Fabio Mussini  matricola 139051 – Lezione del 22/11/2001 – ore 14.30 – 16.30


I GAS PERFETTI


Le leggi dei gas descrivono il comportamento dei gas in funzione di variabili di stato quali volume, temperatura e pressione. Queste leggi si riferiscono ai gas "ideali" (ovvero nei quali si possono trascurare le interazioni reciproche tra particelle costituenti e l'attrito interno), ma nella maggior parte dei casi danno una descrizione sufficientemente accurata anche del comportamento di gas "reali". Per tali gas, comunque, esistono opportune correzioni da apportare alle leggi, che rendono conto con più precisione del loro comportamento effettivo.


Il gas perfetto è un concetto astratto utilizzato per semplificare la realtà fisica, per facilitare formule e calcoli. Praticamente un gas perfetto è un gas in cui le particelle non interagiscono tra loro e il loro potenziale è identicamente nullo ø = 0.                                                                                                                                    

Tutti i gas obbediscono all’equazione del Gas Ideale  PV=nRT (pressione • volume = numero di moli • costante universale dei gas • temperatura) in condizioni di bassa densità e alta temperatura - condizioni definite come “ideali” poiché le forze tra le molecole sono di entità trascurabile.

RICHIAMI DI CHIMICA

Atomo 
La più piccola porzione di materia che può definire un elemento chimico, di cui possiede le proprietà. La parola “atomo”, che deriva dal greco átomos, “indivisibile”, veniva usata dagli antichi filosofi per definire le entità elementari, indistruttibili e indivisibili, che costituivano la materia. L'atomo era considerato la più piccola porzione di materia che potesse essere concepita, e questa idea prevalse fino a quando la struttura dell'atomo divenne uno degli argomenti principali della ricerca scientifica sperimentale. La natura degli elementi fu precisata dal punto di vista scientifico e quantitativo agli inizi del XIX secolo dal chimico britannico John Dalton, oggi considerato il padre della moderna teoria atomica. Partendo dall'osservazione che gli elementi si combinano per formare diversi composti, secondo rapporti in peso ben definiti, egli sviluppò il concetto moderno di atomo come particella di dimensioni e peso caratteristici per ciascun elemento. In un secondo tempo, si comprese che le reazioni chimiche che avvengono tra elementi danno luogo alla formazione di molecole, cioè di aggregati di più atomi di composizione definita e costante. Ogni molecola d'acqua, ad esempio, è composta da un atomo d'ossigeno e da due atomi di idrogeno legati da forze di natura elettrostatica, come è indicato dalla formula chimica H2O.

Legge di Avogadro Nel 1811 il chimico italiano Amedeo Avogadro formulò la legge secondo la quale volumi uguali di gas diversi, nelle medesime condizioni di temperatura e pressione, contengono lo stesso numero di particelle. In accordo a questa legge, due contenitori identici, ad esempio di capacità un litro, riempiti uno di elio e l'altro di ossigeno, contengono lo stesso numero di particelle: nel primo caso una particella corrisponde effettivamente a un atomo di elio He, nel secondo, a una molecola di ossigeno, di formula chimica O2. In suo onore è stato definito numero di Avogadro il numero di molecole contenute in una mole di una qualsiasi sostanza. 

[image: image1.wmf] 

[image: image37.png]©




[image: image38.wmf] 

 

H

2

O

 

 

H

2

O

 

 

 

H

2

O

 

 

H

2

O

 


Protone 
      Particella nucleare dotata di carica positiva uguale e opposta a quella dell'elettrone. Insieme al neutrone, è un costituente fondamentale dei nuclei atomici e per questo motivo ci si riferisce alle due particelle con il termine comune nucleone. Il protone ha massa 1,6726 x 10-27 kg, cioè approssimativamente 1836 volte la massa dell'elettrone; la massa di un atomo è quindi quasi interamente concentrata nel nucleo. I protoni sono costituenti essenziali della materia ordinaria e, come tali, sono stabili su tempi di miliardi o migliaia di miliardi di anni. Tuttavia, una teoria unificata dei campi , ovvero una teoria che offra una descrizione comune delle quattro interazioni fondamentali della materia, dovrebbe prevedere un decadimento del protone su una scala di tempi dell'ordine dei 1030 anni.

