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Per chi studia chimica, le opere di Peter Atkins sono un 
punto di riferimento assoluto per rigore scienti"co, chia-
rezza e coerenza. Oltre ad avere queste caratteristiche, 
Fondamenti di chimica generale consente percorsi di 
studio personalizzati, grazie all’organizzazione dei con-
cetti in una struttura modulare: gruppi tematici, chia-
mati focus, raccolgono un insieme di capitoli collegati 
ma autoconsistenti, introdotti da mappe dei contenuti, 
che forniscono il quadro d’insieme.

I percorsi possono cambiare, ma l’obiettivo è uno, 
e cioè a#rontare la disciplina in maniera critica e inse-
gnare strategie per risolvere i problemi di chimica. Negli 
Esempi si impara a misurarsi con gli esercizi mediante 
un percorso guidato, in cui coesistono la risoluzione 
matematica e la visualizzazione gra"ca dei risultati. Nel-
le schede In pratica... sono raccolte le istruzioni per la 
corretta nomenclatura dei composti e per la risoluzione 
alternativa di alcuni problemi.

La $essibilità arriva al cuore della teoria. L’approccio 
cinetico e l’approccio termodinamico all’equilibrio e alla 
velocità delle reazioni, per esempio, vengono presentati 

in parallelo, con un percorso a doppio binario, così come 
la chimica descrittiva è accorpata in un unico focus  
(Focus 8), suddiviso in capitoli brevi selezionabili in base 
al percorso di studio. 

Diversi supporti per l’uso della matematica facilitano 
lo studio:
• la sezione Che cosa ci dice questa equazione? inter-

preta le equazioni in termini chimici e "sici;
• la sezione Come si fa? presenta le derivazioni mate-

matiche delle equazioni separate dal testo principale;
• le annotazioni di equazioni insegnano a interpreta-

re un’equazione a prima vista, osservando il collega-
mento tra simboli e valori numerici.

Il libro dedica inoltre ampio spazio alle applicazioni in 
vari ambiti, tra cui tecnologia, biologia, ambiente, e ai 
materiali contemporanei, per mostrare come la chimica 
costituisca l’infrastruttura del mondo. 

Numerosi esercizi completano in"ne il corso: brevi 
lungo il testo, sommativi a "ne capitolo e trasversali a 
vari argomenti a chiusura di ogni focus.
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Il benvenuto da autrici e autori
Ogni nuova edizione di un libro di testo offre l’op-
portunità di esaminare il contenuto e il modo con cui 
è esposto con occhi nuovi. Ciò è particolarmente vero 
quando il team autorale si espande: gli autori delle 
edizioni precedenti sono lieti di dare il benvenuto a 
due nuovi membri, James Patterson e Kelly Young. I 
nuovi autori portano con sé nuove prospettive, espe-
rienze diverse e occhi freschi. In particolare, dato che 
insegnano utilizzando questo libro da diversi anni, 
hanno contribuito con una profonda revisione del te-
sto sulla base dell’interazione quotidiana con i loro 
studenti e le loro studentesse: ci hanno aiutato a indi-
viduare quelli che consideravamo concetti semplici, 
ma che in realtà costituiscono importanti barriere 
alla comprensione.

Il nostro obiettivo in questa nuova edizione è sta-
to rendere il testo più facile da studiare, mantenendo 
al contempo la flessibilità e il rigore scientifico delle 
edizioni precedenti. Abbiamo mantenuto l’organiz-
zazione in Focus/Capitoli perché garantisce questa 
flessibilità. Il linguaggio tecnico utilizzato non pre-
suppone che debba essere seguita una sequenza spe-
cifica nell’affrontare i vari capitoli (anche se alcune 
sequenze possono essere difficili da modificare!). 
Crediamo che l’approccio basato su capitoli indipen-
denti catturi lo spirito con cui le nuove generazioni 
cercano e acquisiscono la conoscenza. Rimarchiamo 
che un Focus non deve essere considerato come un 
percorso unico: è un insieme di Capitoli collegati, 
suddivisi in componenti didattiche compatte e auto-
consistenti. Per rendere evidente l’unitarietà cultura-
le della materia, abbiamo inserito una sorta di map-
pa stradale della chimica all’inizio di ogni Focus, per 
sottolineare che la chimica è una rete interconnessa 
di concetti e competenze. In breve, nessun concetto è 
un’isola.

Abbiamo cercato di concentrarci sugli aspetti mo-
lecolari della chimica. Il testo ha sempre adottato un 
approccio basato sugli atomi, e in questa edizione ab-
biamo trovato ulteriori opportunità per introdurre 
gli argomenti da una prospettiva molecolare. D’altra 
parte, riconosciamo anche che alcuni docenti preferi-
scono approcci differenti per alcune aree della mate-
ria. Un esempio è il trattamento degli equilibri: alcuni 
preferiscono un approccio termodinamico, altri uno 
cinetico. Per soddisfare entrambi, forniamo percorsi 
paralleli per la derivazione delle equazioni chiave.

Siamo inoltre consapevoli che i docenti adottano 
modalità e strategie diverse quando affrontano la 
chimica descrittiva. Per facilitare la personalizzazio-
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ne dei percorsi didattici, in questa edizione abbiamo 
riunito tutta la chimica descrittiva in un unico focus 
dedicato ai materiali (Focus 8), suddiviso in capitoli 
brevi, che possono essere selezionati in modo indi-
pendente in base allo specifico percorso di studio. 
Per sottolineare che la chimica rappresenta l’infra-
struttura del mondo moderno, è dato ampio spazio 
alle tecnologie e ai materiali contemporanei.

L’integrazione della matematica nella chimica ge-
nerale è sempre stata un punto critico per chi studia 
questa materia. Abbiamo cercato di fornire un mag-
gior supporto nello sviluppo delle equazioni chiave, 
prestando particolare attenzione al loro significato 
fisico e alle approssimazioni utilizzate nella loro ela-
borazione. Vogliamo incoraggiare studenti e studen-
tesse a utilizzare la matematica anziché temerla. Le 
schede Come si fa? sono progettate per dimostrare 
che la matematica gioca un ruolo essenziale nello svi-
luppo dei concetti e che il suo utilizzo apre la strada 
a ulteriori progressi in chimica. Nei numerosi esem-
pi svolti, presentiamo le soluzioni in modo sia visivo 
sia matematico, utilizzando piccole illustrazioni per 
aiutare chi studia a concettualizzare ogni passaggio.
Infine, in questa nuova edizione, abbiamo avuto l’op-
portunità di rispondere alla richiesta di un maggiore 
equilibrio in termini di genere ed etnia nella presen-
tazione della chimica. Per ragioni radicate profon-
damente nelle attitudini sociali del passato, poche 
donne e pochi membri delle comunità storicamente 
più emarginate hanno avuto l’opportunità di contri-
buire direttamente alla definizione dei principi della 
chimica. Riteniamo che tutti debbano vedere che il 
mondo della scienza, e della chimica in particolare, è 
ampiamente aperto affinché ciascuno possa lasciare 
il proprio segno. Un libro di testo non può cambiare 
la storia, ma può contribuire a cambiare il futuro.

Peter Atkins, Loretta Jones, Leroy Laverman,  
James Patterson e Kelley Young
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XII Prefazione

COME SI SPIEGA…

… usando la cinetica? … usando la termodinamica?
La presenza di molecole di un soluto non volatile bloc-
ca la fuoriuscita delle molecole di un solvente volatile 
dalla superficie della soluzione, per cui la loro velocità 
di fuga è ridotta. Le molecole di solvente che si trova-
no già in fase di vapore ritornano sulla superficie a una 
velocità che dipende dalla pressione del vapore, e pos-
sono aderire alla superficie in qualsiasi posizione im-
pattino su di essa, su una molecola di soluto o su una 
di solvente (poiché tutte le interazioni intermolecolari 
sono identiche in una soluzione ideale). Si raggiunge 
l’equilibrio quando la velocità a cui le molecole tornano 
in fase liquida corrisponde a quella, ora minore, alla 
quale ne sfuggono; ciò determina una pressione di 
vapore minore di quella del solvente puro.

All’equilibrio, e in assenza di un qualsiasi soluto, l’e-
nergia libera molare del vapore è uguale a quella del 
solvente puro allo stato liquido (Capitolo 5A). Un soluto 
aumenta il disordine e quindi l’entropia della fase liqui-
da. Dato che l’entropia della fase liquida viene aumen-
tata dalla presenza di un soluto, complessivamente 
si ha una diminuzione dell’energia libera molare del 
solvente. Poiché l’energia libera del solvente è stata 
ridotta, affinché le due fasi rimangano in equilibrio è 
necessario che anche l’energia libera del vapore di-
minuisca. Dato che l’energia libera di un gas dipende 
dalla sua pressione, ne deriva che anche la pressione 
di vapore dovrà diminuire.

 ▸ È interessante notare che...
Insieme alla decriptazione, alla meteorologia e alla 
biologia molecolare, la chimica è attualmente l’ambi-
to in cui si impiegano maggiormente i computer, che 
vengono sfruttati per calcolare le strutture elettroni-
che dettagliate di atomi e molecole.

Introduzione al libro
L’obiettivo centrale di questo testo è indurre studenti 
e studentesse a pensare e porre domande, fornendo al 
contempo una solida base per quanto riguarda i prin-
cipi della chimica. Qualsiasi sia il livello di parten-
za, tutte le persone traggono beneficio dall’imparare 
strategie per ragionare, formulare domande e affron-
tare i problemi. Mostriamo pertanto come costruire 
modelli, per poi perfezionarli in modo sistematico 
alla luce dei dati sperimentali e, infine, a esprimerli 
in termini quantitativi. Per raggiungere questo obiet-
tivo, forniamo vari strumenti concettuali per svilup-
pare la comprensione della disciplina e offrire a chi 
studia un’ampia gamma di supporti pedagogici.

La chimica in aula
In questa edizione abbiamo perfezionato la struttura 
basata sull’atomo, caratteristica culturale di questo 
progetto, basandoci sulla nostra esperienza in aula e 
sui feedback ricevuti da chi ha studiato sul libro. Per 
esempio, abbiamo rielaborato l’introduzione sui gas 
nel Focus 3 per enfatizzarne la natura molecolare di-
namica. Abbiamo anche rivisto l’introduzione e l’in-
terpretazione della prima e della seconda legge della 
termodinamica nel Focus 4, adottando un approccio 
più sistematico e molecolare.

Abbiamo affrontato numerose altre questioni re-
lative a concetti chimici fondamentali. Per esempio, 
abbiamo anticipato la spiegazione sull’elettronega-
tività, una proprietà molecolare, inserendola nella 
spiegazione degli atomi (Focus 1). Questa introdu-
zione anticipata permette di affrontare più approfon-
ditamente gli andamenti periodici degli elementi e 
consente un utilizzo precoce del linguaggio naturale 
della chimica. Nel Focus 2, dedicato ai legami, ab-
biamo rielaborato l’approccio del legame di valenza 
per trattare l’ipervalenza, accogliendo le recenti in-
terpretazioni, secondo cui l’espansione dell’ottetto 
e il coinvolgimento degli orbitali d sono concetti 
inappropriati. Oltre a illustrare la visione tradiziona-

le, abbiamo aggiunto nuovo materiale per mostrare 
come la scienza avanzi sviluppando nuovi modelli.

Chi ha studiato su edizioni precedenti, conosce già 
il nostro approccio a doppio binario per l’equilibrio 
(Focus 5, schede Come si spiega…), che soddisfa sia 
chi preferisce un approccio cinetico sia chi opta per 
uno termodinamico. Abbiamo però capito che erano 
necessarie ulteriori informazioni sulla dipendenza 
della variazione di energia libera di Gibbs dalla pres-
sione, e le abbiamo aggiunte. Anche la spiegazione 
sulle proprietà colligative è stata ristrutturata, intro-
ducendo la molalità secondo un filo più logico.

Una delle sfide più grandi nell’insegnamento della 
chimica è spiegare l’argomento al cuore della mate-
ria: le proprietà dei singoli elementi. In questa edizio-
ne abbiamo cercato di combinare una comprensione 
approfondita delle proprietà chimiche con le loro 
applicazioni pratiche. I Focus 8 e 9 della preceden-
te edizione, incentrati rispettivamente sui gruppi 
principali e sul blocco d, sono stati unificati in un 
unico focus (Focus 8) che tratta gli elementi come 
infrastruttura materiale del mondo moderno, con 
applicazioni rilevanti inserite in ogni capitolo. Que-
sto nuovo Focus, fortemente attualizzato, incorpora 
contenuti precedentemente trattati nei Capitoli 3I e 
3J (materiali inorganici e materiali per le nuove tec-
nologie) e altri contenuti che erano distribuiti in va-
rie schede di “intermezzo” poste tra i Focus.

Una piccola modifica ricorrente – oltre ad aver 
riesaminato praticamente ogni parola del libro – è 
stata quella di promuovere le note a piè di pagina, 
spesso trascurate ma utili, in più evidenti riquadri 
È interessante notare che… Abbiamo anche dedi-



Prefazione XIII

Desideriamo stabilire la relazione che sussiste tra 
l’altezza, h, della colonna di liquido in un barometro 
e la pressione atmosferica, P. Supponiamo che l’area 
della sezione trasversale della colonna cilindrica mi-
suri A. Il volume del liquido nella colonna sarà dato dal 
prodotto tra tale area e l’altezza del cilindro, V = hA. 
La massa, m, di tale volume di liquido è data dal pro-
dotto della densità del liquido, d, per il volume, per 
cui m = dV = dhA. Tale massa di liquido è spinta verso il 
basso dalla forza di gravità, e la forza totale che essa 
esercita alla propria base coincide con il prodotto della 
massa stessa per l’accelerazione di gravità, g: F = mg. 
La pressione alla base della colonna di liquido è il rap-
porto tra forza e area.
Da P = F/A, F = mg, e m = dhA:

P A
F

A
mg

A
dhA g

dhg

F m

= = = =
A C

COME SI FA?

Area, A
Massa,
m = dhA

Forza,
F = mg

h

cato particolare attenzione alle esigenze attuali di ac-
cessibilità e diversità: la prima attraverso una revisio-
ne delle illustrazioni, adattandole ove necessario agli 
standard moderni della comunicazione grafica, e la 
seconda evidenziando i contributi di una vasta gam-
ma di scienziati e scienziate, sia storici sia contempo-
ranei, che rappresentano la ricchezza della chimica.

La chimica nel mondo
Sebbene le applicazioni siano ora integrate più stret-
tamente nel testo, riteniamo che ci sia ancora spazio 
per schede che consentano l’approfondimento di una 
selezione di applicazioni, mostrando come i concetti 
chimici vengono utilizzati nel mondo reale. Abbiamo 
aggiunto quattro nuove schede alla collezione:
• Scheda 1F.1: descrive le fondamenta storiche della 

tavola periodica;
• Scheda 2C.1: spiega il ruolo fisiologico del monos-

sido di azoto (NO) nel corpo umano;
• Scheda 7C.1: esplora l’impatto ambientale dell’in-

quinamento atmosferico e come questo sia stato 
influenzato durante la pandemia di COVID-19;

• Scheda 8A.1: descrive il componente fondamenta-
le del mondo digitale, la giunzione p-n.

Un ripasso delle basi della chimica
La sezione Fondamenti (disponibile in digitale) forni-
sce una panoramica sintetica e organizzata dei con-
cetti base della chimica. Questo materiale può essere 
utilizzato come ripasso utile e conciso dei contenuti 
più elementari, a cui le studentesse e gli studenti pos-
sono fare riferimento per ottenere ulteriore supporto 
durante il corso, o come introduzione rapida prima 
di affrontare il cuore della disciplina.

Per supportare l’uso della sezione Fondamenti, 
continuiamo a offrire ai docenti l’Elemento diagno-
stico dei fondamenti, creato da Cynthia LaBrake della 
University of Texas, Austin (Stati Uniti). Questo test 
consente di valutare la comprensione dei contenuti 
e di identificare le aree in cui chi studia necessita di 
maggiore supporto. In base all’esito del test, i docenti 
possono assegnare gli esercizi della sezione Fonda-
menti più adeguati per esercitarsi sui contenuti di 
base propedeutici sui cui studenti e studentesse sono 
meno ferrati. Il test include da 5 a 10 problemi per 
ciascun capitolo dei Fondamenti.
Approcci innovativi alla matematica
• Nelle schede Come si fa? il testo è progettato affin-

ché le derivazioni matematiche siano separate dal 
corpo principale del testo, rendendo più semplice 
decidere se approfondirle o saltarle. Questa carat-
teristica è stata progettata per incoraggiare chi stu-
dia ad apprezzare la potenza della matematica, mo-
strando che i progressi più importanti dipendono 
da essa. Praticamente tutto il calcolo differenziale 
nel testo è confinato a questa sezione, per cui può 
essere evitato, se lo si desidera. Per i docenti che 
ritengono che i loro studenti possano affrontare 

questo materiale e vogliono che comprendano la 
forza che la matematica offre, queste derivazioni 
forniscono un valido strumento che ne incoraggia 
l’uso. Alla fine di ogni Focus è disponibile una sele-
zione di esercizi che utilizzano il calcolo differen-
ziale, contrassegnati con l’icona: .

