laVsiTconst,;
C. laSsi T const.;
D. laSsiV const.;
E. nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

Principiul 11 al termodinamicii si consecintele sale
47. Formularea Kelvin a principiului al 11-lea, referitoare la masinile termice.
48. Definirea unui proces spontan si interpretarea sa.
49. Formularea principiului I cu ajutorul entropiei.
50. Formularea inegalitatii Clausius pentru variatia entropiei.
51. Criteriile pentru procese spontane in functie de entropie, energie interna si
entalpie.
52. Definirea energiei Helmholtz si energiei Gibbs si criterii pentru procese
spontane.
53. Potentialul chimic al unei substante intr-un amestec si deducerea ecuatiei
fundamentale a termodinamicii chimice.
54. Lucrul mecanic de neexpansiune Wi rey Si €Xprimarea acestuia in functie de

energia Gibbs.
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55. Principiul al doilea al termodinamicii poate fi enuntat astfel:

A. Lucrul efectuat de sistem este egal cu caldura primita, indiferent
de starea initiala si finala,

B. dS este mai mic sau egal cu zero;

C. Tntr-un sistem izolat entropia creste sau rimane constanta;

D. Lucrul efectuat de sistem este egal cu caldura primita, daca
energia interna raméane neschimbat;

E. nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

O privire matematica asupra principiului 11 al termodinamicii
56. Descompunerea unui ciclu oarecare ntr-o suma de cicluri Carnot.
57. Exprimarea entropiei in functie de entropia la 0 K.
58. Relatia intre capacitatile calorice la volum constant si presiune constanta
pentru o substanta oarecare.
60. Teorema calorica a lui Nernst pentru variatia de entropie care insoteste o
transformare la OK.
61. Principiul al Ill-lea al termodinamicii, entropii conform principiului al 111-
lea pentru substante si definirea entropiei standard de reactie.
62. Introducerea potentialului chimic si variatia cu presiunea a potentialului
chimic al unui gaz ideal.
63. Care dintre afirmatiile de mai jos este adevarata?

dG<0IlaT sipconst,;

dS<0IaT sipconst.;

dH<O0IlaTsiV const.,;

dU <0lapsiSconst,;

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

moow

64. Evolutia unui sistem izobar si izoterm are loc in sensul:
cresterii lui S;

. scaderii lui U;

scaderii lui G;

scaderii lui S;

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

® >

mo o
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65. Potentialul chimic la S si p const. este:
A. Entalpia substantei in amestec;
B. Potentialul electric al substantei pure;
C. Entalpia libera a substantei in amestec;
D. Energia libera a substantei in amestec;
E. nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

66. Un sistem izolat evolueaza spontan in sensul...
A. scaderii energiei libere Helmholtz;
B. cresterii entropiei;
C. scaderii entalpiei;
D. scaderii energiei libere Gibbs;
E. nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

67. Care dintre expresiile de mai jos este adevarata?
dS=dQ(rev) / T ;

B. dS =dQ(rev) /dT;

dS =dQ(irev) / T;

dS =dQ(irev) / dT;

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

>

mo o

Dinamica si echilibrul tranzitiilor de faza
68. Sa se foloseasca o diagrama de faza pentru a descrie temperaturile si
presiunile la care sunt stabile diferite faze si semnificatia curbelor de echilibru
ntre faze.
69. Semnificatia punctului de topire, punctului de fierbere, temperaturii critice
si a punctului triplu.
70. Interpretarea diagramelor de faza pentru trei substante reprezentative.
71. Sa se exprime echilibrele de faza prin potentialul chimic al fazelor si
dependenta echilibrului de faza de temperatura si presiune.
72. Calculul curbelor de echilibru ntre faze, folosind ecuatia Clapeyron pentru
echilibrul solid - lichid si ecuatia aproximativa Clausius - Clapeyron pentru

echilibrele lichid — vapori si solid — vapori.
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73. Definitia termenilor de faza, component si varianta a unui sistem.