Neutrone 
Particella priva di carica elettrica che, come il protone, è un costituente dei nuclei atomici; ha massa pari a 1,675 × 10-27 kg, quindi pressoché uguale a quella del protone. Come costituente dei nuclei atomici il neutrone è una particella stabile; allo stato libero invece decade in un protone, un elettrone e un neutrino, con un tempo di dimezzamento di circa 17 minuti.

Elettrone 
Particella elementare che, insieme al protone e al neutrone, è tra i costituenti fondamentali della materia. Ha massa a riposo di 9109 x 10-28 g, e carica elettrica negativa pari a 1602 x 10-19 C. Gli elettroni intervengono in un gran numero di fenomeni: il flusso di corrente elettrica in un conduttore sottoposto a una differenza di potenziale è dovuto allo spostamento ordinato degli elettroni liberi del conduttore; i raggi catodici sono costituiti da elettroni; inoltre, sono elettroni anche le particelle beta emesse nei decadimenti radioattivi di alcuni nuclei instabili.

Tavola periodica 
Verso la metà del XIX secolo i chimici osservarono che il comportamento chimico-fisico degli elementi presentava delle regolarità che potevano essere evidenziate organizzando gli elementi in forma tabulare. Il chimico russo Dmitrij Ivanovic Mendeleev propose una tavola periodica, nella quale gli elementi erano ordinati in righe e colonne, di modo che quelli aventi caratteristiche chimico-fisiche simili fossero disposti vicini. A ciascun elemento venne assegnato, in funzione della posizione che occupava nella tavola, un numero progressivo (numero atomico) variabile da 1 (assegnato all'idrogeno) a 92 (assegnato all'uranio). Mendeleev mostrò tanta fiducia nella sua tavola, da lasciare posti vuoti in corrispondenza di elementi che, in base ai suoi ragionamenti, avrebbero dovuto esistere, ma che non erano ancora stati osservati sperimentalmente. Tali elementi furono effettivamente scoperti negli anni successivi. Nella tavola, gli elementi con più alto numero atomico hanno peso atomico maggiore, ed effettivamente i diversi pesi atomici sono sempre prossimi a numeri interi. 
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Tabella periodica degli elementi

Peso atomico 
Dalla legge di Avogadro si può dedurre che il peso di volumi di riferimento (e dunque la densità) di diversi gas è proporzionale al peso delle singole molecole che li costituiscono. In altre parole, se un litro di ossigeno pesa sedici volte in più rispetto a un litro di idrogeno, è possibile concludere che il peso di una molecola, o di un atomo, di ossigeno, è sedici volte maggiore del peso di una molecola o di un atomo di idrogeno: ciò permette di assegnare in modo semplice il peso atomico o molecolare ai diversi elementi. Se si assume come riferimento l'atomo di carbonio, assegnandogli il peso di dodici unità di massa atomica (uma), l'idrogeno avrà peso atomico 1,0079 uma, l'elio 4,0026 uma, il fluoro 18,9984 uma e il sodio 22,9898 uma. A questo proposito va sottolineato che si parla impropriamente di "peso atomico", essendo il peso la forza esercitata su un corpo per effetto dell'attrazione gravitazionale terrestre, mentre sarebbe più corretto utilizzare il termine "massa atomica", che effettivamente è una misura della quantità di materia contenuta in un corpo. Il riferimento per la scala di pesi o masse atomici fu, per tutta la prima metà del secolo, l'atomo di ossigeno, a cui era assegnato peso atomico 16. All'inizio degli anni Sessanta, le unioni internazionali di chimica e fisica decisero di adottare come nuovo standard l'isotopo più diffuso del carbonio 12, cui venne assegnato peso atomico esattamente uguale a 12; questa scelta si è dimostrata particolarmente appropriata, perchè il carbonio 12 viene frequentemente utilizzato per tarare particolari strumenti di misura delle masse atomiche, gli spettrometri di massa. Le tabelle dei pesi atomici basate sul carbonio 12 e sull'ossigeno naturale sono comunque in ottimo accordo.