• Gli inserti Che cosa ti dice questa equazione? 
aiutano a interpretare un’equazione in termini 
fisici e chimici. Il nostro obiettivo è duplice: mo-
strare che la matematica è un linguaggio che ri-
vela aspetti della realtà e incoraggiare chi studia 
a tradurre quel linguaggio in concetti e processi 
fisici.

• Le equazioni annotate guidano nell’interpreta-
zione di un’equazione, evidenziando la connessio-
ne tra i simboli e i valori numerici. Consideriamo 
l’uso corretto delle unità di misura una parte fon-
damentale del vocabolario di chi studia, non solo 
perché costituisce una parte del linguaggio inter-

m v h2
1

energia cinetica
dell'elettrone espulso

energia apportata
dal fotone

energia necessaria
a liberare l'elettrone

e
2 o U= -

1 2 3444 444 6 5  (3)

Che cosa ci dice questa equazione? Poiché l’e-
nergia cinetica degli elettroni espulsi varia line-
armente con la frequenza, il grafico dell’energia 
cinetica in funzione della frequenza della radia-
zione fornita dovrebbe avere un aspetto simile 
a quello di Figura 1B.5, una retta con penden-
za h, uguale per qualsiasi metallo, e intercetta 
estrapolata con l’asse verticale a −Φ, diversa da 
metallo a metallo. 
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nazionale della chimica, ma anche perché pro-
muove un approccio sistematico ai calcoli. In con-
testi più complessi o meno familiari, utilizziamo le 
annotazioni anche per spiegare la manipolazione 
delle unità, per sviluppare una comprensione più 
solida e metodica.

Enfasi sulla risoluzione dei problemi
• Le rubriche È utile sapere che… incoraggiano l’a-

dozione del linguaggio e delle procedure standard 
stabilite dalla IUPAC (International Union of Pure 
and Applied Chemistry). Contengono informazio-
ni che aiutano a evitare errori comuni, spiegando 
chiaramente come prevenirli.

• Nelle schede Esempio, la strategia di risoluzione 
dei problemi basata sull’approccio in più fasi, cioè 
Previsione/Strategia/Risoluzione/Conclusio-
ne, incoraggia chi studia ad anticipare o prevedere 
qualitativamente quale dovrebbe essere la risposta 
a un problema e a pianificare la soluzione prima 

 ESEMPIO 1B.1   Determinare la temperatura  
dalla radiazione del corpo nero

In astronomia si è spesso molto interessati a cono-
scere le temperature delle stelle (compreso il Sole), 
perché questo dato fornisce un’indicazione sulle loro 
dimensioni, composizione ed età. L’intensità massima 
della radiazione solare si colloca a 490 nm. Qual è la 
temperatura superficiale del Sole?
Previsione Dovete essere consapevoli del fatto che 
gli oggetti incandescenti bianchi hanno temperature 
di migliaia di gradi.
Strategia Si applica la legge di Wien nella forma 
T = costante/λmax.
Risoluzione
Da T = costante/λmax,
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Conclusione La temperatura della superficie del 
Sole è di circa 5900 K, in accordo con il valore atteso.

Autoesame 1B.1A Nel 1965 si è scoperto che l’uni-
verso è pervaso da una radiazione elettromagnetica 
che presenta il suo massimo a 1,05 mm (nella regione 
delle microonde). Qual è la temperatura dello spazio 
“vuoto”?

[Risposta: 2,76 K]
Autoesame 1B.1B Una “gigante rossa” costituisce 
uno stadio tardivo dell’evoluzione di una stella. Il mas-
simo della lunghezza d’onda, situato mediamente a 
700 nm, mostra che una gigante rossa si raffredda 
mentre sta morendo. Qual è la temperatura superfi-
ciale di una gigante rossa?
Esercizi correlati 1B.11–1B.14

490 nm

6000 K

 ▸ È utile sapere che...
Si dice che una proprietà y “varia linearmente con x” se la re-
lazione tra y e x può essere scritta come y = b + mx, con b e m 
costanti. Quando y = mx (vale a dire, b = 0), si dice che la pro-
prietà y “è proporzionale a x”.

Il fondamento concettuale
Le regioni a elevata concentrazione elettronica, siano 
esse costituite da legami o da coppie solitarie legate 
all’atomo centrale, si dispongono in maniera tale da 
rendere minima la repulsione reciproca.

Il procedimento
Il procedimento generale per prevedere la forma delle 
molecole segue le quattro regole della teoria VSEPR.
Fase 1 Rappresentando la struttura di Lewis della 
molecola, si stabilisce quanti atomi e quante coppie 
solitarie sono presenti intorno all’atomo centrale.
Fase 2 Si identifica l’assetto elettronico, consideran-
do sia gli atomi sia le coppie solitarie e trattando ogni 
legame multiplo come uno semplice (Figura 2E.2).
Il procedimento è illustrato nell’Esempio 2E.3.

IN PRATICA… 2E.1 Come applicare il modello VSEPR

 ▸ Pausa di riflessione
Lo stato di una particella in una scatola è definito da 
un unico numero quantico. Quanti numeri quantici 
ritenete siano necessari per specificare la funzione 
d’onda di un elettrone nell’atomo di idrogeno?

di affrontarlo quantitativamente. Dopo aver risolto 
il problema, l’anticipazione iniziale viene valutata. 
Una domanda frequente riguarda quali assunzio-
ni si dovrebbero fare nella risoluzione matematica 
di un problema; molti esempi svolti ora includono 
una dichiarazione esplicita relativa a questo aspet-
to. Poiché ogni persona rielabora le informazioni 
in modi diversi, molti passaggi negli esempi svolti 
sono suddivisi in tre componenti: una descrizione 
qualitativa di ciò che si sta facendo, una spiegazio-
ne quantitativa con i calcoli matematici svolti e una 
rappresentazione visiva per aiutare a interpretare 
ogni passaggio.

• Gli esercizi chiamati Autoesame sono strumenti 
per verificare il livello di comprensione e la capa-
cità di applicare i concetti trattati. Per ogni argo-
mento ne sono forniti due: uno immediatamente 
risolvibile (con la risposta fornita subito) e un se-
condo di difficoltà simile. Questa struttura aiuta a 
consolidare i concetti e a monitorare il progresso, 
favorendo una revisione attiva e mirata.

• Le rubriche intitolate Pausa di riflessione sono 
progettate per stimolare il pensiero critico e pro-
muovere la capacità di applicare le conoscenze a 
contesti nuovi.

• Le schede In pratica… costituiscono una guida 
metodologica chiara su come affrontare i proble-



Prefazione XV

ricchire la comprensione e per offrire un contesto 
più ampio, andando oltre la semplice teoria della 
chimica.

• Al termine dei Capitoli e dei Focus sono presen-
ti numerosi esercizi che offrono l’opportunità di 
mettere in pratica le strategie per la risoluzione di 
problemi che riguardano un singolo argomento 
(questi compaiono alla fine di ogni capitolo), men-
tre gli esercizi che includono e combinano concetti 
dell’intero Focus si trovano alla fine di ogni Focus.

• Ogni Focus termina con un Esempio integrato, ed 
Esercizi integrati che stimolano a mettere insieme 
concetti provenienti da diversi capitoli.

 Novità!  Chimica contemporanea per tutti  
i percorsi di studio
La chimica ha un’incredibile varietà di applicazio-
ni, e abbiamo cercato di essere inclusivi e ampi nel-
la spiegazione e nell’uso degli esempi. Le brevi os-
servazioni contestuali presenti negli esercizi risolti 
sono un esempio dell’ampia gamma di modalità di 
spiegazioni offerte. Lo stesso vale per alcuni degli 
esercizi alla fine dei Focus e per le schede che illu-
strano le applicazioni moderne inserite lungo il te-
sto. Abbiamo introdotto delle icone specifiche per 
le applicazioni per 
evidenziare le sezioni 
del testo o gli esem-
pi risolti particolar-
mente rilevanti per 
altre discipline scien-
tifiche. Un aspetto 
importante della chi-
mica è, infatti, la ca-
pacità di sviluppare 
abilità che possono 
essere utilizzate in 
una vasta gamma di 
carriere, da quelle in 
biologia e medicina a 
quelle in ingegneria, 
scienza dei materiali 
e in altri ambiti, oltre 
che nella chimica.

Che cosa avete imparato in questo capitolo?
Avete imparato a quantificare la velocità di una 
reazione e a definire la velocità di reazione per 
la formazione dei prodotti o la scomparsa dei 
reagenti. Avete visto come si definisce la velocità 
unica di una reazione. Avete anche imparato a 
determinare la velocità di reazione a partire dai 
dati sperimentali e a usare tale velocità per scri-
vere la legge cinetica di reazione.
Quali abilità avete acquisito?

 ⬜ Scrivere la velocità unica di reazione per una 
reazione chimica (Paragrafo 7A.1).

 ⬜ Calcolare la velocità media di reazione a par-
tire dai dati sperimentali (Esempio 7A.1).

 ⬜ Usare i dati sperimentali per determinare 
l’ordine di reazione e scrivere la legge cinetica 
di reazione (Esempio 7A.2).

mi chimici. Ogni scheda fornisce una panoramica 
concettuale delle fasi che costituiscono il proce-
dimento di risoluzione, assicurando non solo che 
venga acquisita la competenza tecnica per risolvere 
i problemi, ma che si comprenda anche il perché 
dietro ciascuna fase. Queste schede sono seguite 
da esempi che applicano la strategia di risoluzio-
ne proposta, permettendo di osservare come viene 
concretamente utilizzata.

• Alla fine di ogni capitolo, Che cosa avete impa-
rato in questo capitolo? è un elenco di concetti 
chiave che si dovrebbe essere in grado di com-
prendere e applicare una volta completato lo 
studio, si tratta di un’opportunità per verificare 
il proprio livello di preparazione e per consolida-
re la conoscenza. A seguire, Quali abilità avete 
acquisito? è una checklist di nuove competenze 
pratiche che si assume siano state imparate al ter-
mine del capitolo.

• Le rubriche al lato testo intitolate È interessan-
te notare che…, come già anticipato, sono nuo-
ve aggiunte che offrono approfondimenti storici, 
culturali o spiegazioni che aiutano a chiarire con-
cetti complessi. Queste note sono pensate per ar-

Tabella 1
Icone utilizzate nel testo per indicare  
i campi di applicazione della chimica

Icona Campo di applicazione

chimica analitica,  
scienze forensi

astronomia

biologia,  
medicina

ingegneria

chimica verde,  
chimica ambientale

tecnologia

chimica  
computazionale



L’equilibrio
FOCUS 5

Uno degli aspetti più importanti della chimica è la tendenza delle reazioni 
a raggiungere l’equilibrio. Gli equilibri che si incontrano in chimica sono 

equilibri dinamici, il che signi!ca che i processi diretto e inverso continuano 
ad avvenire, ma alla stessa velocità, per cui non vi è alcun cambiamento netto. 
Gli equilibri rappresentano quindi delle condizioni “vive”, in grado di reagire, e 
non stati “morti” ed esauriti.

Gli equilibri discussi in questo Focus sono sia di tipo !sico (come quelli tra 
stati !sici diversi) sia di tipo chimico (come quelli nelle reazioni chimiche). Il 
Capitolo 5A introduce un tipo molto semplice di equilibrio !sico, quello tra un 
liquido e il suo vapore. Il Capitolo 5B generalizza la trattazione, introducendo 
i diagrammi di fase, che riassumono le condizioni in cui ciascuna fase di una 
sostanza rappresenta la forma più stabile, e le condizioni alle quali due o più 
fasi sono presenti in equilibrio. Dato che le condizioni di equilibrio possono 
essere spiegate in modi diversi, presentiamo in parallelo sia il punto di vista 
cinetico, sia quello termodinamico. Il Capitolo 5C prende in considerazione 
gli equilibri !sici nei miscugli di due componenti, e introduce la legge di Raoult 
e alcuni aspetti pratici relativi alla distillazione. Gli aspetti termodinamici degli 
equilibri di solubilità sono trattati nel Capitolo 5D.

Il Capitolo 5E de!nisce la “molalità” e la sua relazione con la molarità. Que-
sto capitolo tratta anche le “proprietà colligative”, proprietà di una soluzione 
che dipendono dalla quantità di soluto ma non dalla sua identità.

Il Capitolo 5F sposta l’attenzione sugli equilibri chimici, introduce il con-
cetto di “costante di equilibrio” e mostra da dove essa scaturisca, alternando 
le interpretazioni cinetica e termodinamica. La costante di equilibrio può es-
sere espressa in diversi modi, come illustrato nel Capitolo 5G; il Capitolo 5H 
dimostra poi la sua importanza cruciale, ai !ni di descrivere la composizione 
di una miscela di reazione all’equilibrio.

Il Capitolo 5I descrive la dipendenza della costante di equilibrio dalle 
condizioni di reazione e mostra in che modo tale costante sia la chiave per 
controllare le reazioni e massimizzarne la resa. In!ne, il capitolo esplora la 
dipendenza dalla temperatura della costante di equilibrio, nuovamente sia dal 
punto di vista cinetico sia termodinamico.
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CAPITOLO 5A

La pressione  
di vapore

Perché è utile che sappiate queste cose?  
Il processo di evaporazione fornisce informazioni sulle forze 
intermolecolari e viene sfruttato per separare le sostanze.
Che cosa dovete già conoscere?  
In questo capitolo le spiegazioni seguono due tipi di 
approccio: si può adottare quello che meglio si adatta alla 
sequenza degli argomenti del vostro corso di chimica. Per 
l’interpretazione cinetica, deve essere chiaro il concetto di 
processo attivato (Capitolo 7D); per quella termodinamica, 
è necessario sapere come si impiega l’energia libera di 
Gibbs per descrivere un equilibrio (Capitolo 4J). Inoltre, 
bisogna conoscere le forze intermolecolari (Capitolo 3D).

Una stessa sostanza può presentarsi in diversi stati di aggregazione o forme 
!siche e quindi esistere in più fasi. Le fasi di una sostanza comprendono le 
sue forme solida, liquida e gassosa; possono anche includere diverse forme 
solide differenti dal punto di vista strutturale e chiamate polimor!, come 
le diverse forme allotropiche del carbonio, che comprendono gra!te e dia-
mante. In un caso, quello dell’elio, sono note due fasi liquide della medesima 
sostanza. La trasformazione di una sostanza da uno stato di aggregazione 
a un altro, come la fusione del ghiaccio, la vaporizzazione dell’acqua o la 
trasformazione della gra!te in diamante, è detta transizione di stato (o 
transizione di fase)1.

5A.1 L’origine della pressione di vapore
Basta un semplice esperimento a mostrare che, in un recipiente chiuso, 
le fasi liquida e di vapore di una sostanza raggiungono un equilibrio 
l’una con l’altra, per cui non c’è più la tendenza a ulteriori variazio-
ni. Il mercurio in un barometro si dispone a un’altezza proporzionale 
alla pressione atmosferica esterna, circa 76 cm a livello del mare. Lo 
spazio sovrastante il mercurio è pressoché vuoto (la traccia di vapore 
di mercurio è talmente minuscola da potersi ignorare). Supponiamo, 
ora, di iniettare una gocciolina d’acqua nello spazio sovrastante il mer-
curio. Essa evapora immediatamente, e il vapore riempie lo spazio. Le 
molecole presenti in questo vapore spingono la superficie del mercurio 
facendola abbassare di qualche millimetro. La pressione esercitata dal 
vapore, misurata dalla variazione di altezza della colonna di mercurio, 
dipende dalla quantità di acqua aggiunta. Tuttavia, supponiamo di in-
trodurre sufficiente acqua da far sì che sulla superficie del mercurio 
rimanga un po’ di acqua liquida. In questo caso la pressione del vapore 
raggiunge un certo valore e rimane costante, indipendentemente dalla 
quantità di acqua liquida presente (Figura 5A.1). Se ne conclude che a 
una determinata temperatura, fintantoché rimane presente il liquido, il 
vapore esercita una pressione caratteristica, a prescindere dalla quantità 
di acqua liquida presente. Per esempio, a 20 °C, il mercurio si abbassa di 
18 mm, perciò la pressione esercitata dal vapor d’acqua vale 18 Torr. La 
pressione del vapor d’acqua è la stessa, che sia presente 0,1 mL di acqua 
liquida oppure 1 mL, perché il liquido e il vapore sono in equilibrio. 
Questa pressione caratteristica è la pressione di vapore del liquido alla 
temperatura sperimentale.

