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Funzione di stato: grandezza il cui valore è
univocamente determinato dallo stato del sistema
ad es. pressione, temperatura, energia

Io Principio della Termodinamica:
L’energia dell’Universo è costante

In ogni trasformazione, ∆Esist = -∆Eest

∆E = Q - L Q = calore assorbito dal sistema
L = lavoro effettuato dal sistema

Hg2SO4(sat) + Cd = CdSO4(sat) + 2Hg
Q           L             Q-L
-3         196           -199 kJ mol-1

-99       100           -199
-199       0             -199

Q ed L non sono
funzioni di stato

C(graf) + O2 (g) = CO2 (g) + 94.05 kcal        Reazione esotermica
N2 (g) + O2 (g) = 2NO(g)  - 43.20 kcal        Reazione endotermica

H2(g) + 1/2 O2(g) = H2O(g) + 57.79 kcal
H2(g) + 1/2 O2(g) = H2O(l) + 68.32 kcal

H2(g)
1/2O2(g)

H2O(g)

H2O(l)

+57.79

+10.53

+68.32

vuoto

termometroCalorimetro

Q = C ∆T
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A pressione costante, se si ha solo lavoro di
espansione, e se P=Pest

Q = ∆E+L = ∆E+P∆V =∆ (E+PV) = ∆H
S

d
P Pest

L = Fd = PSd = P∆V H = Entalpia

Il calore in gioco in un processo a pressione costante è la somma
dei calori in gioco in tutti i sottoprocessi, anche solo ideali, in cui
il processo si può considerare scomposto (legge di Hess)

C(graf) + O2(g)

CO(g) + 1/2O2(g)

CO2(g)

94.05
26.41

67.74 kcal

C(graf) + O2(g) = CO2(g) + 94.05 kcal

C(graf) + 1/2O2(g) = CO(g) + 26.41 kcal

CO(g) + 1/2O2(g) = CO2(g) + 67.74 kcal

Reagenti Prodotti
Elementi

Entalpie di formazione (kcal mol-1 a 25oC)

H2O(g)    -57.79        HCl(g)      -22.06        CO(g)      -26.41
H2O(l)     -68.32        HBr(g)       -8.66         CO2(g)    -94.05
H2O2(g)  -32.53         HI(g)          6.20            H(g)       52.1

O(g)       59.1

H2O(l) + 1/2O2(g) = H2O2(g) - 35.79 kcal
∆H = -32.53+68.32=35.79 kcal

H2O(g) = 2H(g) +O(g) - 221 kcal
∆H = 52.1*2+59.1+57.79=221 kcal

H2(g) + CO2(g) = H2O(l) +CO(g) + 0.68 kcal
∆H = -68.32-26.41+94.05=-0.68 kcal
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Na+(g) + Cl(g) + e-

Na+(g) + Cl-(g)
A.E.

Na(g) + Cl(g)

E.I.

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

1/2 D

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

S

NaCl(s)
∆ Hf

Eret Ciclo di Born-Haber

A.E. = ∆ H + S + 1/2D + E.I. - Eret

∆ Hf = entalpia di formazione di NaCl(s)
S = calore di sublimazione del sodio
D = entalpia di dissociazione del cloro

E.I. = energia di ionizzazione del sodio
Eret = energia reticolare di NaCl
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L’energia dell’Universo è costante, ed ogni 
trasformazione corrisponde solo ad una sua 
redistribuzione: cosa  distingue i fenomeni 
spontanei?

h

Ev=hmg
Ev=0

h

Il calore è una forma di energia degradata rispetto alle energie 
potenziale e cinetica

T T’<T

calore

Il calore è tanto più degradato quanto 
minore è la temperatura a cui si trova

gas vuotoL’energia può degradarsi anche senza 
trasformarsi in calore

La degradazione dell’energia corrisponde sempre ad aumento di 
disordine nella sua distribuzione; Ogni trasformazione avviene in 
modo da aumentare lo stato di disordine dell’Universo L’entità 
del disordine in un sistema è misurata da una funzione di stato,
l’entropia

Un certo stato, definito dal valore 
delle proprietà macroscopiche del 
sistema, può essere realizzato in più 
modi (microstati).Il numero di 
microstati è tanto maggiore quanto 
più il sistema è disordinato.