Molecola 
La più piccola porzione di una sostanza che della sostanza stessa conserva tutte le proprietà. In teoria, con la progressiva suddivisione in piccole parti di un campione d'acqua, si arriva a individuare una singola molecola; un'ulteriore rottura produrrebbe gli atomi di idrogeno e ossigeno isolati, ciascuno caratterizzato da proprietà chimiche diverse. Un avvicinamento casuale di due molecole provoca la loro reciproca repulsione, ma non un cambiamento delle loro caratteristiche; al contrario una collisione violenta può alterarne la composizione, come avviene ad esempio durante una reazione chimica. Le molecole sono costituite da atomi, dello stesso elemento o di elementi diversi, legati tra loro da forze di natura prevalentemente elettrica; vengono definite biatomiche quando sono costituite solo da due atomi, poliatomiche quando sono costituite da più di due atomi. Molti progetti di ricerca attuali nel campo della chimica sono rivolti alla determinazione di composizione, struttura e dimensione di molecole di diverse sostanze. Le molecole più piccole sono anche le più semplici; quella dell'idrogeno, ad esempio, costituita da due atomi uguali, ha diametro di circa 10-10 m e massa pari a circa 3 × 10-27 kg. Molecole più complesse possono assumere forma di catena, di anello o di elica e avere dimensioni sensibilmente maggiori
                                                                      

Legame chimico Legame responsabile della formazione delle molecole, che si determina in seguito alle forti interazioni tra atomi. Quando due o più atomi vengono posti a distanza ravvicinata, una forza attrattiva si manifesta tra gli elettroni dei singoli atomi e uno o più nuclei vicini: se tale forza è sufficientemente intensa da mantenere uniti gli atomi, si forma un legame chimico. Tutti i legami chimici derivano dallo scambio o dalla condivisione di elettroni da parte di almeno due atomi.

Reazione chimica Processo in cui si verifica una trasposizione di atomi o di gruppi di atomi, in seguito alla quale si ottengono sostanze con composizioni molecolari diverse da quelle di partenza. La qualità e la quantità di prodotti che è possibile ottenere partendo da determinati reagenti sono legate al tipo di reazione e alle condizioni in cui essa viene condotta. In ogni caso, in qualsiasi trasformazione rimangono invariate alcune grandezze, come la massa, la carica e il numero di atomi presenti.

Le reazioni possono essere di 2 tipi: 

Esotermiche in cui avviene rilascio di energia (es. le combustioni)

Combustione del metano CH4+ 2 O2 
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 CO2+ 2 H2O+ E   (1)

Endotermiche in cui viene sottratta energia all’ambiente (reazioni di laboratorio)

CH4+ H2O+ E 
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CO + 3 H2     (2)

Un altro esempio di reazione endotermica avviene in una pila a combustibile in cui viene sfruttata l’energia chimica per dare energia elettrica e non calore




                                                Elettrolita: facilità la combustione(idrossido di potassio KOH)  







          Catodo                      Anodo


Pila a combustione

Sul catodo (polo positivo) avviene la reazione:

O2+ 2 H2O+ 4 e- 
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 4 OH-             (3)

Sull’anodo (polo negativo) avviene la reazione:

H2+ 2HO- 
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 2 H2O+ 2 e-          (4) 

In pratica la reazione che avviene è:

2H2+ O2 
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 2H2O+ E                  (5)

La reazione contraria avviene nella cella elettrolitica in cui si usa l’energia per scomporre l’acqua nei 2 gas che la compongono ovvero idrogeno ed ossigeno

                                 Batteria       





                                             Acqua con cloruro di sodio (H2O+NaCl)


                  Cella elettrolitica

Sul catodo avviene la reazione:

2H2O+ 2e- 
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H2+ HO-              (6)
Sull’anodo avviene la reazione:

4HO- 
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O2+ 2 H2O+ 4e-              (7)  
La reazione che fa apparire le bollicine è esattamente quella contraria a quella che avviene nell’esempio di prima, la pila a combustione:

2H2O+ E
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 2H2+ O2                 (8)
Praticamente questa è una reazione reversibile, anche se non è possibile farlo per tutte le reazioni.