5A.1  L’origine della pressione  
di vapore

5A.2  Volatilità e forze 
intermolecolari

5A.3  La variazione della 
pressione di vapore  
con la temperatura

5A.4 L’ebollizione

1 Propriamente, però, i due termini non 
si equivalgono; infatti, il concetto di fase 
è più restrittivo di quello di stato fisico o 
di aggregazione, perché implica, oltre che 
l’uniformità, anche la superficie delimi-
tante [N.d.T.].

Vuoto
Vapor
d’acqua

Pressione
di vapore

Acqua 
liquida

Figura 5A.1 L’apparecchiatura raffigurata è un barometro a mercurio. Nell’inserto 
la colonna di sinistra mostra il vuoto che sovrasta il mercurio. In quella di destra 
si vede l’effetto che ha l’aggiunta di una piccola quantità di acqua. All’equilibrio 
parte dell’acqua è evaporata e la pressione di vapore dell’acqua esercitata sul 
mercurio ha fatto abbassare il livello della colonnina di mercurio. La pressione di 
vapore rimane la stessa, quale che sia la quantità di acqua presente sulla colonna.

Focus_5A.indd   370Focus_5A.indd   370 12/12/2024   16:48:5912/12/2024   16:48:59



CAPITOLO 5A | La pressione di vapore 371

Tutti gli equilibri, compreso l’equilibrio tra le fasi condensata e di vapore 
di una sostanza, possono essere descritti in due modi, dal punto di vista 
cinetico oppure dalla prospettiva della termodinamica.

COME SI SPIEGA…

… utilizzando la cinetica? … utilizzando la termodinamica?

L’interpretazione cinetica dell’equilibrio è basata su un 
confronto tra due velocità in competizione tra loro: in 
questo caso, tra le velocità di evaporazione e di conden-
sazione. Quando le molecole lasciano la superficie del 
liquido per mezzo dell’evaporazione, si forma il vapore. 
Tuttavia, a mano a mano che il numero delle molecole di 
vapore aumenta, un maggior numero di esse è disponi-
bile per condensare, e cioè colpire la superficie del li-
quido, aderire a essa e diventare nuovamente parte del 
liquido. Alla fine, il tasso di molecole che ritornano nel 
liquido è uguale al tasso di molecole che ne sfuggono 
(Figura 5A.2). Il vapore ora sta condensando alla stessa 
velocità a cui il liquido sta evaporando e quindi l’equi-
librio è dinamico, nel senso che avvengono entrambi i 
processi, diretto e inverso, e ora le loro velocità sono 
uguali. L’equilibrio dinamico tra acqua liquida e vapor 
d’acqua si denota

H2O(l) ⇌ H2O(g)

Ogni qual volta vedremo il simbolo ⇌ sapremo che le 
specie rappresentate ai due membri si trovano in equili-
brio dinamico tra loro. Con questo quadro in mente pos-
siamo ora definire la pressione di vapore di un liquido (o 
di un solido) come la pressione esercitata dal suo vapore 
quando vapore e liquido (o solido) si trovano in equilibrio 
dinamico reciproco.

Nell’interpretazione termodinamica dell’equilibrio, le fasi 
condensate e il vapore sono in equilibrio, denotato

H2O(l) ⇌ H2O(g)

quando è nulla la variazione di energia libera di Gibbs 
associata al processo di transizione di stato, cioè ∆G = 0. 
In breve, all’equilibrio non è spontaneo né il processo 
diretto, né quello inverso. La pressione di vapore di un 
liquido (o di un solido) è la pressione esercitata dal suo 
vapore quando il vapore e il liquido (o il solido) sono in 
equilibrio l’uno con l’altro. Come nella descrizione cine-
tica, l’equilibrio è dinamico e i processi sottostanti con-
tinuano ad avvenire, seppure senza una variazione netta. 
È proprio perché gli equilibri chimici sono dinamici che 
reagiscono alle variazioni delle condizioni.

Figura 5A.2 Quando un liquido e il 
suo vapore si trovano in equilibrio 
dinamico dentro un recipiente, la 
velocità di condensazione è uguale a 
quella di evaporazione.

La pressione di vapore di una sostanza è la pressione esercitata dal suo 
vapore quando si trova in equilibrio dinamico con la fase condensata. All’e-
quilibrio, la velocità di evaporazione è uguale alla velocità di condensazione 
e non è spontanea né l’evaporazione né la condensazione.

5A.2 Volatilità e forze intermolecolari
I liquidi che a temperatura ordinaria presentano pressione di vapore 
elevata sono detti volatili. È volatile il metanolo (pressione di vapore 
122,7 Torr, 16,36 kPa, a 25 °C), non lo è il mercurio (pressione di vapore 
1,7 mTorr, 0,23 Pa). 

Anche i solidi esercitano una pressione di vapore, ma i valori sono 
solitamente molto inferiori a quelli tipici dei liquidi perché le moleco-
le sono trattenute molto più saldamente in un solido che in un liquido. 
Per esempio, persino a 1000 K la pressione di vapore del ferro è solo di 
7 × 10−17 Torr (9 fPa), che è troppo poco per ridurre l’altezza anche solo 
di una colonna di mercurio del diametro di un atomo. Ciononostante, 
alcuni solidi dall’odore pungente, come il mentolo e lo iodio, sublimano 
(passano direttamente allo stato di vapore), e possono essere individuati 
dal loro odore. La pressione di vapore dello iodio, per esempio, è di 0,305 
Torr (40,7 Pa) a 25 °C. La Tabella 5A.1 elenca le pressioni di vapore di 
alcuni liquidi comuni.

Possiamo attenderci che la pressione di vapore sia elevata quando le 
molecole del liquido sono trattenute da forze intermolecolari deboli e, 
viceversa, sia bassa quando avviene il contrario. È perciò da prevedere 
che i composti capaci di legami idrogeno (che sono più forti delle altre 
interazioni intermolecolari) siano meno volatili dei composti molecolari 

Tabella 5A.1
Valori della pressione di vapore a 25 °C
Sostanza Pressione di vapore, P/Torr
Acqua* 23,8
Benzene 94,6
Etanolo 58,9
Mercurio 0,0017
Metanolo 122,7
Toluene 29,1

* Per i valori a temperature differenti vedi Tabella 
5A.2.
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372 FOCUS 5 | L’equilibrio

aventi massa molare simile ma che non sono in grado di formare legami 
idrogeno.

Si può osservare con chiarezza l’effetto dei legami idrogeno confron-
tando il dimetil etere (1) e l’etanolo (2), entrambi aventi formula mo-
lecolare C2H6O. Avendo i due composti lo stesso numero di elettroni, 
si può pensare che manifestino interazioni di London simili e, perciò, 
pressione di vapore comparabile. Tuttavia, la molecola dell’etanolo ha un 
gruppo −OH e può instaurare un legame idrogeno con un’altra, mentre 
le molecole dell’etere non possono costituire tra loro legami idrogeno in 
quanto gli atomi di idrogeno sono tutti legati ad atomi di carbonio e il 
legame C−H non è molto polare. La pressione di vapore dell’etanolo a 
295 K è 6,6 kPa, mentre quella del dimetil etere è 538 kPa. Come risultato 
di questa differenza, a temperatura e pressione ambiente l’etanolo è liqui-
do, mentre il dimetil etere è un gas.

Autoesame 5A.1A Vi aspettate che abbia pressione di vapore più alta a tem-
peratura ambiente il tetrabromometano, CBr4, o il tetraclorometano, CCl4? 
Spiegatene la ragione.

[Risposta: CCl4; forze di London più deboli]

Autoesame 5A.1B Vi aspettate che a 25 °C abbia pressione di vapore più alta 
CH3CHO o CH3CH2CH3?

La pressione di vapore di un liquido a una data temperatura sarà verosimil-
mente bassa se le forze agenti tra le sue molecole sono considerevoli.

5A.3  La variazione della pressione di vapore  
con la temperatura

La pressione di vapore di un liquido dipende dalla maggiore o minore 
facilità con la quale le molecole nel liquido riescono a eludere le forze che 
le trattengono unite. A temperature più elevate è disponibile maggiore 
energia per vincere queste attrazioni, e ciò autorizza a ritenere che con 
l’aumento della temperatura la pressione di vapore del liquido debba au-
mentare. La Tabella 5A.2 mostra la dipendenza della pressione di vapore 
dell’acqua dalla temperatura, e la Figura 5A.3 come aumentano le pres-
sioni di vapore di alcuni altri liquidi con l’aumentare della temperatura.

Per formulare l’espressione della dipendenza della pressione di vapore 
dalla temperatura è possibile impiegare le relazioni cinetiche che verran-
no trattate nel Focus 7 oppure quelle termodinamiche viste nel Focus 4.

1   Dimetil etere, C2H6O1 Di til t C H O

2   Etanolo, C2H6O

 ▸ Pausa di riflessione
Per quale ragione la pressione di 
vapore del mercurio è così bassa 
a temperatura ambiente?

Tabella 5A.2
La pressione di vapore dell’acqua
Temperatura/ 

°C
Pressione di vapore,  

P/Torr
0 4,58

10 9,21
20 17,54
21 18,65
22 19,83
23 21,07
24 22,38
25 23,76
30 31,83
37* 47,08
40 55,34
60 149,44
80 355,26

100 760,00
* Temperatura corporea.
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Figura 5A.3 Come illustrato per il 
dietil etere (in rosso), per l’etanolo (in 
blu), per il benzene (in verde) e per 
l’acqua (in arancione), la pressione 
di vapore aumenta rapidamente 
con la temperatura. Il punto di 
ebollizione normale è la temperatura 
alla quale la pressione di vapore 
è 1 atm (101,325 kPa). Si noti 
come la curva dell’etanolo, al quale 
spetta un’entalpia di vaporizzazione 
superiore a quella del benzene, si 
elevi più ripidamente di quella del 
benzene, come vuole l’equazione di 
Clausius-Clapeyron (Equazione 1). 
Il diagramma sulla destra illustra in 
maggior dettaglio la pressione di 
vapore dell’acqua in prossimità del 
punto normale di ebollizione.
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CAPITOLO 5A | La pressione di vapore 373

Il risultato di questi calcoli, eseguiti con l’uno o con l’altro approccio, è 
l’equazione di Clausius-Clapeyron, che esprime la pressione di vapore 
di un liquido a due diverse temperature:

 
°

ln P
P

R
H

T T
1 1vap

1

2

2 1

D
= - -c m  (1)

Che cosa ci dice questa equazione? Quando T2 > T1, il termine tra pa-
rentesi è negativo. Allora, dato che sulla destra compare un segno meno 
e che l’entalpia di vaporizzazione è positiva, il membro a destra dell’e-
quazione è positivo. Di conseguenza, anche ln(P2/P1) deve essere posi-
tivo, per cui si può concludere che P2 è maggiore di P1. In altre parole, 
l’equazione dice che la pressione di vapore aumenta con l’aumentare 
della temperatura. Poiché ΔH°vap compare al numeratore, l’aumento è 
maggiore per le sostanze che hanno entalpia di vaporizzazione elevata 
(forti interazioni molecolari), come si può osservare nella Figura 5A.3.

Una formulazione più semplice dell’Equazione 1, che viene comune-
mente impiegata per mostrare la dipendenza della pressione di va-

COME SI FA…

… utilizzando la cinetica? … utilizzando la termodinamica?

La fuga di una molecola dal liquido è un processo atti-
vato, nel significato decritto nel Capitolo 7D in relazione 
alla dipendenza delle velocità di reazione dalla tempera-
tura. Come quella dipendenza, anche la velocità di fuga 
dipende dalla temperatura assoluta secondo l’equazione 
di Arrhenius:

velocit di fuga eAà /E RTa= -

dove Ea è l’energia (molare) necessaria per rimuovere le 
molecole dal liquido con passaggio a vapore e A è una 
costante indipendente dalla temperatura. Ponendo 
Ea = ∆H°vap, l’entalpia standard di vaporizzazione, si in-
troduce solo un piccolo errore.
La velocità con cui le molecole ritornano nel liquido è 
proporzionale alla velocità con cui ne colpiscono la su-
perficie, che a sua volta è proporzionale alla pressione, 
P, del vapore:

velocità di ritorno = BP

dove B è un’altra costante indipendente dalla tempera-
tura. All’equilibrio, le velocità di fuga e di ritorno sono 
uguali e P è la pressione di vapore. Pertanto,

° /RTeBP A Hvap= D-

Se P1 è la pressione di vapore alla temperatura T1 e P2 è 
il suo valore a T2, ne segue che:
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Dopo aver eliminato le B nel membro di sinistra e le A nel 
membro di destra, si ha:
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da cui, passando ai logaritmi e sfruttando la relazione 
ln ex = x, si ottiene:

°
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Il punto di partenza è l’Equazione 12 del Capitolo 4J per 
la dipendenza dell’energia libera di Gibbs di vaporizza-
zione dalla pressione:

∆Gvap(P) = ∆G°vap + RTln(P/P°)

All’equilibrio, P è la pressione di vapore e ∆Gvap = 0, da cui

0 = ∆G°vap + RT ln(P/P°)

Ne deriva che
°

ln / °P P RT
Gvap=
D
-^ h

Ora scriviamo ∆G°vap = ∆H°vap − T∆S°vap, che ci dà
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Ne segue che le pressioni di vapore P1 e P2 alle due tem-
perature T1 e T2 sono correlate da
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I termini dell’entropia e P° si elidono e l’espressione fi-
nale è

ln P
P
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pore dalla temperatura, può essere ricavata scrivendo innanzitutto 
ln(P2/P1) = ln P2 − ln P1, e poi eliminando il pedice 2; l’equazione assume 
allora la forma:

° °
ln lnP P RT

H
RT
Hvap vap

/A B T

1
1

D D
= + -

6 7 84444444 4444444 6 7 8444 444

Questa espressione ha la forma generale:

ln P A T
B= -

dove A e B sono costanti che dipendono dalla natura della sostanza. Ne 
consegue che, per una data sostanza, il grafico di ln P in funzione di 1/T 
dovrebbe essere una retta di pendenza −B = −ΔH°vap/R (Figura 5A.4).
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Figura 5A.4 Il grafico del logaritmo 
della pressione di vapore (ln P) 
in funzione del reciproco della 
temperatura (1/T) è una retta con 
pendenza negativa proporzionale 
all’entalpia di evaporazione della 
fase liquida.

 ESEMPIO 5A.1   Stimare la pressione di vapore di un liquido,  
dato il suo valore a una temperatura differente

Il tetraclorometano, CCl4, una sostanza oggi riconosciuta come cancerogena, 
era un tempo impiegato come solvente per i lavaggi a secco, ed è un liquido 
volatile ancora utilizzato nella produzione di fluidi refrigeranti. L’entalpia stan-
dard di vaporizzazione di CCl4 è 33,05 kJ ∙ mol−1 e la sua pressione di vapore 
a 57,8 °C è 405 Torr. Qual è la pressione di vapore del tetraclorometano a 
25,0 °C?
Previsione Dato che la pressione di vapore aumenta con la temperatura, pos-
siamo prevedere che la pressione di CCl4 sia più bassa a 25,0 °C rispetto a 
57,8 °C e quindi sia minore di 405 Torr.
Strategia Si sostituiscono le temperature (in kelvin) e l’entalpia standard di 
vaporizzazione (in joule per mole) nell’equazione di Clausius-Clapeyron per 
trovare il rapporto tra le pressioni di vapore. Quindi si sostituisce la pressione 
di vapore nota e si risolve per quella desiderata. La pressione di vapore P1 è 
associata alla temperatura T1.
Quali ipotesi dovete fare? Occorre assumere che ∆H°vap e ∆S°vap siano costanti 
nell’intervallo di temperature di interesse e che il vapore si comporti come 
un gas ideale (in modo da poter applicare l’equazione di Clausius-Clapeyron).
Risoluzione
Si noti che ∆H°vap = 33,05 kJ ∙ mol−1 corrisponde a 3,305 × 104 J ∙ mol−1.
Si convertono le temperature in kelvin,

T1 = 57,8 + 273,15 K = 331,0 K
T2 = 25,0 + 273,15 K = 298,2 K

Si utilizza l’Equazione 1 in questa forma per eliminare il segno negativo dal 
membro destro: ln(P2/P1) = (∆H°vap /R)(1/T1 − 1/T2),
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Si risolve per P2 (la pressione corrispondente alla tempe-
ratura T2) passando all’esponenziale (ex) di entrambi i lati 
e ponendo P1 = 405 Torr.
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#=
=
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Conclusione Come previsto, a 25,0 °C la pressione di vapore, 107 Torr, è mi-
nore rispetto a 57,8 °C (405 Torr).

