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La chiarezzà e l'organicità di pensiero di Enrico 
Fermi conferiscono un pregio particolare' e un' 
particolare valore sistematico anche a una 
,trattazione relativamente facile, basata su un corso 
di· lezioni universitarie, come è questa. È un trattato 
di termodinamica pura, che presuppone però la 
conoscenza delle nozioni· termometriche e 
calorimetriche fondamentali. Dal punto di vista 
matematico non sono richieste conoscenze superiori, . 
al calcolo infinitesimale. ·Partendo dalla definizlo'riè 
dei sistemi termodinamici, e attraverso la 
discussionè della prima e della. seconda.legge'~,ella 
termodinamica, la trattazione si sofferma:sulle . . 
proprietà dei cicli, sull'entropi~, sullee~t4a~,i$!l1ldi 
Clapeyron e d'i van der Waals.T~e.capiton;~Qj1o 
dedicati, rispettivamente, ai' pot.~i'lz,i~,ii:;~~'~!1i~dinamici, 
alle reazioni gassose, alla te~ìri:O~i,ria!'i1i~if;d~lIe 
soluzioni diluite. Brevracc'enril;:~Wfntèrptetazione 
statistica della term'odii1aÌTIicS:Y8:ngonò fatti qua e là, 
nel corso' deil'esposizi~~~e.;',Nèli~:JHimo capitolo, poi, 
. in cui si' tràttacfet teoi'èma di :iiì,ernst, della costante 
dell'entrò~I:~:'dèi'gas" dél!a;:io~izzazione di un gas, 
e dell'effetto ,ter.moio-ni~o;:si 'accenna tra l'altro alle 
:prospettivè che 'l'intro:CS~:tìoj,e della costante. di, , , , ,.- .. «\,;'; , 
Planck ,pu~ a'prirealla'iérmodinamica, e ai possibiii::;1~;;~:'~'" 
sviluppr'di u'na teorilÌstatistica basata organicaiti~fii~' , 
sulla ieor,ia dei' quanti. ,,:'.):~':yo, 
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Prefazione 

Il presente libro ~ la raccolta delle lezioni da me tenute pressO' 
la Oolumbia University, N ew York, durante la sessione estiva 
del 1936. Esso costituisce un trattato ele1nentare abbastanza 
completo, basato escl1/'sivamente sulla termodinamica pura; 
nondimeno, gli argomenti trattati presuppongono da parte 
del lettore una certa famigliarità con i prinoipi fondamentali 
della termometria e calorimetria. Ove necessario, sono stati 
dati alcuni cenni sull'interpretazione statistica della termo­
dinamica. 

Nello scrivere il presente libro, ho tenuto soprattutto pre­
sente le note compilate - nel corso delle lezioni - dal dottor 
Lloyd Motz della Oolumbia· University, il quale ha curato 
anche la revisione critioa del manoscritto . .A lui vada il mio 
vivo ringraziamento per l'effioace e intelligente collaborazione. 

'" 
E.F .. 
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Introduzione 

La termodinamica si occupa principalmente di trasfor~ 

mazioni di calore in lavoro meccanico e delle trasforma.­
zioni inverse di lavoro meccanico iIi calore. 

Solo in tempi relativamente recenti è stato riconosciuto 
dai fisici che il calore è una forma di energia che può essere 
trasformata in altre forme di energia. Precedentemente gli 
scienziati pensavano che il calore fosse una specie di fluido 
indistruttibile, e· interpretavano il processo di riscalda­
mento di un corpo semplicemente come il passaggio di 
questo fluido da un corpo a un altro. È quindi notevole 
il fatto che Oarnot, sulla base di questa teoria fluidica del 
calore, sia riuscito, nell'anno 1824, a pervenire a una. com­
prensione relativamente chiara dei limiti inerenti alla tra­
sformazione di calore in lavoro, vale a dire di quanto è oggi 
noto sotto il nome di "secondo principio della termodina­
mica" (cap. 3). 

Nel 1842, dopo solo diciotto anni, Robert Julius Mayer 
scopri l'equivalenza tra calore e lavoro meccanico, ed 
enunciò per la prima volta il principio di conservazione 
dell'energia (primo principio della termodinamica).· 

Noi oggi sappiamo che il principio fondamentale per com­
prendere l'equivalenza tra calore ed energia dinamica deve 
ricercarsi nell'interpretazione cinetica, che riduce tutti i 
fenomeni termici a. movimenti disordinati di atomi e moltl-
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cole. Da. questo punto di vista, lo studio del calore va 
considerato come uno speciale ramo della meccanica: la 
meccanica. di un insieme cosi numeroso di particelle (atomi 
e molecole), che la. descrizione dettagliata dello stato e 
del moto perde importanza e occorre considerare solamente 
le proprietà medie dell'insieme. Questo ramo della mec­
canica, che si è sviluppato soprattutto per merito di Max­
well, Boltzmann e Gibbs, è chiamato meooanioa statistioa; 
esso ha portato a una comprensione molto soddisfacente 
delle leggi fondamentali della termodinamica. 

Il punto di vista in termodinamica. pura è però differente: 
qui i principi fondamentali sono assunti come postula.ti 
fondati sull'esperienza, e si traggono conclusioni da essi· 
senza entrare nel mecca.nismo cinetico dei fenomeni. Ques to 
modo di procedere ha il vantaggio di ensere largamente 
indipendente dalle ipotesi semplificatrici che vengono spesso 
introdotte quando si fanno considerazioni di meccanica 
statistica; ne segue che i risultati termodinamici sono gene­
ralmente molto precisi. D'altro canto, è piuttosto insoddi­
sfacente ottenere dei risultati senza. essere in grado di 
vedere in dettaglio come vanno le cose; è assai spesso 
opportuno, quindi, completare un risultato termodinamico 
con un'interpretazione cinetica, sia pure grossolana. 

Il primo e il secondo principio della termodinamica hanno 
il loro fondamento statistico nella meccanica classica. In 
tempi relativamente recenti, Nernst ha aggiunto un terzo 
principio, che può essere futerpretato statisticamente solo 
mediante concetti quantistici. Le conseguenze del terzo 
principio sarànno trattate nell'ultimo capitolo di questo libro. 



Capitolo 1. Sistemi termodinamici 

1. LO STATO DI UN SISTEMA E LE SUE TRASFORMAZIONI 

Lo stato di un sistema in meccanica è completamente 
definito quando siano note, in un dato istante, la. posi­
zione e la velocità di ciascun punto mateliale del sistema.. 
Questo vuoI dire conoscere 6N valiabili per un sistema. 
composto di N punti materiali. 

In termodinamica. si introduce un concetto di stato 
diverso da questo, e molto piu semplice. In pratica non 
sarebbe conveniente usare la definizione dinamica. di "stato" 
per i sistemi trattati in termodinamica, in quanto essi 
contengono un grandissimo numero di punti materiali (gli 
atomi e le molecole), cosicché sarebbe impossibile asse­
gnare le 6N variabili occorrenti per la sua specificazione. 
Inoltre, questo modo di procedere sarebbe inutile, poiché 
le quantità trattate in termodinamica sono proprietà medie 
del sistema; conseguentemente, una conoscenza dettagliata 
del moto di ciascun punto materiale sarebbe superflua. 

Per chiarire il concetto termodinamico di stato di un 
sistema, discutiamo prima alcuni esempi semplici. 

SISTEMA COMPOSTO DI UN FLUIDO OMOGENEO CHIMICA­

lIENTE DEFINITO Per un sistema di questo tipo, si pos­
sono misurare le seguenti grandezze: la temperatura t, 
il volume V, e la pressione p. La. temperatura può essere 
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misurata ponendo un termometro a contatto col sistema 
per un intervallo di tempo sufficiente perché si stabilisca 
l'equilibrio termico. Com'è noto la temperatura definita da 
un termometro (per esempio un termometro a mercurio) 
dipende dalle proprietà della sostanza termometrica usata. 
Facciamo la convenzione, per il momento, di usare lo 
stesso tipo di termometro in tutte. le misure di temperatura, 
cosi che esse siano tutte confrontabili. 

Le proprietà geometriche del nostro sistema sono carat­
terizzate non solo dal suo volume, ma anche dalla sua 
forma. Tuttavia, la maggior parte delle proprietà termo­
dinamiche sono largamente indipendenti dalla forma, e 
quindi il volume è l'unico dato geometrico che si assegna 
di solito. Solamente nel caso in cui il rapporto tra. super­
ficie e volume è molto grande (per esempio nel caso di 
una~ostanza finemente suddivisa) bisogna tener conto della. 
superficie. 

Per una data quantità di sostanza contenuta. nel sistema, 
la temperatura, il volume e la pressione non sono quantità 
indipendenti; esse sono legate da. una relazione la cui 
forma generale è la seguente: 

f(p, V, t) = O; [1.1] 

essa è chiamata equazione di stato. La sua forma dipende . 
dalle proprietà della sostanza che si considera. Ciascuna. 
delle tre variabili che compaiono nella relazione sopra 
considerata può essere espressa in funzione delle altre due 
risolvendo l'equazione [1.1] rispetto alla variabile che 
interessa. Quindi lo stato del sistema è completamente 
determinato da due qualunque delle tre quantità p, 
V e t. 

Molto spesso è conveniente rappresentare graficamente 
queste due quantità in un sistema di assi cartesiani orto­
gonali. Per esempio, si può usare una rappresentazione 
(V, p) riportando V sull'asse delle .ascisse e p sull'asse 
delle ordinate; a questo modo, un punto del piano (V, p) 
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definisce lo stato del sistema. I punti che rappresentano 
stati di uguale temperatura giacciono su una curva che è 
chiamata isoterma. 

SISTEMA COMPOSTO DI UN SOLIDO OMOGENEO CHIMICA­

MENTE DEFINITO In questo caso, per definire lo stato 
del sistema, possiamo introdurre, oltre alla temperatura t 
e al volume V, la pressione che si esercita nelle diverse 
direzioni. Nella maggior parte dei casi, tuttavia, si fa 
l'ipotesi che il solido sia assoggettato a una pressione 
isotropa, cosi che occorre considerare un solo valore della. 
pressione come nel caso di un fluido. 

SISTEMA COMPOSTO DI UNA MISCELA OMOGENEA DI DIVERSI 

COMPOSTI CHIMICI In questo caso le variabili che defini­
scono lo stato del sistema sono non solo la temperatura, 
il volume e la pressione, ma anche le concentrazioni dei 
diversi composti chimici che compongono la miscela. 

SISTEMA NON OMOGENEO Per definire lo stato di un 
sistema non omogeneo, bisogna poterlo suddividere in un 
certo numero di parti omogenee, finite o infinitesime. 
Quest'ultima possibilità, considerata molto raramente in 
termodinamica, si ha quando le proprietà del sistema, o 
almeno di alcune delle sue parti, variano con continuità 
da punto a punto. Lo stato del sistema è allora definito 
assegnando la massa, la composizione chimica, .10 stato 
di aggregazione, la pressione, il volume e la temperatura. 
di ciascuna parte omogenea. 

È ovvio che queste variabili non sono tutte indipen­
denti. Cosi, per esempio, la somma delle quantità di ciascun 
elemento chimico presente nelle diverse parti omogenee 
deve essere costante e uguale alla quantità totale di quel­
l'elemento presente nel sistema. Inoltre, il volume, la pres­
sione e la temperatura di ciascuna parte omogenea avente 
una data massa e composizione chimica sono legati da 
un'equazione di stato. 
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8ISTE1!A ORE OONTIE~E PARTI IN MOVIMENTO In quasi 
ogni sistema. trattato in termodinamica, si suppone che le 
diverse parti del siàtema siano o in quiete o in· moto cosi 
lento, che le loro energie cinetiche si possano trascurare. 
Se questo non accade, si debbono dare anche le velocità 
delle vario parti del sistema. per definirne lo stato in ma­
niera completa. 

Da quanto si è detto risulta evidente che lo stato dinamico 
del sistema non risulta affatto noto se si conosce lo stato 
termodinamico. Studiando lo stato termodinamico di un 
fluido omogeneo di dato volume a una data temperatura 
(la pressione risulta allora. definita dall'equazione di stato), 
noi osserviamo che vi è una. infinità di stati di moto mole­
colare che corrispondono ad esso. Nella. sua evoluzione tem­
porale, il sistema passa successivamente per tutti questi 
stati dinamici che corrispondono allo stato termodinamico 
considerato. Da questo punto di vista, possiamo dire che uno 
stato termodinamico è l'insieme di tutti gli stati dinamici 
attraverso i quali esso passa rapidamente in conseguenza dei 
movimenti molecolari. Questa definizione di stato è un po' 
astratta e non del tutto univoca; noi indioheremo perciò, 
in ciasoun oaso partioolare, quali sono le variabili di 
stato. 

Tra gli stati termodinamioi di un sistema, hanno parti­
colare importanza gli stati di equilibrio. Questi stati hanno· 
lo. proprietà di rimanere inalterati se non oambiano le 
condizioni esterne. Cosi, per esempio, un gas ohiuso in un 
recipiente di volume oostante è in equilibrio quando lo. 
pressione è costante in ogni punto e la sua temperatura 
eguaglia quella del recipiente. 

Molto spesso dovremo considerare ~,!a~tormazioni· di un. 
sistema, da uno stato iniziale a uno stato finale, attra­
verso una sucoessione continua di stati intermedi. Se lo 
stato del sistema può essere rappresentato con un dia­
gramma (V, p), una tale trasformazione verrà rappresentata 
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. da. una cuna che connette i due punti che rappresentano 
gli stati iniziale e. finale. ~ 

Si dice che una trasformazione è.reversibile quando gli 
stati attraverso i quali il sistema passa durante la. trasfor­
ma,zione differiscono per quantità. infinitesime da. stati di 
equilibrio. Una trasformazione reversibile può perciò con­
nettere solamente stati di equilibrio. Per realizzare in pra­
tica una trasformazione reversibile, bisogna alterare l~' 

condizioni esterne in modo cosi lento che il sistema abbia 
tempo di adattarsi gradualmente alle nuove condizioni alle 
quali viene via via assoggettato. Per esempio si può fa.r 
avvenire un'espansione reversibile di un gas ponendolo in 
un cilindro con un pistone mobile e spostando molto len­
tamente il pistone verso l'esterno. Se spostassimo il pistone 
molto rapidamente, si produrrebbero delle correnti nella. 
massa gassosa. in espansione, e gli stati intermedi non 
sarebbero piu stati di equilibrio. 

Se trasformiamo un sistema reversibilmente da uno stat,o 
iniziale .A. a uno stato finaleB, possiamo poi riportare il 
sistema. per mezzo della trasformazione inversa da B ad .A. 
attraverso la stessa successione di stati percorsi in ordine 
inverso: per far questo, dobbiamo semplicemente alterare 
le condizioni esterne molto lentamente in senso opposto 
a quello tenuto nell'originaria trasformazione. Cosi, è pos­
sibile ricomprimere il gas prccedentemente considerato al 
suo volume originario e riportarlo al suo stato iniziale spo­
stando molto lentamente il pistone verso l'interno: la com­
pressione ha luogo in modo reversibile, e il gas passa attra.­
verso la. stessa succcssione di stati percorsa durante la 
espansione. , 

Durante l'espansione il sistema può compiere del "lavoro" , . 
esterno. positivo o negativo, vale a dire il sistema. può 
.~ompiere del lavoro sui corpi che lo circondano ovvero 
questi ultimi possono compiere del lavoro sul sistema.. 
i titolo esemplificativo, consideriamo un corpo contenuto 
in un recipiente cilindrico dotato di un pistone mobile di 
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.area S alla. sua. estremità (fig. 1). Sia p la pressione che -
il corpo esercita. contro le pareti del recipiente; allora{~' 
è la. forza esercitata. dal corpo sul pistone. Se si sposta-- il 
pistone di un tratto infinitesimo dh, si compie un lavoro 
infinitesimo 

[1.2] 

poiché lo spostamento è parallelo alla forza. Ma S dh è 
uguale all'aumento di volume dV del sistema, cosicché si 
può scrivere 1 

dL = pdV. (1.3] 

-----. ------ d'A 

• 

p 

Fig. 1. ~·Ig. li. 

I ~ ovvio che ,la [1.31 è valida In genern.!e, Qun.!unQue sia la forma del 
1'eclplcnte. SI consideri 'Infittì un corpo a pressione uniforme P. contenuto 
'.in un reclplonte di forma Irregolare .4 (fig, , 2). SI consideri poi una trasfor­
mazione Infinitesima del sistema dU;;;a.iiie'-j;-·Qua.1e le, pareti del recipiente 
si muovono da una posizione Inl1.la.1e .A. a una posizione finn.!e B, iasciando 
·cosl espandere il corpo coutenuto nel recipiente. Sia da un elemento di supero 
'fiole del recipiente, e sia dn lo spostamento di Questo elemento nella direzione 
l1orma.1e alla superficie del recipiente. Il lavoro fatto sull'elemento di supero 

'fiele da da.1la pressione p durante lo spostamento del recipiente dalla posi· 
,zlone .A. alla p081z10ne B è ovviamente p da dn. Il lavoro tota.1e fatto durante 
110 trasformazione Inftnltesima si ottiene Integrando l'espressione precedente 
'su tutta la superficie a del recipiente; poiché p 11 una costante. sLottiene 

dL- pJdadn. 

,Ora, è evidente dalla figura che lo. variazione d P' di volume del recipiente è 
data dall·lntegra.1e di superficie 

dV-Jda~n. 
,Oonfrontando QUusU due risultati, si ottiene la [1.31. 
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Per Ulia trasformazione finita, il lavoro fatto dal sistema 
si ottiene integrando l'equazione [1.3]: 

[1.4] 

dove l'integrale è esteso a tutta la trasformazione. 
Quando lo stat,o del sistema può essere rappresentato 

mediante un diagramma (V, p), il lavoro fatto durante una 
trasformazione ha una semplice rappresentazione geome­
trica. Consideriamo una trasformazione da uno stato iniziale 
indicato dal punto .A. a uno stato finale indicato dal punto B 
(fig. 3). Questa trasformazione sarà rappresentata da una 

p 

8 

Fig. 3. 

curva. che va dal punto .A. al punto B: la forma di questa 
curva dipende dal tipo di trasformazione considerata. 
TI lavoro fatto durante questa trasformazione è dato dal­
l'integrale 

p.5] 

dove VA e VB SODO i volumi corrispondenti agli stati.A. e B. 
. ~'Quest'integrale, e quindi il lavoro compiuto, può essere , 

: rappresentato geometricamente mediante l'area tratteg-
: giata. in figura, 
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Sono particolarmente importanti quelle ~~asforma:~ioni ~ 

nelle quali lo stato iniziale e lo stato~ale ~ono ~li stessi, 
Queste trasformazioni si dicono t!a8tormazio1~i cicliche o 
cicli. Un ciclo è quindi una trasformazione che riporta il 
sistema al suo stato iniziale. Se lo stato del sistema può 
essere rappresentato mediante un diagramma (V, p), allora 
un ciclo è rappresentato da una. curva. chiusa, come per 
esempio la. curva ABOD (fig. 4). 

p 

O
B. C 

. I 
. I 

A . : 
: D : 
: I 

I • 
I • 
I • • • · . 
• I · . I 

A' C' v 

FIg, ,. 

TI lavoro L compiuto da'! sistema durante una trasfor­
mazione ciclica è dato geometricamente dall'area racchiusa 
dalla curva che rappresenta il cicÌo. Siano A e O i punti 
di ascissa massima. e minima. del nostro ciclo, e sia.no A' 
e 0' le loro proiezioni sull'asse dei volumi. Il lavoro fa.tto 
durante la parte ABO della trasformaziòne è positivo e 
uguale all'area. ABOO'A'A. TI lavoro fatto durante il resto 
della trasformazione ODA è negativo e uguale all'area 
OO'A'ADO. In totale, il lavoro positivo fatto è dato dalla. 
dif[erenza. fra. queste due aree, ed è quindi uguale all'area 
racohiusa. dal ciclo. 

È da. notare che il lavoro totale. fatto è positivo, perché,. 
il ciclo è stato percorso in senso orario. se'To' stesso ciclo 
·fosse 1>erco1'so" in s~nso. a.n~i~1'ari;,·'il'·l~v:01'o fatto sarebbe 
ancora. da.to da.ll'area dolimitata dal ciclo" ma avreb"Qe 
segno, negativo, .. 
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Si dice isocora una trasformazione dm'ante la quale il 
sistema no~'compie iavoro esterno. Supponendo che il . 
lavoro dL compiuto durante un elemento infinitesimo della 
trasformazione sia dato, secondo l'equazione [1.3], da pdV, 
si ha per una trasformazione isocora. <iX -;c .. (li ossia, inte­
grando, V = costante. Il che giustifica il nome isocora 
. (volume . costante) dato a questa trasformazione. È da 
n9tare, però, che il concetto di tra.sformazione isocora è 
piu generale, poiché esso richiede che per la trasforma­
zione che si considera sia dL = 0, anche quando il lavoro 
dL non può essere rappresentato dall'equazione [1.3]. 

Si chiamano poi rispettivamente isobare e isoterme le tra­
s!ormazioni durante le quali rimane costante lo, pressione 
o la temperatura del sistema. 

2. GAS IDEALI O PERFETTI 

L'equazione di stato di un sistema composto di una certa 
quantità di gas che occupa un volume V alla temperatura t 
e alla pressione p può essere espressa analiticamente da 
una legge molto semplice. Si può ottenere quest'equazione 
nella sua forma. piu semplice passando dalla scala empi­
rica dene temperatu.re t, finora usata, a una nuova scala 
delle temperature T. 

Provvisoriamente si può prendere per la temperatura T 
quella data da un termometro a gas, in cui il gas che fa 
da sostanza termometrica sia mantenuto a una pressione 
costante molto bassa. T è allora proporzionale al volume 
occupato dal gas. È ben noto che le indicazioni date da 
differenti termometri a gas, in queste condizioni, sono lar­
gamente indipendenti dalla. natura del gas termometrico, 
purché esso sia sufficientemente lontano dal punto di con­
densazione. Si ve.drà piu tardi (§ 9), tuttavia, che è pos­
sibile definire questa stessa scala delle temperature T me­
diante considerazioni termodinamiche generali in modo del 
tutto indipendente dalle particolari proprietà dei gas. 
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La temperatura P si dice temperatura assoluta. Le unità 
di misura per quosta temperatura si prendono, di solito, 
in modo tale che la differenza di temperatura tra il punto 
di ebollizione e il punto di congelamento dell'acqua alla 
pressione di l atm risulti eguale a 100. TI punto di conge­
lamento dell'acqua viene allora a corrispondere, come è 
ben noto, alla temperatura assoluta 273,1. 

. -'c-. 
L'equazione di stato di un sistema composto di m ;grammi 

di un g~ di J)e.som.<>.!~~_~lar~_.@) è data appro~8ima;tlva: 
mente da 

[2.1] 

R è una costante universale (cioè ha lo stesso valore per 
tutti i gas: R = 8,314 .107 erg/grado, ovvero, secondo quanto 
verrà esposto nel § 3, R =1,986 cal/grado).L'equazione [2.1] 
viene chiamata. equazione di stato di un gas ideale o perletto; 
essa contiene le leggi di BoyIe, Gay-Lussac e Avogadro. 
Nessun gas reale obbedisce esattamente all'equazione [2.1]. 
Si chiama gas perfetto o ideale una sostanza che obbedisce 
esattamente all'equazione [2.1]. 

,,~e_:~a_ .. ~!2P.J1~!~~. (o .. ,!ij-Hàe.J.,.,di un g:as (cioè per un 
numero di grammi di gas uguàle al suo peso molecoIare), 
Bi ha m = M, cosi che la [2.1] si riduce a 
. ":t:b'ji!'~""',,:," . 

pV = RP . [2.2] 

Dalla [2.1] o dalla [2.2] Bi può ottenere la densità (! del 
gas in funzione della pressione e della. temperatura: 

m Mp 
(! - - - ___ o [2.3] 
.-: V - RP' 

Per una trasformazione isotermica di un gas p~~etto 
(trasforma:zi~ne' a. 'temperatura cost~te), si ha 

pV = costante. 

Nel diagramma. (V, p) le trasformazioni isotermiche di un 
gas perfetto sono allora rappresentate da iperboli equilatere 
che hanno gli assi V e p come asintoti. 
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Il~~.Ioro _compiuto dal gas durante una espansione isoter­
mica'da. un volume inizia.le VI a. un volume finale VI può 
essere calcolato molto fàcilmente. Usa,ndo la [1.5] e la. [2.1] 

, i si trova. che esso è dato da 
Y, Y, 

J V m fdV m Va m I Pl . L= pd =-RT ---= -RTlog-=-Rllog- [2.41 
j{ V M VI M Pa' 

v, V t 

dove PI e Pa sono rispettivamente la pressione iniziale ~ 
la pressione finalo. Per una mole di gas si ha 

Va PI L = RT log -V = RT log- . [2.5} 
1 Pa 

Una miscela di diversi gas è regolata. da leggi molti simili 
a. quelle seguite da un gas chimicamente omogeneo. Chia­
meremo pressione parziale di un componente di una. miscela 
di gas la pressione che questo componente eserciterebbe 
se occupasse da. solo il volume occupato dalla miscela alla 
stessa temperatura di essa. La legge di Dalton per le mi­
scele gassose si può allora formulare nel modo seguen te: 

La pressione .esercitata da una miscela di gas è uguale alla­
somma delle pressioni parziali di tutti i componenti presenti 
nella miscela. 