W1,S1 W2,S2

Wt = W1 W2
St = S1 +S2

S = k lnW   

k=1.3807 10-23 J K-1 =R/N
Legge di Boltzmann

IIo Principio della Termodinamica:
L’entropia dell’Universo aumenta sempre
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10 eventi simultanei ed indipendenti, ciascuno 
con esito possibile A,B,C (equiprobabili)

Numero di microstati totali: 310 = 59049
Probabilità di ciascun microstato:1/ 59049

AAAAAAAAAA
CBBACABCAB

Lo stato (3A,4B,3C) è molto più probabile di quello (10A) perchè
corrisponde ad un numero di microstati molto maggiore

numero di modi di allocare n enti in r 
locazioni con n1 enti nella prima, n2 nella 
seconda etc.

W n
n n nr

=
!

! !. . . !1 2

Stato (10A):           W = 1
Stato (3A,4B,3C): W = 4200

Sistema di n unità, ciascuna con energie possibili ε1, ε2,...

S=k lnW = k [ln(n!)-ln(n1!)-ln(n2!)-...]
per x ≥ 10, ln(x!)=xln(x)-x

S=k [n ln(n) -n1 ln(n1 )- n2 ln(n2 )-... ]

Distribuzione che rende massimo W (o S) sotto le condizioni
n1 + n2 + ... = n                  n1 ε1 + n2 ε2  +... = E

ni / nj = exp[-(εi - εj ) / kT]          

864
118
16
2

E

632
233

12

86
31

4
2

0
ε

2ε
3ε
4ε
5ε
6ε

se ε1 = 0        ni = n0 exp[-εi / kT]       

Sistema di 1000 unità, con 
energie  0, ε, 2ε.,...

T=ε /k T’=T/2

E=578ε E’=156ε
W = 6.2 10449 W’ = 3.1 10198

Distribuzione di
Boltzmann
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Se una unità passa dal livello k a quello l:

W2 / W1 = nk! nl! / (nk-1)!(nl+1)! = nk /(nl+1) ≈  nk / nl = 
= exp[-(εk - εl )/kT]

dS = klnW2 - klnW1 = kln(W2 / W1 ) = (εl - εk)/T = dq/T

Se un sistema assorbe una quantità infinitesima di calore dq:
dS = dq/T       dSamb = -dq/Tamb dStot = dq(1/T-1/Tamb )

Il processo è spontaneo se dStot > 0, ossia se Tamb > T
Se Tamb  = T,  dStot =0

Se è in gioco anche lavoro:

Pest

Gas ideale, x molecole
n.celle = V/vol.cella

W1 = n1
x W2 = n2

x W2 / W1 = (V2 / V1 )x

S2 - S1 = kxln(V2 / V1 ) = nRln(V2 / V1 ) = -nRln(P2 / P1 )

∆E = 0             Q = L Se la trasformazione avviene 
reversibilmente (Pest = P = nRT/V):

Q PdV nRT dV
V

nRT V
V

T Srev = = = =∫∫ ln 2

1

∆

In ogni trasformazione, dS è pari a dQrev /T, ove dQrev è la 
quantità di calore che il sistema assorbirebbe istante per istante 
se la trasformazione fosse condotta reversibilmente

Nelle trasformazioni reversibili, ∆Samb = -∆S, per cui ∆Stot = 0; 
inoltre, il calore assorbito e il lavoro fatto sono massimi

Nelle trasformazioni non reversibili, ∆Samb
dipende dagli stati iniziale e finale dell’ambiente; 
in ogni caso, ∆Samb > -∆S  e quindi ∆Stot > 0

∆S S S
dQ

TB A
rev

A

B

= − = ∫
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Esempio 1 500 g di grafite a 350 K vengono 
immersi in 1.00 kg di acqua a 300 K

Calore ceduto dalla grafite   =   500 g* 0.17 cal g-1 K-1 *(350-Tfin )
Calore assorbito dall’acqua = 1000 g * 1.00 cal g-1 K-1 *(Tfin  -300)

Tfin = 304 K∆

∆

S dT
T

S dT
T

graf

acqua

= ⋅ ⋅ = = −

= ⋅ ⋅ = =

∫
∫

500 0 17 85 304
350

11 9

1000 1 00 1000 304
300

13 2

350

304

300

304

. ln .

. ln . cal K-1

Esempio 2 500 g di grafite a 350 K vengono 
immersi in 500 g di acqua a 296 K

Calore ceduto dalla grafite   =   500 g* 0.17 cal g-1 K-1 *(350-Tfin )
Calore assorbito dall’acqua =   500 g * 1.00 cal g-1 K-1 *(Tfin  -296)

Tfin = 304 K∆S dT
Tacqua = ⋅ ⋅ = =∫ 500 1 00 500 304

300
13 3

296

304

. ln . cal K-1

Esempio 3 A 0oC, 1.0 l di gas ideale alla pressione iniziale di  1 
atm si espandono contro il vuoto fino a 2.00 l

∆S nR V
V1
2

1

1 0
22 4

1 987 2 0 061= = ⋅ ⋅ =ln .
.