 ▸ È utile sapere che...
Le funzioni esponenziali sono 
molto sensibili agli errori di arro-
tondamento, perciò è importante 
svolgere i calcoli numerici tutti in-
sieme. Un errore comune è quello 
di dimenticarsi di esprimere l’en-
talpia di vaporizzazione in joule (e 
non in kilojoule) per mole; tenen-
do traccia delle unità di misura 
riuscirete a evitare questo errore.
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La pressione di vapore di un liquido aumenta con l’aumentare della tempe-
ratura. L’equazione di Clausius-Clapeyron esprime la dipendenza quantita-
tiva della pressione di vapore dalla temperatura.

5A.4 L’ebollizione
Consideriamo ora quello che avviene quando si riscalda il liquido in 
un recipiente aperto all’atmosfera, per esempio l’acqua in una pento-
la. Quando la temperatura arriva al punto in cui la pressione di vapore 
uguaglia la pressione atmosferica (per esempio, a 100 °C nel caso dell’ac-
qua, con una pressione esterna di 1 atm), anziché limitarsi alla superficie, 
la vaporizzazione coinvolge l’intera massa del liquido, e il liquido bolle. 
Alla temperatura di ebollizione il vapore formato può spingere indietro 
l’atmosfera per farsi spazio e nel liquido si formano bolle che risalgono 
rapidamente alla superficie. Il punto di ebollizione normale, Tb, di un 
liquido è la temperatura alla quale il liquido bolle quando la pressione at-
mosferica è di 1 atm. Per trovare il punto di ebollizione dei composti della 
Figura 5A.3 si traccia una retta orizzontale in P = 1 atm (101,325 kPa) e si 
notano le temperature alle quali essa interseca le curve.

Quando la pressione esterna è maggiore di 1 atm l’ebollizione ha luogo 
a temperatura maggiore del punto di ebollizione normale, cosa che avvie-
ne nella pentola a pressione. In questo caso, per elevare la pressione di va-
pore del liquido al valore della pressione esterna occorrerà una tempera-
tura più alta. Per contro, l’ebollizione ha luogo a temperatura più bassa se 
la pressione è minore di 1 atm, perché ora la pressione di vapore uguaglia 
la pressione esterna a temperatura inferiore. In cima al Monte Everest, 
dove la pressione è di circa 253 Torr, l’acqua bolle ad appena 70 °C.

Quanto più la pressione di vapore è bassa, tanto più elevato è il punto 
di ebollizione, quindi un punto di ebollizione normale elevato è indizio 
di intense forze intermolecolari.

 ▸ Pausa di riflessione
Un liquido può bollire in un conte-
nitore rigido sigillato?

Autoesame 5A.2A La pressione di vapore dell’acqua a 25 °C è 23,76 Torr e la 
sua entalpia standard di vaporizzazione a quella temperatura è 44,0 kJ ∙ mol−1. 
Stimate la pressione di vapore dell’acqua a 35 °C.

[Risposta: 42 Torr]

Autoesame 5A.2B La pressione di vapore del benzene a 25 °C è 94,6 Torr e la 
sua entalpia standard di vaporizzazione è 30,8 kJ ∙ mol−1. Stimate la pressione 
di vapore del benzene a 35 °C.
Esercizi correlati 5A.5, 5A.6

 ESEMPIO 5A.2  Il calcolo del punto di ebollizione di un liquido

L’etanolo impiegato come carburante viene prodotto a partire dal granoturco 
e dagli scarti dell’agricoltura. Gli addetti agli stabilimenti di produzione dell’e-
tanolo devono sapere a quale temperatura esso bolle a diverse pressioni. La 
pressione di vapore dell’etanolo a 34,9 °C è di 13,3 kPa. Sulla base dei dati della 
Tabella 4C.1 calcolate il punto di ebollizione dell’etanolo a 2,00 atm.
Previsione La Tabella 4C.1 mostra che il punto di ebollizione normale dell’e-
tanolo è 351,5 K (78,4 °C). Se la pressione è maggiore, le molecole di etano-
lo devono raggiungere una temperatura più elevata per potersi svincolare e 
bollire, per cui ci si deve attendere una temperatura di ebollizione maggiore 
di 351,5 K.
Strategia Si applica l’equazione di Clausius-Clapeyron per trovare la tempera-
tura alla quale la pressione di vapore ha raggiunto 2,00 atm (203 kPa).
Quali ipotesi dovete fare? Si assume che ∆H°vap e ∆S°vap siano costanti nell’in-
tervallo di temperature di interesse, che il punto di ebollizione a 1 bar sia ap-
prossimativamente lo stesso che a 1 atm, e che il vapore si comporti come 
un gas ideale (in modo da poter applicare l’equazione di Clausius-Clapeyron).
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L’ebollizione ha luogo quando la pressione di vapore del liquido uguaglia la 
pressione esterna (atmosferica). Forze intermolecolari intense si traducono 
di solito in punti di ebollizione normali elevati.

Che cosa avete imparato in questo capitolo?
Vi è stato presentato il concetto di pressione di vapore e avete impara-
to che quanto più sono intense le forze intermolecolari in una sostanza, 
tanto minore è la sua pressione di vapore. Avete visto come prevedere 
l’effetto della temperatura sulla pressione di vapore e come interpretare i 
punti di ebollizione dai dati termodinamici.
Quali abilità avete acquisito?

 ⬜ Spiegare il significato di equilibrio dinamico (Paragrafo 5A.1).
 ⬜ Applicare l’equazione di Clausius-Clapeyron al calcolo della pressio-
ne di vapore di un liquido (Esempio 5A.1).

 ⬜ Stimare il punto di ebollizione di un liquido dai dati di pressione di 
vapore (Esempio 5A.2).

Risoluzione Dalla Tabella 4C.1, ∆H°vap = 43,5 kJ ∙ mol−1 = 4,35 × 104 J ∙ mol−1.
Si converte la temperatura in kelvin e la si pone uguale a T2.

T2 = 34,9 + 273,15 K = 308,0 K

Si trasforma l’equazione di Clausius-Clapeyron in 
1/T1 = 1/T2 + (R/∆H°vap) ln(P2/P1) e si sostituiscono i dati 
con P1 = 203 kPa e P2 = 13,3 kPa.
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Si calcola il reciproco del risultato per ottenere T1.

T1 = 367 K

Conclusione Il punto di ebollizione calcolato corrisponde a 94 °C (maggiore 
del punto di ebollizione normale di 78,4 °C, come previsto).

Autoesame 5A.3A La pressione di vapore dell’acetone, C3H6O, a 7,7 °C è 
13,3 kPa; la sua entalpia di vaporizzazione è 29,1 kJ ∙ mol−1. Calcolate il punto 
di ebollizione normale dell’acetone.

[Risposta: 62,3 °C (effettivo: 56,2 °C)]

Autoesame 5A.3B La pressione di vapore del metanolo, CH3OH, a 49,9 °C è 
400 Torr, la sua entalpia di vaporizzazione 35,3 kJ ∙ mol−1. Calcolate il punto di 
ebollizione normale del metanolo.
Esercizi correlati 5A.7, 5A.8
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 CAPITOLO 5A  Esercizi

5A.1 Quale sostanza vi attendete che abbia la pressione 
di vapore maggiore a temperatura ambiente: l’ammo-
niaca (NH3) o la fosfina (PH3)? Perché?
5A.2 Quale sostanza vi attendete che abbia la pressione 
di vapore maggiore a temperatura ambiente: l’ottano 
(C8H18) o il butano (C4H10)? Perché?

5A.3 Sulla base della curva della pressione di vapo-
re nella Figura 5A.3 individuate il punto di ebollizio-
ne dell’acqua alla pressione atmosferica di (a) 60 kPa; 
(b) 160 kPa.
5A.4 Sulla base della curva della pressione di vapore 
nella Figura 5A.3 individuate il punto di ebollizione 
del benzene alla pressione atmosferica di (a) 50 kPa; 
(b) 80 kPa.
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CAPITOLO 5I

La risposta dei  
sistemi all’equilibrio 
alla variazione  
delle condizioni

Perché è utile che sappiate queste cose?  
Per progettare un processo efficiente, industriale o di 
laboratorio, dovete conoscere in che modo il variare delle 
condizioni influenza la composizione di equilibrio di una 
miscela di reazione.
Che cosa dovete già conoscere?  
Questo capitolo utilizza i calcoli relativi agli equilibri descritti 
nel Capitolo 5H. Per applicare l’interpretazione cinetica, è 
necessario conoscere l’equazione di Arrhenius trattata nel 
Capitolo 7D; per usare l’approccio termodinamico, bisogna 
padroneggiare la relazione tra costanti di equilibrio ed 
energie libere standard di reazione, descritta nel Capitolo 5F.

All’inizio del XX secolo la prospettiva incombente della Prima guerra mondiale 
creò un bisogno disperato di composti azotati. Alla !ne, il chimico tedesco Fri-
tz Haber, in collaborazione con l’ingegnere chimico tedesco Carl Bosch, scoprì 
una tecnica economica per sfruttare l’azoto contenuto nell’aria. Haber riscal-
dò azoto e idrogeno sotto pressione in presenza di ferro:

 ( ) 3 ( ) 2 ( )N g H g NH g2 2

Fe

3+  (A)

Il metallo agisce da catalizzatore, una sostanza che contribuisce a rendere la 
reazione più veloce (Capitolo 7E). Oggi la maggior parte dell’ammoniaca pro-
dotta nel mondo viene applicata direttamente alle colture come fonte di azoto 
per le piante (Figura 5I.1).

La reazione procede !no al raggiungimento dell’equilibrio, al quale è pre-
sente, tipicamente, solo una bassa concentrazione di ammoniaca. Haber cer-
cò il modo di aumentare la quantità di prodotto formato sfruttando il fatto 
che, essendo gli equilibri chimici di tipo dinamico, essi rispondono al cambia-
mento delle condizioni nelle quali si svolge la reazione.

5I.1 L’aggiunta e la sottrazione di reagenti
Per prevedere come tenda a cambiare la composizione di equilibrio di 
una miscela di reazione quando si alterano le condizioni si può applicare 
un principio identificato dal chimico francese Henri Le Châtelier.

Principio di Le Châtelier: se si impone una sollecitazione a un sistema 
in equilibrio dinamico, l’equilibrio tenderà a modificarsi nel senso che 
rende minimo l’effetto della sollecitazione applicata.

Tale principio empirico (cioè basato sull’osservazione) non è che un cri-
terio pratico, in quanto non spiega le ragioni e non permette previsioni 
di ordine quantitativo. Tuttavia, nell’elaborarlo, ci renderemo conto delle 
sue giustificazioni termodinamica e cinetica e delle straordinarie conclu-
sioni di ordine quantitativo che consente di trarre.

5I.1  L’aggiunta e la sottrazione 
di reagenti

5I.2  La compressione  
della miscela di reazione

5I.3 La temperatura e l’equilibrio

Figura 5I.1 Applicazione 
dell’ammoniaca come fertilizzante 
in un campo prima della piantagione 
[Rick Dalton - Ag/Alamy.]
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CAPITOLO 5I | La risposta dei sistemi all’equilibrio alla variazione delle condizioni 453

Supponiamo che la reazione A, di sintesi dell’ammoniaca, sia giunta all’e-
quilibrio, e di pompare dentro il reattore altro idrogeno. Secondo il prin-
cipio di Le Châtelier l’aumento della concentrazione delle molecole di 
idrogeno tenderà a essere compensato dalla loro reazione con l’azoto; di 
conseguenza, dovrà aumentare la formazione di ammoniaca. Se, anziché 
l’idrogeno, aggiungessimo ammoniaca, la reazione tenderebbe invece a 
fornire i reagenti a spese dell’ammoniaca aggiunta (Figura 5I.2).

La risposta di un sistema all’equilibrio all’aggiunta o alla sottrazione 
di una sostanza trova una spiegazione considerando le dimensioni re-
lative di Q e di K. Aggiungendo reagenti o prodotti, solo il quoziente di 
reazione Q si modifica in risposta a tali variazioni, mentre K, essendo una 
caratteristica della reazione, rimane costante. All’equilibrio Q = K e quin-
di, se il valore di Q viene perturbato, tenderà sempre a riportarsi uguale a 
K perché quella direzione della reazione corrisponde a una diminuzione 
dell’energia libera (Figura 5I.3).
• Quando a una miscela all’equilibrio si aggiungono reagenti, aumenta-

no le concentrazioni dei reagenti al denominatore di Q. Temporanea-
mente, quindi, Q diminuisce rispetto a K. Poiché Q < K, la miscela di 
reazione risponde formando i prodotti e consumando i reagenti fino 
a che Q si riporta al valore di K. Vale a dire che, quando si aggiungo-
no reagenti a un sistema all’equilibrio, esso risponde convertendoli in 
prodotti.

• Quando a una miscela all’equilibrio si aggiungono i prodotti, Q au-
menta temporaneamente rispetto a K, dato che i prodotti compaiono 
al numeratore. In questo caso, essendo Q > K, la miscela di reazione 
risponderà formando i reagenti a spese dei prodotti, fintantoché non 
sia nuovamente Q = K. In altre parole, quando si aggiungono prodotti 
a un sistema all’equilibrio, esso risponde riconvertendoli in reagenti.
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Figura 5I.2 I grafici mostrano la 
variazione della composizione 
prevedibile quando si aggiunge 
prima idrogeno, poi ammoniaca a 
una miscela di equilibrio di azoto, 
idrogeno e ammoniaca. Si vede che 
l’aggiunta dell’idrogeno determina 
la formazione di altra ammoniaca, 
mentre l’aggiunta di questa causa 
la decomposizione di una parte del 
prodotto aggiunto, con formazione 
dei reagenti. In entrambi i casi 
la miscela si stabilizza su una 
composizione coerente con la 
costante di equilibrio della reazione.

 ▸ Pausa di riflessione
Supponiamo che uno dei prodotti 
della reazione all’equilibrio sia un 
solido puro. Come reagirebbe l’e-
quilibrio se parte del solido fosse 
rimossa dall’ambiente di reazio-
ne? Come reagirebbe se il solido 
fosse del tutto eliminato?

Figura 5I.3 (a) Quando alla miscela in equilibrio si aggiunge un reagente (in blu), 
Q < K, e tendono a formarsi i prodotti. (b) Quando invece si aggiunge un prodotto, 
Q > K e tendono a formarsi i reagenti. Per questa reazione si è applicato K = 1 per 
l’equilibrio blu ⇌ giallo.

(a) K = 1 K = 1Q < K (b) K = 1 K = 1Q > K

Aggiunta 
dei reagenti

Aggiunta 
dei prodottiFormazione 

dei prodotti
Formazione 
dei reagenti

 ESEMPIO 5I.1   Prevedere l’effetto dell’aggiunta o della sottrazione  
di reagenti e prodotti

L’ossido nitrico, NO, è un intermedio nella produzione di acido nitrico che viene 
prodotto industrialmente mediante ossidazione controllata dell’ammoniaca. 
State analizzando il modo per aumentare la quantità di NO prodotta giornal-
mente nell’equilibrio 4 NH3(g) + 5 O2(g) ⇌ 4 NO(g) + 6 H2O(g). Prevedete l’effetto 
che avrebbe su ciascuna delle concentrazioni di equilibrio (a) la rimozione di NO; 
(b) l’aggiunta di NH3; (c) l’aggiunta di H2O.
Previsione Esaminiamo l’effetto che ciascun cambiamento esercita sul valore 
di Q e la variazione che deve aver luogo per ripristinare l’equilibrio.
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Risoluzione
Per questa reazione

4 NH3(g) + 5 O2(g) ⇌ 4 NO(g) + 6H2O(g)   ( ) ( )
( )

Q P P
P P

4 5

4 6

NH O

NO H O

3 2

2=
^ h

(a) La rimozione di NO (un prodotto) dalla miscela di equilibrio fa sì che Q diventi 
inferiore a K, e quindi l’equilibrio si ripristina formando più prodotti a spese dei 
reagenti.
(b) Quando si aggiunge NH3 al sistema in equilibrio, Q diviene inferiore a K; 
quindi, ancora una volta, l’equilibrio si ripristina formando più prodotti a spese 
dei reagenti.
(c) L’aggiunta di H2O fa sì che Q diventi maggiore di K, quindi si formano i rea-
genti a spese dei prodotti.