Questa legge è seguita dai gas reali solo approssimati­
vamente, ma si suppone che essa valga esattamente per i 
gas perfetti. 

PROBLEMI 

l. Calcolare il lavoro compiuto da un corpo che si espande da. 
un volume iniziale di 3,12 litri a un volume finale di 4,01 litri 
alla pressione di 2,34 atm. 

2. Calcolare la pressione di 30 g di idrogeno contenuto in Ull 

recipiente di l ma alla temperatura di 18°C. 

3. Calcolare la densità e il volume specifico dell'azoto alla temo. 
peratura. di O °C. 

4. Calcolare il lavoro compiuto da lO g di ossigeno che siespan. 
dono isotermicamente alla temperatura di 20°C da 100 &, 

0,3 atm di pressione. 



Capitolo 2. 
Il primo principio della termodinamica 

3. L' ENUNCIATO DEL PRIMO PRINCIPIO 

Il primo principio della termodinamica è essenzialmente 
il principio della conservazione dell'energia per i sistemi 
termodinamici. In quanto tale, si può enunciarlo dicendo 
,che la. variazione di energia di un sistema durante una 
qualunque trasformazione uguaglia la quantità di energia 
.che il sistema riceve dai corpi che lo circondano. Perché 
questo enunciato abbia un significato preciso, bisogna defi­
.nire le frasi "energia del, sistema" e "energia che il sistema 
riceve dai corpi che lo circondano durante ùna trasfor-
mazione". 

Nel caso dei sistemi conservativi puramente meccanici, 
l'energia è uguale alla somma dell'energia potenziale e 
dell'energia cinetica, ed è quindi una funzione dèllo stato 
dinamico del sistema: infatti, conoscere lo stato dinamico 
del sistema equivale a conoscere le posizioni e le velocità 
di tutti i punti materiali che lo compongono. Se non vi 
sono forze esterne che agiscono sul sistema, l'energia rimane 
costante. Cosi, se A e B sono due stati successivi di un 
sistema itlolato, e U,f. e UB sono le corrispondenti energie, 
allora 

Quando vi sono delle forze esterne che agiscono sul sistema., 
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U~ non è più neccssadamente uguale a UB ; Se - L è il 
lavoro compiuto dalle forze esterne durante una trasfor­
mazione dallo stato iniziale A allo stato finale B (+L è il 
lavoro compiuto dal sistema), allora il principio della con­
servazione dell'energia si scrive cosi: 

[3.1] 

Da questa equazione segue che il lavoro L compiuto 
durante la trasformazione dipende solamente dagli stati 
estremi A e B e non dal particolare modo in cui si è com­
piuta la trasformazione da A a B. 

Supponiamo ora di non conoscere le leggi delle forze di 
interazione dei vari punti matedali che costituiscono il 
nostro sistema dinamico. Allora non possiamo calcolare 
l'energia del sistema quando esso si trova in un dato stato 
dinamico. Tuttavia, facendo uso dell'equazione [3.1], pos­
siamo ottenere ugualmente una definizione empirica del­
l'energia del nostro sistema nel modo seguente. 

Oonsideriamo uno stato O del nostro sistema, scelto arbi­
trariamente, e poniamo la sua energia. uguale a zero per 
definizione: 

Uo = o. [3.2] 

D'ora in poi chiameremo questo stato stato di riferimento 
del sistema. Oonsideriamo ora un qualunque altro stato A. 
Applicando delle convenienti forze esterne al sistema, pos­
siamo farlo passare dallo stato di riferimento (nel quale 
supponiamo si trovi inizialmente) allo stato A. Sia LA il 
lavoro compiuto dUrante questa. trasformazione (- LA è, 
come prima, il lavoro compiuto dalle forze esterne sul 
sistema). Applicando la [3.1] a questa trasformazione e 
ricordando la [3.2], troviamo che 

[3.3) 

Questa equazione può essere usata com.e definizione empi­
rica dell'energia UA del nostro sistema nello stato ...4._ 

2. 
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Ovviamente, perché la [3.3] abbia significato, è neces­
sario che il lavoro L~ dipenda solamente dagli stati O e A, 
e non dal particolare modo in cui si è compiuta la trasfor­
mazione da O ad A. Abbiamo già notato che questa pro­
prietà segue dalla [3.1]. Se si trovasse sperimentalmente 
che essa non è verificata, questo vorrebbe dire che nel 
nostro sistema l'energia non è conservata, oppure che si 
deve tener conto, oltre che del lavoro meccanico: di altri 
tipi di scambi di energia . 
. Supporremo per il momento che il lavoro compiuto dal 
nostro sistema meccanico durante una qualunque trasfor­
mazione dipenda solamente dagli stati iniziale e finale della 
trasformazione; si potrà allora usare la [3.3] come defini- . 
zione dell'energia. 

Possiamo ottenere immediatamente la [3.1] dalla [3.3] 
nel modo seguente. Una trasformazione tra due qua­
lunque stati A e B può sempre essere effettuata. mediante 
la successione di due trasformazioni: dapprima una tra­
sformazione dallo stato A allo stato di riferimento O, e 
poi una trasformazione da O a B. Poiché durante queste 
due trasformazioni il sistema compie rispettivamente i la­
vori - L~ e + LJJ , il lavoro totale compiuto durante la. 
trasformazione da .A a B (che è indipendente dal modo 
particolare in cui si compie la trasformazione) è 

L=-L~+LJJ' 

Dalla [3.3] e dall'analoga equazione 

otteniamo ora 
UB - U.I =-L, 

che è identica a.lla [3.1]. 
Osserviamo infine ehe la definizione [3.3] di energia. non 

è univoca, infatti essa dipende dalla particolare scelta 
dello stato di riferimento O. Se invece di O avessimo scelto 
uno stato diverso, O', avreIllIV.O otten.uto un diverso valore, 
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U~, per l'energia dello stato ...4.. PUÒ essere mostrato facil­
mente, tuttavia, che U~ e U.A differiscono soltanto per una. 

i- costante additiva. Iilfatti, la trasformazione da O' ad ...4. 
puÒ essere presa uguale alla successione di due trasfor-

!. mazioni: una che va da O' a O, e l'altra che va da O ad ...4.. 
Illavoro L~ compiuto dal sistema nel passaggio da O' ad ...4. 
è quindi uguale a 

L~ = Lo'o + L.A' 

dove Lo'o è il lavoro compiuto dal sistema nel passaggio 
da O' a O. E tenendo conto che 

e 
si ha 

da cui si vede che i valori dell'energia secondo le due diverse 
definizioni differiscono solo per la costante Lo'o' 

Questa . costante additiva indeterminata che compare 
nella definizione dell'energia è, come è ben noto, una carat­
teristica essenziale del concetto di energia. Tuttavia, poiché 
i!l pratica si considerano solamente differenze di energia, 
la costante additiva non compare nei risultati finali. 

La sola ipotesi implicita nella definizione di energia sopra 
data è che il lavoro totale compiuto dal sistema durante 
una qualunque trasformazione dipenda solamente dagli 
stati iniziale e finale della trasformazione. Abbiamo già 
notato che Sè questa ipotesi è contraddetta dall'esperienza, 
e tuttavia non si vuoI rinunciare al principio di conserva­
zione dell'energia, allora bisogna ammettere l'esistenza di 
altri modi, oltre al lavoro meccanico, per mezzo dei quali 
può avvenire uno scambio di energia tra il sistema e i 
corpi che lo circondano. 

Prendiamo, per esempio, un sistema composto di una 
certa. quantità di acqua. Consideriamo due stati .A e B 
di questo sistema alla. pressione atmosferica; siano t.A e tJl 
le temperature del sistema in questi due stati rispettiva.-
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mente, .e sia t,A < tB • ~ossiamo far passare il nostro sistema 
d A B · d d' di .. ,., ., a .. a ln ue mo l versl. ,/ ,.:":é.;·';··,''''''~'''' •. ~":";' '. ,'.' 

1) Riscaldiamo l'acqua ponendola sul fuoco e Innalzan­
don e la temperatura dal suo valore iniziale t,A al valore 
finale tB • Il lavoro esterno compiuto dal sistema durante 
questa trasformazione è praticamente zero. Sarebbe esat­
tamente zero se la variazione di temperatura non fosse 
accompagnata da una variazione di volume dell'acqua. 
In effetti, però, il volume dell'acqua cambia. un po' du­
rante la trasformazione, c08i che viene compiuto un po' 
di lavoro (vedi equazione [1.3]). Nelle nostre considera­
zioni, trascureremo questa piccola quantità. di lavoro. 

2) Innalziamo la temperatura dell'acqua da t,A a tJl 

riscaldandola. mediante l'attrito. A questo scopo iinmer­
giamo nell'acqua un sistema. di palette' collegate a un asse 
centrale e agitiamo l'acqua facendo girare le palette. Quel 
che si osserva è un incremento continuo della temperatura 
dell'acqua. finché le palette sono in rotazione. Poiché vi è 
una resistenza offerta dall'acqua al movimento delle palette, 
si deve compiere del lavoro meccanico per mantenerle in 
rotazione finché non si è raggiunta la temperatura. tJl' 

Unitamente al considerevole lavoro positivo compiuto dalle 
palette sull'acqua, vi è una. eguale quantità di lavoro 
negativo fatto dall'acqua nel contrastare il movimento delle 
palette. Vediamo cosi che il lavoro compiuto dal sistema 
nell'andare dallo stato A allo stato B è diverso secondo 
che ci si vada mediante il primo o il secondo proceBs9. 

Se supponiamo. valido il principio di conservazione del­
l'energia per il nostro sistema, dobbiamo allora ammettere 
che l'!~e:rgia ceduta all'acqua sotto forma di lavoro mec­
canico dalle palette in rotazione nel secondo processo sia 
pure ceduta all'acqua. nel primo processo sotto una forma 
non meccanica chiamata. calor~. Siamo indotti cosi a rite­
nere che il calore e il lavo;;';~anico siano ~uivalenti; --.---._-------- -~-'- ....... --, .~"-....... _.~ ... 
essi sono du~ asI1etti differenti della med~iE'l~_cosa: l'energia. 
Nella. tra.ttazione che segue chiameremo indille-;entemente 

" 
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con il nome <li lavoro sia il lavoro meccanico che quello 
elettrico o magnetico. In termodinamica, però, si consi­
derano solo raramente questi due ultimi tipi di lavoro. 

Per esprimere in una forma piu precisa il fatto che il 
calore e il.lavoro sono equivalenti, procediamo nel modo 
seguente. 

R.J!&c.hiudiamo ilnos tro .. sistema.-in_un_recipiente .a .. :paxeti 
~l:!!LS2E c.<>.:nducono il calore per evitare scambi di calore 
QQIl,.i corpi circostanti,l T)!!itayia.Jacciamo l'ipotesi che il 
sistema possa scambiare lavoro con l'esterno (questo può 
.-- -"'---~-"--'- . __ .. __ .... .... ' .. - ,. 

realizzarsi, per esempio, z:acchiudendo il sistema in un 
~~.'È.'()~:ea,!eti isohtnti, con un pistone mobile a. un 