74. Enuntarea legii fazelor si aplicarea sa la diagramele de faza n sisteme
monocomponente.

75. Deducerea legii fazelor din egalitatea potentialelor chimice ale unei
substante Tn toate fazele.

76. Folosirea diagramelor de faza triunghiulare.

77. Cate faze are un sistem format din 2 litri HCI(g), 2 litri NH3 si 1 kg NH,4CI?
doua faze;

o faza,

3 faze;

4 faze;

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

moow

78. Céati componenti are un sistem format din 2 litri Ny, 1 litru O, 1 litru He si 3
litri Ar?

2 componenti;

3 componenti;

1 component;

4 componenti;

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

moow

79. Céte faze are un sistem format din 2 bulgari de carbonat de calciu, 3 bucati
de oxid de calciu si CO,?

3 faze;

2 faze;

o faza;

4 faze,

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

moow

80. Céati componenti are un sistem format din 2 litri HCI(g), 1 litru NHg, 1 litru
N si 1 kg NH,CI?

3 componenti;

2 componenti;

1 component;

4 componenti;

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

moow
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Echilibru chimic

81. Scrieti constanta K, pentru acidul HF?

Ka=[F/[H']

Ka= [HF]/[F]

Ka = [HFJ/[H'][F]

Ka = [F]/[HF']

nici unul dintre raspunsuri nu este corect.

o0 oTw

Cinetica chimica
82. Definitia avansarii reactiei si a energiei Gibbs de reactie.
83. Tehnicile pentru masurarea concentratiilor reactantilor si produsilor.
84. Definitia vitezei de reactie;
85. Semnificatia legii de viteza si constantei de viteza de reactie.
86. Definirea ordinului de reactie si ordinului global de reactie.
87. Metoda izolarii pentru simplificarea determinarii ordinului de reactie si
metoda vitezelor initiale.
88. Legi de viteza integrate pentru reactii de ordinul I si II.
89. Reactii in apropiere de echilibru si relatia cu constanta de echilibru.
90. Ecuatia Arrhenius si parametri Arrhenius de reactie.

91. Tn care caz energia de activare poate avea valoare negativa?
n nici un caz;

n cazul unor preechilibre exoterme;

n cazul temperaturilor Tnalte;

n cazul reactiilor intre radicali;

raspunsurile nu corespund.

moowy

Examinarea legilor de viteza de reactie n functie de mecanism
92. Mecanismul de reactie descris prin reactii elementare si clasificarea
constantelor de viteza dupa molecularitatea lor.
93. Legile de viteza pentru reactiile elementare monomoleculare si

bimoleculare.
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94. Aproximatia starii stationare la reactiile consecutive.
95. Aproximatia preechilibrului la reactiile consecutive.
96. Mecanismul Michaelis-Menten de actiune a enzimelor.

97. Intr-un sistem cu volum constant, care dintre expresiile de mai jos
corespunde vitezei  de oxidare a fierului la FeO?
A. -d[Fe]/dt;
B. d[Fe]/dt;
C. d[N]/dt;
D. d[O,]/dt;
E. nici una.
98. Care este timpul de injumatatire al descompunerii HI, daca legea vitezei
este v = k'¢??
1/k;
In2/k;
1/k Co;
kmcyo;
nici unul dintre raspunsuri nu este corect.

moow>»

99. Pentru legea cinetica v = K[A][B], k se exprima in:
I/mol s;

mol/l s;

I/s;

mol/l;

n alte unitati.

moowy

100. Care dintre reactiile urmatoare este o reactie succesiva?
A. Hy+1, - 2HI;
B. CaCO3; < CaO+CO,;
C. FeO + Fe,03 < Fe,0,;
D. Cu+Cl, — CuCl,;
E. nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

101. Ce fel de mecanism implica urmatoarea reactie :

S+CSC
SC+R k—2>P+C?