Autoesame 5I.1A Considerate l’equilibrio SO3(g) + NO(g) ⇌ SO2(g) + NO2(g). 
Prevedete l’effetto sull’equilibrio (a) dell’aggiunta di NO; (b) dell’aggiunta di NO2; 
(c) della sottrazione di SO2.

[Risposta: L’equilibrio tenderà a spostarsi verso
 (a) i prodotti; (b) i reagenti; (c) i prodotti]

Autoesame 5I.1B Considerate l’equilibrio CO(g) + 2 H2(g) ⇌ CH3OH(g) e pre-
vedete l’effetto che avrebbe su di esso (a) l’aggiunta di H2; (b) la sottrazione di 
CH3OH; (c) la sottrazione di CO.
Esercizi correlati 5I.1–5I.4

Il principio di Le Châtelier indica un buon modo per far sì che la reazione 
continui a generare la sostanza desiderata: basterà sottrarre i prodotti 
a mano a mano che si formano. Nell’incessante ricerca dell’equilibrio, 
la reazione genera più prodotti e proprio per tale motivo raramente si 
permette ai processi industriali di arrivare all’equilibrio. Nella sintesi in-
dustriale dell’ammoniaca, per esempio, si sottrae continuamente l’am-
moniaca formata facendo circolare la miscela di equilibrio attraverso un 
refrigerante nel quale soltanto essa condensa. L’idrogeno e l’azoto, quin-
di, continuano a reagire formando altro prodotto.

 ESEMPIO 5I.2   Il calcolo della composizione di equilibrio dopo avere  
aggiunto un reagente

State progettando uno stabilimento chimico che produce derivati del fosforo 
impiegati in altre produzioni industriali e dovete studiare le proprietà dell’equilibrio 
relativo alla reazione PCl5(g) ⇌ PCl3(g) + Cl2(g). La reazione ha raggiunto l’equilibrio 
a 250 °C; a tale temperatura le pressioni parziali di equilibrio dei componenti sono: 
PPCl5

 = 0,02 bar, PPCl3
 = 1,28 bar, PCl2

 = 1,28 bar, e K = 78,3. Supponete di aggiungere 
0,0100 mol Cl2(g) alla miscela di equilibrio nel recipiente (del volume di 500 mL), 
lasciando poi che il sistema si riporti in equilibrio. Sulla base di queste infor-
mazioni, calcolate la nuova composizione di equilibrio della miscela di reazione.
Previsione Poiché è stato aggiunto un prodotto, ci si aspetta che la reazione 
risponda producendo più reagenti.
Strategia Il procedimento generale è quello delineato nell’inserto In prati-
ca… 5H.1, anche se in questo caso la direzione di svolgimento della reazione 
potrebbe non essere verso i prodotti. Si scrive l’espressione della costante di 
equilibrio e si predispone la tabella di equilibrio introducendovi come pressioni 
parziali iniziali quelle che sussistono immediatamente dopo avere aggiunto il 
reagente, ma prima che la reazione abbia risposto.
Risoluzione L’aggiunta di 0,0100 mol Cl2(g) corrisponde all’aumento della 
pressione parziale del cloro.
Da PJ = nJRT/V,

0,500
(0,0100 ) 8,3145 10 (523 )

0,870
L

mol L bar K mol K

bar

P
2 1 1

Cl2

# # $ $ $ #
=

=

- - -^ h
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La pressione parziale totale del cloro immediatamen-
te dopo l’aggiunta di cloro gassoso sarà pertanto 
1,28 bar + 0,87 bar = 2,15 bar. Si costruisce la tabella se-
guente, con tutte le pressioni parziali in bar. Si noti che le 
pressioni parziali dei prodotti diminuiscono mentre quella 
del reagente aumenta. La reazione è:

PCl5(g) ⇌ PCl3(g) + Cl2(g)   K P
P P

PCl

PCl P

5

3 2=

PCl5 ⇌ PCl3 + Cl2

Fase 1 pressione parziale iniziale 0,02 1,28 2,15
Fase 2 variazione della pressione parziale +x −x −x
Fase 3 pressione parziale di equilibrio 0,02 + x 1,28 − x 2,15 − x

A questo punto, dall’espressione di K:

,
( , ) ( , )

,
, ,

K x
x x

x
x x

0 02
1 28 2 15

0 02
2 75 3 43 2

#
= +

- -

= +
- +

Si inserisce nell’equazione K = 78,3:

, ,
, ,

, ( , ) , ,
, , , ,

, ,

x
x x

x x x
x x x

x x

78 3 0 02
2 75 3 43

78 3 0 02 2 75 3 43
1 57 78 3 2 75 3 43
81 7 1 18 0

2

2

2

2

#

= +
- +

+ = - +
+ = - +

- + =

Si trovano i valori di x.
Risolvendo l’equazione quadratica (o utilizzando un 
software di calcolo), si trova:

x = 81,7… e 0,0144…

Scegliamo x = 0,0144, perché le pressioni parziali devono 
avere valore positivo. Ne segue che all’equilibrio:

da PPCl5
 = 0,02 bar + x bar, PPCl5

  = 0,02 bar + 0,01 bar  
 = 0,03 bar

da PPCl3
 = 1,28 bar − x bar, PPCl3

  = 1,28 bar − 0,01 bar  
 = 1,27 bar

da PCl2
 = 2,15 bar − x bar, PCl2

  = 2,15 bar − 0,01 bar  
 = 2,14 bar

Conclusione Come previsto, la pressione parziale del reagente è aumentata, 
mentre quella dei prodotti è diminuita rispetto ai loro valori iniziali (Figura 5I.4).

Autoesame 5I.2A Supponete che la miscela di equilibrio dell’Esempio 5H.3 
sia perturbata dall’aggiunta di 3,00 mol N2(g) e che al sistema sia consentito di 
pervenire al nuovo equilibrio. Sapendo questo e utilizzando i dati dell’Esempio 
5H.3, calcolate la nuova composizione di equilibrio della miscela.

[Risposta: 23,2 bar N2; 6,21 bar O2; 1,0 × 10−12 bar N2O]

Autoesame 5I.2B Azoto, idrogeno e ammoniaca gassosi hanno conseguito 
l’equilibrio in un recipiente del volume di 1,00 L a 298 K. Le pressioni parziali 
di equilibrio sono 0,080 atm N2, 0,050 atm H2 e 2,60 atm NH3. Per la reazione, 
K = 6,8 × 105. Calcolate le nuove pressioni parziali di equilibrio supponendo che 
sia stata sottratta dal recipiente la metà di NH3 presente e che si sia ripristinato 
l’equilibrio.
Esercizi correlati 5I.7, 5I.8

Figura 5I.4 La risposta all’aggiunta 
di cloro della miscela di reazione 
illustrata nella Figura 5H.4. Le curve 
di Cl2 e di PCl3 coincidono prima 
dell’aggiunta di Cl2.
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Il principio di Le Châtelier rappresenta una guida qualitativa alla rispo-
sta dei sistemi chimici all’equilibrio alla variazione delle condizioni ed è 
applicabile ai processi biologici coinvolti nell’omeostasi, come spiegato 
nell’inserto In pratica… 5I.1. I paragrafi seguenti esplorano queste idee 
in modo più quantitativo.
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Quando la composizione di equilibrio è perturbata dall’aggiunta o dalla sot-
trazione di un reagente o di un prodotto, la reazione tende a verificarsi nella 
direzione che riporta il valore di Q uguale a quello di K.

5I.2 La compressione della miscela di reazione
Un equilibrio in fase gassosa è in grado di rispondere alla compressione, 
cioè alla diminuzione di volume del recipiente di reazione. Secondo il 
principio di Le Châtelier la composizione tenderà a mutare nel senso che 
renderà minimo il conseguente rialzo della pressione. Per esempio, nella 
dissociazione di I2 gassoso a I atomico, I2(g) ⇌ 2 I(g), 1 mole di reagente 
gassoso dà origine a 2 moli di prodotti gassosi. La reazione diretta au-
menta il numero delle particelle presenti nel contenitore e quindi la pres-

Poiché un essere vivente non è un sistema chiuso, il vero 
equilibrio nei sistemi viventi può essere raggiunto solo per 
reazioni molto veloci come quelle tra acidi e basi. In gene-
rale, tuttavia, il corpo umano mantiene pressoché costanti 
valori di proprietà come la temperatura corporea e i livelli 
di alcune sostanze chimiche presenti nel sangue. Il corpo 
mantiene un ambiente vantaggioso attraverso il processo di 
omeostasi, vale a dire il mantenimento di condizioni inter-
ne costanti. L’omeostasi non è un vero e proprio equilibrio, 
perché vi sono in genere leggere variazioni sopra e sotto il 
valore desiderato. In ogni caso gli organismi viventi rispon-
dono alle alterazioni delle condizioni in modo molto simile a 
quanto fa un sistema in equilibrio chimico e si conformano 
al principio di Le Châtelier.

Un importante processo biologico omeostatico che coin-
volge gli equilibri chimici è il trasporto di ossigeno. La mag-
gior parte dell’ossigeno presente nel sangue è trasportato 
dall’emoglobina (Hb). Quando il sangue scorre attraverso il 
tessuto polmonare, circa il 98% delle molecole di emoglo-
bina raccoglie le molecole di ossigeno, mentre una piccola 
quantità di ossigeno si scioglie semplicemente nel plasma 
(la soluzione nella quale sono sospese le cellule del sangue). 
Quando il sangue entra nei vasi sanguigni più piccoli, chia-
mati capillari, nel tessuto muscolare lontano dai polmoni, le 
molecole di emoglobina sono circondate da tessuti poveri di 
ossigeno, per cui il livello di ossigeno nel plasma scende. L’e-
quilibrio Hb(aq) + O2 ⇌ HbO2(aq) è spostato verso i reagenti, 
in quanto alcune delle molecole di emoglobina rilasciano 
le molecole di ossigeno che trasportano per ristabilire le 
composizioni di equilibrio.

Nei muscoli, l’ossigeno è legato alla proteina mioglo-
bina (Mb) responsabile dell’accumulo di ossigeno, che è 
così facilmente disponibile quando è necessario. Il grafi-
co (Figura 1) mostra come l’acquisizione di ossigeno da 
parte di emoglobina e mioglobina varia con la pressione 
parziale dell’ossigeno. La forma della curva di saturazio-
ne di Hb indica che l’emoglobina può trasportare O2 quasi 
completamente nei polmoni come la mioglobina e che può 
scaricarlo in modo più completo rispetto a Mb in diverse 
regioni dell’organismo. Nei polmoni, dove PO2

 ≈ 105 Torr, il 
98% delle molecole di Hb hanno acquisito O2, con il risultato 
di una saturazione quasi completa. Nel tessuto muscolare 
a riposo, la concentrazione di ossigeno corrisponde a una 
pressione parziale di circa 40 Torr, con il 75% di molecole di 
Hb saturate con ossigeno. In queste condizioni, se dovesse 
aver luogo un improvviso picco di attività, sarebbe ancora 
disponibile una quantità sufficiente di ossigeno. Se la pres-
sione parziale locale di O2 scende a 20 Torr, la frazione di 

molecole di Hb saturate scende al 10%. Si noti che la parte 
più ripida della curva si trova nell’intervallo della pressione 
parziale tipica dell’ossigeno nei tessuti. La mioglobina, d’al-
tra parte, inizia a rilasciare O2 solo quando PO2

 scende sotto i 
20 Torr, e quindi funge come riserva da cui attingere quando 
l’ossigeno dell’emoglobina è stato utilizzato.

Un sovraccarico dei meccanismi di reazione dell’organi-
smo può portare all’incapacità di mantenere l’omeostasi, 
con il risultato di malattie improvvise e anche letali. Gli al-
pinisti affrontano condizioni di bassa concentrazione di os-
sigeno alle altitudini più elevate e se si arrampicano in modo 
troppo vigoroso, i polmoni possono non essere in grado di 
fornire ossigeno sufficiente a mantenere l’omeostasi. Per 
questo motivo gli alpinisti trascorrono un po’ di tempo nei 
campi base ad altitudini elevate prima di arrampicare: i loro 
organismi possono regolarsi producendo più molecole di 
emoglobina. Per lo stesso motivo, alcuni atleti preferiscono 
allenarsi “in quota”, così che la loro capacità di trasportare 
ossigeno aumenta quando gareggiano ad altitudini inferiori.
Esercizi correlati: 5.57, 5.58

Ulteriori letture
H. Modell, W. Cliff, J. Michael, J. McFarland, M. P. Wende-
roth, and A. Wright, “A Physiologist’s View of Homeostasis,” 
Advances in Physiology Education, vol. 39, n. 4, 2015, pp. 
259–266. journals.physiology.org/doi/full/10.1152/ad-
van.00107.2015

IN PRATICA… 5I.1 Che cosa ha a che fare questo con… l’omeostasi?
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Figura 1 La variazione del grado di saturazione della 
mioglobina (Mb) e dell’emoglobina (Hb) con la pressione 
parziale dell’ossigeno. La diversa forma delle curve spiega 
la diversa funzione biologica delle due proteine.
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sione totale del sistema, mentre la reazione inversa fa diminuire la pres-
sione. La conseguenza è che, comprimendo la miscela, la composizione di 
equilibrio tende a spostarsi in favore del reagente, I2, perché tale risposta 
rende minimo l’aumento della pressione (Figura 5I.5). L’espansione pro-
voca il mutamento contrario, cioè I2 tende a dissociarsi nei propri atomi. 

Nella formazione dell’ammoniaca, reazione A, si formano 2 moli di 
molecole di gas a partire da 4, per cui Haber si rese conto che, per aumen-
tare la resa in ammoniaca, occorreva effettuare la sintesi su gas fortemen-
te compressi. Il processo industriale effettivo sfrutta pressioni dell’ordine 
di 250 atm e oltre (Figura 5I.6).

Compressione

Espansione

Figura 5I.5 Il principio di Le 
Châtelier prevede che, se si 
comprime una reazione all’equilibrio, 
il numero delle molecole in fase 
gas tende a diminuire. Il disegno 
illustra l’effetto della compressione 
e dell’espansione sull’equilibrio 
di dissociazione di una molecola 
biatomica. Si noti l’aumento della 
concentrazione relativa delle 
molecole biatomiche quando il 
sistema si comprime e la loro 
diminuzione quando il sistema si 
espande.

Figura 5I.6 Uno dei reattori ad alta pressione utilizzati per la sintesi catalitica 
dell’ammoniaca. Il reattore deve essere in grado di sopportare pressioni interne 
maggiori di 250 atm. [ZD GONG/EPA/Newscom.]

 ESEMPIO 5I.3  Prevedere l’effetto della compressione su un equilibrio

Il tetrossido d’azoto, N2O4, è un propellente per razzi che esiste in equilibrio 
con il diossido d’azoto, NO2. Per produrre N2O4, è importante sapere la com-
posizione della miscela contenuta nei serbatoi nei quali è stoccato. Si preveda 
l’effetto della compressione sulla composizione di equilibrio di due miscele di 
reazione nelle quali siano stati stabiliti gli equilibri: (a) 2 NO2(g) ⇌ N2O4(g) e 
(b) N2(g) + O2(g) ⇌ 2 NO(g).
Strategia Avrà luogo la reazione nel verso che riduce l’aumento della pressione 
e una diminuzione del numero di molecole comporta appunto una diminuzione 
della pressione. Quindi si confronta il numero delle molecole gassose dei rea-
genti con il numero delle molecole gassose dei prodotti.
Risoluzione (a) Nella reazione diretta due molecole di NO2 si combinano per 
formare una sola molecola di N2O4. Quindi la compressione favorisce la for-
mazione di N2O4. (b) Nessuno dei due versi corrisponde a una variazione del 
numero di molecole allo stato gassoso, quindi la compressione della miscela 
non ha alcun effetto sulla composizione della miscela di equilibrio. (In pratica 
si determinerà un piccolo effetto dovuto alla natura non ideale dei gas.)