II 
es_t~em ... O) •.. L.2.S..~~._.~ ... b ... !C:U .. li. :~nergja.. tra interno ed esterno del .'/ 
r_~~ipientePllò.._.a.u.C?ra_avveni!e so.loso~to forma di lavoro, ti 
~~~_~~ dal prinCIpIO di conservazione dell'energia. che la 
q!l.!tntità. di lavoro compiuta dal sistema durante una qual­

.!L~.L.~rl.l.!lformazione dipende solamente dagli stati iniziale 
~_finaledel sistema. 2 

Ora possiamo usare la. definizione empirica [3.3] del­
l'energia e definire U come funzione solamente dello stato 
del sistema.' Indicando con !l. U = UB - UA la variazione 

l 11: U caso di accennare appena al tatto che non esistono Isolanti termici 
perfetti. L'isolamento termico si può tuttavia ottenere. approssimativamente. 
per mezzo del ben noti metodi della calul"iruotria. 

• Formalmente sarobbe pia esatto, benohé un po' astratto, enunciare U oon­
tenuto di questa. frase cost: 

J. 'eeperlcnza mostra che esistono certe lIostanze, dette isola·n!i /c.rmici, cho 
godono delle seguenti proprietà: quando un sistema è comliletamente ro.o· 
chiuso lu un Isolante termloo in maniera tale che si possa scambiare la.voro 
tra l'interno e l'esterno, la quantità di lavoro compiuto dal sistema durante 
una data trasformazione dipende solamente dagU stati iniziale e finale della 
trastormazione . 

• Va notato qui che, per poter appUcare lo. deftnlzlone [3.3) dell'cnergla 
di uno stato .4 del nostro sistema, deve essere possibile far subire al sistema 
una trastorma.z1one che l" porti dallo stato di rI1erlmento O allo st~to .4 in 
condlzlool di Isolamento termloo. Più avant.1 al avrà occasione di notare 
(vedi t 13) che una trasformazione di questo tipo non è sempre possibile 
senza uno acamblo di calore. Tuttavia, in questi casi, si può sempre compiere 
lo. trllBlormazlone Inversa .4 -+ O. D lavoro compiuto dal sistema. durante 
questa trasformazione è - LA; possiamo quindi applicare lo. [3.3) anche a 
questi clISi. 
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di energia del nostro sistema durante UL..t trasformazione 
dallo stato A allo stato B, possiamo scrivere l'equazione [3.1], 
che è applicabile al nostro sistema termicamente isolato, 
nella forma 

~U+L=O. [3.4] 

Se il sistema !;2.nè_~icamente isolato, il primo membro 
della [3.4] sarà in generale diverso da zero, poiché in questo 
caso può aver luogo uno scambio di energia sotto forma 
di calore. Sostituiamo quindi la r3.4] con l'equazione piu 
generale 

~U+L=Q, [3.5] 

,~!dOVe Q è uguale a. zero per trasformazioni effettuate su i\ 
1 l,sistemi termicamente isolati e in generale diverso da zero l 

Ilnegli altri casi. . 
Fisicamente si può interpretare Q come quella quantità 

di energia che il sistema ha ricevuto non sotto forma di 
lavoro. Questa è una conseguenza immediata del fatto che 
la' variazione d'energia Il U del sistema deve uguagliare la 
quantità totale di energia ricevuta dal sistema dall'esterno. 
Ma dalla [3.5] si ha 

~U=-L+Q, 

e - L è l'energia ricevuta sotto forma di lavoro; quindi Q 
è l'energia ricevuta sotto altra., forma. Noi chiameremo 
ora Q, per definizione, la. quantità di calore ricevuta. dal 
sistema durante la trasformazione. 

Nel caso di una. trasformazione ciclica, la. [3.5] assume .. ', .. _. 
una forma molto semplice. Poiché gli stati iniziale e finale 
di un ciclo sono gli stessi, la. variaZione di energia è zero: 
Il U = o .. Quindi la [3.5] diventa 
.... _M __ ... 0_. 

L=Q, [3.6] 

cioè il lavoro compiuto dal sistema durante una trasfor­
mazione ciclica è uguale al calore assorbito dal sistema. 

A questo punto è importante stabilire la connessione tra. 

';~ .. ~ 
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questa definizione astratta di calore e la sua definizione 
calorimetrica elcmentare. L'unità calorimetrica di calore, 
la caloria (cal), è definita come la quantità di calore neces­
saria per' portare da 14°C a 15°C la temperatura di 1 g 
di acqua alla pressione atmosferica. Quindi per innalzare 
la temperatura di m grammi di acqua da 14°C a 15°C 
alla pressione atmosferica sono necessarie m calorie. Sia 
tJ.u. la vari~zione di energia di 1 g eli acqun., o l, il lavoro 
fatto in conseguenza della sua dilatazione quando la sua 
temperatura è innalzata da. 14°C a 15°C alla pressione 
atmosferica. Per m grammi di acqua, la variazione di 
energia e il lavoro fatto sono 

tJ. Ue = mb.uc , Le = mlc. [3.7 J 

Consideriamo ora un sistema S sottoposto a una trasfor­
mazione. Per misurare il calore scambiato dal sistema con 
i corpi circostanti, poniamolo in contatto con un· calori­
metro contenente m grammi di acqua, inizialmente a 14°C .. 
Scegliamo la massa d'acqua in modo tale che, compiuta 
la trasformazione, la temperatura dell'acqua sia 15 °C. 

Poiché un calorimetro ideale è termicamcnte isolato, il 
sistema composto dal sistema in esame S e dall'acqua calo-

.rimetrica è termicamente isolato durante la. trasformazione. 
Possiamo quindi applieare l'equazione [3.4] a. questa. tra­
sformazione. La variazione totale di energia è uguale alla 
somma 

dove tJ. Us è la variazione di energia del sistema S, e A U. 
è la variazione di energia dell'acqua calorimetrica. Analo­
gamente, per il lavoro totale compiuto, abbiamo 

L = Ls+L •. 

Dalla [304] si ha qlùndi 

b.Ua+b.U.+Ls+Le = 0, 
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ossia, per la [3.7], 

E poiché, per la definizione [3.5], A UB + LB è la quantità 
di calore Qs ricevuta. dal sistema S, si ha 

Q/f = - m(Auc + le) • [3.8] 

Da ciò risulta evidonte che,la quantità di calore è pro­
porzionale a m. 

D'altra parte, in calorimetria, il fatto che m grammi di 
acqua calorimetrica siano stati scaldati da 14 °0 a 15 °0 
significa che sono state date fil calorie dal sistema al calo­
rimetro; il che equivale a dire che il sistema ha ricevuto 
- m calorie, ossia che QB' espresso in calorie, è uguale 
a. - m. Vediamo inoltre, per confronto con la [3.8], che 
la quantità di calore definita. dalla. [3.5] risulta. propor­
zionale alla quantità di calore espressa in calorie, e la 
costante di proporzionalità è (Au. + le)' 

Nella [3.5] il calore viene ad essere misurato in unità di 
energia (erg). TI rapporto costante fra erg e caloria è stato 
misurato da molti ricerca.tori, i quali hanno trovato che 

1 caJ = 4,185 ·10' erg. [3.9] 

Nel seguito le quantità di calore, in generale, saranno 
espresse in unità di energia. 

L'equazione [3.5], che è nna precisa formulazione del­
l'equivalenza tra calore e lavoro, esprime il primo prin­
cìpio della termodinamica., 

, , 

'I. APPLICAZIONE DEL PRIMO PRINCIPIO A SISTEMI RAPPRESEN­
TABIU SU UN DIAGRAMMA (V, p) 

Applichiamo ora il primo principio della termodinamica. 
a. un sistema, come un fluido omogeneo, i cui stati si pos­
sano definire mediante due qualsiasi delle tre variabili 
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v, p e T. Una qualunque funzione dello stato del sistema, 
come ad esempio la sua energia, sarà allora una funzione 
delle due variabili che si sono scelte per rappresentare 
lo stato. 

Per evitare confusioni riguardo alle variabili indipendenti 
quando vi sono delle derivate parziali, racchiuderemo in 
parentesi il simbolo di derivata parziale e porremo a piede 

.,! della parentesi stessa quella variabile che si deve mante-
" i nere costante nella derivazione parziale. Per esempio, 

("ò U/()T)y indica la derivata di U rispetto a T a V costante, 
quando T e V sono le variabili indipendenti. Si deve stare 
attenti al fatto che l'espressione precedente è, in generale, 

:'1. differente da (()U/()T)", perché nel primo caso si è tenuto' 
',\' costante il volume, nel secondo la pressione. 

Consideriamo ora una trasformazione infinitesima del 
nostro sistema, una trasformazione, cioè, per la quale le-

" variabili indipendenti variano solo di quantità infìnitesime. 
Appliehiamo a questa trasformazione il primo principio 
della termodinamica nella forma [3.5]. Invece di t1U, L 
e Q, dobbiamo ora scrivere dU, dL e dQ, conformemente 

',' al fatto che stiamo qui considerando quantità infinitesime. 
Otteniamo a.llora 

[4.1] 

E poiché per il nostro sistema dL è dato dalla [1.3], si ba 

(4.2} 

Se scegliamo T e V come variabili indipendenti, U di­
venta una funzione di queste variabili; si ba allora. 

dU = (()Uì d1.' + (()U) dV, 
ì>TJv ,ì>V 7 

o la. [4.2] diventa 

(~~ydT + [(~~, + p] dV = dQ. [4.3) 
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Del pari, scegliendo T e p come v<1riu.hili indipendenti, 
abbiamo 

E infine, prendendo come variabili indipendenti Y e p, si ha 

((lU) [{(l[!) ] -:;:-- dl' + \ -- +]J dV = dQ . 
.p v òV,. 

[4.5J 

La capac'ità termica di un corpo è data, per definizione, 
-dal rapporto ùQ/dT, tra la quantità infinitesima. di calore dQ 
aSilorbita dal corpo e l'incremento infinitesimo di tempera­
tura. dT prodotto da questo calore. In genere la capacità 
termica di un corpo sarà diversa se il corpo viene riscal­
dato a volume costante o a pressione costante. Denote­
remo con GJT e Gp le capacità termiche rispettivamente a 
volume e a pressione costante. 
, Dalla [4.3] si può ottenere un'espressione semplice per Gl'i 

Per una trasformazione infinitesimale a volume costante, 
dV =0; sicché 

[4.6] 

Del pari, usando la [4.4], si ottiene la seguente espres­
sione per G.: 

Op = (dQ
) = (?J!.) + p (~_lT\ . 

dT .. òT ,.òilp 
[4·iJ 

Il secondo termine dell'ultimo membro dell'espressione ora 
trovata rappresenta l'effetto del lavoro eompiuto, durante 
l'espansioue, 'sulla capacità termica. Un termine analogo 
non figura nella [4.6], perché in questo caso il volume è 
mantenuto cost.ante e non si 1::. a , quindi, alcuna espansione. 

La capacità termica di 1 g di sostanza è detta calore 
8pecifico di quella sostanza; la capacità. termica' di una. 
mole è detta calore molecolare. Le formlÙo [4.6] e (4.7] 

1: 
(".-
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dànno i calori specifici e molecolari a volume costante e 
a pressione costante se si' considerano rispettivamente, 
anziché quantità arbitrarie, 1 gel mole di sostanza. 

s. APPLICAZIONE DEL PRIMO PRINCIPIO AI GAS 

Nel caso dei gas, si può dare esplicitamente la dipen­
denza dell'energia dalle variabili di stato. Scegliamo T e V 
cOJP,e variabili indipendenti e dimostriamo dapprima che 
l'energia è funzione solamente della temperatura T e non 
dipende dal volume. Questa proprietà, come molte altre 
proprietà dei gas, è vera solo approssimativamente per i 
gas reali e la si suppone esattamente valida per i gas per­
fetti. Essa sarà dedotta nel § 14 daJ secondo principio della. 

. termodinamica per tutti quei corpi che ubbidiscono alla 
equazione di stato [2.2] dei gas perfetti. Ci limiteremo ora 
a darne una dimostrazione sperimentale; l_'~perimento fu 
fatto da J oule. 

A B 

Fig. 5. 

Joule poneva dentro a un calorimetro un recipiente con 
due compartimenti connessi da un condotto a rubinetto 
(fig: 5). Riempiva il compartimento .A. di un gas e faceva 
il vuoto in B, mantenendo chiuso il rubinetto. Dopo che 
si era stabilito l'equilibrio termico, indicato da. un termo­
metro posto dentro al calorimetro, Joule apriva il rubi­
netto, lasciando cosi fluire il gas da .A. in B fino ad avere 
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un'uguale pressione au tutti i punti del recipiente. L'oBser~ 
vazione che egli faceva allora era che l'indicazione data dal 
termometro variava. di molto poco. Questo significava che 
non vi era. stato praticamente passaggio di calore dal reci­
piente al calorimetro, o viceversa. Si ammette che, se si 
eseguisse quest'esperimento con un gas perfetto, non vi 
sarebbe affatto cambiamento di temperatura. 

Applichiamo ora il primo principio alla precedente tra­
sformazione. Essendo Q = 0, dall'equazione [3.5] abbiamo, 
per il sistema composto dal recipiente e dal gas in esso 
contenuto, 

dove L è il lavoro compiuto dal sistema e tl U è la variazione 
di energia. Poiché i volumi dei due compartimenti A e B 
non cambiano durante l'esperimento, il nostro sistema non 
può compiere la.voro esterno, cioè L = o. Ne consegue che 

tlU=o, 

vale a dire l'energia del sistema, e quindi l'energia del 
gas, non cambia. 

Consideriamo ora il processo nel suo insieme. Inizialmente 
il gas occupava il volume A, alla fine del processo csso 
occupa i due compartimenti A e B, cioè nella trasforma­
zione si è avuto un cambiamento di volume. L'esperienza 
d'altra parte, dimostra. che non vi è nessun cambiamento 
nella temperatura del gas. Poiché non vi era variazioue di 
energia durante il processo, dobbiamo concludere che una 
variazione di volume a temperatura· costante non produce 
variazione di energia. In altre parole, l'energia di un ga.~ 
'e~!.t~t.o.._~.t'Y'.'!.'-z~o.ne 8ola."-,,,~~e ~~lZ.~ _temper;t-;!a6~;,wn dipendI! 
dal vohtme. Per un gas perfetto possiamo quindi scrivere 

- . \ 
\ U = U(T) I [5.1] 
'.. ! 

determinare la forma. di questa funzione, sfruttiamo 
fatto sperimentale che il calore specifico a. volume co-
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stante di un gas dipende molto poco dalla temperatura; 
supporremo che, per un gas perfetto, il calore specifico sia 
esattamente costante. In questo paragrafo considereremo 
sempre l mole di gas; O., e Op indicheranno quindi, rispet­
tivamente, i calori molecolari a volume costante e a pres­
sione costante. 

Poiché U dipende solamente da T, non è necessario spe­
cificare che il volume deve essere tenuto costante nella 
derivata che figura nella [4.6]; cosi che, per un gas per­
fetto, possiamo scrivere 

dU 
Oy = dT' [5.2] 

Poiché Oy si è supposto costante, possiamo integrare imme­
diatamente la [5.2] e ottenere 

U= OyT+ W, [5.3] 

dove W è una costante di integrazione che rappresenta 
l'energia residua del gas alla temperatura dello zero asso­
luto. l 

L'equazione [4.2], che traduce il primo principio della 
termodinamica per le trasformazioni infinitesime, nel caso 
di un gas perfetto assume la forma 

[5.4] 

Differenziando l'equazione caratteristica [2.2] per 1 mole 
di gas perfetto, otteniamo 

P dV + V dp = R dT • [5.5] 
.: : 

Sostituendo nella. .[5.4], troviamo 

(Oy + R)dT - Vdp = dQ. f5.6] 

• Queata ooatante additiva Influisce BUI risUltati· fina.ll del caJooli solamente 
'. quimdo al hanno trllSformazlonl chimiche o cambiamenti di stato di aggre· 
gazlone delle soatanze (vedasl, per esempio, cap. 6). Per tutti. gli altri ClISI, 

e8sa. si può porre uguale o. zero. 
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Poiché per una trasformazione. a. pressione costante 
dp = 0, questa equazione ci dà 

[5.7) 

vale a dire la. differenza tra i calori molecolari di un gas 
a pressione costante e a volume costante è uguale alla 
costante R dei gas. 

Lo stesso risultato può essere ottenuto anche dalle [4.7J, 
[5.3J e [2.2]. Infatti, per un gas perfetto, dalle [5.3] e [2.2J 
abbiamo 

(
è)!7\ dU 
'ì)T)p = dT = Cr , 

Sostituendo queste espressioni nella [4.7], si' ottiene di 
nuovo la [5.7). 

Si può dimostrare, applicando la teoria cinetica, che 

per un gas monoatomico , I 
per un gas biat.omico. 

[5.8] 

'. Facendo uso di questi valori, che sono in buon accordo con 
l'esperienza, dalla [5.7] deduciamo che 

C.,=t R 

C,,=i R 

Se poniamo 

per un gas monoatomico , I 
per un gas biatomico. 

Op OI"+R R K = ___ o =-~. _ ... _. - = 1 + -- , 
CF CF CF 

otteniamo inoltre 

K=t 

K=l 

per un gas monoatomico, I 
per un gas biatomico. 

[5.9] 

[5.10] 

[5.11] 
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6. T.RASFORMAZIONI ADIABATICHE DI UN GAS 

Una trasformazione di un sistema termodinamico viene 
chiamata adiabatioa se è reversibile e se il sistema è ter­
micamente isolato, cioè in condizioni tali che non possano 
avvenire scambi di calore con l'esterno durante la tra­
sformazione. 

Si può far espandere o comprimere un gas adiabatica­
mente mettendolo in un recipiente cilindrico a pareti iso­
lanti con un pistone a un estremo e spostando molto len­
tamente tale pistone verso l'esterno o verso l'interno del 
recipiente. Se si lascia espandere un· gas adiabaticamente, 
esso compie un lavoro esterno, cosi che L nell'equazione [3.5] 
è positivo. Essendo il gas termicamente isolato, Q = 0, 
quilld.i /). U deve essere' negativo, il che vuoI dire che 
l'energia di un gas diminuisce durante un'espansione adia­
batica. Ora, poiché l'energia è legata alla temperatura 
dall'equazione [5.3], ne risulta. che una diminuzione del­
l'energia del gas implica una diminuzione della temperatura. 

Per ottenere una relazione quantitativa tra la variazione 
di temperatura. e la variazione di volume conseguenti a 
un'espansione adiabatica, osserviatno che, essendo dQ = 0,. 
l'equazione [5.4] diventa 

Usando l'equazione di stato p V = RT, possiamo eliminare 'P 
dall'equazione precedente e ottenere 

RT 
O"dT +V-dV= 0, 

ossIa. 
dT R dV 
p+O" -V=O. 

Integrando, otteniamo . 

R 
log T + C, log V = costante • 
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E passando dai logaritmi ai numeri, si ha 

TVB10l' == costante. 

:Se ora teniamo presente l'espressione [5.10J, l'equazione 
precedente si può scrivere nella forma 

TVK
_

1 = costante. [6.1] 

-Questa equazione ci dice, quantitativament,e, quale è la 
variazione di temperatura conseguente a una certa varia­
zione adiabatica di volume di un gas perfetto. Se per 
,esempio facciamo espandere 1lIl gas biatomico adiabatica­
mente a un volume doppio del volume iniziale, troviamo 
mediante la [6.1] (usando per K il valore l dato dalla [5.IIJ) 
che la temperatura si riduce nel l'apporto l: 2°·4 = l: 1,32. 

Mediante l'equazione di stato p V = RT, si può poi porre 
l'equazione [6.1] di una trasformazione adiabatica nelle 
.seguenti forme: 

p VZ 
"""" costante, [6.2] 

T 
p'A-lI/K = costante. [6.3] 

Confrontando la [6.2J con l'equazione 

pV = costante, 

'valida per le traaformazioni isotermiche, si vede che, nel 
-diagramma (V, p), le isoterme sono una famiglia di iperboli 
,equilatere, mentre le adiabatiche - qualitativamente simili 
alle iperbole - sono piu ripide, perché K> l. 

Nella figura 6 sono tracciate delle curve isotermiche e 
.adiabatiche, -le prime a. tratto continuo, le seconde pun­
teggiate. 

Un esempio semplice e interessante di applicazione del­
l'espansione adiabatica di un gas è il calcolo della dipen­
.denza della temperatura. dell'atmosfera dall'altezza sul 



J 6 I PRIMO PRINCIPIO 3S 

livello del mare. La. ragione principale di questa. varia­
zione della temperatura con l'altezza sul livello del mare 
risiede nell'esistenza di correnti di convezione nella tropo­
sfera, correnti che trasportano continuamente aria dalle· 
regioni piu basse aJle piu alte e daJle regioni piu alte alle 

Fig. 6. 

pio basse. Quando l'aria sale dal livello del mare a regioni 
superiori di minor pressione, essa si espande. Poiché l'aria 
è un cattivo conduttore di calore, ben poco calore è scam­
biato con l'aria circostante da. quella che si sta espan­
dendo, cosi che possiamo ritenere adiabatica. l'espansione. 
Conseguentemente la. temperatura. dell'aria che sale dimi­
nuisce. D'altra parte, l'aria proveniente dalle regioni supe­
riori dell'atmosfera viene a subire una compressione adia­
batica, e quindi un aumento di temperatura nelle regioni 
inferiori. 

Per calcolare la variazione di temperatura consideriamo 
una colonna d'aria di sezione unitaria, e in particolare uno 
straterello di altezza dh la. cui base inferiore si trovi a. 
quota h sul livello del mare. Se p è la pressione sulla base 
inferiore, la pressione sulla base superiore sarà p +dp, dove 
dp è la. variazione di pressione dovuta. al peso dell'aria. 
contenuta. nello straterello. Sia. g l'accelerazione di gravità, 
e la denaità dell'aria, allora. il peso dell'aria contenuta. nello 

3. 
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straterello è egdh. Poiché un aumento d'altezza· comporta 
. una. diminuzione di pressione, abbiamo 

dp =~egdh, 

ossia, ricordando la [2.3], 

gM P 
dp =---dh 

R T ' 

[6.4] 

dove M è il peso molecolare medio dell'aria: M = 28,88 
La derivata logaritmica di [6.3] ci dà 

dT K-1 dp 
P=-Xp' 

che, con l'equazione precedente, ci dà 

[6.5J 

Ponendo 

K = ~, 9 = 980,665, jI = 28,88, R = 8,214'101 , 

otteniamo 

~~ = -:- 9,8,10-6 gradi/cm = - 9,8 gradi/km . 

In effetti questo valore è un po' piu grande del decremento 
medio di temperatura con l'altezza sperimentalmente osser­
vata. La differenza è principa.lmente dovuta al fatto che 
si è trascurato l'effetto di condensazione del vapore d'acqua 
nelle masse di aria in espansione. 

PROBLEMI 

l. Caloolare la variazione di energia di un sistema ohe oompie 
un lavoro di 3,4.108 erg e assorbe 32 oa\. 

2. Quante oalorie assorbono 3 mole di gas perfetto che si espan­
dono isotermicamente da una pressione iniziale di 6 atm a 
una pressione finale di· 3 atm, alla temperatura di O °C! 
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S •. Una molo di gas biatomico compie una trasformazione da 
uno stato iniziale di volume 21000 cma e temperatura 291 °K 
a uno stato finale in cui il volume e la temperatura sono 
rispettivamente 12700 cm3 e 305 °K. La trasformazione è 
rappresentata da una linea retta in una diagramma (V, p). 
Trovare il lavoro compiuto e il calore assorbito dal sistema. 

4. Un gas biatomico si espande adiabaticamente a un volume 
1,35 volte il volume iniziale. La temperatura iniziale è 18°e. 
Trovare la temperatura finale. 



Capitolo 3. 
D secondo principio della termodinamica 

7. L'ENUNCIATO DEL SECONDO PRINCIPIO 

Il primo principio della termodinamica trasse la. sua 
'I,:. origine da.lla impossibilità. di costruire una macchina capace 

di creare energia.. Esso non pone a.lcuna limitazione aJla. 
possibilità. di trasformare l'energia da una forma a. un'altra . 

. Cosi, per esempio, per quel che riguarda il primo principio, 
la possibilità. di trasformare in ca.lore il lavoro e il lavoro 
in ca.lore esiste sempre, purché la quantità tota.le di ca.lore 
sia. equiva.lente aJla quantità. tota.le di lavoro. 

Questo è certamente vero per la. trasformazione di laiY:Q!Q. 
in calore: un corpo, qualunque iif&--i;;;"-sua temp~ratura, 
può sempre essere riscaldato per attrito, ricevendo una. 
quantità. di energia. sotto forma di calore esattamente uguale 
al la.voro fatto. Del pari, l'energia elettrica può sempre 
essere trasformata in ca.lore facendo passa.re una corrente 
elettrica. attraverso una. resistenza. Tuttavia vi sono delle 
limitazioni ben precise sulla possibilità. di trasformare ca.lore 
in iavoro. Se cosi non f~sse, sarebbe possibile costruire 
una macchina ca.pace di trasformare in lavoro il ca.lore 
ottenuto raffreddando i corpi çircostanti. 

Poiché le riserve di energia termica. contenute nel suolo, 
nell'acqua e nell'atmosfera sono praticamente illimitate, 
una tale macchina sarebbe equivalente a. tutti gli effetti 
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pratici a un perpetu1tm mobile, ed è per questo chiamata 
un perpetuum mobile di seconda specie. 
Il secondo principio della termodinamica esclude la pos­

sibilità di costruire un perpetuum mobile di seconda. specie. 
Per dare un enunciato preciso di questo principio, dovremo 
definire che cosa si intende per sorgente di calore di data. 
temperatura. 
r Si dice sorgente di calor~ alla temperatura. t un corpo . 
. iche si troVi ùniiormem~Ilte alla temperatura t e sia in con­
idizioni tali da poter scambiare calore ma. non lavoro con 
: i corpi che lo circondano. Come esempio, possiamo consi­
derare dei corpi racchiusi in recipienti rigidi o dei corpi 
che subiscano variazioni di volume trascurabili. Una massa 
d'acqua che si trovi uniformemente alla temperatura t 
può essere considerata come una sorgente di calore, poiché 
il suo volume rimane praticamente costante. 

Siamo ora in grado di dare all'enunciato del secondo 
principio la seguente forma: 

È impossibile realizzare una trasformazione il cui unico 
, risultato sia una trasformazione in lavoro di calore tratto da 

una sorgente a temperatura uniforme. (Postulato di Lord 
Kelvin.) l 

Sperimentalmente questo principio è fondato soprattutto 
sui"fattò 'che ognftentativo di costruire un perpetuum mobile 
di seconda specie è fallito. ' 

I È essenziale nel postulato di Lord Kclvin U fatto ohe lo. trasformazione 
di oalore In lavoro sia l'unico risultato della trasformazione che si oonsldera. 
Intatti, non è Impossibile trasformare In lavoro del oalore tratto da una aor' 
gonte tutta alla atessa temperatura, purché alla fine del processo vi sia qualcbe 
altro cambiamento nello stato del sistema. SI oonsillerl, per esempio, l'eapan· 
slone laotermica di un gas perfetto tenuto In oontatto con una sorgente di 
calore alla tornvcratura t. 

Poiché l'energia del gas dipende solo dalla temperatura, e lo. temperatura 
non cambia durante U proceHSO, al devo avere l!.u = O. Dal prinIo principio, 
equazione [3.5], al ottiene allora L = Q, vale n dire il lavoro L compiuto 
dal gas ohe al espande 10 uguale a.) calore Q che eaao assorbe dalla sorgente. 
Quindi vi è una completn trasformazione de.l calore Q In lavoro. Queato non 
contraddice Il poatulato di Kolvin, poiché lo. trasformazione di Q In L non 

Il è l'unico rlsultnto della trasformazione: alla fine della t.rll.'lformazlone, intatti, \.,< 

