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Introduzione

Nel contesto di reazioni condotte a pressione costante, il calore di reazione viene identificato con una funzione di stato termodinamico, l'entalpia, che è definita dalla somma tra l'energia interna U del sistema e l'energia corrispondente dal prodotto PV (pressione e volume del sistema). Di particolare interesse nei calcoli termodinamici è la variazione di entalpia che accompagna la reazione di formazione di una sostanza a partire dagli elementi nello stato standard. In generale però, la maggior parte di composti non si forma in maniera diretta dagli elementi, e di conseguenza non è di solito possibile ottenere una misura sperimentale diretta del loro calore standard di formazione. Ma tale valore si può sempre ricavare applicando la legge di Hess, secondo la quale la variazione di entalpia che accompagna una trasformazione termochimica non dipende dal cammino percorso per passare dallo stato iniziale a quello finale. 

A conferma di tale legge, sperimentalmente, si possono far reagire 4 grammi di idrossido di sodio solido con 200 ml di acqua distillata; 4 grammi di idrossido di sodio solido con 200 ml di acido cloridrico in concentrazione 0,5 molare; ed infine 100 ml di acido cloridrico in concentazione 1 molare con 100 ml di una soluzione 1 molare di idrossido di sodio. Quello che si osserva è che l'innalzamento di temperatura della seconda reazione è pari alla somma delle variazioni di temperatura della prima e della terza reazione (ossia, che i calori di reazione sono additivi).

Figura 1

Utilizzando un sensore di temperatura connesso tramite il CBL ad una calcolatrice grafica, è molto semplice rilevare i valori massimi delle temperature per la verifica sperimentale della legge. Inoltre, si può studiare in modo qualitativo e quantitativo la velocità di variazione della temperatura.

Entalpia di formazione

Scopo di questo esperimento è di calcolare le variazioni entalpiche di un sistema senza necessità di misurarle direttamente. In tal modo si comprenderà come si possano prevedere le variazioni di entalpia senza dover compiere gli esperimenti relativi.         
   

Materiale occorrente:

1. Occhiali di protezione.                                                              

2. Tre bicchieri da 250 cm3 possibilmente in polistirolo.

3. Quattro cilindri graduati da 200 cm3.

4. Sonda di temperatura (TMP-BTA).

5. Una bilancia.

6. Idrossido di sodio solido, acido cloridrico, acqua distillata.

Procedimento. 

Preparate tre soluzioni come sotto specificato e lasciatele riposare perché la temperatura si stabilizzi. Se non disponete di bicchieri di polistirolo, pesate tre bicchieri di vetro, contrassegnateli da 1 a 3, e annotatone la massa in una tabella come nella figura.

* 200 mL
        HCl
0,5 M   =   0,1 moli HCl(g)


* 100 mL         HCl
   1 M   =   0,1 moli HCl(g)     


* 100 mL
        NaOH
   1 M   =   0,1 moli NaOH(s)


1) Versate nel bicchiere 1 200mL d'acqua distillata e attendete, tenendo sotto agitazione, finché la temperatura si stabilizzi (t1). Pesate 4 g di idrossido di sodio solido, 0,1 moli, (non toccarlo con le mani!), versatelo nell'acqua del bicchiere 1 e agitate finché sia completamente sciolto; segnate in tabella la massima temperatura raggiunta (t2).  

2) Versate nel bicchiere 2 i 200 mL di soluzione di HCl 0,5 M, aspettate che la temperatura si stabilizzi (t1) e aggiungetevi 4 g pesati d'idrossido di sodio solido; segnate in tabella la massima temperatura raggiunta (t2).

3) Versate nel bicchiere 3 i 100 mL di soluzione di HCl 1 M, lasciate stabilizzare la temperatura (t1) e aggiungetevi i 100 mL di soluzione di NaOH 1M;  segnate la massima temperatura raggiunta (t2) (1 nota a pié pag.).
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Note

* Il calore disperso nell'ambiente si ritiene trascurabile                                                                                                                                     

* La massa del sistema sia acqua e vetro.                                                                                                     

* Osservando i risultati ottenuti quali conclusioni si possono trarre? 

Osservazioni

a) Versando idrossido di sodio solido nell'acqua a temperatura ambiente, si ha un aumento di temperatura.

b) Versando idrossido di sodio solido nel bicchiere che contiene acido cloridrico a temperatura ambiente, si ha un aumento di temperatura maggiore che in (a).

c) Quando si mescolano  una soluzione di HCl e una di NaOH, si verifica un certo innalzamento di termico. La somma del calore di reazione sviluppato nei casi a) e c)  eguaglia il calore di reazione sviluppato nel caso b).

Elaborazione dati e discussione

Per ciascuna reazione calcolate il (t. Sapendo che: Q = m·c· (t calcolate la quantità di calore assorbita dall’acqua 
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e, se i bicchieri non sono isolanti, la quantità di calore assorbita dal vetro 
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, in ciascuna reazione. La somma di questi due valori è la quantità di calore Q svolta durante la reazione. Considerando la massa del sistema come somma della massa del vetro più quella dell’acqua, si commette un errore che, tuttavia, non invalida i risultati delle prove. Inoltre, una parte di calore si disperde nell’ambiente, ma anche in questo caso l’errore è tollerabile.

Poiché in tutti e tre i casi il calore così calcolato si riferisce a 4 g di NaOH, calcolate il calore dovuto alla reazione di una mole di NaOH ed esprimetelo come (H, con il segno che indica correttamente se la reazione è eso-oppure endotermica.

* Avete ora, secondo l’ordine delle operazioni, i tre valori di (H1, (H2 e (H3. Confrontate fra loro (H2 e  ((H1+(H3). Come spiegate che, con la tolleranza dovuta agli errori sperimentali, i due valori sono molto prossimi?

Esaminate con attenzione i processi avvenuti nei tre casi. In 1) il calore svolto ha dovuto esclusivamente alla dissoluzione di NaOH in acqua (calore di soluzione). In 3) il calore è stato liberato dalla reazione di neutralizzazione della base NaOH da parte dell’acido HCl, entrambi già in soluzione (calore di neutralizzazione). In 2) le due azioni si sommano: infatti, prima NaOH si scioglie in acqua e poi reagisce con HCl.

* Possiamo quindi dedurre che è indifferente il cammino percorso passando dallo stato iniziale a quello finale; ciò che conta è soltanto la differenza fra i due stati.

L’entalpia è una funzione di stato e quindi dipende dalle condizioni di temperatura e pressione alle quali si opera. I calori di diverse reazioni possono essere confrontati soltanto se riferiti alle medesime condizioni. Voi avete operato in condizioni ambiente, prossime a quelle che sono state fissate per convenzione per la misura del calore standard di reazione e cioè 25 °C e 1 atm.

Ebbene, l’esperimento che avete condotto ha dimostrato l’additività dei calori di reazione, comportamento generale che va sotto il nome di legge di Hess (German Ivanovic Hess, 1883-1964).
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