Autoesame 5I.3A Prevedete l’effetto della compressione sulla composizione 
di equilibrio della reazione CH4(g) + H2O(g) ⇌ CO(g) + 3 H2(g).

[Risposta: Sono favoriti i reagenti]

Autoesame 5I.3B Prevedete l’effetto della compressione sulla composizione 
di equilibrio della reazione CO2(g) + H2O(l) ⇌ H2CO3(aq).
Esercizi correlati 5I.9, 5I.10
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Si può giustificare l’effetto della compressione su una miscela in equili-
brio dimostrando che la compressione del sistema altera ciascuna pres-
sione parziale che figura nell’espressione di K, lasciando K di per sé inal-
terata.

Supponiamo di voler stabilire l’effetto della compressione sull’equilibrio 
2 NO2(g) ⇌ N2O4(g). Scriviamo la costante di equilibrio nella forma completa 
(per fare attenzione alle unità di misura):

( / °)
/ °

K P P
P P

2
NO

N O

2

2 4=

Poi, dato che dobbiamo focalizzare l’attenzione sul volume del sistema, per 
considerare l’effetto della compressione esprimiamo K riferita al volume scri-
vendo PJ = nJRT/V per ciascuna sostanza:

( / °)
/ °

( )
°K n RT VP

n RT VP
n
n

RT
P V2 2

NO

N O

NO

N O

2

2 4

2

2 4 # #= =

Ora, dato che P°/RT è una costante a temperatura costante, affinché K rimanga 
costante quando si fa diminuire il volume V del sistema, il rapporto nN2O4

/(nNO2
)2 

deve aumentare, vale a dire che deve diminuire la quantità di NO2 e deve cre-
scere quella di N2O4. In definitiva, come si è visto prima, al diminuire del volume 
l’equilibrio si sposta verso la condizione che vede un minor numero di molecole 
allo stato gassoso. Al contrario, se il sistema si espande, viene prodotta una 
quantità maggiore di NO2 e l’equilibrio si sposta nella direzione in cui vi è un 
maggior numero di molecole allo stato gassoso.

COME SI FA?

Supponiamo di fare aumentare la pressione totale all’interno di un reci-
piente di reazione pompandovi dentro argon o qualche altro gas inerte 
a volume costante. I gas reagenti continueranno a occupare il volume di 
prima, per cui, nonostante la presenza del gas inerte, le loro concentrazio-
ni molari e pressioni parziali individuali rimarranno invariate. In questo 
caso, posto che il comportamento dei gas si possa considerare idea le, la 
composizione di equilibrio non subirà effetti, anche se la pressione totale 
è stata fatta aumentare.
La compressione di una miscela di reazione in equilibrio tende a spostare la 
reazione nel senso che riduce il numero delle molecole allo stato gassoso; 
se i gas si comportano in modo ideale, l’aumento della pressione dovuto 
all’immissione di un gas inerte non ha effetto sulla composizione di equi-
librio.

5I.3 La temperatura e l’equilibrio
La costante di equilibrio di una reazione dipende dalla temperatura. Due 
osservazioni sperimentali riassumono questa dipendenza. Per le reazioni 
esotermiche (che liberano calore) si constata che un aumento della tem-
peratura provoca uno spostamento della composizione della miscela di 
equilibrio a favore dei reagenti (K diminuisce), mentre vale il contrario 
(cioè, K aumenta) per le reazioni endotermiche (che assorbono calore).

Il principio di Le Châtelier si accorda con queste osservazioni. Suppo-
niamo che venga aumentata la temperatura di una reazione all’equilibrio 
in un recipiente isolato termicamente. Se la reazione è endotermica, un 
aumento di temperatura ha come risultato uno spostamento della com-
posizione verso i prodotti, proprio come se l’aumento di temperatura 
fosse un’aggiunta di reagenti. Se invece la reazione è esotermica, un au-
mento di temperatura comporta uno spostamento della reazione verso i 
reagenti, come se l’aumento di temperatura fosse un’aggiunta di prodotti.

Un esempio è rappresentato dalla decomposizione dei carbona-
ti e l’equilibrio CaCO3(s) ⇌ CaO(s) + CO2(g). La reazione CaCO3(s) →  
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→ CaO(s) + CO2(g) è fortemente endotermica e pertanto è favorita dalla 
temperatura elevata. Per esempio, a 800 °C la pressione parziale di equi-
librio è 0,22 atm.

Se nella decomposizione di un carbonato sia effettivamente raggiunto 
l’equilibrio dipende da come viene effettuata la reazione. Se la decom-
posizione ha luogo in un contenitore aperto all’atmosfera, la pressione 
parziale di equilibrio non si ottiene mai, perché è impossibile raggiun-
gere l’equilibrio. Il gas si allontana e il carbonato di calcio si decompone 
totalmente, lasciando un residuo solido di CaO. Se, però, l’ambiente è 
talmente ricco di diossido di carbonio da superare la pressione parziale di 
0,22 atm, allora non si registra praticamente alcuna decomposizione: per 
ogni molecola di CO2 formata, un’altra reagisce con CaO e si ritrasforma 
in carbonato. Questo processo dinamico è probabilmente quel che avvie-
ne sulla superficie calda di Venere (Figura 5I.7), dove la pressione parziale 
del diossido di carbonio è di circa 87 atm. Tale elevata pressione parziale 
ha indotto a ipotizzare che la superficie del pianeta sia ricca di carbonati 
nonostante la temperatura elevata (500 °C circa).

Figura 5I.7 Immagine radar della 
superficie di Venere. Benché le 
rocce siano caldissime, la pressione 
parziale del diossido di carbonio 
atmosferico è talmente elevata che 
i carbonati possono abbondare. 
[NASA/JPL.]

 ESEMPIO 5I.4  Prevedere l’effetto della temperatura sull’equilibrio

Uno stadio della fabbricazione dell’acido solforico è costituito dalla formazione 
del triossido di zolfo per reazione di combustione di SO2 con O2 in presenza di 
ossido di vanadio(V) come catalizzatore. Si sta ricercando un modo per aumen-
tare la quantità di triossido di zolfo nella composizione di equilibrio. Indicate 
come tenderà a mutare la composizione di equilibrio di questa sintesi con l’in-
nalzamento della temperatura.
Previsione Le reazioni di combustione sono tutte esotermiche, pertanto ci si 
deve aspettare che l’equilibrio di questa reazione si sposti a favore dei reagenti 
all’aumentare della temperatura.
Strategia Dobbiamo verificare che la reazione sia davvero esotermica. Per 
trovare l’entalpia standard di reazione utilizziamo le entalpie standard di for-
mazione fornite nell’Appendice 2A (in digitale).
Risoluzione
L’equazione chimica è

SO g O g SO g( ) ( ) ( )2 2
V O

2 2 3

2 5

+

L’entalpia standard di reazione della reazione diretta è

°( , ) (1 )SO g mol #+°( , ) (2 )SO g mol H# D- °( , )O g
° 0=

° (2 )
2( 395,75 ) 2( 296,83 ) 197,78

mol
kJ kJ kJ

H H H3 2 2f f f

Hf

#=
= =

D D D

- - - -

D
6 7 8444444 444444

Conclusione Dato che la formazione di SO3 è esotermica, un aumento della 
temperatura della miscela di equilibrio favorirà la decomposizione di SO3 in SO2 
e O2; di conseguenza, come anticipato, le pressioni di SO2 e O2 aumenteranno 
mentre quella di SO3 diminuirà.

Autoesame 5I.4A Prevedete l’effetto di un innalzamento della temperatura 
sulla composizione di equilibrio della reazione N2O4(g) ⇌ 2 NO2(g). Per i dati 
consultate l’Appendice 2A.

[Risposta: La pressione di NO2 aumenterà]

Autoesame 5I.4B Prevedete l’effetto di una diminuzione della temperatura 
sulla composizione di equilibrio della reazione 2 CO(g) + O2(g) ⇌ 2 CO2(g). Per 
i dati consultate l’Appendice 2A.
Esercizi correlati 5I.11, 5I.12

L’effetto della temperatura sulla composizione di equilibrio ha origine 
nella dipendenza dalla temperatura della costante di equilibrio. Come 
per altri aspetti dell’equilibrio, si può comprendere questa dipendenza 
seguendo un approccio cinetico oppure uno termodinamico.
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L’espressione appena dedotta con entrambi gli approcci costituisce la 
versione quantitativa del principio di Le Châtelier per quanto riguarda 
l’effetto della temperatura. Normalmente la si riordina (moltiplicando 
per −1 e poi applicando ln a − ln b = ln (a/b)) nell’equazione di van’t 
Hoff:

 
°

ln K
K

R
H

T T
1 1r

1

2

1 2

D
= -' 1  (1)

Qui K1 è la costante di equilibrio corrispondente alla temperatura T1, K2 
quella relativa alla temperatura T2. L’equazione è spesso chiamata isocora 
di van’t Hoff per distinguerla dall’equazione di van’t Hoff relativa alla 
pressione osmotica discussa nel Capitolo 5E. Un’isocora rappresenta il 
grafico della variazione di una proprietà a volume costante.

Che cosa ci dice questa equazione? Se la reazione è endotermica, al-
lora ΔHr° è positiva. Se T2 > T1, allora 1/T2 < 1/T1, e il termine che figura 
tra parentesi nell’equazione di van’t Hoff sarà anch’esso positivo. Ne 
consegue che è positivo ln (K2/K1), il che implica che K2/K1 > 1 e, per-
tanto, K2 > K1. In altre parole, se la reazione è endotermica, l’aumento 
della temperatura favorisce la formazione dei prodotti. L’effetto op-
posto si deve prevedere ove la reazione sia esotermica, perché in tal 
caso ΔHr° sarà negativa. Pertanto, l’equazione di van’t Hoff giustifica il 
principio di Le Châtelier per quanto concerne l’effetto della tempera-
tura sull’equilibrio.

COME SI SPIEGA…

… usando la cinetica? … usando la termodinamica?

Le costanti cinetiche per le reazioni diretta e inversa 
nell’Equazione 3 del Capitolo 7C (K = kv/kv ′) dipendo-
no dalla temperatura come descritto dall’equazione di 
Arrhenius. Da K = kv/kv ′ e dalle equazioni di Arrhenius per 
le due costanti cinetiche si ha:

e
e eK A

A
A
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La differenza tra le energie di attivazione della reazione 
diretta e di quella inversa corrisponde all’entalpia di rea-
zione (Figura 5I.8), perciò:

costante eK /H RTr#= D-

da cui

°
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H
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e
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=
D
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=?
Alle due temperature T1 e T2, quando le costanti di equi-
librio sono K1 e K2 e qualsiasi dipendenza dalla tempera-
tura dell’entalpia di reazione viene ignorata, ne consegue 
che
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Le relazioni tra le costanti di equilibrio K1 e K2 e le ener-
gie libere standard di reazione alle due temperature T1 
e T2 sono

ΔGr,1°  = −RT1 ln K1   ΔGr,2°  = −RT2 ln K2

Le due espressioni si riordinano in

° °
ln lnK RT

G
K RT

G,1 ,2r r
1

1
2

2

D D
= - = -

Sottraendo la seconda dalla prima si ottiene

° °
ln lnK K R T

G
T
G1 ,1 ,2r r

1 2
1 2

D D
- = - -) 3

A questo punto si introduce la definizione di ΔGr° in fun-
zione di ΔHr° e di ΔSr°:

ΔGr,1°  = ΔHr,1°  − T1ΔSr,1° 

ΔGr,2°   = ΔHr,2°   − T2ΔSr,2° 

Solitamente è logico presumere che ΔHr° e ΔSr° siano ap-
prossimativamente indipendenti dalla temperatura entro 
il campo in esame, e così facendo le entropie di reazione 
si elidono; rimane perciò:

°
ln lnK K R

H
T T
1 1

1 2
1 2

rD
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Figura 5I.8 La differenza tra le 
energie di attivazione delle reazioni 
diretta e inversa è la differenza tra 
le energie (molari) dei prodotti e dei 
reagenti; in buona approssimazione, 
tale differenza è uguale all’entalpia 
di reazione standard.
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L’innalzamento della temperatura di una reazione esotermica diminuisce il 
valore di K; l’innalzamento della temperatura di una reazione endotermica 
aumenta il valore di K. L’equazione di van’t Hoff esprime tale effetto in ter-
mini quantitativi.

Che cosa avete imparato in questo capitolo?
Avete imparato che le reazioni all’equilibrio, essendo dinamiche, ri-
spondono al cambiamento delle condizioni come l’aggiunta di reagenti 
o prodotti e le variazioni di temperatura. Ora sapete usare il principio 
di Le Châtelier per prevedere l’effetto di una variazione delle condizioni 

 ▸ È utile sapere che…
Quando si applica l’equazione di 
van’t Hoff alle reazioni cui parteci-
pano gas, le costanti di equilibrio 
devono essere le K e non le Kc. Se, 
per una reazione in fase gassosa, 
desideriamo il nuovo valore di Kc, 
dobbiamo convertire Kc in K alla 
temperatura iniziale (applicando 
l’Equazione 4b del Capitolo 5G, 
K = (RT)∆nrKc), poi utilizzare l’equa-
zione di van’t Hoff per calcolare il 
valore di K alla nuova temperatura 
e infine passare nuovamente da K 
a Kc per la nuova temperatura.

 ESEMPIO 5I.5   Il calcolo del valore della costante di equilibrio  
a una temperatura diversa

Molte reazioni procedono più velocemente ad alte temperature e per questo 
molti processi industriali sono realizzati a temperature elevate. Tuttavia, per 
le reazioni esotermiche un aumento della temperatura riduce la costante di 
equilibrio e quindi diminuisce la resa della reazione. State studiando in che 
modo aumentare la resa della reazione di sintesi dell’ammoniaca e decidete 
di indagare l’effetto di un aumento di temperatura. La costante di equilibrio K 
relativa alla sintesi dell’ammoniaca (reazione A di inizio capitolo) è 6,8 × 105 a 
298 K. Si calcoli il suo valore a 400 K.
Previsione La sintesi dell’ammoniaca è esotermica, il che lascia prevedere che 
a temperatura superiore la costante debba diminuire.
Strategia L’applicazione dell’equazione di van’t Hoff esige la conoscenza 
dell’entalpia standard di reazione, che si può ricavare dalle entalpie standard 
di formazione presenti nell’Appendice 2A. L’Equazione 1 richiede il ricorso alla 
convenzione “molare”.
Quali ipotesi dovete fare? Dobbiamo assumere che i gas abbiano compor-
tamento ideale e che l’entalpia di reazione sia costante nell’intervallo termico 
di interesse.
Risoluzione L’entalpia standard di reazione della reazione diretta (A) è
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Da ln(K2/K1) = (ΔHr°/R){(1/T1) − (1/T2)},
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Passando all’esponenziale (ex),

K2 = K1e−9,49… = (6,8 × 105) × e−9,49… = 51

Conclusione La costante di equilibrio a 400 K è più piccola, come previsto, 
ed è vicina al valore sperimentale di 41 riportato nella Tabella 5F.2. Il valore 
non è esattamente lo stesso perché ΔHr° può variare lievemente nell’intervallo 
di temperatura in esame. Questa conclusione mostra il motivo per cui Haber 
dovette utilizzare un catalizzatore per accelerare la reazione, anziché aumentare 
la temperatura: un aumento della temperatura avrebbe fornito una quantità 
minore di ammoniaca all’equilibrio.

Autoesame 5I.5A La costante di equilibrio K per 2 SO3(g) ⇌ 2 SO2(g) + O2(g) 
vale 2,5 × 10−25 a 298 K. Calcolatene il valore a 500 K.

[Risposta: 2,5 × 10−11]

Autoesame 5I.5B La costante di equilibrio K per PCl5(g) ⇌ PCl3(g) + Cl2(g) è 
78,3 a 523 K. Calcolatene il valore a 800 K.
Esercizi correlati 5I.15, 5I.16
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K1 = 6,8 × 105

K2 = 51
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e sapere fare previsioni quantitative relative all’effetto della temperatura 
applicando l’equazione di van’t Hoff.
Quali abilità avete acquisito?