~ U gas occupa un volume plu grnode di quello ohe esso occupava all'inizio. 
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Il secondo principio può essere enunciato anche nel modo 
seguente: 
. È impossibile realizzare una trasformazione il cui unico ! 

. I 

risultato sia un passaggio di calore da un corpo a una data ' 
. temperatura a un altro a temperatura più alta. (Postulato: 
'di Clausius.) t 

Finora si è fatto uso solamente di una. scala empirica di 
temperatura. Per dare al postulato di Clausius un signi­
fiçato preciso, si deve prima definire che cosa. si intende 
quando si dice che un corpo si trova a. una. temperatura. 
piO. alta di un altro. Se si pongono in contatto termico 
due corpi a temperatura. diversa, il calore fluisce sponta­
neamente per conduzione da uno di questi corpi all'altro. 
Ora, per definizione, noi diremo che il corpo dal quale 
fluisce il calore Iii trova a temperatura piO. alta. Posto 
questo, possiamo enunciare cosi il postulato di Clausius: 

Se il calore fluisce per conduzione da un corpo .A a un 
altro B, allora è impossibile realizzare una trasformazione il 

,cui unico risultato sia. far passare del calore da B ad A. 
Dobbiamo ora dimostrare l'equivalenza dei postulati di 

Clausius e di Kelvin; .A. questo"8~~I;o 'di~ostrer~mo che~'" 
se 'il postulàto di Òfausius non fosse vero, non sarebbe 
vero neppure quello di Kelvin, e viceversa. 

Supponiamo dapprima che il postulato di Kelvin non 
sia vero. Possiamo allora effettuare una trasformazione il 
cui unico risl!ltato sia la trasformazione completa in lavoro 
di una certa quantità di calore presa da una sola sorgente 
alla temperatura tI. Possiamo poi trasformare, per attrito, 
questo lavoro di nuovo' in calore e· usare questo calore 
per innalzare la temperatura. di un. corpo, qualunque sia. 
la sua temperatura iniziale ~; In particolare potremo pren­
dere ti> tI. In tal modo la trasformazione compiuta. viene 
ad avere come unico risultato il passaggio di una certa. 
quantità di calore da un corpo (la sorgente alla tempe­
ratura tI) a un altro a temperatura piO. alta. Questo è in 
contraddizione con ij postulato di Clausius. 
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Per la. seconda parte della. dimostrazione dell'equivalenza. 
dei due postulati, è necessario premettere una discussione 
sulle possibilità di trasformare calore in lavoro. Diamo 
questa discussione nel prossimo paragrafo. 

8. IL CICLO DI CARNOT 

Poiché non è possibile, secondo il postulato di Kelvin, 
'trasformare in lavoro del calore preso da una sorgente a 
temperatura uniforme mediante una trasformazione che non 
produca altro cambiamento nel sistema. che la effettua, 
occorrano almeno due sorgenti a. temperatura diversa. t1 

e ti' se si vuole realizzare una tale trasformazione. Con 
due sorgenti di questo tipo possiamo trasformare calore 

.. in lavoro mediante il seguente processo, chiamato ciclo 
di Oamot. 

Si' consideri un fluido i cui stati si possano rappresentare 
in un diagramma. (V, p) e si considerino due adiabatiche 
e due isoterme rispettivamente alle temperature ti e tI' 

Queste quattro curve si intersecano nei quattro punti A, B, 
O e D, come mostrato in figura.' 7. Siano .AB e OD i due 

v 
Fig. 7. 

rami di isoterma alle temperature ta e ti rispettivamente. 
AO eBD i due rami di adiabatica.. La trasformazione 
reversibile ciclica ABDOA prende il nome di ciclo di Oarnot. 

L'esempio seguente illustra come si possa realizzare in 
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pratica un ciclo di Carnot. Poniamo il nostro _fl~!~ in un 
recipiente cilindrico a pareti laterali termicamente isolanti 
e conù.ii.pj§t.oI1.~ a lui' estremo, puretermicàmentè-i8o~iy:te, 
• • • • • ...... ' • • • '. • • o,' • • ." • ' __ "'-h' ..... _ ",, __ ,_ ..... ___ ._ ......... 

in modo che il calore possa. essere scambiato soloa~~ra-

verso l'altro estremo (l~ basedelènfu~())~clle supporr.emo 
~onduttore' di calore. Si~~.o .. t~.~._~_~~~_.~~rg~I.lti. w,calole 
cosi grandi che le loro tempe:rat..!lre.praticamente. nQ!l. va­
rlino quando ad esse si aggiunga o si sottragga. una.. qua.­
lunq!ll'l .. q~@titàfi:ni.t.a di· ... ç,~~?!.~:"Si~ ~. pflÌ gran<l~'di ~ \ 

Supponiamo che, inizialmente, il fluido dentro il cilindro 
occupi il volume VA ed eserciti la press~one PA' corrispon-

I , , -_ .. _-

GJ W 
A B 

1--- --

I:::~ I GJ 
D O 

Fig. 8. 

fTsO-I 
~ 

A. 

denti al punto A di figura 7. Poiché questo punto si trova. 
sull'isoterma corrispondente alla temperatura ta, inizial­
mente la. temperatura. è uguale a. ~. Quindi, se poniamo 
il cilindro sulla sorgente ta, non si avrà alcuno scambio di 
calore (fig. 8A). Mantenendo il cilindro sulla. sorgente t., 
alziamo il pistone molto lentamente, si da aumentare rever-

. sibilmente ifvolumo ftIlo'-a.-raggi~gere il valore VB (fig. 8B). 
Questa parte della. trasformazione è rappresentata dal seg­
mento AB dell'isoterma ta~ Lo stato del sistema a questo 
plmto è rappresentato dal punto B di figura 7. 

Poniamo ora il cilindro su un isolante termico e aumen-



18 I BECONl>O PRINCIPIO u 

tiamone il volume molto lentamente fino a raggiungere il 
vàJore ~ {fig.--8DrP~i~hé>·>dmapt;'questa fase il sistema 

.·è isolato termicamente, la trasformazione è rappresentata 
in figura 7 dal tratto di adiabatica BD. Durante questa 
espansione adiabatica, la temperatura del fiuido diminuisce 
da. " a ti' e lo stato del sistema è ora dato dal punto D 
in figura 7. 

Poniamo quindi il cilindro sulla. sorgente ~ e _~oJ?P_ri­
miamolo molto lentamente lungo l'isoterma Da (fig~ 7} 
tìiiCii7lUsùo volume sia. diminuito al valore V" (fig. 80) .. 
Infine torniamo a metterlo sull'isolante termico e compri­
miamolo adiabaticamente lungo il ramo OA finché la sua,. 
temp>eratUra raggiunga il valore ". A questo punto il 
sistema è tornato al suo stato iniziale, corrispondente al 

. punto A di figura 7 (fig. 8.04.1 ), 

Durante l'espanl!ioIie isotermica rappresentata dal ramo. 
AB, il sistema. assorbe una quantità di calore Q. dalla. 
>sorgente t.. Durante la compressione isotermica rappre­
sentata dal ramo Da, il sistema ass~rbe una quantità di 
calore - Q1 dalla sorgente ~, cioè cede alla .sorgente ~ la> 
quantità di calore Q1; La quantità totale di calore assorbito 
dal sistema durante il ciclo è allora data. da Qa - Q1; Sia 
L la quantità di lavoro fatta dal sistema durante la tra­
sformazione. Questo lavoro è uguale all'area delimitata dal 
ciclo in figura 7. Dall'equazione [3.6], che esprime il prinio. 
principio della termodinamica per un ciclo, abbiamo 

[8.1] 

Questa equazione ci dice che solamente una parte del 
calore assorbito dal sistema dalla sorgente a temperatura 
pitJ. alta è trasformata in lavoro nel ciclo di Carnotj il 
calore rimanente Q1' invece di essere trasformato in lavoro, 
viene restituito alla sorgente a temperatura piu bassa. 

Definiamo rendimento del ciclo di Carnot il rapporto 

fJ =!:... = 9, - Ql = l _ Ql , [8.21 
Q. Q. Q. 
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tra il lavoro compiuto dal ciclo e il calore assorbito alla 
temperatura piu alta. . 

Essendo reversibile,il ciclo di· Carnot può essere com~ 
piuto a rovescio: basta compiere, per questo, tutte le ope­
razioni prima descritte in ordine inverso. Se si fa ciò, il 
ciclo assorbe il lavoro L invece di compierlo e sottrae la 
quantità. di calore QI alla temperatura tI' cedendo la 
quantità. di calore Qz alla temperatura tz. 

Come prima applicazione del ciclo di Carnot, complete­
remo la dimostrazione dell'equivalenza dei postulati di 
Clausius e di Kelvin facendo vedere che, se il postulato 
di Clausius non fosse' vero, non lo sarebbe .neppure quello 
di Kelvin. 

Supponiamo, in contraddizione con il postulato di Clau­
sius, che sia. possibile far passare una certa quantità. di 
calore Qa da. una sorgente a temperatura tI a una sorgente 
. a temperatura piu alta, tz , in modo tale che non vi sia 
~cun altro cambiamento nel sistema. Mediante un ciclo 
di Carnot, potremo allora assorbire questa quantità di 
calore Qa e produrre una quantità. di lavoro L. Poiché la 
sorgente a. temperatura ts riceve e cede la stessa quantità. 
di calore, essa non subisce modificazioni. Cosi il processo 
ora descritto ha come unico risultato la trasformazione in . 
lavoro di calore sottratto a una sorgente alla temperatura tI i 
Questo è in contraddizione con il postulato di Kelvin. 

9. LA TEMPERATURA TERMOD.lNAMICA ASSOLUTA 

Nel paragrafo precedente abbiamo descritto un motore 
<liclico reversibile, il ciclo di Carnot; esso compie una 
quantità. di lavoro L durante ciascuno dei suoi cicli, assor­
bendo una quantità. di calore QI da una sorgente a tem­
peratura tI e restituendo una quantità di calore QI a una 
sorgente a temperatura inferiore tI' Diremo che un motore 
di questo tipo lavòra tra le temperature tI e ta. 

Consideriamo ora un motore che lavori tra le tempe-

) 
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rature tI (inferiore) e t. (superiore). Sia L il lavoro com­
piuto dal motore dill'ante ogni ciclo, e Q. e Ql le quantità. 
di calore (per ciclo) rispettivamente assorbite alla tempe­
ratUra ta e cedute alla temperatura tI' Non è necessario che 
questo motore sia un ciclo di Carnot; supponiamo sola­
mente che esso sia ciclico: alla fine del processo deve ritor­
nare allo stato iniziale. 

Si può dimostrare facilmente che, se L > O, cioè 
se il motore fa. un lavoro positivo, allora. Q2 > O e 
Ql>O. 

Supponiamo dapprima Ql <: O. Ciò vorrebbe dire che il mo­
tore assorbe una quantità di calore Ql dalla sorgente tI 
durante il ciclo. Potremmo allora mettere in contatto ter-

-mico -le due sorgenti e lasciare fluire il calore spontanea­
mente per conduzione dalla sorgente piu calda ~ a quella. 
piu fredda tI finché quest'ultima abbia ricevuto esattamente 
la stessa quantità di calore da essa ceduta. al motore durante 

) il ciclo. Poiché, in questo modo, la sorgente tI rimarrebbe 
inalterata e il motore sarebbe di nuovo nella. sua condi­
zione iniziale, l'unico risultato di questo processo sarebbe 
la trasformazione in lavoro L della quantità di calore 
assorbita da un'unica sorgente che inizialmente si trovava. 
uniformemente alla. temperatura t.. Poiché questo è in 
contraddizione con il postulato di Kelvin, dobbiamo 
avere Ql> O. 

La dimostrazione che anche Q. > O è ora molto semplice. 
Poiché il nostro motore ripassa per il suo stato iniziale 
dopo ogni ciclo, dal primo principio abbiamo 

L= Q.-Ql' 

Ma per ipotesi L> O, inoltre abbiamo dimostrato che 
Ql> O; quindi si deve avere Qa> O. 

Consideriamo ora un altro motore che lavora tra le stesse 
temperature tI e ta, per il quale L', Q~ e Q~ sono le quantità. 

_ che corrispondono a L, Q. e Ql per il primo motore. Dimo­
streremo il seguente teorema fondamentale: 
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a) Se il primo motore è reversibile, allora 

Qa '"> Q~ 
Ql!::: Q: • 

b) Se il secondo motore è pMe reversibile, allora 

Q2 Q~ 
Ql ="Q:' 

I Ca.p. 3 

[9.1] 

[9.2] 

Per quel che riguarda. la proposizione a non si fa alcuna 
ipotesi riguardo alla natura del secondo motore: esso può 
cssere reversibile oppure no. 

Se applichiamo l'equazione [3.6] (forma particolare del 
primo principio per un ciclo) ai nostri due motori, vediamo 
che il lavoro compiuto da ciascuno di essi durante un 
ciclo deve essere uguale alla. differenza tra il calore rice­
vuto dalla sorgente ti e il calore ceduto alla. sorgente tI; 

quindi dobbiamo avere 

L =Qa-Ql' 

L'= Q: -Q~. 

[9.3J 

[9.4J 

TI ra,pporto Q8IQ~ si può certamente approssimare me­
diante un numero razionale con un'accuratezza grande a 
piacere. Possiamo quindi porre 

[9.5] 

con N ed N'interi positivi . 
. Consideriamo ora un processo costituito da N' cicli del 

secondo motore e da N cicli a roveseio del primo motore. 
Questo è un processo possibile, poiché si è fatta l'ipotesi 
che il primo motore sia reversibile. Quando il primo motore 
è fatto funzionare a rovescio, esso assorbe una quantità. L 
di la.voro durante ogni ciclo, cedendo una quantità di 

. calore Qz alla. sorgente t2 e ricevendoneuna quantità Ql 
dalla sorgente tI' TI lavoro totale compiuto da.i due motori 

l 
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durante il processo sopra. descritto è 

Lt,o~&IO = N' L' - NL • 

La. quantità totale di calore assorbita dalla sorgente " è 

e la quantità. totale di calore ceduta alla sorgente ti è 

Ql.t,o\ale = N'Q~ - NQl . 

Dalle [9.3] e [9.4] otteniamo immediatamente 

Ma dalla. [9.5] segue che 

[9.6] 
quindi 

[9.7] 

L'equazione [9.6] ci dice che nel processo complessivo 
non si ha scambio di calore alla temperatura piO. alta t" 
mentre l'equazione [9.7] ci dice che il caloro sottratto 
daJ1.a, sorgente ti (uguale a - Ql. tolAlo) è trasformato uel 
lavoro Ltow.o' Poiché l'intero processo è costituito da di­
versi cicli di ciascun motore, entrambi i motori alla fine 
ritorneranno ai loro stati iniziali. Da ques to si vede che 
Lt,o~.lO non può essere positivo i infatti, se lo fosse, l'unico 
risultato dell'intero processo sarebbe la trasformazione in 
lavoro (L_) di calore (- Ql. ~o~al.) assorbito da un'unica 
sorgente che si trova uniformemente alla temperatul'a. ti' 

Ma questo sarebbe in contraddizione con il postulato di . 
Kelvin; quindi dobbiamo avere 

Ma per la [9.7] questa diseguaglianza implica l'altra: 

e ricordando l'espressione data precedentemente per Ql. h<&lo' 
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otteniamo 

Eliminando N'ed N da questa espressione mediante la 
[9.5], essendo tutte le quantità che figurano nella [9.5] 
positive, otteniamo 

ossia 

che coincide con la [9.1]. 
Per completare la dimostrazione del nostro teorema fon­

damentale, dobbiamo ora far vedere che, se 'il secondo 
motore è pure reversibile, allora vale il segno di ugua­

\ 
glianza, conformemente alla [9.2]. 

Se supponiamo reversibile il' secondo motore, abbiamo, 
scambiando i due motori e applicando la disuguaglianza 
della proposizione a del nostro teorema alla nuova dispo-
sizione, 

Q; ~ Q. 
Q'- Q . 

I ,1 

Essendo i due motori reversibili, accanto a questa deve 
valere anche la disuguaglianza [9.1]. Ma queste due disu­
guaglianze sono compatibili solamente se vale il segno di 
uguaglianza. ' 

Il teorema ora dimostrato può anche essere enunciato nel 
modo seguente: 

Se si hanno diversi motori termici, alcuni dei quali rever­
sibili, che compiono cicli tra le stesse temperature ti e ta, 

tutti i motori reversibili hanno lo 8tesso rendimento, mentre 
quelli non reversibili hanno rendimenti CM non sono mai 
maggiori di quelli dei motori reversibili. 

Consideriamo dapprima due motori reversibili. TI fatto 
che i loro rendimenti sono uguali segue immediatamente 
dalla (9.2] e dalla definizione [8.2] di rendimento. 
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Se si ha un motore reversibile e uno non reversibile, dalla. 
disuguaglianza [9.1] segue 

quindi 

Ql~ Q~. 
Qa - Q;' 

Dal confronto con l'equazione [8.2], si vede subito che il 
rendimento di un motore irreversibile non può mai essere 
superiore a quello di un motore reversibile. 

Il nostro teorema fondamentale ci fa vedere che il rap­
porto Qa/Ql ha lo stesso valore per tutti i motori reversibili 
che lavorano tra le stesse temperature tI e ta , vale a dire 
che questo rapporto è indipendente dalle particolari pro­
prietà del motore, purché reversibile: esso dipende solo 
dalle temperature tI e t,. Quindi possiamo scrivere 

[9.S} 

dove t(tI , ta} è una funzione universale delle due tempe­
rature tI e ta. 

Dimostreremo ora. che la funzione t(tI , ta} ha le seguenti 
proprietà: 

(9.9} 

dove to, tI e ta sono tre temperature arbitrarie. 
Siano Al e Aa dne motori ciclici reversibili che lavorano 

tra le temperature to e tI e to e ta, rispettivamente. Se Al 
assorbe una quantità di calore Ql alla temperatura tI e cede 
una quantità di calore Qo alla temperatura tu durante un 
ciclo, allora dalla [9.8] abbiamo 
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Del pa,ri, se A, assorbe una quantità di calore Qz alla tem­
peratUl'a ta e cede una. quantità di calore Qo alla., tempe­
ratura to durante ciascun ciclo (facciamo per semplicità 
l'ipotesi che i due motori siano scelti in modo ta.le da cedere 
la. 'stessa quantità di calore alla temperatura to), allora. 

~: = I(tu, t~) • 

,'Dividendo membro a. membro questa equazione per quella. 
:precedentemente ottenuta, si ha 

Qa I(to, ta) 
Q~ = f(to, tI) • 

[9.10] 

Consideriamo ora. un processo composto consistente di 
un ciclo diretto del motore Aa e di un ciclo alla. rovescia' 
del motore Al' Questo processo è, ovviamente, un ciclo 
ireversibile: infatti è costituito da due cicli reversibili di­
'stinti. Dw'ante il processo composto non viene scambiato 
.calore alla. temperatura to, perché la. quantità di calore Qo 
ceduta dal motore Az alla temperatura to è riassorbita, a 
.quella temperatura, dal motore Al che lavora a rovescio. 
Tuttavia, viene assorbita. una certa quantità. di calore Qa 
alla temperatura. ta da parte di Az, e viene ceduta una 
quantità di calore QI alla temperatura tI da parte di Al 
durante il ciclo. Possiamo ritenere quindi che Al e Aa, 

quando lavorano assieme nel modo precedentemente de­
scritto, costituiscano un unico motore ciclico reversibile 
che lavora tra le temperature, ti: e tz\ Per questo motore 
,si ha, secondo la. definizione della funzione I, 

g: =1(tl,tJ. 

'Confrontando con la [9.10], si ha - come volevasi dimo­
strare - la [9.9J. 

Poiché la temperatura. to nella discussione precedente era 
:a.rbitraria, possiamo mantenerla costante in tutte le nostre 
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equazioni; da questo segue che possiamo comiderare t(ta, t) 
come funzione solamente della temperatura. t, e possiamo 
perciò porre 

KI(to, t) = O(t) , [9.11J 

dove K è una costante arbitraria.. 
Grazie alla [9.11J, possiamo scrivere lo. [9.9J nella forma. 

Qa O(tz) 
QI = t(tl , tI) = O(t

l
) • [9.12] 

Questa equazione ci dice che l(tl , ta) è uguale al rapporto 
tra una funzione dell'argomento t2 e la stessa funzione 
dell'argomento ti' 

Poiché si è fatto uso di una temperatura empirica t, è 
ovviamente impossibile determinare la forma. analitica della. 
funzione. Ma, essendQ lo. nostra scala. delle temperature 
completamente arbitraria, possiamo introdurre una nuova 
Bcala delle temperature in modo conveniente, usando la. 
O(t) stessa. come temperatura, invece di t. 

Si deve però fare attenzione al fatto che O(t) non è defi­
nita in modo del tutto univoco: si vede infatti dalla [9.12], 
o dalla [9.11], che O(t) è determinata. a meno di· un fattore 
moltiplicativo arbitrario. Siamo quindi liberi di scegliere 
l'unità di misura. della nuova scala delle temperature (J nel 
modo piu adatto. La scelta. abituale di questa. unità. si fa. 
ponendo uguale a 100 la differenza. tra la temperatura. di 
ebollizione e la temperatura di congelamento dell'acqua 
alla pressione di 1 atm. 

La. scala delle temperature che cosi si definisce è detta. 
Bcala termodinamica as80luta delle temperature. Essa ha il 
vantaggio di essere indipendente dalle particolari proprietà. 
della. sostanza termometrica.j inoltre, usando questa scala., 
tutte le leggi termodinamiche assumono una forma. semplice. 

Dimostreremo ora che la temperatura termodinamica asso­
luta (J coincide oon la temperatura as80luta T introdotta 
nel § 2 per i gas perfetti. 

4 
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Consideriamo un ciclo di Carnot compiuto da un gas 
perfetto (consideriamo, per semplicità, 1 mole di gas). 
Siano TI e Ta le temperature (misurate con un termometro 
a gas) delle due isoterme di tale ciclo (fig. 7). Calcoliamo 
dapprima il calore Qu assorbito alla temperaturaTa durante 
l'espansione isotermicà AB. Applicando il primo principio, 
equazione [3.5J, alla trasformazione AB, e apponendo gli 
indici A e B alle quantità che si riferiscono agli stati A 
e B, abbiamo 

dove Lu è. il lavoro compiuto durante l'espansione iso­
termica; esso può essere calcolato facendo uso della [2.5J:-

VB 
L,1B = RTz log V,.4 ' .. 

Serviamoci ora del fatto che l'energia di un gas perfetto 
è. funzione solamente della temperatura T (§ 5). Ne consegue 
che, essendo A e B sulla medesima isoterma, deve essere 
U.4 = UB , e quindi 

Qu = L.4B = R1'z log i . 
In modo analogo possiamo dimostrare che la quantità 

di calore ceduta alla sorgente TI durante la compressione 
isotermica rappresentata. dal ramo DO è. 

VD 
QI = RTI log V

o 
• 

Giacendo poi .A. e O sulla medesima adiabatica, dalla [6.1] 
otteniamo 

e, ana.logamente, 

. T yK-1 = T yK-l 
l D ~ B • 

Dividendo membro a membro questa equazione per la 
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precedente ed estraendo la radice (K -l)-esima, si ha 

Infine, da questa. equazione e dalle espressioni di Q, e QI' 
otteniamo 

Questa. equazione ci fa. vedere che il rapporto QS/QI è 
uguale al rapporto Ts/T1 delle temperature delle sorgenti 
quando queste sono espresse nella scala delle temperature 
del termometro a gas. Ma dalla [9.12J segue che QZ/QI è 
pure uguale al rapporto delle temperature delle sorgenti 
quando queste sono espresse nella. scala termodinamica 
assoluta; quindi il rapporto delle due temperature nella 
scala termodinamica assoluta è uguale allo stesso rapporto 

, espresso nella scala del termometro a gas: vale a. dire le 
due scale di temperatura sono proporzionali. Poiché le 
unità di temperatura si sono scelte uguali per le due scale, 
ne consegue che le due scale di temperatura sono in effetti 
uguali, cioè 

[9.13J 

Essendo O e T uguali, non abbiamo piu bisogno di indi­
carIe con due lettere distinte; d'ora in poi, pertanto, use­
remo sempre la lettera T per indicare la. temperatura. 
termodinamica assoluta. 

Usando T invece di O, dalla. [9.121 otteniamo, per un 
ciclo reversibile tra le temperature TI e T" 

[9.14) 

e il rendimento [8.2J di un motore reversibile diviene 

'I = 1- TI = T, - TI 
Ta T! 

[9.15] 
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1'0. MOTO RI TE RMICI 

Abbiamo già. dimostrato che nessun motore termico che 
lavori tra certe due tempel'a.ture può avere un rendimento 
superiore a. quello di un motore reversibile che lavori tra. 
le stesse temperature. Quindi la [9.15] dà l'espressione del 
piu alto rendimento che può avere un motore termico che 
lavori tra le temperature TI e T •. 

Nella maggior parte dei motori termici, la temperatura. 
inferiore Tlè la temperatura. ambiente, e non è quindì 
regolabile. È perciò desiderabile, sotto l'aspetto termo­
dinamico, che la temperatura TI sia .130 piu alta possibile. 
Naturalmente dobbiamo sempre tener presente il fatto che 
il rendimento effettivo è, generalmente, ben al ùiaotto del 
rendimento massimo [9.15], in quanto tutti i motori termici 
sono molto lontani dall'essere reversibili. 

Un ciclo di Carnot percorso in senso inverso può essere 
usato per sottrarre una quantità di cruore QI da una sor­
gente alla temperatura inferiore TI assorbendo una quan­
tità L di la.voro. Dalle [8.1] e [9.14] si deduce facilmente che 

QI=L-~-. 
T.-TI 

[10.1] 

Su questo principio si può costruire un dispositivo frigo­
rifero, usando la temperatura dell'ambiente come tempe­
ratura superiore TI' Un ciclo di Ca.rnot percorso a rovescio 
potrebbe quindi venire usa.to per sottrarre il calore QI da. 
un corpo raffreddato alla. temperatura TI < TI (temperatura. 
ambiente). È evidente dalla [10.1] che la quantità di lavoro 
necessaria per sottrarre una certa quantità di calore QI da 
un corpo alla temperatura TI diviene sempre piu grande 
a.l diminuire della. temperatura TI' 

Come per i motori termici ordinari, cosi per le macchine 
refrigeranti il rendimento è molto inferiore a quello termo­
dinamico [10.1], in quanto nei dispositivi di refrigerazione 
intervengono sempre dei processi irreversibili. 

i) 

! 
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PROBLEMI 

l. Una mole di gas monoatomico compie un oiclo di Carnot tra 
le temperature 400 -K e 300 0 K. Nella trasformazione iso· 
termica superiore, il volume iniziale è di l litro, quello finale 
di 5 litri. Trovare il lavoro oompiuto durante un ciclo, e le 
quantità di oalore soambiate con le due sorgenti. 

2. Quale è il rendimento massimo di un motore· termico ohe 
lavora tra una temperatura superiore di 100°C e una. infe. 
riore di 18 0 07 

3. Trovare la quantità minima di lavoro necessaria. per sottrarre 
l ca.l da un oorpo alla. temperatura di - lO °C,qualldo ia 
temperatura dell'ambiente è di 35 °C. 



Capitolo 4. L'entropia 

11. ALCUNE PROPRIETA DEI CICLI 

Consideriamo un sistema S che compia una trasforma­
zione ciclica. Supponiamo che durante il ciclo il sistema 
ceda o riceva calore da un insieme di sorgenti alle tempe­
rature rispettive Tu Tz, : .. , T". Siano Ql' Q., ... , Q" le rela­
tive quantità di calore scambiate dal sistema con le sor­
genti; conteremo le Q come positive se esse rappresentano 
quantità di calore ricevute dal sistema, come negative nel 
caso contrario. 

Dimostriamo ora che 

[11.1] 

dove vale il segno di uguaglianza se il ciclo è reversibile. 
Per dimostrare la [11.1] introduciamo, accanto alle n sor­