Mole 
Unità di misura della quantità di sostanza nel Sistema Internazionale: equivale alla quantità di sostanza, espressa in grammi, che contiene un numero di unità elementari (atomi, ioni o molecole) uguale al numero di atomi contenuti in dodici grammi di carbonio 12. Per definizione, una mole di una qualunque sostanza contiene sempre lo stesso numero di particelle: tale numero è detto numero di Avogadro e il suo valore, determinato attraverso metodi diversi, è fissato a 6,023 x 1023 (ovvero 600.000 milioni di milioni di milioni). Ad esempio, poiché un atomo di carbonio ha massa pari a circa dodici volte quella dell'atomo di idrogeno, 12 g di carbonio e 1 g di idrogeno allo stato atomico conterranno lo stesso numero di particelle (numero di Avogadro). La mole è un'unità di misura estremamente utile ai chimici, in quanto consente di semplificare notevolmente i calcoli stechiometrici.

Peso molecolare 
Il peso di una molecola può essere facilmente determinato per via teorica, quando se ne conosca la struttura atomica. Ad esempio, una molecola d'acqua (H2O), composta da due atomi di idrogeno (peso atomico dell'idrogeno = 1) e uno di ossigeno (peso atomico dell'ossigeno = 16), ha peso molecolare pari a 18. Nella determinazione sperimentale, il peso molecolare di una sostanza si ottiene misurando il peso in grammi di una mole.

RELAZIONE FONDAMENTALE DEI GAS PERFETTI

La relazione fondamentale che permette uno studio più semplificato dei gas è:

p• v= R•T    (9)

dove p è la pressione assoluta espressa in pascal (Pa)
        v è il volume specifico del gas espresso in m3/Kg
        R è la costante specifica dei gas

        T è la temperatura espressa in gradi kelvin (K)  


   p


                                                       v

Grafico di ipotetici gas reali: le parabole indicano l’andamento delle isoterme al variare di pressione e volume

Mediante il concetto del numero del numero di Avogadro e il concetto di mole si può ricavare il numero di moli:
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dove M è la massa molare globale considerata

         m è la massa molare espressa in grammi

esempio di utilizzo della formula:


[image: image11.wmf]g/mole

2

gH

10

2

= 5 moli    (11)

Moltiplicando entrambi i membri dell’equazione (9) per m si ottiene:

p•v•m=R•m•T       (12)

dove v•m è il volume specifico molare ovvero il volume occupato da una mole e R•m è la costante universale dei gas (R0 = 8,315 j/ mole•K)

Si ottiene così l’equazione:

p•vm=R0•T         (13)

Moltiplicando ancora entrambi i membri per n, il numero di moli avremo:

p•vm•n=R0•T•n         (14)

dove vm•n è il volume totale del contenitore 

p•vtot=n•R0•T            (15)

Questa equazione vale per tutti i gas  

R si può anche ricavare dalla formula:
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dove m è la massa molare espressa in Kg
esempio: 
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nella seguente tabella sono riportati alcuni valori di R:

	Elemento
	m
	R

	O2
	32
	260,83

	H2
	2
	4126,4

	N2
	28
	296,91


L’aria non è un gas perfetto in quanto è una miscela ma è considerato lo stesso come tale. Per trovare il valore di R relativo all’aria bisogna pensare l’aria come una miscela formata grosso modo da 25% di ossigeno O2 e da 75% di azoto N2. Si avrà allora:
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    (18)

CENNI STORICI

Legge di Boyle: il prodotto di pressione e volume di una massa determinata di gas è costante in qualunque trasformazione isoterma, ovvero in qualunque processo in cui la temperatura sia mantenuta costante". L'espressione in formule di questa legge è:

p•v= costante    (19)

1a legge di Gay-Lussac: il volume di un gas nelle trasformazioni a pressione costante, cioè isobare, è proporzionale alla sua temperatura assoluta.
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2a legge di Gay-Lussac: la pressione di un gas nelle trasformazioni a volume costante, cioè isocore, è proporzionale alla sua temperatura assoluta.
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ENTALPIA e ENERGIA INTERNA