 ⬜ Usare il principio di Le Châtelier per prevedere come influiscono sul-
la composizione di equilibrio di una miscela di reazione l’aggiunta o 
la sottrazione di reagenti (Esempi 5I.1 e 5I.2), la compressione o l’e-
spansione della miscela (Esempio 5I.3), il cambiamento della tempe-
ratura (Esempio 5I.4).

 ⬜ Prevedere il valore di K a una certa temperatura partendo dal suo va-
lore a una temperatura differente (Esempio 5I.5).

 CAPITOLO 5I  Esercizi

5I.1 Consideriamo l’equilibrio CO(g) + H2O(g) ⇌ 
CO2(g) + H2(g). (a) Se si aumenta la pressione parziale 
di CO2, che cosa succede a quella di H2? (b) Se si dimi-
nuisce la pressione parziale di CO, che cosa avviene a 
quella di CO2? (c) Se si aumenta la concentrazione di 
CO, che cosa avviene alla concentrazione di H2? (d) Se 
si diminuisce la concentrazione di H2O, che cosa succe-
de alla costante di equilibrio della reazione?
5I.2 Consideriamo l’equilibrio CH4(g) + 4 I2(g) ⇌ 
CI4(g) + 4 HI(g). (a) Che cosa avviene alla pressione par-
ziale di CI4 se si aumenta la pressione parziale di CH4? 
(b) Che cosa avviene alla quantità di I2 se si diminui sce 
la pressione parziale di CI4? (c) Che cosa avviene alla 
costante di equilibrio della reazione aumentando la 
concentrazione di HI? (d) Aumentando la quantità di 
I2, che cosa avviene alla concentrazione di CI4?
5I.3 In un pallone si mescolano i quattro gas NH3, 
O2, NO e H2O, e si lascia che raggiungano l’equi-
librio relativo alla reazione 4 NH3(g) + 5 O2(g) ⇌ 
4 NO(g) + 6 H2O(g). A questa miscela si impongono 
alcuni cambiamenti (vedi tabella seguente). Conside-
rando ciascun cambiamento separatamente, indica-
te l’effetto (aumento, diminuzione o nullo) che esso 
avrebbe sui valori originari di equilibrio della seconda 
colonna (o su K, se specificato). Temperatura e volume 
sono costanti.

Cambiamento Quantità
(a) aggiunta di NO quantità di H2O
(b) aggiunta di NO quantità di O2
(c) sottrazione di H2O quantità di NO
(d) sottrazione di O2 quantità di NH3
(e) aggiunta di NH3 K
(f) sottrazione di NO quantità di NH3
(g) aggiunta di NH3 quantità di O2

5I.4 Le quattro sostanze HCl, I2, HI e Cl2 sono state me-
scolate in un pallone e si lascia che raggiungano l’equili-
brio nella reazione 2 HCl(g) + I2(s) ⇌ 2HI(g) + Cl2(g). A 
questa miscela si impongono alcuni cambiamenti (vedi 
tabella seguente). Considerando ciascun cambiamento 
separatamente, indicate l’effetto (aumento, diminu-
zione o nullo) che esso avrebbe sui valori originari di 
equilibrio della seconda colonna (o su K, se specificato). 
Temperatura e volume sono costanti.

Cambiamento Quantità
(a) aggiunta di HCl quantità di HI
(b) aggiunta di I2 quantità di Cl2
(c) sottrazione di HI quantità di Cl2
(d) sottrazione di Cl2 quantità di HCl
(e) aggiunta di HCl K
(f) sottrazione di HCl quantità di I2
(g) aggiunta di I2 K

5I.5 Dite se i reagenti o i prodotti saranno favoriti 
dall’aumento della pressione totale (da compressione) 
su ognuno degli equilibri seguenti. Se non si verifica 
alcun cambiamento, dite perché.
(a) 2 O3(g) ⇌ 3 O2(g)
(b) H2O(g) + C(s) ⇌ H2(g) + CO(g)
(c) 4 NH3(g) + 5 O2(g) ⇌ 4 NO(g) + 6 H2O(g)
(d) 2 HD(g) ⇌ H2(g) + D2(g)
(e) Cl2(g) ⇌ 2 Cl(g)
5I.6 Dite che cosa succede alla concentrazione della 
sostanza indicata quando si aumenta, per compres-
sione, la pressione totale su ognuno degli equilibri se-
guenti:
(a) NO2(g) in 2 Pb(NO3)2(s) ⇌ 2 PbO(s) + 4 NO2(g) + O2(g)
(b) NO(g) in 3 NO2(g) + H2O(l) ⇌ 2 HNO3(aq) + NO(g)
(c) HI(g) in 2 HCl(g) + I2(s) ⇌ 2 HI(g) + Cl2(g)
(d) SO2(g) in 2 SO2(g) + O2(g) ⇌ 2 SO3(g)
(e) NO2(g) in 2 NO(g) + O2(g) ⇌ 2 NO2(g)
5I.7 In un reattore per la produzione di ammoniaca 
secondo il processo Haber, la miscela di reazione si 
trova all’equilibrio con PN2

 = 3,11 bar, PH2
 = 1,64 bar e 

PNH3
 = 23,72 bar. Se la pressione parziale di N2 viene au-

mentata di 1,57 bar, quali sono le pressioni parziali dei 
singoli gas una volta ripristinato l’equilibrio?
5I.8 In uno studio di laboratorio per l’estrazione del 
ferro dal minerale grezzo, si è eseguita la reazione 
FeO(s) + CO(g) ⇌ Fe(s) + CO2(g) in un reattore del vo-
lume di 10,0 L alla temperatura di 1270 K. All’equilibrio 
la pressione parziale di CO è risultata di 4,24 bar e quel-
la di CO2 1,71 bar. La pressione di CO2 è stata ridotta a 
0,43 bar per reazione con un po’ di NaOH e si è lascia-
to che il sistema raggiungesse nuovamente l’equilibrio. 
Quali erano le pressioni parziali dei singoli gas una vol-
ta ripristinato l’equilibrio?
5I.9 Considerate l’equilibrio 4 NH3(g) + 5 O2(g) ⇌ 
⇌ 4 NO(g) + 6 H2O(g). (a) Che cosa succede alla pres-
sione parziale di NH3 aumentando la pressione parziale 
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di NO? (b) La pressione parziale di O2 diminuisce se si 
fa diminuire la pressione parziale di NH3?
5I.10 Considerate l’equilibrio 2 SO2(g) + O2(g) ⇌ 
2 SO3(g). (a) Che cosa succede alla pressione parziale 
di SO3 diminuendo quella di SO2? (b) Che cosa succede 
alla pressione parziale di O2 aumentando quella di SO2?
5I.11 Dite se, innalzando la temperatura, i seguenti 
equilibri si sposterebbero verso i prodotti o verso i rea-
genti.
(a) N2O4(g) ⇌ 2 NO2(g), ΔH° = +57 kJ
(b) X2(g) ⇌ 2 X(g), dove X è un alogeno
(c) Ni(s) + 4 CO(g) ⇌ Ni(CO)4(g), ΔH° = −161 kJ
(d) CO2(g) + 2 NH3(g) ⇌ CO(NH2)2(s) + H2O(g), 

ΔH° = −90 kJ
5I.12 Dite se, innalzando la temperatura, i seguenti 
equilibri si sposterebbero verso i prodotti o verso i rea-
genti.
(a) CH4(g) + H2O(g) ⇌ CO(g) + 3 H2(g), ΔH° = +206 kJ
(b) CO(g) + H2O(g) ⇌ CO2(g) + H2(g), ΔH° = −41 kJ
(c) 2 SO2(g) + O2(g) ⇌ 2 SO3(g), ΔH° = −198 kJ
5I.13 Una miscela gassosa costituita da 2,23 mmol N2 e 
6,69 mmol H2 è stata riscaldata a 600 K in un recipiente 
da 500 mL, lasciando poi che pervenisse all’equilibrio. 
Si formerebbe più ammoniaca se si riscaldasse la misce-
la di equilibrio a 700 K? Per la reazione N2(g) + 3 H2(g) 
⇌ 2 NH3(g), K = 1,7 × 10−3 a 600 K, mentre a 700 K, 
K = 7,8 × 10−5.

5I.14 Una miscela gassosa costituita da 2,2 mmol O2 e 
1,1 mmol SO2 è stata riscaldata a 500 K in un recipien-
te da 250 mL, lasciando poi che pervenisse all’equili-
brio. Si formerebbe più triossido di zolfo se si raffred-
dasse la miscela di equilibrio a 298 K? Per la reazione 
2 SO2(g) + O2(g) ⇌ 2 SO3(g), K = 2,5 × 1010 a 500 K e 
K = 4,0 × 1024 a 298 K.
5I.15 Per ognuna delle reazioni seguenti, avvalendovi 
dei dati dell’Appendice 2A, calcolate la costante di equi-
librio a 25 °C e a 150 °C:
(a) NH4Cl(s) ⇌ NH3(g) + HCl(g)
(b) H2(g) + D2O(l) ⇌ D2(g) + H2O(l)
5I.16 Per ognuna delle reazioni seguenti, avvalendovi 
dei dati dell’Appendice 2A, calcolate la costante di equi-
librio a 25 °C e a 100 °C:
(a) 2CuO(s) ⇌ 2 Cu(s) + O2(g)
(b) C2H4(g) + H2(g) ⇌ C2H6 (g)
5I.17 Combinando con l’equazione di van’t Hoff la re-
lazione per Kc in funzione di K, trovate l’analogo dell’e-
quazione di van’t Hoff per Kc.
5I.18 La vaporizzazione di un liquido si può trattare 
come un caso speciale di equilibrio. Come varia con 
la temperatura la pressione di vapore di un liquido? 
Suggerimento: elaborate una versione dell’equazione di 
van’t Hoff che si applichi alla pressione di vapore scri-
vendo per prima cosa la costante di equilibrio K per la 
vaporizzazione.

 FOCUS 5  Esempio integrato online

L’etanolo (CH3CH2OH) viene aggiunto alla benzina 
per migliorarne la combustione e ridurre l’inquina-
mento atmosferico. Esso viene prodotto industrial-
mente per idratazione dell’etene (C2H4) ad alte tempe-
rature e pressioni. Supponete di essere un ingegnere 
chimico incaricato di studiare la termodinamica e le 
proprietà di equilibrio della reazione 
C2H4(g) + H2O(g) ⇌ CH3CH2OH(g).
(a) Dai dati riportati in Appendice 2A, scrivete l’equa-
zione termochimica per la sintesi industriale dell’eta-
nolo.

Gli esercizi che seguono sono relativi ai contenuti di tutto il Focus 5.

(b) Dai dati riportati in Appendice 2A, (i) determinate 
ΔG° per questo sistema a 25 °C e (ii) calcolate la costan-
te di equilibrio a 300 °C. (iii) Un aumento della tempe-
ratura favorirà i reagenti o i prodotti?
(c) Un reattore viene caricato con 60 bar di C2H4(g) e 
40 bar di H2O(g). Determinate le pressioni di equilibrio 
di C2H4(g), H2O(g) e CH3CH2OH(g) a 300 °C.
(d) La miscela di equilibrio del punto (c) viene raffred-
data, e acqua ed etanolo condensano. L’eccesso di etene 
viene rimosso. (i) Qual è la pressione di vapore della 
miscela liquida risultante a 25 °C? (ii) Qual è la frazione 
molare dell’etanolo nel vapore in equilibrio con la mi-
scela condensata a 25 °C?

Le soluzioni all’Esempio integrato online si trovano nel sito del libro.

 FOCUS 5  Esercizi

5.1 Quando il cloruro di sodio si discioglie in acqua, le 
molecole del solvente si dispongono secondo la stessa 
orientazione attorno agli anioni e ai cationi? Spiegate le 
vostre conclusioni.
5.2 Quando il cloruro di sodio si discioglie in acqua, la 
rimozione di uno ione cloruro dal reticolo richiede una 
sola o più molecole d’acqua? Spiegate le vostre conclu-
sioni.
5.3 Completate i seguenti enunciati a proposito dell’ef-
fetto delle forze intermolecolari sulle proprietà fisiche 

di una sostanza. (a) Quanto più alto è il punto di ebol-
lizione di un liquido, tanto più (intense, deboli) sono le 
sue forze intermolecolari. (b) Le sostanze caratterizzate 
da forze intermolecolari intense presentano pressione 
di vapore (elevata, bassa). (c) Le sostanze caratterizza-
te da forze intermolecolari intense presentano tipica-
mente tensione superficiale (elevata, bassa). (d) Quan-
to più elevata è la pressione di vapore di un liquido a 
una data temperatura, tanto più (intense, deboli) sono 
le sue forze intermolecolari. (e) Caratterizzandosi per 
(l’intensità, la debolezza) delle forze intermolecolari, 
l’azoto presenta temperatura critica (elevata, bassa). 
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(f) Le sostanze a pressione di vapore elevata hanno cor-
rispondentemente punto di ebollizione (elevato, basso). 
(g) Dato che presenta punto di ebollizione alto, l’acqua 
deve avere forze intermolecolari (robuste, deboli) e, 
corrispondentemente, entalpia di vaporizzazione (alta, 
bassa).
5.4 Il perossido di idrogeno, H2O2, è un liquido a con-
sistenza sciropposa, con pressione di vapore inferiore 
a quella dell’acqua e punto di ebollizione di 152 °C. 
Giustificate le differenze tra queste proprietà e quelle 
dell’acqua.
5.5 Spiegate gli effetti che ha l’innalzamento della tem-
peratura su ognuna delle proprietà seguenti: (a) visco-
sità, (b) tensione superficiale, (c) pressione di vapore, 
(d) velocità di evaporazione.
5.6 Spiegate in che modo ognuno dei seguenti cambia-
menti di condizioni influisca sulla pressione di vapore 
di un liquido in un contenitore chiuso ermeticamente: 
(a) aumento della temperatura; (b) aumento dell’area 
superficiale del liquido; (c) aumento del volume sovra-
stante il liquido; (d) aggiunta di aria nel volume sovra-
stante il liquido.
5.7 Avete a disposizione due becher: uno pieno di tetra-
clorometano e l’altro di acqua. Avete anche due com-
posti: butano (CH3CH2CH2CH3) e cloruro di calcio. 
(a) In quale liquido disciogliereste il butano? Descrivete 
sinteticamente l’ambiente locale del soluto in soluzione. 
(b) In quale liquido disciogliereste il cloruro di calcio? 
Descrivete sinteticamente l’ambiente locale del soluto 
in soluzione.
5.8 Utilizzate il diagramma di fase del composto X per 
rispondere alle seguenti domande. (a) A temperatu-
ra e pressione ambiente X è solido, liquido o gassoso? 
(b) Qual è il punto di fusione normale di X? (c) Qual è 
la pressione di vapore di X liquido a −50 C? (d) Qual è la 
pressione di vapore del solido X a −100 °C?
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5.9 Quando si ricava la massa molare con il metodo 
dell’abbassamento crioscopico è possibile incorrere in 
uno degli errori seguenti (tra gli altri). Dite, caso per 
caso, se l’errore esagererebbe o ridurrebbe la massa mo-
lare riportata rispetto a quella effettiva. (a) Sulla bilan-
cia c’era polvere, che faceva apparire la massa del soluto 
maggiore. (b) L’acqua è stata misurata come volume as-
sumendo densità 1,00 g ∙ cm−3, mentre essa era più calda 