genti di calore di cui sopra, un'altra sorgente di calore a 
una temperatura To arbitraria, e introduciamo anche n mo­
tori ciclici reversibili (consideriamo n cicli di Carnot 
011 OB' ... , O,,) che lavorano rispettivamente tra le tempe­
rature TlI TII ... , T" e la temperatura To', Sceglieremo 
l'i-esimo ciclo ,di Carnot, OH di dimensioni tali che esso 
ceda" alla temperatura T H una quantità di calore QH cioè 
una quantità di calore' eguale ,a quella acquistata dal si­
stema S alla temperatura T j • 
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8E\condo la [9.14], la quantità di calore acquistata da O, 
dalla sorgente To è 

[11.2] 

Consideriamo ora. un ciclo composto comprendente un 
ciclo del sistema. S e un ciclo di ciascuno dei cicli di Carnot 
01 , O., ... , O". In ciascuna. delle sorgenti Tl , Ts , ... , T", lo 
scambio'" complessivo di calore durante il ciclo composto 
è zero: infatti, la. sorgente T, cede una. quantità Q, di 
calore al sistema S, ma essa riceve un'eguale quantità di 
,calore dal, ciclo O,. La sorgente To, d'altra parte, perde 
Uliaquantità. di calore uguale alla somma delle quantità 
(datedalla [11.2]) assorbite dai cicli di Carnot 011 031 ... , O" I 
Cosi la sorgente To cede complessivamente la quantità di 
calore 

[11.3] 

In definitiva, il risultato finale del nostro ciclo composto 
è che il ,sistema costituito da S e da O" O" ... , 0" riceve 
una quantità di calore Qo dalla sorgente To• Ma. si è già. 
visto, che, in una trasformazione ciclica, il lavoro com­
piuto è uguale alla quantità totale di calore ricevuto dal 
sistema. Quindi, poiché a.lla. fine del ciclo composto S, 0 1 , 

01 , ... , O" ,ritornano ai rispettivi stati iniziali, il solo risul­
tatofinale di tale ciclo è di trasformare in lavoro una. 
certà. quantità. di calore tratta da. una sorgente' a tempe­
ratura uniforme To' Ne viene che, se Qo fosse positivo, 
questo risultato sarebbe in contraddizione con il postulato 
di Kelvin. Dovrà' perciò essere Qo ~ 0, ossia, dalla [11.3], 

i Q,~ o, 
i-l T, 

che coincide con la [11.1]. 
Se il ciclo compiuto da S è reversibile, esso può essere 

percorso in senso opposto i in questo caso tutte le Qi cam-
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biano segno. Applicando la [11.1] al ciclo percorso in senso 
inverso, otteniamo 

ossia. 

Quindi, se il ciclo è reversibile, accanto alla [11.3] deve 
essere verificata anche questa disuguaglianza, e questo è 
possibile solo se vale il segno di uguaglianza. Ne conclu­
diamo perciò che per un ciclo reversibile si ha 

n Q I_·2 =0; 
l_l TI . [11·1] 

col che il nostro teorema risulta dimostrato. 
Nello stabilire le relazioni [11.1] e [11.4], si è fatta. l'ipo­

tesi che il sistema scambi calore con un numero finito di 
sorgenti TII Tu ... , T". È importante tuttavia considerare 
il caso in cui il sistema scambi calore con una distribuzione 
continua di8org~iI.ti.Iii questo caso· le sommatoriech~ 
figurano in [11.1] e [11.4] yanno sostituite con iIltegr.!W 
estesi all'intero ciclo. 

Indicando· c~"u'riìintegrale esteso a. un ciclo completo 
e con dQ la quantità infiniteaima di calore ricevuta dal 
sistema da. una sorgente a temperatura T, abbiamo 

1, ~9.~ O [11.5] j T - , 

valida per tutti i cicli, e 

f~~ = O, [11.6] 

valida per i cicli reversibili. 1 

• Per evitare oontusloni Bul Blgnlftoa.to delle [11.51 e [11.61. osserviamo che 
T è la temperatura della sorgente che oede la qlmntltà di calore dQ. e non 
è neoessa.rlamente uguale alla temperatura T' del sistema (o di quella pa.rte 
del sistema.) che rioeve questa. quantità di calore dQ. Inta.tti, Be n ciclo è 
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La. proprietà. di un ciclo reversibile espressa dalla [11.61 
si puòenUIiciare anche nel modo seguente. Siano .A e B 
due stati di equilibrio di un sistema S. Consideriamo una. 
trasformazione reversibile che faccia passare il sistema dal 
suo stato iniziale A. allo stato finale B. Nella maggior 
parte dei casi vi saranno molte trasformazioni reversibili 
che portano il sistema da .A a B. Per esempio, se lo stato 
del sistema può essere rappresentato su un diagramma (V, p),. 

una qualunque curva continua che unisce i due punti A 

p 

FIg. 9. 

e B (che rappresentano gli stati iniziali e finali del sistema) 
corrisponde a una. possibile trasformazione reversibile da, 
.A a B. In figura 9 sono indicate tre trasformazioni di 
questo tipo. 

Consideriamo ora. l'integrale 
Il 

JdQ 
T' 

... 

lrrevo1'81blle (relazione ·[11.6]), si ba T':;; T quando dQ è positivo, lJercb6 U: 
calore non fluisce da·un corpo pld freddo a uno pld caldo, e T';;: T quando 
dQ è negativo. Tuttavia, se U ciclo è roversiblle (equazione [11.6)), si deve 
sempre avere T'= 'l', in quanto uno Bcambio di caJore tra due corpi a tem­
peratura dlve1'8a non è revet:aiblle. Nella [11.6) pOBsiamo quindi considerar.,. 
T come lo. temperatura della sorgente e di quella parte del Bistema cbe riceve 
la Quantità di calore dQ. 
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'esteso a. una trasformazione reversibile da A a B (dQ è la. 
quantità di calore assorbita. reversibilmente dal sistema. 
alla temperatura T). Dimostreremo ora che l'integrale tli 
C1ti sopra ha lo stess"O valore per tutte le trasformazioni rever­
sibili da A a B, vale a dire il valore di quest'integrale per 
una trasformazione reversibile dipe7UÙ solamente dagli stati 
·estremi A e B della trasformazione e non dalla particolare 
trasformazione considerata. 

Per dimostrare questo teorema, dobbiamo far vedere 
che, se I e II sono due trasformazioni reversibili da A 
a B (in figura lO si sono rappresentati gli stati mediante 

Fig. 10. 

punti e le trasformazioni mediante linee solamente per 
appoggiare il discorso nel corso della dimostrazione), allora 

B B 

(J ~~), - (J ~J-)1I ' [12.1] 

A A 

dove i due integrali si devono calcolare lungo i camminj 
I e II rispettivamente. 

Consideriamo la trasformazione ciclica AIBIIA.. Questo 
è un ciclo reversibile, essendo costituito da due trasfor­
mazioni reversibili. Possiamo applicare la [11.6] a questa 
trasformazione, ottenendo 

1, dQ 
r--p=O' 

..IIBILA 

Quest'integrale può decomporsinella. somma. di due integrali: 
B A 

(Jd~)I + (J~t = O. 
A B 

,-
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Il secondo integrale di questa espressione è uguale a 
B 

-(f~)II poiché nella trasformazione da B ad A, lungo II, 
... 

dQ assume gli stessi valori, eccettuato il segno, assunti 
nella trasformazione da A a B. In questo modo si ottiene 
la [12.1], e il nostro teorema risulta dimostrato. 

La proprietà espressa dalla [12.1] ci permette ,di definire 
una nuova funzione dello stato del sistema. Questa fun­
zione, che prende il. nome di entropia ed è di importanza 
basilare in termodinamica, è definita nel modo seguente. 

Scegliamo arbitrariamente un certo stato di equilibrio O 
del nostro sistema, e chiamiamolo stato di riferimento. 
Sia poi A un altro stato di equilibrio e si consideri l'inte­
grale .. 

8(A) =Jd~, [12.2) 

o 

calcolato lungo una trasformazione reversibile. Già si è 
visto che. tale integrale dipende solamente dagli stati O 
e A e non dalla particolare trasformazione reversibile da 
O ad A. Tuttavia, essendo lo stato di riferimento O fissato, 
possiamo dire che la. [12.2] è una. funzione dello stato A 
solamente. Chiameremo entropia dello stato A la. funzione 
cosi definita. 1 

• La nec·essltà di lI.mItare Q.uesta definizione di entropia solamente a stati 
di equilibrio sorge dal fatto che la trasformnzione da O ad .ti. deve essere 
reversibile. deve cioè essere costituita da una successione di stati di eQ.uilibrio. 
Ne segue. per ragioni di continuità. che gli stati iniziali e finali O e .ti. deb· 
bono. 68si pure. essere stati di equilibrio. 

In molti casi. tuttavia.. è possibile definire l'entropia anche per stati non 
di equilibrio. Consideriamo ad esempio un sistema. composto di diverse parti 
omogenee a diverse temperature e pressioni. Ciascuna parte abbia però una 
temperatura e una pressione uniforme. Se le diverse parti sono In contatto 
diretto l'una con l'altra, il sistema non sarà, evidentemente, .In equilibrio: 
del calore infatti finirà dalle parti plu calde a quelle plu fredde. e le di1Jerenze 
di preastone origineranno de!.motl. Tuttavia.. se racchiudiamo clasouna parte 
In un recipiente rigido. il nostro sistema sarà In eQ.uUibrio. e potremo deter· 
mlnarne l'entropia. 
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Consideriamo ora. due stati di equilibrio .A. e B, e siano 
8(A) ed 8(B), rispettivamente, le entropie di questi stati. 
Dimostreremo che 

8 

fdQ 
8(B) - 8(A) = T' [12.3] 

dove l'integrale va. calcolato lungo una. trasformazione 
reversibile da .A a B. 

Pel' dimostrare questo, osserviamo che l'integrale che 
figura nel secondo membro della [12.3] ha lo stesso valore 
per tutte le trasformazioni reversibili che fanno passare 
il sistema dallo stato A a.llo stato B. Possiamo quindi 
Bcegliere una. particolare trasformazione consistente di due 
trasformazioni reversibili suc~essive: dapprima. una tra­
sformazione reversibile da .A. a.llo stato di riferimento O, 
quindi una trasformazione reversibile da O a B. Inqucsto 
modo l'iIitegrale [12.3] può essere scritto come la. somma 
di due integrali: 

8 o 8 

J~~J1+f~· [12.4] 
A A o 

Da.lla definizione [12.2] abbiamo 

R 

f dQ 
(8)B = -T' 

o 

poiché la trasformazione da. O a B è reversibile. Abbiamo 
inoltre 

o ~ 

f~~ = -f~2 ~ -S(A) • 
T .T 

A .0 

Sostituendo questi due valori agli integrali del secondo 
membro della [12.4], otteniamo la [12.3], che è quanto 
volev80si dimostrare. 
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La defi~zione [12.2] di entropia richiede la scelta dello 
stato di riferimento arbitrario O. È facile dimostrare che, 
se invece di O scegliamo uno stato di riferimento diverso O', 
il nuovo valore S'(.A), che noi troviamo per l'entropia dello 
stato A, differisce dal vecchio, S(A), solamente per una 
costante additiva. 

Se prendiamo O' come nuovo stato .di riferimento, ab­
biamo, per definizione, 

.d 

S'(A) = J ~ , 
o' 

dove l'integrale va. calcolato lungo una trasformazione 
reversibile da O' ad A. A.pplicando la [12.3] a questo inte­
grale, troviamo 

S'(A) = S(A) - S(O') , 

ossia 

S(A} - S' (A) = S(O'} . [12.5] 

Essendo il nuovo stato di riferimento fissato, S(O') è una 
costante (vale a dire essa non dipende dallo stato varia­
bile A). Vediamo cosi dalla. [12.5] che la differenza tra le 
entropie dello stato A, ottenute con due differenti stati 
di riferimento O e O', è una.~ostà.nte. 

L'entropia. viene cosi ad essere definita a meno di una 
costante arbitraria. Questa. indeterminazione è irrilevante 
fin che Bi ha a che fare con differenze di entropia; in pa.­
recchi problemi, però, la. costante additiva. ha una fun­
zione importante. Vedremo' piu tardi come il terzo prin­
cipio della termodinamica completi la definizione di entropia 
e ci permetta. di determinarne la costante (cap. 8). 

Sia dalla. [12.2] che dalla [12.3] segue che, se si considera 
una trasformazione infinitesimale reversibile durante la. 
quale l'entropia. 'varii di dS e il sistema. riceva. una. qua,n-
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tità di calore dQ alla temperatura T, si ha. 

[12.6] 

vale a dire la variazione di entropia durante una trasfor­
mazione infinitesimale reversibile si ottiene dividendo la 
quantità di calore assorbita dal sistema per la sua tem­
peratura. 

L'entropia di un sistema composto di diverse parti è 
. molto spesso uguale alla somma delle entropie di tutte le 
parti che lo compongono. Questo è vero quando l'energia. 
del sistema è la somma delle energie di tutte le parti che 

. lo compongono e se il lavoro compiuto dal sistema durante 
una trasformazione è uguale alla somma delle quantità di 
lavoro compiute dalle singole parti. Si osservi che queste 
condizioni non sono del tutto ovvie e che in alcuni casi 
possono non essere soddisfatte. Cosi, per esempio, nel caso 
di un sistema composto di due sostanze omogenee, sarà. 
possibile esprimere l'energia come somma dell'energia delle 
due sostanze solamente se si può trascurare l'energia di 
superficie, nei punti di contatto. L'energia di superficie, in 
generale, si può trascurare solamente se le due sostanze 
non sono finemente suddivise, altrimenti essa ha un valore 
considerevole. 

Supponiamo, per semplicità, che il nostro sistema 8 sia 
composto soltanto di due sistemi parziali 81 ed 8a ; Suppo­
niamo inoltre che l'energia U di 8 sia uguale alla somma 
delle energie U1 e U, di 81 ed 8a : 

e che il lavoro L compiuto da 8 durante una trasforma­
zione sia .ugualealla somma di L, ed L., alla somma cioè 
del lavoro compiuto da 81 e da 8a rispettivamente: 

L =L1+La. 

Da. queste ipotesi e dalla. [3.5] segue che il calore Q rice-
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vuto dal sistema 8 durante una trasformazione può essere· 
scritto come la somma 

delle quantità di calore ricevute dalle due parti. Questo­
ci permette di scomporre l'integrale [12.2], che definisce, 
l'entropia, nella somma 

A ~ .A 

8(A) = J~ = Jd~l +Jd~a, 
o o o 

di due integrali che definiscono le entropie dei due sistemi 
parziali 81 ed 82 • 1 

Quando sono verificate le condizioni di validità per' 
l'additività dell'entropia, si può in molti catii definire l'en­
tropia di un sistema anche se esso non si trova in uno 
stato di equilibrio. Questo è possibile se il sistema dato­
può essere suddiviso in un certo numero di parti, ciascuna. 
delle quali sia per suo conto in equilibrio. Possiamo allora 
definire l'entropia di ciascuna di queste parti e porre, per 
definizione, l'entropia del sistema complessivo uguale alla 
somma delle entropie di tutte le sue parti. 2 

13. ULTERIORI PROPRIETÀ DELL'ENTROPIA 

Si con~iderino due stati A e B di un sistema. Dalla [12.3} 
abbiamo 

8 

S(B) - 8(A) = I~j , 
A 

1 81 osservi ohe, se si conoscono lo st.ato di riferimento O e lo stato <i de~ 

.Istema, si con08cono anche I corrispondenti stati nelle dne parti che com­
pongono il sistema totale; stati ohe sono stati Indicati con le stesse lettere O e <i. 

• SI può dimostrare tacilmente che tutte le proprietà che già si sono dimo­
strate vaJ1de per l'entropia. valgono anche nel ca.ao di QUesta. definizione 
genera.lizzat.a.. 
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dove l'integraJe va calcolato lungQ una. trasformazione 
reversibile che porti da A a. B. 

Se l'integrale è caJcolato lungo una trasformazione irre­
versibile, l'equazione precedente non è piu valida. In questo 
(laso si può dimostrare invece che vale la seguente disu­
:guaglianza: 

8 

JdQ 
S(B) - S(A) ~ -T' [13.1] 

Infatti, immaginiamo di far passare il nostro sistema 
da A a B lungo una. trasformazione irreversibile, I, e di 
.farlo ritornare di nuovo in A lungo una trasformazione l'e-

.V7B 
dCl 

FIg. 11. 

~ersibile R (fig. 11). I ed R insieme costituiscono un ciclo 
irreversibile AIBRA. Applicando la [11.5] a questo ciclo 
,irreversibile, otteniamo 

Poiché la. [12.3] può essere applicata alla trasformazione 
reversibile R, da B ad A, abbiamo 

• 
(r~)n = S(A) - S(B). 

B 

Sostituendo mille. precedente disuguaglianza, abbiamo 

B 

O ~ (f ~J)I - (S(B) - S(A)] i 
~ 
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quindi, per il caso generale di una qualunque trasformar­
zione da .A a B, si ha 

B 

J~ ~ 8(B) - 8(..1) , 
.d 

che coincide con la. [13.1], come volevasi dimostrare. 
Per un sistema completamente isolato, lo. [13.1] prende 

una forma molto semplice. Essendo per un tale sistema 
dQ = 0, abbiamo 

8(B) ~ 8(..1) , (13.2] 

vale a. dire: per una qualunque trasformazione che avviene 
in un sistema isolato, l'entropia dello stato finale non può 
mai essere inferiore a quella dello stato iniziale. Se la tra­
sformazione è reversibile, vale nella [13.2] il segno di ugua­
glianza, cosicché il sistema. non cambia. la sua entropia . 
. Sia. ben chiaro che la. [13.2] vale solamente per i sistemi 

isolati. È infatti possibile ridurre l'entropia di un corpo 
mediante un sistema esterno. L'entropia di questo e del 
sistema. esterno considerati insieme, però, non può diminuire. 

Quando un sistema. isolato si trova nello stato di entropia. 
massima compatibile con lo. sua energia, esso non può 
compiere alcuna ulteriore trasformazione, perché una qual­
siasi. trasformazione porterebbe a una diminuzione di en­
tropia. Quindi; lo stato di entropia massima è lo stato piu 
stabile per un sistema isolato. Il fatto che tutte le trasfor­
mazioni spontanee in un sistema isolato tendono ad aumen­
tare l'entropia può essere illustrato eonvenientemente me· 
diante due semplici esempi. 

Consideriamo, come primo esempio, il passa,ggio di calore 
per conduzione termica tra due parti Al e AD di un sistema. 
Siano T l e TI le temperature di queste due parti e sia 
Tl < TI' Poiehé il calore fluisce per conduzione dal corpo 
piu caldo al corpo piu freddo, il corpo AI cede una. certa 
quantità di calore Q, che è assorbita dal corpo Al' Allora 
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l'entropia di Al varia di Q/TI, mentre quella di Aa varia. 
di -Q/Ta; La variazione totale di entropia del sistema 
complessivo è allora 

Essendo TI < Ta, questa variazione risulta evidentemente 
positiva; l'entropia. del sistema complessivo è quindi 
aumentata. 

Come secondo esempio, consideriamo la produzione di 
calore per attrito. Anche questo processo irreversibile 
determina un aumento di entropia. Poiché il calore viene 
dal lavoro e non da un'altra parte del sistema, quest'incre­
mento di entropia non è compensato da una diminuzione 
di entropia in un'altra parte del sistema. 

Il fatto che l'entropia di un sistema isolato non può mai 
diminuire in qualunque trasformazione ha un'interpreta­
zione molto chiara dal punto di vista statistico. Boltzmann 
ha dimostrato che l'entropia di un dato stato di un sistema 
termodinamico è connessa da una semplice relazione con 
la probabilità di questo stato. 

Abbiamo già sottolineato la differenza tra il concetto 
dinamico e quello termodinamico di stato di un sistema. 
Per definire lo stato dinamico è necessario avere una cono­
scenza dettagliata della posizione e del movimento di tutte 
le molecole che compongono il sistema. Lo stato termo­
dinamico, invece, è definito assegnando un numero piccolo 
di parametri, per esempio la temperatura, la pressione, e 
cosi via. Ne segue, quindi, che allo stesso stato termo­
dinamico corrisponde un gran numero di stati dinamici. 
La meccanica statistica fissa alcuni criteri per assegnare 
il numero :n di stati dinamici che corrispondono a un dato 
stato termodinamico (cfr. § 30). Questo numero:n è di solito 
chiamato probabilità dello stato termodinamico considerato, 
benché, a rigore, esso sht solamente proporzionale alla pro­
.babilità nel senso usuale. Questa può essere ottenuta divi-

I 
I 
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dendo n per il numero totale dei possibili stati dinamici 
del sistema. 

Supporremo ora, in armonia con le considerazioni stati­
stiche, che in un sistema isolato avvengano solo· quelle 
trasformazioni spontanee che portano il sistema. a stati 
di maggiore probabilità; lo stato piu !!tabile del sistema. 
slY'à allora lo stato di probabilità massima compatibile 
con la data energia totale del sistema. 

Quest'ipotesi istituisce un parallelismo tra le proprietà 
della probabilità n e l'entropia 8 del nostro sistema, e sug­
gerisce l'esistenza di una relazione funzionale tra queste 
due quantità. Una tale relazione fu in effetti stabilita da 
Boltzmann, il quale dimostrò che si ha. 

8 = k log n, [13.3] 

dove k è una costante, chiamata costante di Boltzmann, ed 
è uguale al rapporto 

B 
.A 

[13.4] 

tra la. costante B dei gas e il numero .A. di Avogadro. 
Senza dare una dimostrazione della [13.3], possiamo dimo 

strare che, supponendo l'esistenza di una relazione fun 
zionale tra. 8 e n: 

8 = f(n) , [13.5] 

l'entropia. è proporzionale al logaritmo della probabilità. 
Consideriamo un sistema composto di due parti, e siano 

8 1 ed 8, le entropie e n1 e ~ le probabilità degli stati di 
queste parti. Dalla [13.5] abbiamo 

Ma l'entropia del sistema complessivo è la. somma delle 
due entropie: 
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e la probabilità del sistema complessivo è il prodotto delle . 
due probabilità: 

Donde, dalla [13.5] otteniamo 

I(nl~) = I(nl ) + l(n2) • 

La funzione I deve quindi soddisfare alla seguente equa­
zione funzionale: 

I(a:y) = I(a:) + I(y) • [13.6] 

Da; questa proprietà. di I si può determinare la. forma 
della I stessa. Poiché la [13.6] è verificata per qualsiasi 
valore di a: e di y, possiamo porre y = 1 +e, essendo e un 
infìnitesimo di primo ordine. Si ha allora 

I(a: + a:e) = I(a:) + 1(1 + e) • 

Sviluppando i due membri in serie di Taylor e trascu­
rando i termini di ordine superiore al primo, abbiamo 

l(a:) + a:el'(a:) = I(a:) + 1(1) + el'(l) • 

Per e = O, troviamo 1(1) = O. Quindi 

a:1'(a:) = 1'(1) = k 

(dove k è una costante), ossia 

Integrando, otteniamo 

k 
1'«(1) =-. 

(1) 

1«(1) = k log (1) + costante. 

Ricordando la. [13.5], abbiamo infine 

8 = k log n + costante . 

La costante di integrazione può poi essere posta. uguale 
a. zero, in quanto i'entropia è definita. a meno di una co­
stante additiva. Si ottiene cosi la. [13.3]. 
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Questa non è, ovviamente, una. dimostrazione dell'equa­
zione di Boltzmann [13.3]. Infatti non si è dimostrata 
l'esistenza di una relazione funzionale tra S e n, ma la. 
si è semplicemente ammessa come plausibile. 

14. L'ENTROPIA DI SISTEMI CON STATI RAPPRESENTABILI SU DIA­
GRAMMA (V, p) 

Per questi sistemi, lo stato è definito da due qualunque 
delle tre variabili, p, V e T. Se scegliamo T e V come 
variabili indipendenti (variabili di stato), il calore dQ rice­
vut,o dal sistema durante una trasformazione infinitesimale 
in conseguenza della quale T e V cambiano rispettiva.­
mente di dT e di dV è dato dalla. espressione differen­
ziale [4.3]: 

[14.1] 

Da questa e dalla [12.6] otteniamo 

dS =--- =- - dT +- - +p dV. dQ 1 (ì>~ 1 [(ì>U) ] T T ì>T r T ì>V r . 
[14.2] 

Queste due espressioni differenziali per dQ e dS differi­
scono per una. proprietà molto importante. Dalla. teoria 
generale noi sappiamo che esiste una funzione S dello 
stato del sistema. Nel nostro caso, S sarà quindi una fun­
zione delle variabili T e V, che definiscono lo stato del 
sistema: 

S = S(T, V). [14.3] 

L'espressione differenziale che sta al secondo membro 
della [14.2] è qUindi il differenziale di una funzione delle 
due variabili indipendenti T e V. 

Si dice in generale che un'espressione differenziale nelle 
due variabili indipendenti II) e '!I, del tipo 

dz = M(xj y) dx + N(x, y) dy, l14.4] 
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è un differenziale èsatto, se essa è il differenziale di una 
funzione di :r; e di y.Conseguentemente possiamo dire che 
la [14.2J è un differenziale esatto delle variabili indipen­
denti T e V. 

È ben noto che, se dz è un differenziale esatto, allora 
M ed N debbono soddisfare la seguente equazione: 

è:lM(:r;, y) è:lN(:r;, y) 
=----

è:ly 
[14.5] 

Quando questa condizione è soddisfatta, è possibile inte­
grare la [14.4J e trovare cosi una funzione che la soddisfi. 
In caso contrario, non esiste una tale funzione, e dz non 
può eSl5cre considerato come il differenziale di una· fun­
zione di :r; e di y: in questo caso l'integrale della [14.4J 
lungo un cammino che congiunga due punti nel piano (x, y) 
dipende non solamente da questi due punti (i limiti del­
l'integrale), ma anche dal cammino che li unisce. 

Riguardo alle due espressioni differenziali [14.1J e [14.2J, 

I 

AL~:;r 
I I 
I I 
I • 
• I 
: I 

.A' B' V' 

FIg. 12. 

già si è fatto osservare che dS è un differenziale esatto. 
Se consideriamo due stati A e B nel diagramma (V, p) 

connessi da due trasformazioni reversibili distinte I e II 
(fig. 12) e integriamo dS lungo i due cammini I e II, otte­
niamo, nei due casi, lo stesso risultato, cioè S(B) - StA). 
Se invece integriamo dQ lungo questi due cammini, otte­
niamo due risultati QI e Q., che non sono in generale uguali. 
Questo può essere verificato in modo molto semplice appli-

I 

J.: 
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cando il primo prinCIpIO della termodinn,mica [3.5] alle 
due· trasformazioni I e II. Otteniamo cosi 

QI = U(B) - U(A) + LI 

Qn = U(B) - U(A) + Ln . 

E facendo la differenza di queste due espressioni, si ha. 

QI '-Qn = LI -Lu· 

LI ed Ln sono dati rispettivamente dalle a,ree AIBB'A'A 
e AlIBBIA'A. Poiché la differenza tra queste due aree è 
uguale all'area AlBlIA, ne segue che LI - Ln e, quindi, 
QI - Qu sono, in generale, diversi da zero. Pertanto la [14.1] 
non è un differenziale esatto, e non. si può trovare una. 
funzione Q dello stato del sistema. Si osservi che, se esi­
stesse un fluido di calore, come si pensava prima dello 
sviluppo della termodinamica moderna, si potrebbe trovare 
una funzione Q dello stato del sistema. 

À illustrazione delle precedenti considerazioni, prendiamo 