. ln .

∆S2 (resto del recipiente) = 0 cal K-1

1l

1 atm

1l 5l
vuoto

Negli es. 1 e 2, ∆Sgraf è lo stesso perchè sono eguali gli stati 
iniziale e finale, mentre ∆Sacqua è diverso; L’es. 2 è più irreversibile

Esempio 4 Come prima, ma contro un gas ideale (6 l) alla 
pressione iniziale di 0.4 atm

∆S2

6 0 0 4
22 4

1 987 5
6

0 039=
⋅

⋅ ⋅ = −
. .
.

. ln .∆S1 = 0.061 cal K-1

L’es. 4 è meno irreversibile del 3, e viene 
quindi prodotta meno entropia
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In ogni trasformazione spontanea δq < TdS
dE = δq-δL        dE < TdS - δL          dE < TdS - PdV - δL’

G = H - TS          Energia libera di Gibbs
dG = dH - TdS - SdT = dE + PdV + VdP - TdS - SdT
dG <   VdP  - SdT - δL’

A T e P costanti, se vi è solo lavoro di espansione, dG < 0; -∆G 
rappresenta il massimo lavoro ottenibile oltre quello di volume

A = E - TS          Energia libera di Helmholtz
dA = dE - TdS - SdT <  - PdV - SdT - δL’

A T e V costanti, dA < 0; -∆A rappresenta il massimo lavoro 
ottenibile nella trasformazione

∆G = ∆H - T∆S            ∆G < 0           ∆H < T∆S
Si può avere una trasformazione spontanea con ∆S < 0, purchè 
∆H < T∆S

H2O(l)  =  H2O(s)
∆H< 0      processo esotermico
∆S <0      ordinamento

∆G = ∆H - T∆S = -1436-T(-5.26) = -1436+5.26T cal mol-1

T <0oC, ∆G <0          T =0oC, ∆G =0                T > 0oC, ∆G >0 

All’equilibrio, ∆H = T∆S = ∆E + P∆V; variando P e T:
(T+dT) ∆S = ∆E + (P+dP) ∆V = ∆E + P∆V+∆VdP =∆H+∆Vdp

∆S dT = ∆Vdp dT/dP = ∆V/∆S = T∆V/∆H
Equazione di Clausius-Clapeyron

Nella fusione∆H<0; usualmente ∆V> 0, onde Tf aumenta con P; 
per il ghiaccio, ∆V < 0, per cui Tf diminuisce aumentando P
Nella evaporazione e sublimazione, ∆V ≈ Vgas = RT/P (per mole), 
dT/dP = RT2/P∆H                ∆HdT/RT2 = dP/P

P=P0 exp(-∆H/RT) Principio di Le Chatelier
Un sistema in equilibrio reagisce ad una 
perturbazione in modo da opporsi ad essa
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IIIo Principio della Termodinamica:
L’entropia del cristallo perfettamente
ordinato a 0K è pari a 0

Nelle transizioni di fase, ∆Str = ∆Htr / T

S T S T C dT
TpT

T

( ) ( )2 1
1

2
= + ∫ S P S P R P

P
( ) ( ) ln2 1

2

1

= −

Tabelle di parametri termodinamici
∆Hf

0 , kJ mol-1 S0, J K-1 mol-1 ∆Gf
0 , kJ mol-1

H2(g)                   0                           130.684       0
O2(g)                   0                           205.138       0
Cl2(g)                  0                           223.166        0
Na(s)                   0                            51.21      0
H2O(l)           -285.830                     69.91                        -237.129
H2O(g)          -241.818                   188.825                      -228.572
NaCl(s)         -411.153                     72.13                        -384.138

T=298.15K, 1 atm per i gas

H T H T C dTpT

T

( ) ( )2 1
1

2
= + ∫ per gas ideali, H non varia 

con P

H2O(l) = H2O(g)    ∆G0  =  44.012-T*0.11892 kJ mol-1

= 8.56 kJ mol-1

H2(g) + 1/2O2(g) = H2O(g)    ∆G0  = -241.818+T*0.0444 kJ mol-1

= -228.572 kJ mol-1

∆G0  aumenta all’aumentare della temperatura 

∆G0  diminuisce all’aumentare della temperatura 
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Miscela di gas ideali: ni moli di gas i-mo alla pressione totale P
Sistemi a più componenti