L’energia interna (u) e l’entalpia (h) (funzione di stato che esprime la quantità di energia che un sistema può scambiare con l'ambiente nel corso di una trasformazione isobara, cioè durante un processo che avviene a pressione costante) in un gas perfetto dipendono esclusivamente dalla temperatura e non dalla pressione e servono per misurare lo stato energetico del gas.
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CALORE SPECIFICO

Il calore specifico è la quantità di calore che bisogna fornire a una unità di massa di una data sostanza per aumentarne la temperatura di 1°C. Si misura in 
[image: image19.wmf]K
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. Il calore specifico dipende dal tipo di trasformazione termodinamica che una sostanza subisce: pertanto si distinguono calore specifico a pressione costante e calore specifico a volume costante. Se si riscalda un gas a pressione costante, lasciando il sistema libero di espandersi, occorre una quantità maggiore di calore per innalzare la temperatura di un grado, poiché una parte dell'energia fornita viene dissipata sotto forma di lavoro nel processo di espansione. Per questo motivo il calore specifico a pressione costante è più grande del calore specifico a volume costante.

Calore specifico a volume costante:
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                                 Q                                                           Volume costante 

Un’altra formula per calcolare il volume specifico a volume costante è:
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Dove M è la massa totale del gas

         Q è la quantità di calore fornito
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Calore specifico a pressione costante:
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                           Q                                            Pressione costante


Un’altra formula per calcolare il volume specifico a pressione costante è:
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Ricordiamo che queste formule valgono solamente in caso di gas ideale.

Con le formule inverse possiamo trovare le variazioni di entalpia (h) e di energia interna (u):
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R, la costante universale dei gas, la si può ricavare anche con Cv e Cp :

Cp – Cv = R           (32)

Nella seguente tabella sono riportate alcuni valori di Cp e Cv:

	Sostanza
	Cp
	Cv

	acqua 
	0,44
	 

	aria
	1,01
	0,717

	H2
	14,2
	10,1

	O2
	0,917
	0,656


Un’altra relazione che esiste tra Cp e Cv è il rapporto tra calori specifici e si indica con 
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:
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ENTROPIA

L’entropia è una grandezza termodinamica che misura il grado di disordine di un sistema fisico; per un sistema chiuso e in condizioni di isolamento termico, l'entropia descrive la naturale tendenza a evolvere verso uno stato di equilibrio termodinamico. La differenza di entropia si calcola :
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Integrando l’espressione si ricava la differenza di entropia:

a pressione costante:
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a volume costante:


[image: image33.wmf]1

2

1

2

1

2

p

p

ln

R

T

T

ln

Cp

s

s

×

+

×

=

-

          (36)

TRASFORMAZIONE ADIABATICA

La trasformazione adiabatica è una trasformazione termodinamica in cui le quantità caratteristiche di un sistema, quali pressione e volume, variano senza che si verifichino scambi di calore, cioè di energia termica, con l'ambiente esterno.Un esempio comune di processo adiabatico è la fuoriuscita di spray da una bomboletta e la conseguente diminuzione di temperatura del liquido in essa contenuto: l'espansione del gas, in questo caso, avviene a spese dell'energia interna del liquido contenuto nella bomboletta e, poiché il processo si verifica troppo rapidamente  perché la perdita di calore possa essere colmata dall'esterno, si ha un calo di temperatura. L'effetto contrario, di aumento della temperatura, si osserva quando si comprime rapidamente un gas. Molti meccanismi di uso comune, come il motore di un'automobile, sfruttano processi di tipo adiabatico. Questa trasformazione segue questa legge:
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                                                       v

la trasformazione adiabatica è rappresentata dall’iperbole rossa

Se la trasformazione è reversibile 
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L’entropia nelle trasformazioni adiabatiche è costante







Nucleo  	Massa centrale dell'atomo intorno alla quale orbitano gli elettroni. Il nucleo è composto da nucleoni, cioè da protoni e neutroni, ed è carico positivamente; in esso è concentrata quasi tutta la massa dell'atomo. 
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Esempio di atomo





Sopra legame molecolare nel liquido


Sotto legame in un ipotetico gas ideale
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