e meno densa di quanto si supponesse. (c) Il termome-
tro non era calibrato accuratamente, e il punto di con-
gelamento era in realtà di 0,5 °C superiore a quello regi-
strato. (d) La soluzione non era stata agitata abbastanza, 
causando la dissoluzione solo parziale del soluto.
5.10 Il punto di congelamento del benzene è 5,53 °C. 
Supponiamo di sciogliere in 80,0 g di benzene 10,0 g 
di un composto organico che figura tra i costituenti di 
un tarmicida. Il punto di congelamento della soluzione 
risulta 1,20 °C. (a) Qual è la massa molare approssimata 
del composto? (b) L’analisi elementare della sostanza ha 
permesso di dedurre che la formula empirica è C3H2Cl. 
Quale sarà la formula molecolare? (c) Basandovi sulle 
masse atomiche della tavola periodica, calcolate la mas-
sa molare del composto in maniera più accurata.
5.11 L’altezza di una colonna liquida sostenibile da una 
determinata pressione è inversamente proporzionale 
alla sua densità. Nell’apparecchiatura illustrata nella 
Figura 5E.3, una soluzione acquosa di 0,010 g di una 
proteina in 10 mL di acqua a 20 °C fa registrare un in-
nalzamento del livello di 5,22 cm. Supponete che la den-
sità della soluzione sia 0,998 g ∙ cm−3, mentre quella del 
mercurio è di 13,6 g ∙ cm−3. (a) Qual è la massa molare 
della proteina? (b) Qual è il punto di congelamento del-
la soluzione? (c) Quale delle proprietà colligative è più 
conveniente ai fini della misurazione della massa mo-
lare di queste grandi molecole? Giustificate la risposta.
5.12 A 25 °C una membrana semipermeabile separa 
una soluzione di glucosio, C6H12O6(aq), 0,060 m da una 
soluzione di urea, CO(NH2)2(aq), 0,040 m. Per entrambi 
i composti i = 1. (a) A quale soluzione spetta la maggiore 
pressione osmotica? (b) Quale soluzione si diluisce per 
il passaggio delle molecole di acqua attraverso la mem-
brana? (c) A quale soluzione bisognerebbe applicare una 
pressione esterna per mantenere un flusso di equilibrio 
dell’acqua attraverso la membrana? (d) Quale pressione 
esterna (in atm) bisognerebbe applicare nella parte (c)?
5.13 (a) Dai dati dell’Appendice 2A ricavate la forma 
numerica dell’equazione di Clausius-Clapeyron per il 
metanolo. (b) In base a tale equazione riportate in gra-
fico le quantità idonee a fornire una relazione lineare 
tra pressione di vapore e temperatura. (c) Calcolate la 
pressione di vapore del metanolo a 0,0 °C. (d) Calcolate 
il punto di ebollizione normale del metanolo.
5.14 (a) In base ai dati dell’Appendice 2A e della Tabella 
4C.1 ricavate la forma numerica dell’equazione di Clau-
sius-Clapeyron per il benzene. (b) In base a tale equa-
zione riportate in grafico le quantità idonee a fornire 
una relazione lineare tra pressione di vapore e tempe-
ratura. (c) Calcolate il punto di ebollizione del benzene 
quando la pressione esterna sia di 0,655 atm.
5.15 Le proprietà colligative possono far variare non solo 
le proprietà delle soluzioni, ma anche quelle del soluto. 
Per esempio, l’acido acetico, CH3COOH, si comporta in 
modo diverso a seconda del solvente. (a) Il punto di con-
gelamento di una soluzione acquosa di acido acetico al 
5,00% in massa è −1,72 °C. Qual è la massa molare del 
soluto? Spiegate l’eventuale discrepanza tra la massa mo-
lare sperimentale e quella prevista. (b) L’abbassamento 
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crioscopico associato al 5,00% in massa di acido acetico 
di una soluzione in benzene è 2,32 °C. Quale massa mo-
lare presenta il soluto in benzene? Che cosa se ne deduce 
circa la natura dell’acido acetico in benzene?
5.16 In laboratorio è pratica comune quella di distillare 
le sostanze a punto di ebollizione elevato sotto pressio-
ne ridotta. L’acido tricloroacetico ha un’entalpia stan-
dard di vaporizzazione di 57,8 kJ ∙ mol−1 e un’entropia 
standard di vaporizzazione di 124 J ∙ K−1 ∙ mol−1. Con 
questi dati determinate la pressione che sarebbe neces-
saria per distillare l’acido tricloroacetico a 100 °C.
5.17 Si è misurata la pressione di vapore del clorodifluo-
ruro di fosforile (OPClF2) in funzione della temperatura:

Temperatura, T/K 190 228 250 273
Pressione di vapore, P/Torr 3,2 68 240 672

(a) Tracciate un grafico di ln P in funzione di 1/T (lo si 
può fare con l’ausilio di un computer o di una calcolatri-
ce grafica che sappia calcolare una retta con il metodo 
dei minimi quadrati). (b) Dal grafico (o dall’equazio-
ne lineare che se ne può ricavare) della parte (a) dedu-
cete l’entalpia standard di vaporizzazione di OPClF2; 
(c) l’entropia standard di vaporizzazione di OPClF2; e 
(d) il punto di ebollizione normale di OPClF2. (e) Se 
si riducesse la pressione di un campione di OPClF2 a 
15 Torr, a quale temperatura bollirebbe il campione?
5.18 Ricercate in letteratura la pressione e la tempera-
tura critiche di metano, metilammina (CH3NH2), am-
moniaca e tetrafluorometano. Discutete l’adeguatezza 
di ognuno di tali solventi ai fini dell’estrazione super-
critica a temperatura ambiente in un’autoclave che sop-
porti pressioni di 100 atm.
5.19 Ricercate in letteratura la pressione e la tempera-
tura critiche degli idrocarburi gassosi metano, etano, 
propano e butano. Giustificate le regolarità osservate.
5.20 Immaginate un’apparecchiatura nella quale A e 
B siano palloni da 1,00 L collegati da un rubinetto C 
di volume trascurabile. All’inizio si pongono sotto-
vuoto A e B, si chiude C e si introducono nel pallone A 
1,50 g di dietil etere, C2H5OC2H5. A −45 °C la pressione 
di vapore del dietil etere ammonta a 57 Torr, a 0° C è di 
185 Torr, a 25 °C essa diviene 534 Torr ed è invece tra-
scurabile sotto −86 °C. (a) Se si lascia chiuso il rubinetto 
e si porta il pallone all’equilibrio a −45 °C, quale sarà la 
pressione del dietil etere nel pallone A? (b) Se si innalza 
la temperatura a 25 °C, quale diverrà la pressione? (c) Se 
si riporta la temperatura dell’apparecchiatura a −45 °C, 
e si apre il rubinetto C, quale risulterà la pressione del 
dietil etere nell’apparecchiatura? (d) Se si mantiene il 
pallone A a −45 °C e, con il rubinetto aperto, si raffred-
da il pallone B con azoto liquido (−196 °C) quali cam-
biamenti avranno luogo nell’apparecchiatura? Suppo-
nete un comportamento ideale.

A B

C

5.21 Si riporta di nuovo sottovuoto l’apparecchiatura 
dell’Esercizio 5.20, poi si introducono 35,0 g di clo-
roformio, CHCl3, nel pallone A e 35,0 g di acetone, 
CH3COCH3, nel pallone B. Si porta il sistema all’equi-
librio a 25 °C con il rubinetto C chiuso. A 25 °C le 
pressioni di vapore del cloroformio e dell’acetone mi-
surano rispettivamente 195 Torr e 222 Torr. (a) Qual 
è la pressione di ciascun pallone all’equilibrio? (b) Si 
apre ora il rubinetto. Quale risulterà la composizione 
delle fasi liquide e di vapore nei due palloni una vol-
ta conseguito l’equilibrio, supponendo un comporta-
mento ideale? (c) Le soluzioni di acetone e cloroformio 
manifestano deviazione negativa dalla legge di Raoult. 
Quali conseguenze ha tale comportamento sulle ri-
sposte date nella parte (b)?
5.22 La pressione di vapore del pentano liquido misura 
512 Torr a 25 °C; alla stessa temperatura la pressione di 
vapore dell’esano non supera 151 Torr. Quale composi-
zione dovrebbe avere la fase liquida affinché la compo-
sizione della fase di vapore presenti pressioni parziali 
uguali di pentano ed esano?
5.23 Utilizzando un software apposito o un foglio di 
calcolo, tracciate il grafico di ln P in funzione di 1/T 
per l’equazione ln P = ΔHvap/RT, sullo stesso insieme di 
assi per ΔHvap = 15, 20, 25 e 30 kJ ∙ mol−1. La pressione di 
vapore di un liquido è più sensibile alle variazioni di 
temperatura se ΔHvap è grande o se è piccolo? Motivate 
le vostre conclusioni.
5.24 L’analisi per combustione della l-carnitina, com-
posto organico che si ritiene aumenti la forza muscola-
re, ha fornito 52,16% C, 9,38% H, 8,69% N e 29,78% O. 
Si è osservato che la pressione osmotica di una soluzio-
ne di 0,322 g di l-carnitina in 100,00 mL di metanolo è 
0,501 atm a 32 °C. Supponendo che in metanolo la car-
nitina non subisca deprotonazione, determinate (a) la 
massa molare della l-carnitina, (b) la formula moleco-
lare della l-carnitina.
5.25 I farmaci destinati a essere somministrati per endo-
vena vengono spesso veicolati in glucosio (C6H12O6(aq)) 
al 5,0% in massa. Qual è la pressione osmotica di tale 
soluzione alla temperatura corporea (37 °C)? Supponete 
che la sua densità sia 1,0 g ∙ mL−1.
5.26 Quando si aggiunge acido solforico all’acqua, si 
libera così tanta energia in forma di calore che la so-
luzione può arrivare a bollire. Vi attendete che questa 
soluzione mostri una deviazione dalla legge di Raoult? 
In caso affermativo, di quale tipo? Spiegate il ragiona-
mento fatto.
5.27 L’umidità relativa a una data temperatura è defi-
nita come

à ’
’

100%umidit relativa pressione di vapore dell acqua
pressione parziale dell acqua

#=

La pressione di vapore dell’acqua a diverse temperature 
è riportata nella Tabella 5A.2. (a) Qual è l’umidità re-
lativa a 30 °C quando la pressione parziale dell’acqua 
è 25,0 Torr? (b) Spiegate che cosa si osserverebbe se la 
temperatura dell’aria si abbassasse a 25 °C.
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5.54 (a) Utilizzando un software per costruire grafici 
e i dati a 1000 K e 1200 K riportati nella Tabella 5F.2, 
mettete in grafico l’espressione della dipendenza dalla 
temperatura di ln K che si ottiene dalla dissociazione 
degli alogeni biatomici in atomi, X2(g) ⇌ 2 X(g). (b) Dai 
grafici, determinate le entalpie e le entropie di disso-
ciazione. (c) Utilizzate i dati così ottenuti per calcolare 
le entropie molari degli atomi di alogeno gassosi X(g).
5.55 Una reazione impiegata nella produzione di combu-
stibili gassosi a partire dal carbone, costituito prevalen-
temente da carbonio, è C(s) + H2O(g) → CO(g) + H2(g). 
(a) Valutate K a 900 K, sapendo che le energie libere stan-
dard di formazione per CO(g) e H2O(g) a 900 K sono 
rispettivamente −191,28 kJ ∙ mol−1 e −198,08  kJ ∙ mol−1. 
(b) Un campione di grafite di 5,20 kg e 125 g di acqua 
sono stati introdotti in un recipiente di 10,0 L e scaldati 
a 900 K. Quali sono le concentrazioni di equilibrio?
5.56 Il volume del recipiente utilizzato per eseguire la 
reazione dell’Esercizio 5.55 è stato compresso fino a 
5,00 L, lasciando poi che la reazione raggiungesse nuo-
vamente l’equilibrio. (a) Senza effettuare calcoli, stabi-
lite se la concentrazione di equilibrio di H2 aumenta o 
diminuisce e spiegate il perché. (b) Calcolate le nuove 
concentrazioni di equilibrio e valutate le vostre previ-
sioni. (c) Per rendere massima la produzione di H2, bi-
sognerebbe eseguire la reazione a pressioni basse o alte? 
A temperatura bassa o alta? Motivate le vostre risposte.
5.57 I due inquinanti atmosferici SO3 e NO possono 
rea gire così: SO3(g) + NO(g) → SO2(g) + NO2(g). (a) Pre-
vedete l’effetto dei seguenti cambiamenti sulla quantità 
di NO2 quando la reazione sia pervenuta all’equilibrio 
in un contenitore di acciaio inossidabile provvisto di 
ingresso per le sostanze chimiche: (i) si aumenta la 
quantità di NO; (ii) si allontana per condensazione la 
SO2; (iii) si triplica la pressione immettendo elio. (b) Sa-
pendo che, a una certa temperatura, K = 6,0 × 103, calco-
late la quantità (in moli) di NO che si deve aggiungere a 
un recipiente di 1,00 L contenente 0,245 mol SO3(g) per 
formare 0,240 mol SO2(g) (all’equilibrio).
5.58 La distribuzione degli ioni Na+ sui due lati di una 
tipica membrana biologica è di 10 mmol ∙ L−1 all’interno 
della cellula e 140 mmol ∙ L−1 all’esterno. All’equilibrio le 
concentrazioni dovrebbero essere tra loro uguali, ma in 
una cellula vivente gli ioni non sono all’equilibrio. Qual 
è la differenza di energia libera per gli ioni Na+ sui due 
lati della membrana a 37 °C (temperatura corporea)? 
La differenza di concentrazione deve essere mantenuta 
mediante accoppiamento con una reazione che abbia 
almeno quella differenza di energia libera.
5.59 Il processo Claus, utilizzato per rimuovere lo zolfo 

presente come diossido di zolfo nel petrolio, si basa sulla 
reazione 2 H2S(g) + SO2(s) → 3 S(s) + 2 H2O(g). (a) Uti-
lizzate i dati riportati nell’Appendice 2A per calcolare la 
costante di equilibrio della reazione a 25 °C. (b) A questa 
miscela si impongono alcuni cambiamenti (vedi tabella 
seguente). Considerando ciascun cambiamento separa-
tamente, indicate l’effetto (aumento, diminuzione o nul-
lo) che esso avrebbe sui valori originari di equilibrio della 
seconda colonna (o su K, se specificato). Temperatura e 
volume sono costanti se non specificato altrimenti.

Cambiamento Quantità
(a) aggiunta di S quantità di H2O
(b) aggiunta di H2S quantità di SO2
(c) sottrazione di H2O quantità di SO2
(d) sottrazione di SO2 quantità di S
(e) aggiunta di SO2 K
(f) riduzione del volume quantità di SO2
(g) aumento della temperatura quantità di SO2

5.60 Per generare i materiali di partenza di un polime-
ro utilizzato per la fabbricazione delle bottiglie di ac-
qua, si produce etilene mediante rimozione di idrogeno 
dall’etano presente nel gas naturale secondo la reazione 
catalizzata C2H6(g) → H2(g) + C2H4(g). Utilizzate le in-
formazioni riportate nell’Appendice 2A per calcolare la 
costante di equilibrio per la reazione a 298 K. (a) Se la 
reazione viene eseguita aggiungendo il catalizzatore in 
un pallone contenente C2H6 alla pressione di 40,0 bar, 
quale sarà la pressione parziale di C2H4 all’equilibrio? 
(b) Identificate i tre accorgimenti che i produttori pos-
sono adottare per aumentare la resa del prodotto.
5.61 La reazione complessiva della fotosinte-
si è 6 CO2(g) + 6 H2O(l) → C6H12O6(aq) + 6 O2(g), e 
ΔH° = +2802 kJ. Supponete che essa si trovi in equili-
brio e prevedete l’effetto che ciascuno dei cambiamenti 
indicati avrebbe sulla composizione di equilibrio (ten-
denza a formare i reagenti, i prodotti oppure nessun ef-
fetto). (a) Si aumenta la pressione parziale di O2. (b) Si 
comprime il sistema. (c) Si aumenta la quantità di CO2. 
(d) Si aumenta la temperatura. (e) Si sottrae una parte 
del C6H12O6. (f) Si diminuisce la pressione parziale di 
CO2.

5.62 L’ATP è un composto che idrolizzandosi rila-
scia l’energia richiesta dalle reazioni biochimiche 

del nostro organismo. Per l’idrolisi dell’ATP a 37 °C 
(temperatura corporea) ΔHr° = −20 kJ ∙ mol−1 e 
ΔSr° = +34 J ∙ mol−1. Assumendo che queste quantità sia-
no indipendenti dalla temperatura, calcolate la tempe-
ratura in corrispondenza della quale la costante di 
equilibrio per l’idrolisi dell’ATP diventa maggiore di 1.

 FOCUS 5  Esercizi integrati

5.63 Le reazioni tra i gas nell’atmosfera non sono 
all’equilibrio, ma per facilitarne la comprensione 

si studiano le velocità con cui decorrono e il loro com-
portamento nelle condizioni di equilibrio. (a) L’equili-
brio responsabile dell’impoverimento di ozono nella 

stratosfera si può riassumere mediante l’Equazione 2 
O3(g) ⇌ 3 O2(g). In base ai valori riportati nell’Appen-
dice 2A, determinate l’energia libera standard e l’entro-
pia standard della reazione. 
(b) Qual è la costante di equilibrio della reazione della 
parte (a) a 25°C? Cosa implica il risultato in merito al 
depauperamento dell’ozono?
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