A. ciocnire bimoleculari;
B. ciocnire unimolecular;

285



C. succesiune de ciocniri bimoleculare, 2 etape;
D. ciocnire trimoleculara;
E. nici unul din raspunsuri nu este corect.

102. Ce tip de reactie, din punct de vedere cinetic este
Cu?* + 3,05 < CuS,0, - Cu* +1/25,0,” :
cu preechilibru
reactie opusa (reversibila)
reactie succesiva
reactie consecutiva
raspunsurile anterioare nu corespund.

moowy

Reactii complexe si mecanismul lor
103. Etapele reactiilor inlantuite.
104. Legile de viteza ale reactiilor inlantuite utilizAnd aproximatia starii
stationare.
105. Fenomenul de explozie termica.
106. Ce sunt catalizatorii, cum pot fi clasificati si ce sunt enzimele.
107. Efectul catalizei omogene asupra vitezei de reactie.
108. Rolul autocatalizei in cinetica chimica.
109. Mecanismul Lotka-Volterra al oscilatiei chimice.
110. Modelul brusselator, ca exemplu de oscilatie chimica.

111. Ce reprezinta M in urmatorul mecanism inlantuit radicalic:

(initiere): Br, — -Br + ‘Br, v = Kk1-[Br]

(propagare): -Br+ H; — HBr + -H v = 12 [-Br]-[Hz]
‘H + Br, — HBr + -Br v = k3 [-H]-[Brz]

(intarziere): -H+ HBr— Hy + -Br v = kg [H] [HBI]

(terminare): Br+-Br+M —Br,+M v =«s[Br]
A. atom;

B. molecula de hidrogen;
C. molecula martor;
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D.
E.

orice substanta;
nici unul din raspunsuri nu este corect.

112. Care este o etapa de propagare a lantului dintre cele de mai jos?

moow»

AB — oA +eB;

eA+AB —> AA+eB;

e A+AB —> A+ AB;

eA+eB > AB

nici unul dintre raspunsuri nu corespunde.

113. Ce sunt reactiile complexe?

A

reactii ce au loc prin mecanisme care implica mai multe etape

elementare;

B.
C.
D.
E.

reactii elementare;

reactii de ordinul I;

reactii de ordin II;

nici unul dintre raspunsuri nu este corect.

114. Ce fel de mecanism implica urmatoarea reactie : E + S < SE

SE—*>P+E

A. ciocnire bimoleculara;
B. ciocnire unimoleculars;
C.
D
E

succesiune de ciocniri bimoleculare, 2 etape, cataliza enzimatica;

. ciocnire trimoleculara.

nici un raspuns nu este corect.

115. Etapa de inhibare a lantului are loc atunci cand:

A
B.
C.

D.
E.

se adauga un catalizator Tn reactie;

se combina liber propagatorii de lant;

se alege alta cale de eliminare a propagatorilor de lant decéat
combinarea libera a acestora;

nici unul dintre raspunsuri nu este corect;

toate raspunsurile sunt corecte.

Dinamica moleculara de reactie

116. Teoria ciocnirilor in cinetica chimica pentru reactii bimoleculare si

semnificatia energiei de activare si a factorului preexponential din ecuatia lui

Arrhenius.
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117. Influenta factorului steric n teoria ciocnirilor.

118. Cele doua legi ale lui Fick.

119. Reactii in solutie controlate difuziv.

120. Formularea ecuatiei de bilant de material in reactiile controlate difuziv.
121. Formularea teoriei complexului activat in termenii coordonatei de reactie
si a starii de tranzitie.

122. Interpretarea modelului suprafetelor de potential.

Anexa
123. Exprimarea ecuatiei difuziei pentru coordonate carteziene.
124. Exprimarea ecuatiei difuziei pentru o simetrie sferica.

125. Exprimarea ecuatiei difuziei pentru o simetrie cilindrica.
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