ora in esame le espressioni di dQ e di d8 per l mole di 
un gas perfetto. Dalla [5.4] abbiamo 

dQ = 0vdT +pdV, 

ossia., eliminando p per mezzo dell'equazione di stato 
pV=RT, 

RT 
dQ = Ov dT + -'\7- dV. [14.6] 

Quest'espressione non è un. differenziale esatto, poiché 
- come può essere facilmente accertato - la [14.5] non è 
soddisfatta. 

Dalle [14.6] e [12.6] otteniamo 

d8 = ~ = ~ dT + ; dV. [14.7J 

Essendo soddisfatta la condizione [14.5J, quest'espressione 
è un differenziale esatto. 
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Integrando la. [14.7], otteniamo 

S = O,.log T + R log V + a, l14.8] 

dove a è una costante di integrazione. Questa costante 
additiva rimane indeterminata, in accordo con la defini­
zione (12.2J di entropia (vedi però § 32). 

L'espressione [14.8] per l'entropia di 1 mole di gas per­
fetto può essere trasformata. introducendo al posto di V 
il suo valore V = RT/p, ottenuto dall'equazione di stato. 
Ricordando la. [5.7] otteniam·o 

S = O" log T - R log p + ti + R log R . r14.9] 

Ritornando al caso generale di una qualunque sO;3tanza 
i cui stati si possono definire mediante le variabili T e V, 
otteniamo l'espret!sione [14.2] per il differenziale dell'en­
tropia. La condizione [14.5], applicata a quest'espres­
sione, dà 

ì> (1 ì>U) ì> [1 (ì>U )] 
ì> V T ì>T = ~T T ì> V + P , 

dove gli indici V e T sono stati tralasciati perché in tutte 
queste formule useremo sempre V e T come variabili indi­
pendenti. Calcolando le deriva.te parziali indicate nella pre­
cedente equazione e raggruppando i termini, otteniamo il 
seguente importante risultato: 

[14.10] 

Applicheremo la [14.10] per dimostrare che l'energia U 
di una sostanza che ubbidisce all'equazione p V = RT è una 
funzione solamente della temperatura e non dipende dal 
volume. Abbiamo già. visto che questo fatto fu verificato 
direttamente da Joule. È interessante, tuttavia, ottenere 
questo risultato come conseguenza. diretta dell'equazione 
di stato. 
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Sostituendo nella [14.10] l'espressione p = RTjV, troviamo-

(
è) U) = T ~ (!!-'1!) _ ~~ = O • 
ì)V 7' ì)T V ~ V ' 

il che dimostra l che U non dipende dal volume V. 
Se invece di T, V scegliamo T, p o p, V come variabili. 

indipendenti, otteniamo due altre equazioni che sono sostan­
zialmente equivalenti alla [14.10]. Cosi, prendendo T e P' 
come variabili di stato, dQ è dato dalla [4.4]. Poiché 
dS = dQjT è un differenziale esatto, otteniamo facilmente, 
mediante la [14.5], 

~. 
'(~~),. =-p(!~7' - T(~Bp' [14.11} 

Del pari, prendendo p e V come variabili indipendenti, 
otteniamo dalle [4.5] e [14.5] 

[14.12} 

15. L'EQUAZIONE DI CLAPEYRON 

In questo paragrafo applicheremo l'equazione [14.10] a un 
vapore saturo, vale a dire a. un sistema composto da un 
liquido e dal suo vapore in equilibrio. 

Consideriamo un liquido contenuto in un eilindro con 
un pistone a un estremo. Lo spazio compreso tra la super­
ficie del liquido e il pistone sarà occupato dal vapore saturo 
a una pressione p che dipende solamente dalla. temperatura. 
del vapore e non dal suo volume. 

Le isoterme per questo sistema liquido-vapore in una, 
rappresentazione (V, p) si ottengono nel modo seguente. 
Mantenendo la temperatura costante, aumentiamo il vo-

I SI osservi ohe questo risultato non è oompletamont<llndlpcndente dall'espe· 
rlmento di Joule descritto nel 15. Intatti la dlmost.razione dell'identità tra 
la temperatura data dal wrmometro a gas T e la temperatura terroorlina­
mica O data nel § Il era fondata sul risultato dell'osperlmento di J oule. 
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lume del vapore innalzando il pistone; parte del liquido 
allora evaporerà per mantenere inalterata la pressione del 
vapore. Quindi, finché vi è abbastanza liquido, un aumento 
del volume del sistema lascia invariata la pressione del 
vapore. L'isoterma per un liquido in equilibrio con il suo 
vapore è perciò una retta di pressione costante, cioè una 
parallela all'asse delle V, come è mostrato nella regione 
interna alla linea tratteggiata in figura 13. 

v 
FIg. 13. 

Quando si aumenta il volume fino al punto in cui tutto 
il liquido è evaporato, un ulteriore aumento di volume 
determinerà, come è mostrato in figura 13, una diminu­
zione di pressione come nel caso di un gas. 

Se ora comprimiamo il sistema, sempre mantenendo co­
,stante la temperatura, la. pressione aumenterà fino a diven­
tare uguale alla pressione del vapore saturo corrispondente 
·R quella temperatura. A questo punto, un'ulteriore dimi­
nuzione di volume non produce un aumento di pressione, 
bensi una condensazione di parte del vapore R pressione 
costante (tratto orizzontale dell'isoterma). 

Quando si è ridotto il volume a un punto tale che la 
sostanza è passata per intero allo stato liquido, un'ulte­
riore compressione produce UIl aumento molto sensibile di 

I 
( 
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pressione, poiché i liquidi hanno una compressibilità molto 
bassa; questf parte dell'isoterma sarà quindi molto ripida. 

In figura. )13 sono rappresentate diverse isoterme del 
tipo ora. discusso, corrispondenti a diversi valori della. 
temperatura (curve a, b, o e d). Si vede dalla figura che 
la lunghezza del tratto orizzontale di isoterma (vale a 
dire l'intervallo di volume per il quale liquido e vapore 
possono coesistere in equilibrio a una data temperatura) 
diminuisce aumentando la temperatura, fino a che, per 
l'isoterma ee, esso si riduce a un trattino infinitesimo 
(cioè a un punto di flesso a tangente orizzontale). L'iso­
terma ee pr.ende il nome di isoterma critica, e la tempe­
ratura ad essa. relativa quello di temperat~tra critica. Il vo­
lume V. .e la pressione p. corrispondenti al punto di flesso 
vengono chiamati rispettivamente volume critico e pres­
sione critica; lo stato corrispondente a v., p., T. è detto 
stato critico (o punto critico) del sistema. 

Le isoterme per temperature al disopra. di quella critica 
sono funzioni monotone decrescenti senza discontinuità. 
Per temperature molto alte, esse divengono iperboli equi­
latere, poiché le proprietà della sostanza per temperature 
molto alte si approssimano sempre pitt a. quelle di un gas 
perfetto. 

La linea. tratteggiata nella figura e la isoterma critica ee 
dividono il piano (V, p) in quattro regioni: la regione 
indicata con L, che corrisponde allo stato liquido; la re­
gione indicata con· L V, che corrisponde alla miscela di 
liquido e di vapore saturo; la regione indicata con V, che 
corrisponde al vapore non saturo; e la regione G, che cor­
risponde al gas. 

Applicheremo ora la [14.10] al sistema liquido-vapore 
rappresentato dalla regione L, V del piano (V, p) di figura 13. 
In questa regione, la pressione e la densità del liquido 
dipendono solamente dalla temperatura. Siano 111 e V2 i 
volumi specifici (cioè i volumi per unità di massa, ovvero 
l'inverso delle densità) del liquido e del vapore ria.petti-
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vamente, e siano u1 e Ua ]e ]01'0 ènergie specifiche (cioè le 
energie per unità di massa). Le quantità p, 111 , V27 U1 e U. 

sono tutte fuuzioni solamente della temperatura. Se m è 
la ma.ssa totale della sostanza, ed mi ed mI sono le masse 
del liquido e del vapore rispettivamente, allora 

Del pari, il volume totale e l'energia totale del sistema sono 

V = m1vl(T) + m,v2(T) 

r; = 1n1U 1 (T) + mz1tAT) . 

Consideriamo ora una trasformazione isotermica del 
nostro sistema, nella quale una quantità dm di sostanza. 
pass!t dallo stato liquido allo stato di vapore e si ha una 
variazione d V del volume totale e dr; dell'energia totale 
del sistema . .Alla fine della trasformazione saranno presenti 
(mi - dm) grammi di liquido e (ma+dm) grammi eli vapore, 
cosicché il volume totale sarà 

v + dV = (m1 - dm)vl(T) + (m'2+ dm)t'a(T) = 
= V+{vZ(T)-v1(T)}dm, 

e quindi 

Del pari, l'energia totale varierà di 

Dal primo principio, equazione [4.2], abbiamo 

dQ = dU + pdV = d'11'~{ua - U1 + p(va - VI)}' 

ossia 

[15.1] 

[15.2] 

[15.3] 

L'equazione [15.3] esprime la quantità eli calore neces­
saria per far passare aJlo stato di vapore 1 g di liquido a 

J 
( 
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temperatura costante; essa è chiamata calore latente d~ 

tJaporizzazione, A.. Il valore di A. varia da liquido a liquido, 
e inoltre dipende dalla temperatura. Per l'acqua alla tem­
peratura di ebollizione e a pressione ordinaria, ). =540 calfg. 
Poiché le espressioni [15.1) e [15.2] si riferiscono a tra.­
sformazioni isotermiche, il ra.pporto d U /d V ci dà 

(
"3 ~ __ ~~(!) - u1 (-!) 
~V}f' - 'l.'2(T) - '01 (T) , 

ossia, usando l~ [15.3], 

(
"3 U ). . 
"3 V)7' = 'l'I - '01 - P . 

Se si confronta questa equazione con la [14.10] e si 
scrive dp/dT invece di ("3p/"3T)" il che è lecito poiché la. 
pressione dipende. solo dalla temperatura T per il nostro 
sistema, si ha 

! dp A. 
i dT = T(v, - '01) , 

L15.4] 
J. 

c,he è l'equazione di Olapeyron. 
Comeesempl·o drapp1ìcazIonè' dell 'equazione di Clapeyron, 

calcoleremo il rapporto dpjdT per il vapor d'acqua. alla 
temperatura di ebollizione e alla. pressione ordinaria. In 
questo caso abbiamo: 

). = 540 cal/g = 2260.107 erg/g, 

111 = 1677 cm3/g, 111 = 1,043 cm'/g, T = 373,1 °K. 

Sostituendo questi valori nella [15.4], si ottiene 

dp . 
dT = 3,62 ·10' dyn/cm l °K = 2,7 cm Hg/oK. 

Un valore approssimat.o di dp/dT si può ottenere dall'equa­
zione di Clapcyron nell'ipotesi che '01 sia trascurabile rispetto 
Do VII e calcolando VI supponendo valida per il vapore l'equa.­
zione di stato dei gas perfetti 
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Per 1 g di vapore, dalla [2.1] otteniamo 

R 
pVa = M T, [15.5] 

dove M è il peso mole colare del vapore. L'equazione [15.4) 
diventa quindi 

ossia 

dp ).M 
dT·= RT"2 P , 

d log p. ).M 
-dT··· = RT2· 

[15.6) 

[15.7) 

Per il vapore d'acqua alla temperatura di ebollizione, 
questa. formula dà dp/dT = 3,56 ·10'; questo valore è in 
ottimo accordo con il valore 3,62 ·10' che si ottiene dal 
calcolo esatto. 

Se il calore di vaporizzazione ). si suppone costante in 
un intervallo di temperatura piuttosto esteso, la [15.7] può 
essere integrata, ottenendo cosi 

).M 
log P = - RT + costante, 

p = costante x ~MI(Rf') • [15.8j 

Questa. formula fa vedere, grossolanamente, quale sia la 
dipendenza dalla temperatura della. tensione di vapore. 

L'equazione di Olapeyron è stata dedotta per il caso di 
un sistema liquido-vapore; ma essa può essere applicata 
a un qualsiasi cambiamento di stato di una sostanza. 
Oòme esempio, applicheremo l'equazione di Olapeyron: alla 
fusione di un solido. Un solido sottoposto a una data pres­
sione fonde a una ben definita temperatura, che varia con 
la pressione alla quale il solido è assoggettato. Quindi, per 
un tlistema solido-liquido, la. pressione alla quale lo stato 
solido e lo stato liquido possono coesistere in equilibrio è 
una funzione della temperatura. Faremo ora uso della [15.4] 

I,. 
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per caleolare la derivata di questa funzione. Le quantità 
À, VI e Va rappresentano in questo caso, rispettivamente, 
il calore di fusione e i volumi specifici del solido e del liquido. 
Per esempio, nel caso della fusione del ghiaccio, si ha 

À = 80 cal/g = 335 .107 erg/g, 

VI -1,0907 cm3/g, Va = 1,00013 cm3/g, T = 273,1 °K, 

Sostituendo questi valori nella [15.4], otteniamo 

:~ = -1,35 ·10' dyn/cma °K = -134 atm/oK; 

il che vuoI dire che. un aumento di pressione di 134 3,tm 
abbassa il punto di fusiono del ghiaccio di 1 grn.do. 

Si osservi, in particolare, che il punto di fusione del 
ghiaccio diminuisce aumentando la pressione. Questo 
comportamento anomalo dell'acqua è dovuto al fatto che 
il ghiaccio è meno denso dell'acqua, mentre nella maggior 
parte dei casi il solido è piu denso del liquido. 

Il fatto che il punto di fusione del ghiaccio è abbassato 
dalla pressione è di notevole importanza in geofisica, poiché 
devesi a questo fenom'eno il movimento dei ghiacciai. 
Quando la massa di ghiaccio incontra una roccia nel letto 
del ghiacciaio, l'intensa pressione del ghiaccio contro la 
roccia abbassa il punto di fusione del ghiaccio in quel 
punto, provocandone la fusione; esso poi si ricongela ap­
pena si è sottratto alla pressione. In questo modo la massa 
di ghiaccio è in grado di muoversi lentamente attorno a 
degli ostacoli. 

16. L'EQUAZIONE DI VAN DER WAALS 

L'equazione caratteristica di un gai:! perfetto rappresenta. 
abbastanza bene il comportamento dei gas reali per alte 
temperature e basse pressioni. Quando però la pres!lione e 
la. temperatura sono tali che il gas è prossimo alla. con-
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densazione si osservano importanti deviazioni dalle leggi 
dei gas perfett.i. 

Tra le numerose equazioni di stato che sono state intro­
dotte per rappresentare il comportamento dei gas reali, 
quella di van der Waals è particolarmente interessante, 
essendo molto semplice e allo stesso tempo in grado di 
·descrivere il comportamento di molti gas in ampi inter­
valli di temperatura e pressione. 

Van der Waals dedusse la sua equazione da. considera­
zioni fondate sulla teoria cinetica, tenendo conto in prima. 
approssimazione del volume delle molecole e delle forze 
di coesione esistenti fra esse. La sua equazione (scritta per 
1 mole di gas). è la seguente: 

(p + aIV2)(V - b) = RT, [16.1] 

·dove a e b sono costanti caratteristiche per un dato gas. 
Per a = b = 0, la, [16.1] si riduce all'equazione caratterj-

p 

v 
Fig. U • 

. stiea di un gas perfetto. Il termine b rappresenta l'effetto 
·dovuto alle dimensioni finite delle molecole, e il termine 
a/P l'effetto dovuto alle forze molecolari di coesione. 

In figura 14 sono rappresentate alcune isoterme calcolate 
.$ulla base dell'equazione di van del' Waals. Se le confron-
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tiamo con quelle di figura 13, notiamo molte caratteristiche 
. comuni. In entrambi i casi esiste un'isoterma che ha un 
pun~ flesso O a tangente orizzontale. Questa è l'iso­
terma critica, e il punto O è il punto critico. Le isoterme 
al disopra della temperatura critica mostrano un compor­
tamento simile per entrambe le figure. Invece le isoter­
me al disotto della temperatura critica mostrano delle 
differenze. Le isoterme di van der Wa.al.s sono curve con­
tinue, con un minimo e un massimo; mentre le isoterme 
di figura 13 hanno due punti angolosi e sono orizzontali 
nella regione in cui le isotel'me di van der Waals assumono 
i loro massimi e minimi. 

La ragione del comportamento qualitativamente diverso 
dei due insiemi di isoterme nella regione indicata con L, V 
in figura. 13 sta nel fatto che i punti del tratto orizzontale 
delle isoterme di figura 13 non corrispondono a stati omo­
genei, poiché lungo questo tratto la sostanza si compone 
di due parti, una liquida e una gassosa. Se si comprime 
un vapore non saturo fino a raggiungere la pressione di 
saturazione, e poi si continua a ridurre il volume, in gene­
rale parte del vapore si condensa senza che vi sia un ulte­
riore incremento di pressione. Questo corrisponde alle iso­
terme di figura. 13. Tuttavia, se la compressione è fatta 
molto delicatamente e nel vapore non vi sono particelle 
di pulviscolo, si può raggilmgere una pressione molto piu 
alta di quella di condensazione prima che questa abbia 
inizio. Quando ci si trova in queste condizioni, si dice che 
il vapore è soprassaturo. Gli stati di vapore soprassaturo, 
però, sono instabili: la piu piccola perturbazione può pro­
durre la condensazione, che fa passare il sistema in uno 
stato stabile caratterizzato dalla presenza di una parte 
liquida. e di una gassosa. 

Gli stati instabili sono importanti per la nostra discus­
sione, poiché essi corrispondono all'esistenza di stati omo­
genei nella. regione del vapore saturo. Supponiamo che 
questi stati instabili siano rappresentati dalla parte BODEF 

6. 
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dell'isoterma di van der Waa]s ABCDEFG (fig. 15), mentre 
il tratto orizzontale BF dell'isoterma discontinua ABHDIFG 
rappresenta gli stati stabili liquido-vapore. Se fosse pos­
sibile realizzare tutti gli stati instabili lungo l'isoterma· dì 
van der Waals, si potrebbe passare con un processo iso­
termico continuo dal vapore rappresentato dalla parte FG 
dell'isoterma. al liquido rappresentato dalla parte BA. 

l' 

o 

FIg. 15. 

Data un'isoterma di van der Waals, ci si può chiedere 
quale è la pressione del vapore saturo quando la sua tem­
peratura è quella dell'isoterma in considerazione, vale a 
dire, in senso geometrico, a quale altezza sopra. l'asse 
delle V si deve tracciare il tratto orizzontale BF che cor­
risponde allo stato liquido-vapore. Dimostreremo che questa 
altezza deve essere tale che le aree BODH e DIFE siano 
uguali . 
. Per dimostrare questo cominciamo col far vedere che il 

lavoro compiuto dal sistema durante un ciclo isotermico 
reversibile è sempre zero. Dalla [3.6] vediamo che il lavoro 
compiuto durante un ciclo è uguale al calore assorbito dal 
sistema. Ma per un ciclo reversibile vale la [11.6]; ed essendo 
nel nostro caso il ciclo isotermico, possiamo portare il 
fattore l/T fuori dal segno di integrale. L'equazione [11.6] 
ci dice allora che il calore totale assorbito, e quindi il lavoro 
totale compiuto durante il ciclo, è zero. 
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Consideriamo ora (fig. 15) il ciclo isotermico reversibile 
BODEFIDHB. Il lavoro compiuto durante questo ciclo, 
misurato dall'area da esso racchiusa, deve annullarsi. Ma. 
DEFID è percorso in senso orario, la sua area è quindi 
positiva; mentre BODHB, che è descritto in senso anti­
orario, ha un'area negativa. Essendo l'area. totale del ciclo 
BODEFIDHB zero, i valori assoluti delle aree dei due 
cicli BODHB e DEFID debbono essere uguali; il che è 
quanto volevasi dimostrare. 

Si potrebbe obiettare alla dimostrazione sopra data che, 
essendo l'area 'del ciclo isotermico BODHB ovviamente 
non nulla, non è vero che il lavoro compiuto durante un 
ciclo isotermico reversibile è sempre zero. La risposta a. 
questa. obiezione sta nel fatto che il ciclo BODHB non 
è reversibile. 

Per rendersi conto di ciò, si osservi che il punto D sul 
diagramma rappresenta due stati diversi, secondo che lo 
si consideri come punto dell'isoterma di van der Waals 
BODEF oppure come punto dell'isoterma. liquido-vapore 
BHDIF. Benché al punto D corrispondano il medesimo 
volume e la medesima pressione, nel caso' della isoterma 
di van del' Waals,D rappresenta uno stato omogeneo 
instabile, mentre nel caso della isoterma liquido-vapore, 
D rappresenta uno stato non omogeneo sta.bil~, composto 
in parte di liquido e in parte di vapore. Quando si compie 
il ciclo BODHB, si passa dallo stato D sull'isoterma di 
van der Waals allo stato D sull'isoterma liquido-vapore. 
Poiché lo stato D liquido-vapore è piu stabile dello stato D 
di van del' Waals, questo passaggio è irreversibile in quanto 
non potrebbe avvenire spontaneamente nella direzione 
opposta. Ne viene quindi che l'intero ciclo BODHB è irre­
versibile, e quindi la sua area non deve necessariamente 
essere zero. 

I valori critici T., V. e P. di una sostanza possono essere 
espressi mediante le costanti a e b che compaiono nell'equa­
zione di van del' Waals. 
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Dati p e T, l'equazione di van der Waalg [16.1] è una 
equazione di terzo grado in V. In generale, quindi, vi SOllO 

tre radici distinte di V per dati valori di T ti di p. Tut­
tavia, l'isoterma critica. T = T. ha. un punto di flesso a 
tangente orizzontale per p = p., V = v., cioè vi è un 
punto di contatto di terzo ordine in V = V. tra l'isoterma. 
critica e la retta p = P., parallela all'asse delle V. Ne 
segue che l'equazione cubica. che si ottiene per V ponendo 
P = p. e T = T. in [16.1] ha una radice tripla V = V. ~ 
Questa equazione cubica può essere scritta nella. seguente 
forma: 

E poiché V. è una. radice tripla, il primo membro di questa. 
equazione deve essere della forma. P.(V - V.)8. Cosicché, 
per confronto, ricaviamo 

ab 
Y:=-, 

P. 
V

• a 
3 ; =-, 

Pc 
3V. = p.b + RT •. 

P. 

Risolvendo queste tre equazioni per V., P. e T., si ottengono 
le espressioni 

V. = 3b, 
a 

p. = 27bl ' 

8 a 
T. = 27'Rb' [16.2] 

che esprimono i valori critici mediante le costanti a e b. 
È importante osservare che, se si prendono come unità. 

di volume, di pressione e di temperatura rispettivamente 
v., P., T., l'equazione di van del' Waals assume la stessa. 
forma per tutte le sostanze. Ponendo 

c usando la [16.2], otteniamo dalla [16.1] 

[16.3) 
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Questa. equazione contiene solo èostanti numeriche, ed 
è quindi la stessa. per tutte le sostanze. Gli stati delle varie 
sostanze che corrispondono agli stessi valori di W, CV e q; 
si chiamano stati corrispondenti, e la [16.3] viene spesso 
chiamata "equazione di van der Waals per gli stati corri­
spondenti" . 

Nel § 14 si è mostrato che, se una sostanza ubbidisce 
all'equazione di stato p V = RT di un gas perfetto, se ne 
può dedurretermodinamicamente che la sua. energia di­
pende solamente dalla sua temperatura e non dal suo 
volume. Questo risultato è valido per il gas perfetto. Per 
i gas reali, U dipende anche dal volume. 

Dalla. [16.1] si deduce che 

RT a 
p = V .b - va' [16.4] 

che con la [14.10] dà 

Se si integra questa equazione rispetto a V (mantenendo 
T costante), si ottiene 

. a 
U = - V + f(T) , [16.5] 

poiché la costante di integrazione può dipendere da T. 
TI termine - a/V della [16.5] rappresenta l'energia poten­
ziale della forza di coesione delle molecole. Quanto alla f(T), 
essa. non può essere ulteriormente specificata servendosi 
di soli argomenti termodinamici; per questo si richiedono 
delle informazioni sui calori specifici. Supponiamo, per 
esempio, che il calore molecolare a. volume costante, Op, 
sia costante. Dalle formule [4.6] e [16.5] si ottiene allora. 

Oy = (" l7\ = J'(T) ; ()T), 
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e integrando, si ha 

dove w è una costante. L'equazione [16.5] diventa ora 

[16.6] 

Mediante questa espressione per l'energia si può calcolare 
facilmente l'espressione dell'entropia di 1 mole di gas di 
van der Waals. Dalle formule [12.6],. [4.2], (16.4] e [16.6] 
si ottiene 

e quindi, integrando, 

S = O,.log T + R log (V - b) + costante. [16.7] 

Si osservi la somiglianza di questa formula con la [14.8], 
che è l'espressione dell'entropia di un gas perfetto. 

Una trasformazione adiabatica è stata definita nel § 6 
come una. trasformazione reversibile durante la quale il 
sistema rimane termicamente isolato. Quindi, lungo una 
trasformazione adiabatica, dQ = 0, cosicché dalla [12.6] si 
ha dS = dQ/T = 0, ossia S = costante. Oiò vuoI dire che, 
se un sistema compie una trasformazione adiabatica, la sua. 
entropia non varia. Per questa ragione si usa talvolta il 
nome di .i!o.entropic~e per indicare le trasformazioni adia­
batiche. 

L'equazione di una trasformazione adiabatica per un ga~ 
di van der Waals si ottiene . immediatamente dalla (16.7] 
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ponendo l'entropia uguale a una costante. Si ha pertanto 

Oy log T + R log (V ~ b) = costante, 

vale a dire 

T(V - b)RIOy = costante. [16.8] 

Questa equazione per le adiabatiche di un gas di van der 
Waals è molto sii:nile all'equazione [6.1] ottenuta. per le 
adiabatiche di un gas perfetto. 

PROBLEMI 

l. Quale è la variazione di .entropia di 1000 g di acqua quando 
se ne innalzi la temperatura da quella corrispondente al punto 
di congelamento a quella corrispondente al punto di ebolli. 
zione f (Si supponga costante il oalore speoifico= l cal/g GC). 

2. Un corpo ubbidisce all'equazione di stato 

p Vl,Z = 109 1'l.1 • 

Una misura della sua capacità termioa dentro a. un reoipiente 
di volume costante uguale a 100 litri mostra ohe, sotto queste 
oondizioni, la capacità termioa è oostante e uguale a 0,1 oaWC. 
Esprimere l'energia e l'entropia del sistema in funzione di T e 
di V. 

3. Il punto di ebollizione dell'aloooletilioo (CIHeO) è 78,3 GC; 
il oalore di vaporizzazione è 855 J/g. Trovare dp/dT alla 
temperatura di ebollizione. 



Capitolo 5, I potenziali termodinamici 

17. L'ENERGIA LIBERA 

In un sistema puramente meccanico, il lavoro esterno L 
compiuto durante una trasformazione è uguale alla varia­
zione di energia. 6. U cambiata di segno, cioè 

L=-6.U. l17.1] 

Per i sistemitermodinamici non vi è una relazione cosi 
semplice tra il lavoro compiuto e la variazione di energia, 
perché l'energia può essere scambiata tra il sistema e i 
corpi che lo circondano sotto forma di calore. Si ha invece 
l'equazione che traduce il primo principio della termo­
dinamica [3.5], che può scriversi nella forma 

L =-6.U+Q. [17.2] 

Molte trasformazioni di sistemi termodinamici si effet­
tuano mentre il sistema si trova in conta.tto termico con 
i corpi che lo circondano, cosicché avvengono scambi di 
calore. In questo caso L può essere piu grande o piu pic­
colo di - 6. U, secondo che il sistema assorba o ceda 