1 atm

1 2
P

1+2+...
P

∆S’ = ni Rln(1/P)         ∆S” = ni Rln(P/Pi )
∆Si = ∆S’ + ∆S” = -ni Rln(Pi ) Si = S0

i - Rln(Pi )
Si = entropia molare del gas i-mo alla pressione Pi

Gi = Ei + PVi - TSi Gi = G0
i + RTln(Pi )

Gi = energia libera molare del gas i-mo a T e Pi

Per gas ideali, Pi = ci RT            Gi = G0
i + RTln(ci ) 

valida anche ovviamente per soluzioni ideali

S0
i = entropia molare del gas i-mo a 1 atm

G0
i = energia libera molare del gas i-mo a T e 1 atm

Nella formazione di una soluzione ideale di due liquidi, 
∆H=0 onde ∆Gm = -T∆Sm < 0

Se un solido si scioglie in un liquido in modo ideale:

∆G= ∆Hf - T∆S = ∆Hf - T∆Sf - T∆Sm = ∆Gf - T∆Sm

T >Tf ∆Gf <0                        ∆G<0
T =Tf ∆Gf =0                        ∆G= - T∆Sm <0
T <Tf ∆Gf >0          equilibrio per ∆Gf = T∆Sm
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Per il liquido in equilibrio con il solido al punto di fusione, 
G0

l = G0
s . Aggiungendo un soluto, Gl = G0

l + RTln(xsl) 
<G0

l , per cui la temperatura di fusione si abbassa

Nella soluzione diluita (ideale)
di un soluto poco volatile:

Gs = G0
s + RTln(xs ) 

All’equilibrio     G0
v + RTln(Pv ) = G0

s + RTln(xs )

Per un dato liquido e il suo vapore:

Liquido puro : Gs = G0
s

Vapore :           Gv = G0
v + RTln(Pv ) 

All’equilibrio : G0
s = G0

v + RTln(P0
v ) 

RTln(xs ) = RTln(Pv /P0
v )

xs = Pv /P0
v Legge di Raoult

Per l’equilibrio liquido/vapore al punto di ebollizione, G0
l = G0

v . 
Aggiungendo un soluto, Gl = G0

l + RTln(xsl) <G0
l , per cui la 

temperatura di ebollizione si innalza

Il solvente in una soluzione ha Gl = G0
l ,per cui un liquido puro 

non può essere in equilibrio con una sua soluzione. Se però sulla 
soluzione si esercita una pressione, Gl  = E0

l + PV -TS0
l, che cresce 

con P (pressione osmotica)
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Reazioni velocissime

Cinetica chimica
H3O+(aq) + OH-(aq) = H2O
Ag+(aq) + Cl-(aq) = AgCl(s)
2H2(g) + O2(g) = 2H2O(g)

Zn(s) + 2H3O+(aq) = Zn2+(aq) + H2(g) + 2H2O
N3(g) + 3H2(g) = 2NH3(g)

Zucchero + H+(aq)= Glucosio + Fruttosio
Reazioni lente

Diamante = Grafite
2H2(g) + O2(g) = 2H2O(g)

Zucchero + O2(g) = CO2(g) + H2O(l)
Reazioni lentissime

ν

La reazione 2H2(g) + O2(g) = 2H2O(g) è 
rapidissima se innescata La reazione di un metallo con acidi è più 

rapida se il metallo è suddiviso

Natura dei reagenti
Stato fisico dei reagenti
Concentrazioni dei reagenti (reazioni  omogenee)
Superficie di contatto (reazioni eterogenee)
Temperatura
Presenza eventuale di catalizzatori

La velocità di reazione dipende da:
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R1 + R2 P1 + P2

Vd

Vi
V = d[P1 ]/dt = Vd - Vi

aA + bB = cC + dD   
Vi << Vd

V
a

d A
dt b

d B
dt c

d C
dt d

d D
dt

= − = − = =
1 1 1 1[ ] [ ] [ ] [ ]

N2O5 = 2NO2 + 1/2O2 in CCl4 a 45oC
t(s)             [N2O5] (mol l-1)     Vmed = -∆[N2O5 ]/∆t     

0
184
319
526
867
1198
1877

2.33
2.08
1.91
1.67
1.35
1.11
0.72

1.36 10-3

1.26 10-3

1.16 10-3

0.94 10-3

0.72 10-3

0.57 10-3

R1

R2

P1

P2

t

0

1

2

0 1000 2000

[N2O5 ] 

t

0

1

2

0 1000 t

-1000 *Vmed

-1000 *Vmed /[N2O5 ])