calore. 

Supponiamo ora che il nostro sistema 8 sia in contatto 
termico con l'ambiente che si trova. uniformemente alla 
temperatura T, e consideriamo una trasformazione da uno 
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. stato iniziale A .a uno stato finaleB. Applicando a questa 
trasformazione la disuguaglianza [13.1] otteniamo 

H 

f dQ ~ T ~ S(B) - S(A) . 
A 

Siccome il sistema riceve calore solamente da una sorgente 
a temperatura costante, possiamo portare fuori del segno 
di integrale il fattore l/T; troviamo allora 

H 

Q = f dQ ~ T{ S(B). - S(A)}. [17.3] 
A 

Otteniamo cosi un limite superiore per la quantità di 
calore che il sistema può ricevere dai corpi che lo circon­
dano. Se la trasformazione da A a B è reversibile, nella 
[13.1] vale il segno di uguaglianza, e quindi anche nella. 
(17 .3]. In questo caso la [17.3] dà esattamente la quantità. 
di calore ricevuta dal sistema durante la trasformazione. 

Se poniamo tlU ~ U(B) - U(A), dalle formUle [17.2] e 
[17.3] otteniamo 

L ~ U(A) - U(B) +T{S(B) - S(A)}. [17.4) 

Questa disuguaglianza pone un limite superiore alla quan­
tità. di la,voro che può essere ottenuta durante la trasfor­
mazione da A a B. Se la trasformazione è reversibile, vale 

. il segno di uguaglianza, e il lavoro compiuto è uguale al 
limite superiore. 

Supponiamo ora che ]e temperature degli stati iniziali e 
finali A e B siano le stesse e siano uguali alla tempera­
tura T dell'ambiente. Definiamo una funzione F del sistema 
nel modo seguente: 

F = U-T8. [17.5) 

Introducendo questa funzione F, che è chiamata energia 
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libera del sistema, la [17.4] diviene 

L ~ F(A) - F(B) = -IlF , [17.6] 

dove vale il segno di uguaglianza se la trasformazione è 
reversibile. 

Il contenuto della [17.6] può essere espresso a parole nel 
. modo seguente: 

"Se un sistema compie una trasformazione reversibile da 
uno stato iniziale A a uno stato finale B - entrambi alla 
temperatura dell'ambiente - scambiando calore solo con 
l'ambiente, il lavoro che esso compie durante lo, trasfor­
mazione è uguale alla diminuzione della sua energia libera. 
·Se la trasformazione è irreversibile, la diminuzione di 
energia libera è solamente un limite superiore per il lavoro 
compiuto dal sistema." l 

Confrontando la [17.6] con la. [17.1], che è valida sola-· 
mente per sistemi puramente meccanici, vediamo che, per 
i sistemi termodinamici che possono scambiare calore con 
i corpi che li circondano, l'energia libera assolve un com­
pito analogo a quello dell'energia per i sistemi meccanici. 
La differenza principale sta nel fatto che nella [17.1] vale 
sempre il segno di uguaglianza, mentre nella [17.6] il segno 
di uguaglianza vale solo per le trasformazioni reversibili. 

Consideriamo ora un sistema dinamicamente (non termi­
·camente) isolato, un sistema cioè che non possa scambiare 
energia sotto forma di lavoro con i corpi che lo circondano. 
In tali condizioni, il sistema può compiere soltanto trasfor­
mazioni isocore. 

Se in ogni istante la pressione è la stessa per tutte le 

l Molto spesso questa proposizione viene enunciata nel modo seguonte: 
"Quando un sistema oomple una trasformazione IsotermlC8. il lavoro L da 

-esso compiuto non puO mal superare la variazione 6.F della sua energia libera 
ollJ1lblata di segno. ed il uguale a -6.F se la trasformazione il reversibile." 

La nostra formulazione il piO, generale, In quanto essa il vo.lida non solo 
per trasformazioni Isotermlche, ma anche per trasformazioni durante le quall 
·n sistema OBRume temperaturo diverse daJ.Ja temperatura T dell'ambleute 
negli stati Interrnflrll, purché gU sco.mbl di calore avvengano solo.mente con 
·i'amblente ohe si trova uniformemente alla temperatura T. 
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parti del sistema e questo può compiere lavoro solamente 
per mezzo delle forze dovute alla pressione sulle pareti, 
allora il sistema è dinamicamente isolato quando è posto 
in un recipiente a volume costante. In altri casi, l'isola­
mento dinamico può richiedere degli accorgimenti piu 
complicati. 

Facciamo l'ipotesi che il nostro sistema, pur essendo 
dinamicamente isolato, sia in contatto termico con l'am­
biente e che la sua temperatura sia uguale alla tempe­
ratura T dell'ambiente. Per una qualunque trasformazione 
del sistema, abbiamo L = O; otteniamo allora dalla [17.6] 

O::::;; F(A) - F(B) , 

ossia 
F(B) ~F(A) . [17.7] 

Ciò vuoI dire che, se un sistema è in contatto termico alla 
temperatura T con i corpi che lo circondano, e se è dina­
micamente isolato in modo da non poter compiere o assor­
bire lavoro esterno, la sua energia libera non può aumentare 
durante una trasformazione. Di conseguenza, se l'energia 
libera è minima, il sistema è in uno stato di equilibrio stabile; 
infatti, se cosi non fosse, ogni trasformazione dovrebbe 
produrre un aumento di energia libera, il che sarebbe in 
con traddizione con la [17.7]. 

Nel caso dei sistemi meccanici si ha. equilibrio stabile 
quando è minima l'energia potenziale. Siccome h1 condi­
zione per l'equilibrio stabile di un sistema termodinamico 
posto in un recipiente rigido alla temperatura dell'am­
biente è che la sua energia libera sia minima, tale energia. 
viene spesso chiamata potenziale termodinamico a volume 
costante. Si osservi tuttavia che, a rigore, la condizione per 
la validità della [17.7] non è solo che il volume del reci­
piente sia. costante, ma anche che non vi sia. scambio di 
lavoro esterno tra il sistema e l'ambiente. Se però il sistemai 
si trova a pressione uniforme, le due condizioni si equi­
valgono. 
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Consideriamo ora una trasformazione isotermica I di un 
sistema. alla. temperatura T da uno stato A a uno stato B, 
e un'altra trasformazione II, pure isotermica, tra due 
stati A' e B' alla temperatura. T+dT. Ad A' si perviene 
da A mediante una trasformazione infinitesima durante la 
quale si innalza la temperatura di dT senza compiere 
lavoro esterno. Se il sistema si trova a una pressione uni­
forme, questo può realizzarsi mediante una trasformazione 
nella quale A e A' si trovano a volumi uguali. Analoga­
mente, lungo la trasformazione infinitesimale da B a B', 
non si deve compiere lavoro. 

Siano L ed L+dL le quantità. massime di lavoro che si 
possono ottenere dalle trasformazioni I e II. Abbiamo a.llora 

e quindi 

L = F(A) - F(B) , 

L + dL = F(A' ) ~ F(B') , 

[17.8] 

[17.9J 

dove con dF(A) e dF(B) si sono indicate rispettivamente 
le differenze F(A' ) - ]'(A) e F(B') - F(B). D'altra parte, 

F(A) = UtA) - TS(A) , 

sicché, differenziando entrambi i membri, si ha 

dF(A) = dU(.A) - TdS(A) - (dl')8(A) . [17.10] 

Poiché nella. trasforma.zione da. A ad A I non si compie 
lavoro, la. quantità. di calore ricevuta dal sistema durante 
questa trasformazione infinitesimale è data, secondo la 
[3.5], da 

dQ~ = dU(.A) ; 

dalla [12.6] si ha, poi 

dS( 4.) 
_ dQ~ _ dU(A) 

• - T - T • 
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Dall'equazione (17.10] otteniamo nJ]ora 

dF(A) . F(A) U(A) ---- = - S(A) - -- - -----dT - T T' 

Analogamente, 

d.F(B) F(B) U(B) 
----dj- = - S(B) = -ij- - --p . 

Dalle (17.8] e [17.9] otteniamo quindi 

dL 
L - T dT = - !1 U , 

93 

[17.11] 

dove !1 U = U(B) - U(A) è la variazione di energia relativa 
alla trasformazione da A a B. L'equazione [17.11] è detta 
isocora di van't Hoff, essa. ha molte utili applicazioni. 

Deriveremo ora, per un sistema i cui stati si possono 
rappresentare su un diagramma (V, p) un'espressione della. 
pressione, di cui si fa spesso uso. Consideriamo una. trasfor­
mazione infinitesimale isotermica durante la quale il sistema. 
subisce una. variazione di volume dV. A questa. trasforma­
zione può essere applicata l'equazione [17.6] con il segno 
di uguaglianza, perché la. trasformazione è reversibile. 
Essendo: 

e !1Ji' = ("F) dV . 
"V f' ' 

dalla [17.6] otteniamo 

pdV = -(:~~ dV, 

ossia. 

[17.12J 

Concludiamo questo paragrafo dando l'espressione del­
l'energia libera. di 1 mole di gas perfetto. Essa. si ottiene 
immediatamente dalle equazioni [17.5], [5.3] e [14.8]: 

li' = 0rT + W - T(O, log T + Rlog V + a). [17.13] 
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Se usiamo la [14.9] invece della [14.8], -otteniamo la for­
mula equivalente 

li'= OyT+ W-T(Op log T -Rlogp+a+Rlog R). [17.14] 

18. IL POTENZIALE TERMODINAMICO A PRESSIONE COSTANTE 

In molte trasformazioni termodinamiche la pressione e 
la temperatura del sistema non variano, ma rimangono 
uguali rispettivamente alla pressione e alla temperatura 
dell'ambiente. In queste condizioni è possibile definire una 
funzione lP dello stato del sistema che ha la seguente pro­
prietà: se, per un dato insieme di valori della pressione e 
della temperatura, la funzione lP assume un valore minimo, 
allora il sistema si trova in equilibrio _ a quella pressione e 
temperatura. 

Consideriamo una trasformazione isotermica e isobarica 
alla temperatura costante T e alla pressione costante p 
che fa passare il nostro sistema dallo stato A allo stato B. 
Se V(A) e V{B) Bono i volumi iniziale e finale occupati 
dal sistema, il lavoro compiuto durante la trasformazione 
è dato da 

L = p[V(B) - V{A)] . 

Poiché la trasformazione è isotermica, possiamo applicare 
ad essa l'equazione [17.6]; cosi facendo, otteniamo 

pV{B) - pV(A) ~li'{A) -li'{B). 

Definiamo ora una nuova. funzione lP dello stato del 
sistema nel modo seguente: 

[18.1] 

La precedente disuguaglianza- in termini di lP diviene ora 

fP(B) ~ lP(A) • [18.2] 

La funzione (/> è detta potenziale termodinamico a pres­
sione costante. Dalla [18.2] segue che, in una trasforma-
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zione isobarica isotcl'mica di un. sistema, il potenziale 
termodinamico a pressione costante non può mai aumentare. 

Possiamo quindi concludere che, so si mantengono co­
stianti la. pressione e la temperatura di un sistema, lo stato 
per cui il potenziale termodinamico (/> è minimo è uno stato 
di equilibrio stabile. Infatti, se (/> è minimo, ogni modifi­
cazione spontanea che si producesse nel sistema dovrebbe 
aumentare (/>, il che sarebbe in contraddizione con la [18.2]. 

Per i sistemi i cui stati si possono rappresentare su un 
diagramma (V, p) sono spesso utili le seguenti proprietà di (/). 

Scegliendo T e p come variabili indipendenti e differen­
ziando la [18.1] rispetto a p, troviamo 

((j(/» = (~ ~ _ T ((j8) + p ((j V) + V . 
Ì)p T Ì)p) '1' Ì)P l' ()1J l' 

D'altra parte, dalla definizione di entropia e dal primo­
principio si ha, per una trasformazione reversibile, 

dQ = T d8 = d U + P dV, 

ovvero, nel caso che ci interessa, per una variazione iso­
termica di pressione: 

T(?J8) _ (?J~ (3!\ 
(jp l' - Ì)P ) '1' + P (jp ) '1' • 

Troviamo quindi 

(?J(/» = V. 
?Jp T 

[18.3] 

Analogamente, differenziando la [18.1] rispetto a T, si 
può dimostrare che 

[lSA} 

Per illustrare l'utilità del potenziale (/>, lo useremo per 
dedurre l'equazione di Clapeyron, che abbiamo già dedotta 
per altra via nel § 15. 
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Consideria,mo un sistema composto da. un liquido e dal 
suo vapore saturo, posti in un cilindro e tenuti a pressione 
e temperatura costanti. Se UI e UI , SI ed S" VI e VB sono 
rispettivamente le energie, le entropie e i volumi del liquido 
e dcI vapore, e U, S e V sono le corrispondenti quantità 
per il sistema complessivo, allora 

U= U1 + Ua , 

S = SI+ S. , 

V = VI + VI' 

cosicché dalla [18.1] otteniamo 

r;p = cf>1 + (/>a , 

dove cfJ I e cfJ2 sono rispettivamente i potenziali del liquido 
e del vapore. 

Siano mi ed mB le masse del liquido e del vapore, e siano 
U}, 811 VI e rpl e Ua , 81, Va e rp. le energie, le entropie, i vo­
lumi e i potenziali termodinamici specifici del liquido e 
dcI vapore. Abbiamo allora 

cfJ1 = mlrpI, 

(/>2 = ma rp •. 

Dalle proprietà. generali dei vapori saturi sappiamo che 
tutte le quantità. specifiche UI e U 2 , 81 ed 881 VI e Va, e la. 
pressione. p, sono funzioni solamente della temperatura.. 
Quindi rpl e rp. sono funzioni solamente di T,e possiamo 
scrivere 

Partendo da uno stato in cui il sistema si trova. in equi­
librio, compiamo una. trasformazione isotermica, mante­
nendo costante la. pressione in modo che sola.mente mI ed ma 
possano variare. Sia dml l'incremento di 'lnt in questa. 
trasformazione. Allora, essendo mi + ma = m = costante, 
ma diminuirà. di dml . Il potenziale tcrmodinamico sarà. dato 
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ora dalla seguen te espressione: 

(mI + dm1)9'1 + (ma - dm) )9'1 = f/J + dm1(9'1 - 9'a). 

Poiché inizialmente il sistema si trovava in uno stato di 
equilibrio, f/J doveva avere inizialmente un valore minimo. 
Da questa. e dall'equazione precedente segue che 

ossia 

Differenziando rispetto a T, troviamo 

d T cl dT(Ua-UI )- (11'(82 -81)-(82 -81 ) + 
dp d + dT (V~ - VI) + p dT (Va - VI) = O. 

Ma 

quindi l'equazione precedente si riduce a 

Ora, (8a - 81 ) è la variazione di entropia conseguente alla 
vaporizzazione di 1 g di liquido a temperatura costante, 
quindi è uguale a )./T, dove). è il calore di vaporizzazione 
della sostanza in esame. Otteniamo cosi l'equazione di 
Clapeyron: 

dp ;. 
dT = 1'('0, -'01 ) • 

Daremo ora l'espressione del potenziale termodinamico a. 
pressione costante per 1 mole di gas perfetto. Dalle for­
mule [18.1] e [17.14], dall'equazione di stato p V = RT e 
dall'espressione [5.7J otteniamo 

ti> =O"T+ W-T(O"log T-Rlogp+ a+Rlog R). (18.5] 

7. 
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19. LA REGOLA DELLE FASI 

Si dice che un sistema è composto di una sola fase quando 
esso è costituito da un'unica sostanza omogenea. Se un i' 

sistema è costituito da diverse parti, ciascuna delle quali è 
di per sé omogenea, si dice che esso è composto di tante 
fasi quante sono le parti omogenee che lo costituiscono. 

Come esempio di un sistema composto di una sola fase, 
si può considerare un liquido omogeneo (non necessaria­
mente una sostanza chimicamente pura, anche una solu­
zione), un solido omogeneo, o un gas. 

o I seguenti sistemi sono esempi di sistemi a due fasi: un 
sistema composto di acqua e vapore d'acqua; una soluzione 
satura di sale in acqua in presenza di sale solido; un sistema 
composto di due liquidi non miscelabili; e cosi via.. Nel 
primo esempio, le due fasi sono: una fase liquida composta 
di acqua e una fase gassosa. composta di vapore d'acqua. 
Nel secondo esempio, le due fasi sono: la soluzione di sale 
in acqua e il sale solido. Nel terzo esempio, le due fasi sono 
i due liquidi. 

Tutte le proprietà specifiche di una fase (cioè tutte le 
proprietà delle sostanze ~ cui la fase è costituita riferite 
all'unità di massa: per esempio, la densità, il calore spe­
cifico, ecc.) dipendono solamente dalla temperatura T, dalla. 
pressione p o e dalla composizione chimica della fase. 

Per definire la composizione chimica della fase bisogna 
dare le percentuali di ciascuna. sostanza chimicamente defi­
nita in essa presenti. 

A rigore si potrebbe dire che, se si conoscessero le per­
centuali di ciascun elemento chimico presente (tenendo 
conto della quant.ità totale di elemento, sia libero che legato 
in composti ad altri elementi), le percentuali dei diversi 
composti che si possono formare con quei dati elementi 
sarebbero determinate dalla temperatura T e dalla pres-
sione p della fase. È infatti ben noto dalle leggi della chi-

i 
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mica che, per assegnate temperature, pressione e concen­
trazioni dei vari elementi presenti, si raggi~ge sempre 
l'equilibrio chimico nella fase. Si può quindi dire che una 
fase è una miscela omogenea di tutti i possibili composti 
che si possono formare dagli elementi chimici in essa pre­
senti, e che la percentuale di ciascun composto è comple­
tamente'determinata da T, p e dalle concentrazioni relative 
di tutti gli elementi presenti. . 

Consideriamo, per esempio, una. fase gassosa composta di 
definite concentrazioni di idrogeno e di ossigeno a una. 
data temperatura e pressione. La maggior parte delle mole­
cole formate dall'idrogeno e dall'ossigeno sono Ha, Oa e HIO 
(trascuriamo, per semplicità., le molecole piu rare H, O, 
0 3 e HaOa). Il numero di molecole d'acqua che si formano 
nella nostra miscela gassosa a una data t.emperatura e 
pressione è univocamente determinato solamente dalle con­
centrazioni 4ell'idrogeno e dell'ossigeno; anche la compo­
sizione della miscela gassosa risulta quindi determinata.. 
A rigore se ne potrebbe concludere che i componenti indi­
pendenti di una fase sono gli elementi chimici fu essa pre­
senti (dovendosi calcolare come indipendente ciascun ele­
mento chimico, indipendentemente dal fatto che esso sia. 
presente in forma elementare o in combinazione con altri 
elementi). Tuttavia è noto dalla chimica che, sotto certe 
condizioni, molti equilibri chimici si raggiungono solamente 
dopo un tempo straordinariamente grande rispetto alle 
ordinarie durate. Cosi, se si ha una miscela di Ha e O, a. 
temperatura e pressione normali, l'equilibrio chimico si 
raggiunge quando grandi quantità di idrogeno e di ossigeno 
si sono combinati per formare vapor d'acqua. Ma la. reazione 

a.vviene cosi lentamente, in condizioni normali, che prati­
camente non si ha combinazione di idrogeno e di ossigeno 
in un intervallo di tempo relativamente breve. Natural­
mente la reazione a.vverrebbe molto piu rapidamente se la. 
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temperatura fosse abbastanza elevata oppure se fosse pre­
sente un conveniente catalizzatore. 

Dalle considerazioni testé fatte vediamo quindi che, in 
tutti i casi in cui si ha. un composto chimico che si forma 
o si dissocia. molto lentamente, si può considerare il com­
posto stesso (e non gli elementi che lo costituiscono) come 
un componente praticamente indipendente della. fase. Se, 
per esempio, nella fase abbiamo idrogeno, ossigeno e vapore 
d'acqua a una temperatura cosi bassa che praticamente non 
si ha formazione né dissociazione di acqua, noi diremo che 
la fase contiene tre componenti indipendenti: 0 81 H. e HIO 
(e non solamente due: idrogeno e ossigeno); la composi­
zione chimica della fase è allora determinata dalle masse 
di O., H. e HIO per unità di massa della. fase. 

È chiaro dalle considerazioni sopra. fatte ch~ il numero 
dei componenti indipendenti può essere piu grande o piu 
piccolo del numero totale di elementi chimici presenti. 
Nell'esempio precedente avevamo tre componenti indipen­
denti (H., O. e HaO) invece di due solamente (H e O). 
D'altra parte, se vi fosse solament.e del vapor d'acqua, 
potremmo trascurare la sua dissociazione in idrogeno e 
ossigeno e considerare la fase come costituita da. Un solo 
componente, l'acqua, e non da due. 

Consideriamo ora un sistema composto di f fasi edi 
n componenti indipendenti. Sia m", la massa del k-esimo 
componente presente nella i-esima fase. La distribuzione 
dei componenti nelle varie fasi si può allora rappresentare 
convenientemente mediante la seguente tabella. 

La eondizione di equilibrio per il nostro sistema a. una. 
data. tempera.tura e pressione è che sia minimo il poten-

i <" 



I lO I POTENZI.u.I TEItMODIN AMICI. 101 

ziale tel'modinamico. Questa condizione dà. luogo a un 
insieme di relazioni tra le quantità. [19.1]. 

Supponiamo trascmabile l'energia di superficie del nostro 
sistema; potremo allora scrivere rp come somma dei poten­
ziali termodinamici di tutte le fasi: 

[19.2] 

La funzione W, dipende da T, p e dalle masse m'l' ... , m,,, 
dei vari componenti nella i-esima fase: 

[19.3] 

La forma di questa funzione dipende in generale dalle 
particolari propriet,à della i-esima fase. Osserviamo tuttavia. 
che Wo considerata. come funzione delle n variabili m'II 

mil , ... , m'n' è omoge.nea di primo grado. Irifatti, se aumen­
tiamo mil , '" , m'n' moltiplicandole per uno stesso fattore K, 
non alteriamo la composizione della fase (infatti essa di­
pende solò dai rapporti nelle m), ma .ne aumentiamo sem­
plicemente di K volte la massa. totale. Quindi tP, viene a. 
essere moltiplicato per lo stesso fattore K. Come si è detto, 
per l'equilibrio a una. data temperatura e pressione, tP deve 
essere minimo. Questo significa, a.naliticamente, che, se 
facciamo subire al sistema una trasformazione infinitesima 
a pressione e temperatura costante, la conseguente varia­
zione di rp deve essere zero. Consideriamo una trasforma­
zione in cui una quantità. cm (da considerarsi come infi­
nitesima. del primo ordine) del k-esimo componente passi 
dalla fase i-csima. alla fase j-esima, rimanendo invariati 
tutti gli altri componenti e tutte le altre fasi . .Allora, m'i~ 

diventa m,~ - om e m't diventa m/~+ om. Nella variazione 
di (P cambieranno solamente tP, e tPl' Quindi, come con­
dizione di minimo, otteniamo. 

~tP = ò<P, + ~CPi = ~<P...!... om - _~rJ>, òm = O , 
ì)mjk ì)mik 

"rJ>, "c.P./ [19.4] 
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Poiché un'analoga equazione deve valere per ogni coppia 
di fasi e per ogni componente, otteniamo"in tutto n(j -1) 
equazioni di equilibrio: 

ì)1!>1 ì)c.P. ì)I!>, 
ì)mu = ì)mz1 = ... = ì)m/1 

[19.5] 

Osserviamo che queste equazioni dipendono solamente 
dalla composizione chimica di ciascuna fase e non dalla 
quantità totale di sostanza presen.te nella fase. Infatti, 
essendo la [19.3] una funzione omogenea di primo grado 
nelle m, la sua derivata rispetto a. ciascuna delle m è omo­
genea di grado zero, cioè le sue derivate dipendono sola­
mente dai rapporti di m/II m/z , ... , mi'" Dalla tabella [19.1] 
vediamo che di tali rapporti ve ne sono (n -1)1 (gli n-I 
rapporti delle n variabili di una colonna della [19.1] deter­
minano la còmposizione di una fase). Accanto a queste 
(n - 1)1 variabili, nelle [19.5] abbiamo le variabili T e p. 
In complesso, quindi, le variabili sono 2 + (n -1)/. 

La differenza v tra questo numero e il numero n(1 -1) 
di equazioni [19.5] dà il numero di variaùili che possono 
essere scelte arbitrariamente, le altre saranno determinate 
dalle equazioni [19.5]. Chiameremo perciò v grado di varia­
bilità o numero di gradi di libertà del sistema. Esso vale 

v = (n -1)1 + 2 - (I -1)n , 
ossia 

v=2+n-l· [19.6] 

Questa equazione, dovuta a Gibbs, esprime la regola delle 
lasi. Essa dice che un sistema composto di I fasi ed n com­
ponenti indipendenti ha un grado di variabilità v =2 +n-f. 
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Per "grado di variabilità" si intende il numero di variabili 
che si possono scegliere arbitrariamente (le variabili per 
noi sono T, p e i parametri che caratterizzano le compo­
sizioni di tutte le fasi). 

Per evitare confusioni, conviene sottolineare il fatto che 
si deve considerare la composizione e non la quantità totale 
di ciascuna fase, poiché l'equilibrio termodinamico tra due 
fasi dipende solamente dalle composizioni e non dalle 
quantità totali delle due fasi presenti, come è mostrato 
dalla [19.4]. Pochi esempi basteranno per chiarire l'uso 
della regola delle fasi. 

ESEMPIO l. Sistema composto di un fluido omogeneo 
chimicamente definito. Abbiamo una sola fase (/=1) e un 
componente (n=l). Dalla [19.6] otteniamo allora v =2. 
Quindi, se vogliamo, possiamo fissare le due variabili T e p 

ad arbitrio; allora, però, non è piu possibile cambiare lo. 
composizione, poiché la nostra sostanza è un composto 
chimicamente definito. (Si osservi che, come si è detto, 
la quantità totale di sostanza non è stata contata come 
grado di libertà.) 

ESEMPIO 2. Sistema omogeneo composto di due gas chi­
micamente definiti. In questo caso abbiamo una fase (/=1) 
e due componenti indipendenti (n=2). Dalla [19.6] otte­
niamo v =3. E infatti possiamo scegliere liberamente T, p 
e il rapporto dei due componenti che determina la. compo­
sizione della llliaceia. 

ESEMPIO 3. Acqua in equilibrio con il suo vapore saturo. 
Qui abbiamo due fasi - il liquido e il vapore - e un solo 
componente; quindi si deve avere v=1. Solo la tempera.­
tura può essere scelta ad arbitrio, la pressione sarà. allora 
eguale alla pressione del vapore saturo a quella temperatura. 
Poiché vi è un solo componente, non si ha ovviamente 
possibilità di scelta per la composizione delle due fasi. 
Si osservi inoltre, in questo esempio, che per una assegnata 
temperatura si può avere equilibrio tra quantità arbitrarie 
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di acqua e di vapor d'acqua purché la pressione sia uguale 
a quella di saturazione. Tuttavia, le quantità di acqua e 
di vapor d'acqua non si sono contate come gradi di libertà. 

ESEMPIO 4. Sistema costituito da un composto chimico 
in tre fasi diverse: solido, liquido e vapore, come, per 
esempio, acqua, ghiaccio e vapor d'acqua. Qui abbiamo 
un componente e tre rasi, cioè: n=l, 1=3. Dalla [19.6] 
otteniamo v =0. Questo significa che non vi è alcuna libertà 
di scelta per le variabili: le tre fasi possono coesistere in 
equilibrio solamente a una certa fissata temperatura e a 
una certa fissata pressione. 

Questo fatto può essere illustrato mediante il diagramma 
di figura. 16, in cui le temperature e le pressioni sono ripor­