La velocità della reazione è 
proporzionale a [N2O5 ]
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V = k [N2 O5 ]
H2 (g) + I2 (g) = 2HI(g)             V = k[H2 ][I2 ]
H2 (g) + Br2 (g) = 2HBr(g)       V = k[H2 ][Br2 ]1/2

V = k[A]n [B]m ...           k = velocità specifica o
costante cinetica

Reazioni del primo ordine: V = k [A]

− = = − ∫∫d A
dt

k A d A
A

k dt
t

t

A

A[ ] [ ] [ ]
[ ][ ]

[ ]

00

ln[A] = -kt + ln[A]0

-0.50

0.00

0.50

1.00

0 1000 2000t

ln[N2 O5 ]
k = 6.26 10-4 s-1

ln[A]0 /2 = -kt1/2 + ln[A]0
t1/2 =ln2/k = 0.693/k

tempo di dimezzamento

C naturale: 12C e13C           14 N +n = 14 C +1 H
14 C = 14 N +β                t1/2 = 5730 anni

d = emissioni β per minuto per grammo = cost * [14 C]
negli organismi viventi,d0 = 15.3

ln([14C] / [14C]0) = ln (d/d0) = kt =0.693*t/5730

t =18600 log(15.3/d) anni

Metodo di datazione, spesso storicamente 
controllabile con ottimi risultati

n+m+... = ordine di reazione
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2HI(g) = H2 (g) + I2 (g)

− = = − ∫∫d A
dt

k A d A
A

k dt
t

t

A

A[ ] [ ] [ ]
[ ][ ]

[ ]
2

2
00

1/[A] = -kt + 1/[A]0

Reazioni del secondo ordine: V = k [A]2

1/[A]

1/[A]0

t

riportando in grafico ln[A] verso t 
non si ha una retta

2/[A]0 = -kt1/2 + 1/[A]0

t1/2 = 1/(k[A]0 ), dip. da [A]0 

H2 (g) + I2 (g) = 2HI(g)                     V = k [H2 ] [I2 ]
2NO2 (g) + F2 (g) = 2NO2F(g)          V = k [NO2 ] [F2 ]

NO2 + F2 = NO2F + F          lento
NO2 + F = NO2F                   veloce

Meccanismi di reazione

La velocità complessiva di un processo che avviene in più stadi 
consecutivi è quella dello stadio più lento

H2 (g) + Br2 (g) = 2HBr(g)             V = k [H2 ] [Br2 ]1/2

Br2 = 2Br                      
Br +H2  = HBr + H               lento
H + Br2 = HBr + Br

V = k [H2 ] [Br]                     [Br]2 = k’ [Br2 ]
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A parità di altre condizioni, la velocità aumenta all’aumentare di 
T. Per molte reazioni, essa raddoppia per un aumentdi di T di 
circa 10o C intorno a T ambiente.

Effetto della temperatura

N2O5(g) = 2NO2(g) + O2(g) T(o C)              k(s-1 )
0
25
35
45
55
65

7.87 10-7

3.46 10-5

1.35 10-4

4.98 10-4

1.50 10-3

4.87 10-3

0 50 t(o C)

5 10-3

k(s-1 )

-15.0

-10.0

-5.0
0.003 0.004

1/Tln(k)

lnk = -B/T + cost

k = A exp(-B/T)

Il numero di collisioni che avviene per unità di tempo tra 
molecole di A e B è ovviamente proporzionale ad [A] [B]

Se [A] = [B] = 1M, a temperatura ambiente esso è dell’ordine di 
1010 - 1012 per litro al secondo, e cresce proporzionalmente a T1/2

Perchè questo numero di urti raddoppi, T deve 
essere aumentata da 25oC a 900oC.
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Non tutti gli urti sono efficaci

reagenti

prodotti

E

coord. di reazione

∆E

Ea

La probabilità che due molecole in collisione 
abbiano energia cinetica, direzione e verso delle 
velocità tali che E* ≥ Ea è data da exp(-Ea /RT)

All’atto di un urto tra due molecole, 
una parte E* dell’energia cinetica 
totale (dipendente dalla direzione 
del moto) si trasforma in energia 
potenziale

k = A T1/2 exp(-Ea /RT) A include un  fattore sterico

Perchè k raddoppi ogni 10o C,  Ea deve essere dell’ordine 
di 100 kJ mol-1

H2 + I2 = 2HI

H H

I I[ ]*

Un catalizzatore muta la natura del 
complesso attivato, per cui varia Ea

(Ea )i

reagenti

prodotti

E

coord. di reazione

∆E

(Ea )d

complesso
attivato

Effetti fotochimici
H2 + Cl2 =      2HCl

luce

Cl2 + hv  = 2Cl    etc...