tate rispettivamente sull'asse delle ascisse e delle ordinate. 

'l' 

T 

Fig. 16. 

La curva AB rappresenta la pressione del va.por d'acqua 
saturo in funzione della temperatura. Quando i valori di T 
e di p corrispondono a un punto su questa curva, l'a.cqua 
e il vapore possono coesistere in equilibrio. Se, mantenendo 
costante la temperatura, aumentiamo la pressione, non si 
può piu avere equilibrio tra l'acqua e il vapore, e tutta la 
sostanza si condensa. nella fase liquida. Se invece· si dimi­
nuisce la prebsione, tutta la sostanza evapora. Quindi, per 
punti al disopra della curva AB abbiamo acqua, e per punti 
al disotto vapore, come è indicato in figura. 

I 
>1 
i 
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La curva. ..:1.0 è l'analogo della AB; ma essa corrisponde 
alla pressione del vapore saturo in presenza di ghiaccio c' 
non di acqua,. Sopra la. curva Ab è stabile il ghiaccio, e' 
sotto di ·essa il vapore. 

Poiché l'acqua e il vapore possono coesistere in equilibrio 
lungo AB, e il ghiaccio e il vapore lungo AO, ne segue' 
eh~ il punto cui corrispondono i valori di T e di p per j, 

quali ghiaccio, acqua e vapore possono coesistere in equi­
librio sta. su entrambe le curve, vale a dire coincide con il: 
loro punto d'intersezione A. Vediamo cosi che le tre fasi 
possono coesistere in equilibrio solamente per un valore­
definito della pressione e della temperatura. 

Il punto A è detto punto triplo, perché esso è punto 
d'intersezione non sola.mente della curva acqua-vapore e· 
della curva ghiaccio-vapore, ma anche della. curva. ghiaccio­
acqua AD. Queste tre curve dividono il piano' T, p in 
tre regioni che rappresentano gli intervalli di stabilità del 
vapore, del ghiaccio e dell'acqua; il punto triplo sta. IlUlla. 
"frontiera" di queste tre regioni. 

Per l'acqua. il punto triplo si ha alla. temperatura. 
T = 0,0075 °0 e alla pressione p = 0,00602 atm. Essendo, 
la pressione che corrisponde al punto triplo inferiore alla 
pressione atmosferica, la linea orizzontale p = 1 atm (linea. 
tratteggiata nel diagramma) interseca le tre regioni ghiaccio, 
liquido e vapore. L'intersezione della linea tratteggiata. con 
lo, curva AD corrisponde alla temperatura. di congem­
mento I dell'acqna alla pressione atmosferica (O °0). L'in­
tersezione b con la curva AE' corrisponde 3111& tempe­

. ratura di ebollizione dell'acqua alla pressione atmosferic.a. 
(100 °0). 

Per alcune sostanze la pressione corrispondente al punto· 
.triplo è piu alta di 1 atm. Per queste sostanze la linea. 
tratteggiata orizzontale corrispondente alla pressione atmo­
sferica sta. al disotto del punto triplo e passa. quindi diret­
tamente dalla regione che corrisponde al solido alla regione 
che corrisponde al vapore senza intersecare quella che COl:-
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risponde al liquido. Alla pressione atmosferica, queste so­
stanze non liquefanno ma vaporizzano direttamente dalla 
fase solida (sublimazione): esse possono esistere nella fase 
liquida solamente a pressioni sufficientemente alte. 

20. TERMODINAMICA DELLA CELLA ELETTROLITICA REVERSIBILE 

In tutte le precedenti applicazioni delle leggi della termo­
dinamica, abbiamo considerato, in generale, sistemi che 
potevano compiere solamente lavoro meccanico. Ma, come 
si è già visto nel § 3, il lavoro meccanico e il lavoro elet­
trico ubbidiscono alle stesse leggi termodinamiche: termo­
dinamicamente, cioè, essi sono equivalenti. 

Ciò si deve al fatto che esistono processi mediante i quali 
è possibile trasformare del lavoro meccanieo interamente 
in energia elettrica e viceversa. 

Come esempio di sistema. atto a compiere lavoro elettrico, 
studieremo in questo paragrafo la cella elettrolitica rever­
sibile. Per cella elettrolitica reversibile intendiamo una cella 
che gode della proprietà che, invertendo il senso della 
corrente che la attraversa, si inverte pure il senso delle 
reazioni chimiche che in essa avvengono. 

Sia v la forza elettromotrice della cella. Il lavoro elet­
trico compiuto dalla cella qua,ndo è attraversata da una 
quantità 6 di elettricità è 

[20.1] 

Naturalmente questo è l'effettivo lavoro compiuto dalla 
cella solamente se si ha cura di fare passare in essa solo 
una corrente molto debole, cioè se si fa avvenire il processo 
rev~rsibilmente . .Altrimenti, dell'energia viene trasformata 
in calore dentro alla cella per effetto Joule. 

Sia U(T) l'energia della nostra cella prima che essa venga 
attraversata dall'elettricità. Supponiamo U(T) funzione 
solo della temperàtura, poiché il volume della cella si 
ritiene praticamente invariabile (cioè la cella si ritiene 
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isocora), e per conseguenza si trascurano tutti i possibili 
effetti che la pressione può avere sull'energia. 

Consideriamo ora. lo stato della. cella dopo che una quan­
tità. e di elettricità. l'ha attraversata. Il passaggio di elet­
tricità. nella cella vi determina dei cambiamenti chimici, e 
la quantità. di sostanza che ha subito una trasformazione 
chimica è proporzionale a e. Quindi l'energia della cella 
non sarà. piu U(T), ma sarà. variata. di una quantità. pro­
porzionale a e. Indicando con U(T, e) la nuova energia 
della cella, avremo allora 

U(T, e) = U(T) - cu(T) , [20.2] 

dove u(T) è la diminuzione di energia conseguente al pas­
saggio di una unità. di quantità di elettricità.. 

Applichiamo ora l'isocora di van't H()ff [17.11] alla. tra­
sformazione isotermica dallo stato iniziale precedente il 
passaggio di elettricità. [energia = U(T)] allo stato finale 
dopo che ne è passata una. quantità. e (energia data. dalla. 
[20.2]). La· variazione di energia vale, secondo la. [20.2], 

6.U = - eu(T). 

Il lavoro compiuto è dato dalla. [20.1]. Sostituendo nella. 
[17.11] e dividendo entrambi i membri per e, otteniamo 

[20.3] 

Questa equazione è chiamata equazione di H elmholtz; essa. 
stabilisce una relazione tra. la. forza elettromotrice 'V e 
l'energia u. Osserviamo che, se non vi fosse scambio di 
calore tra la cella e l'ambiente, ci aspetteremmo di trovare 
'V = u. TI termine in pia Tdvl dT, che figura nella. [20.3], 
rappresenta l'effetto del calore scambiato (assorbito, o ce~ 
duto) dalla cella. con l'ambiente quando passa. la. corrente. 

La [20.3] può ottenersi anche. direttamente senza far~ 

uso dell'isocora di van't Hoff. Connettiamo la cella a un 
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condensatore variabile di capacità O. La quantità di elet- . 
tricità. assorbita dal condensatore è 

e = Ov(1') . 

Consideriamo O e T come variabili che definiscono lo 
stato del sistema. compostodaJla cella e dal condensatore. 
Se varia.mo di dO la capacità. del condensatore IIpostan­
done le a.rmature, il sistema compie un certo lavoro, poiché 
esse si attraggono. Questa quantità di lavoro è data da 1 

d.L = tdOv2 (T). 

L'energia del nostro sistema è la somma dell'energia [20.2] 
della cella 

U(T) - eu(T) = U(T) - Ov(T)u(T) 

e dell'energia del condensatore iOv2(T). Dal primo principio 
della termodinamica [3.5] otteniamo che il calore assorbito 
dal si'ltema in una trasformazione inflnitesimale durante la 
quale T e O variano rispettivamente di dT c dO è 

dQ= dU+ dL= d [U(T)- Ov(T)u(T) +lOv'(T)] + ldOvll(T) = 

[
dU du dv dV] 

= dT "(fp- Ov dT- OU dT + Ov dT + 
+ dO[v' - uv] . 

Qnindi il differenziale dell'entropia è 

dQ dT[dU du dv dV] dO 
dS=-p = T dT - Ov dT- Ou dT+ Ov dT + dP[v'-uvl. 

• Quc8t.à formula al ottiene nel modo seguente. L'energia di un condeD8atore 
Isolato è ie'/C. 80 ffiorllHchlamo C. Il lavoro fatto il uguale o.1la varlaziono 
di "nergla cambiata .l! Se\(II0, cioè 

dT, - - d - - - - dC (
1 e') e' 
2 C. 2(" • 

dove si è tenllta eoatante e perché Il oondenHatore si· è aUjlposto Isolato. 
Poiché e - O .. , 01 o,"tlene la formula UMa.ta nel teato. 
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E poiché d,S deve essere un differenziale esatto, otteniamo 

dalla quale si ricava di nuovo la [20.3], effettuando le deri­
vazioni indicate e ricordando cheU, l' e v sono fUDzioni 
8010 della temperatura. T. 

PROBLEMI 

l. Disoutere mediante la regola delle fasi l'equilibrio di una 
soluzione satura e del solido della sostanza disciolta. 

2. Quanti gradi di libertà ha il sistema oomposto di Ima oerta 
quantità di acqua e di una oerta quantità di aria' (Si trascu-­
rino i gas rari e l'anidride oarbonica oontenuta nell'aria.) 

3. La forza elettromotrice di una oella reversibile è data, in 
funzione della temperatura, dalla segue:nte formula: 

0,924 + 0,0015 t + 0,0000061 ti volt. 

dove t è la temperatura in °C. Trovare il oalore assorbito dalla 
oella quando vi si facoia passare iRotermioamente alla tempe­
ratura di 18°C una quantità di elettricità. pari a l C. 



Capitolo 6. Reazioni gassose 

21. GLI EQUILIBRI CHIMICI NEI GAS 

Consideriamo un sistema gassoso composto di una miscela. 
di idrogeno, ossigeno e vapor d'acqua.· I componenti di 
questo sistema possonò reagire chimicamente secondo la. 
seguente reazione ·chimica: 

TI simbolo ~ indica che la reazione può avvenire da sinistra 
a destra (formazione.di acqua) o da destra a sinistra (dis­
sociazione dell'acqua). Dalle leggi della chimica è noto che 
per temperatura e pressione assegnate si raggiunge un equi­
librio chimico in cui la quantità. di vapor d'acqua presente 
rimane invariata, cosicché non si ha apparentemente né 
formazione né dissociazione di acqua.. In realtà., quando si 
raggiunge l'equilibrio, la reazione di cui sopra avviene in . 
un senso e nell'altro con uguale frequenza, e la quantità. 
totale di HzO presente rimane quindi costante. Se si sottrae 
del vapor d'acqua dal sistema dopo che si è stabilito l'equi­
librio, la reazione avviene con maggior frequenza da sinistra. 
a destra fino che si è formata una sufficiente quantità. di 
HzO e ristabilito un nuovo equilibrio. Se invece si aggiunge 
del vapor d'acqua, per un certo tempo diventa preponde­
rante la. reazione da destra a sinistra.. Gli equilibri chimici 
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nei sistemi gassosi sono governati dalla legge dell'azione 
di massa. 

Seriveremo nel modo seguente la forma generale della 
equazione di una reazione chimica: 

nlAI + n3Aa + ... + nrAr +:!: mIEI + m2Ba + ... + m,B" [21.1] 

dove Al' AI, ... , Ar e BI, BI! ... , B, sono i simboli che rap­
presentano rispettivamente le molecole reagenti e le mole­
cole dei prodotti di reazione. Le grandezze nll ns , ... ed 
mll ma, ... sono i coefficienti interi della reazione. Indiche­
remo le concentrazioni delle diverse sostanze espresse in 
mole per unità. di volume mediante i simboli [Al]' [Aa], ... 

e [BI]' [Ba], ... 
Possiamo ora enunciare la. legge dell'azione di massa nel 

modo seguente: 
Quando in una reazione ohimica si raggiunge l'equilibrio, 

l'espressione 

[21.2} 

risulta funzione solamente della temperatura. 
La grande~za K(T) può assumere dei valori molto diversi 

per reazioni chimiche diverse. In alcuni casi è molto pic­
cola, e l'equilibrio risulta spostato verso destra, nel S0IlSO 

che, raggiunto tale equilibrio, le concentrazioni delle mole­
cole che figurano nel membro a destra dell'equazione della 
reazione sono molto piu grandi di quelle delle molecole 
che compaiono nel membro a sinistra. Se invece K(T) è 
grande, si verifica la situazione opposta. 

È molto istruttivo dare una semplice dimostrazione cine­
tica della legge dell'azione di massa. L'equilibrio chimico 
della reazione [21.1] potrebbe essere convenientemente 
chiamato "equilibrio cinetico", in quanto anche quando 
si è stabilito l'equilibrio continuano ad avere luogo rea­
zioni tra le molecole. Raggiunto l'equilibrio, però, il nu· 
mero di reazioni che avvengono per unità. di tempo da 
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siJ~istra a destra nella. [21.1] Ò ugu~\le a quello delle l'ca.­
zioniche avvengono da destra a sinistra, di modo che i 
due effetti si compensano. Cnlcoleremo perciò il numero 
,di reazioni che avvengono per unità di tempo da sinistra 
a destra e lo uguaglieremo al corrispondente numero di 
reazioni che procedono in senso inverso. 

Una reazione da sinistra a destra avviene in conseguenza 
di una collisione multipla tra nl molecole Al' ~ mole­
cole A 2 , ... , n, molecole A,. Ovviamente la frequenza di 
tali collisioni multiple è proporzionale alla nl-esima potenza 
di [Al]' alla n2-csima potenza di [A 2 ], ... , alla n,-esima po­
tenza di [A,], vale a dire al prodotto 

Quindi la frequenza delle reazioni da sinistra a destra. 
TÌslùterà proporzionale a questa espressione. In quanto poi 
la' temperatura determina la velocità delle molecole, il fat­
tore di propol'zionalità K(T) sarà funzione della tempe­
ratura. Otteniamo quindi la. seguente espressione per la fre­
quenza delle reazioni da sinistra a destra: 

Analogamente, per le reazioni nella direzione opposta, 
'troviamo 

.Ad equilibrio raggiunto, queste due frequenze debbono 
,essere uguali: 

,ossia 

[.A11"' [Az)"· ... [.A r)'" K"(T) 
[B l ] ... .["B2 ] ... • ... [B,]"" == K ' (T) • 

"Questa espressione coincide con la [21.2], che traduce la 

" 
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legge dell'2.zjone di massa., quando si ponga 

KN(T) 
K(T) -. K'(Tì' 

.HI 

Questo semplice ragionamento cinetico non ci dice mentf 
sulla forma. della funzione K(T). Con considerazioni termo, 
dina.miche, come ora. faremo vedere, è possibile non solo 

. dimostrare hi. legge dell'azione di massa, ma anche otte­
nere esplicitamente. la dipendenza di K da T. 

22. LA SCATOLA DI VAN'T HOFF 

La. trattazione termodinamica degli equilibri delle rea­
zioni gassose si può fare supponendo che esistano delle 
membrane semipermeabili ideali, dotate delle due seguenti 
proprietà: 1) una membrana semipermeabile al gas .A è 
completamente impermeabile a tutti gli altri gas; 2) quando 
UJ\a. membrana semipermeabile al gas .A. divide due volumi, 
cia<lcuno contenente una miilcela. di .A e qualche altro gas, 
il gas .A. passa attraverso la membrana dalla miscela. in cui 
la sua pressione parziale è pill alta a quella in cui la sua 
pressione parziale è piu bassa.. L'equilibrio viene raggiunto 
quando si ha uguaglianza di pressioni parziali da una. 
parte e daJI'altra. della. membrana. 

Si osservi che un gas può passare spontaneament,e at.tra­
Terso una membrana semipermeabile da. una regione di 
pl'esHione totale piu bassa a. una di pressione totale piu 
alta., purché la. pressione parz4l.1e del gas che passa. attra­
verso la membrana sia phi alta. nella regione di minore 
pressione totale che non nella regione di maggiore pres­
sione totale. Cosi, se una. membrana semipermeabile all'idro­
geno separa un recipiente che contiene idrogeno alla pres­
sione di 1 a.tm da un altro che contiene ossigeno a. 2 atm, 
l'idrogeno passerà. attraverso . la. membrana anche se la 
pressione totale sull'altro lato è doppia.. 

Osserviamo infine che non esistono in realtà membrane 
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semipcrmeabili ideali. La migliore approssimazione a una 
membrana di questo tipo è un foglio di palladio riscaldato, 
che si comporta come una membrana semipermeabile 
ali 'idrogeno. 

Per studiare le condizioni di equilibrio per la reazione 
chimica [21.1], descriveremo prima un. procedimento per 
mezzo del quale la reazione può essere fatta avvenire 
isotermicamente e reversibilmente. Questo può farsi me­
diante la cosiddetta scatola di van't Hoff. 

Questa scatola è costituita da un recipiente molto capace, 
in cui si trovano in equilibrio chimico alla temperatura T 
grandi quantità di gas Al! A 2 , ... e BI! B2 , ... Da una 
parte della scatola (parte sinistra della figura 17) vi è una 

FIg. 17. 

fila di r finestre, di cui la k-esima; andando dall'alto in 
basso, è semipermeabile al gas A k , mentre dall'altra parte 
(a destra della figura 17) vi è una fila di 8 finestre semiper­
meabili, nello stesso ordine, rispettivamente ai gas BI, 
B 2 , ... , B, . (Nella figura 17 si è supposto T= 8 = 2). Dei cilin­
dri dotati di pistoni mobili sono poi connessi a ciascuna fine-

. stra esternamente alla scatola, come è mostrato in figura. 
Descriveremo ora una trasformazione reversibile ÌBoter­

mica del nostro sistema e calcoleremo. direttamente il la­
voro L da. esso compiuto durante questa trasformazione. 
Secondo quel che si è detto nel § 17, L deve essere uguale 
all'energia libera dello stato inizia.le meno quella dello 
stato finale della trasformazione. Confrontando queste due 
espressioni per L, otterremo il risultato voluto. 
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Partiamo con il nostro sistema inizialmente in uno stato 
in cui i pistoni nei cilindri B siano a contatto con le finestre, 
cosicché questi cilindri abbiano volumi uguali a zero, mentre 
i pistoni negli r cilindri .A. siano in posizione tale (fig. 18) 

Stato iniiiale 

Stato intermedio 

Stato finale 

Fig. 18. 

che il k-esimo cilindro contenga n" mole di gas A~a una 
concentrazione uguale alla concentrazione [A k ) di questo 
gas dentro alla scatola; le pressioni parziali del gas BU 

entrambi i lati della membrana semipermeabile sono quindi 
uguali, e si ha equilibrio. 

La trasformazione reversibile dallo stato iniziale allo stato 
finale può essere effettuata nei due seguenti stadi. 
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PRIMO STADIO. Partendo dallo stato iniziale (fig. 18), 
spostiamo i pistoni nei cilindri a sinistra della scatola. 

. mo~to lentamente verso l'interno, finché tutti i gas in essi 
contenuti siano passati attraverso le membrane semiper­
meabili dentro alla scatola grande. Alla fine di questo 
stadio, il sistema si trova nello stato intermedio mostrato 
in figura 18. 

Supponiamo che il contenuto della scatola sia cosi grande 
che la variazione relativa nella concentrazione conseguente 
a questa immissione di gas sia trascurabile. Le concentra­
zioni di gas A durante questo primo stadio del processo 
rimangono quindi praticamente costanti e uguali ordina­
tamente a. [Al], [A2 ], ... , [A,]. 

Il lavoro L compiuto dal sistema durante questo stadio 
è evidentemente negativo, perché bisogna compiere lavoro 
sui pistoni per vincere la pressione dei gal;. Nel primo 
cilindro la pressione rimane costante e uguale alla prcssione 
parziale Pl del gas Al dentro la. scatola, mentre il volume 
varia dal valore iniziale v;. al valore finale O. Il lavoro è 
uguale al prodotto della pressione costant.e Pl per la varia­
zione di volume, cioè Pl(O - v;.) = - Pl v;.. Poiché il cilindro 
inizialmente conteneva n l mole, dall'equazione di stato ab­
biamo Pl v;. = nlRT. Quindi il lavoro è uguale a - nlRT. 
Sommando i contributi dati al lavoro totale da parte di 
tutti i cilindri che si trovano alla sinistra, otteniamo 

SEOONDO STADIO. Partendo ora dallo stato intermedio, 
spostiamo molto lentamente verso l'esterno i pistoni (che 
inizialmente erano a. contatto con le finestre) negli 8 cilindri 
alla destra della scatola. Essendo il fondo del k-esimo 
cilindro, contando dall'alto in basso, semipermeabile al . 
gas B", questo cilindro assorbirà del gas B t , e la sua con­
centrazione nel cilindro sarà uguale a quella del gas dentro 
la. scatola, cioè uguale a (B,,]. Spostiamo i pistoni verso 
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l'esterno finché i cilindri, ordinatamente daJI'alto verso il 
basso, contengano mll mi, ... , m, mole di gas BI, Ba, ... , B. 
rispettivamente. Raggiungiamo cosi lo stato finale della 
nostra trasformazione mostrato in figura 18. Qui i cilindri A 
hanno i loro pistoni a contatto con le finestre, cosicché i 
loro volumi sono zero, mentre i pistoni nei cilindri B sono 
posti in modo tale che il k-esimo cilindro, andando dal­
l'alto in basso, contiene m" mole del gas BI< a una concen­
trazione ugua.le a quella [BkJ del gas dentro alla Bcatola. 
I gaB BlI Ba, ... , B. nei cilindri e nella scatola sono quindi 
in equilibrio attraverso i fondi semipermeabili dei ci­
lindri. 

Il lavoro compiuto dal sistema. durante questo secondo 
stadio è ovviamente positivo. Questo lavoro LII può essere 
calcolato come per il primo stadio. Si trova cosi 

Il lavoro totale compiuto durante la trasformazione com­
plessiva è la somma di Lr e L ll , cioè 

• 
L = RT Cz mi - L ni) . [22.1] 

i-J i-l 

Questo lavoro è uguale aJla differenza tra l'energia libera 
dello stato iniziale e quella dello stato finale. Per calcolare 
questa differenza, osserviamo che il contenuto della scatola 
è lo stesso nello stato iniziale e nello stato finale. Infatti, 
passando da uno stato all'altro, abbiamo dapprima intro­
dottO nella scatola n l mole di Ali nz mole di Aa , .•• , n, mole 
di A, (primo stadio), e poi estratto m'l mole di BI, ma mole 
ai Ba, ... , m. mole di B •• Ma, secondo l'equazione chimica 
[21.1], queste quantità introdotte e sottratte nella scatola 
sono equivalenti. Inoltre, non essendo variati né il volume 
né la temperatura della Bcatola, l'equilibrio chimico dei 
gat! in essa contenuti si è andato man mano ristabilendo 
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in modo tale che gli stati iniziali e finali di questi gas 
sono identici. La sola differenza.' tra lo stato iniZiale e lo 
stato finale del sistema sta quindi nel contenuto dei cilindri. 
N e deriva che la differenza tra le energie libere dei due 
stati è uguale alla differenza tra l'energia libera dei gas A, 
contenuti nei cilindri A, nello stato iniziale e l'energia 
libera dei gas B, contenuti nei cilindri B, nello stato 
finale. 

L'energia libera delle nl mole di Al nel primo cilindro 
(stato iniziale) può essere calcolata nel modo seguente. 
Il volume occupato da 1 mole di gas è evidentemente uguale 
all'inverso della concentrazione [Al]' L'energia libera di 
1 mole di Al si ottiene allora dalla [17.13] ponendo in 
quell'equazione l/[Al ] al posto del volUme V di 1 mole. 
Siccome si hanno nl mole di Al, l'energia libera di questo 
gas è 

dove O".' Wl e al sono il calore molecolare e le costanti 
dell'energia e dell'entropia. per il gas Al' Usando analoghe 
notazioni per All, ... , A., otteniamo infine l'espressione del­
l'energia libera dei gas A contenuti inizialmente nei ci­
lindri A: 

r 

I n,{ OytT + W, - T(Oy, log T - R log [A,] + a.)} . 
l-l 

L'energia libera dei gas B contenuti nei cilindri Balla 
fine della. trasformazionè è data analogamente da 

• 
I mj{O~IT + w; - T(O~i log T - T log [BI] + a;)}, 
l-l 

dove Oy
I

, W; e a; sono il' calore molecolare e le costanti 
dell'energia e dell'entropia del gas B" 

La. differenza. tra. queste due espressioni deve essere 



f 23 I REAZIONI 'GASSOSE 119 

uguale al lavoro L dato dalla [22.1]. Otteniamo allora. 

• , r 

RT('2, ml - '2, n,) = ~;ni{OYIT + W,-
l-l l-l i-l 

• 
- '2, ml{O~;T+ W; - T(O~llog T -'- R log [BI] + a;)}. [22.2] 

l-l 

Dividendo per RT e passando dai logaritmi ai numeri, 
questa equazione diviene 

[22.3] 

TI secondo membro di questa equazione è funzione sola.­
. mente di T. Quindi l'equazione [22.3] non solo dimostra la 
legge dell'azione di massa. [21.2], ma. dà anche la forma. 
esplicita della. funzione K(T). 

Rimandiamo al § 24 la discussione della formula [22.3]; 
nel prossimo ne daremo un'altra dimostrazione. 

23. UN'ALTRA DIMOSTRAZIONE DELL'EQUAZIONE DEGLI EQUILIBRI 
GASSOSI 

In questo paragrafo dedurremo l'equazione [22.3] usando 
il risultato cui siamo pervenuti nel § 17, il risultato cioè 
secondo il ~uale, a una data temperatura. e a. un dato 
volume, gli stati di equilibrio di un sistema sono quelli per 

i. oui l'energia libera è minima. 
Consideriamo una miscela. di gas Al, ... , A, e Bu ... , B. 
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alla temperatura T, posti in un recipiente di volume fis­

satoV, che reagiscano chimicamente secondo l'equazione 
[21.1]. Quando una certa quantità di gas dentro al reci­
piente prende parte alla, reazione chimica, variano le con­
centràzioni dei vari gas presenti, e di conseguenza varia 
l'energia libera della miscela. Otterremo ora la condizione 
di eqnilibrio per la reazione chimica rendendo minima 
l'energia libera~ Per fare ciò, dobbiamo prima ricavare 
l'espressione dell'energia libera. di una miscela di gas di 
date concentrazioni. 

La legge di Dalton. (§ 2) dicecho la pressione di una 
miscela di gas (perfetti) è uguale alla somma delle pressioni 
pl:Lrziali dei componenti (la. pressione parziale di un com­
ponente è la pressione che questo componente esercite­
rebbe se occupasse da solo lo spazio complessivamente 
occupato dalla miscela). Questa legge fa vedere che ciascun 
componente non è influenzato dalla. presenza degli altri e 
mantiene le sue proprietà anche nella miscela. Generaliz­
zando la legge di Dalton, supporremo che in una. miscela 
di gas perfetti l'energia e l'entropia siano pure uguali alla 
somma delle energie e delle entropie (energie parziali ed 
entropie parziali) che, alla stessa temperatUl"a. della miscela, 

. ciascun componente avrebbe se occupasse da solo il vo­
lume complessivamente occupato da essa. 

Dalle definizioni [17.5] e [18.1] di energia libera e di 
potenziale termodinamico a pressione costante, segue ora. 
immediatamente che, per una miscela di gas perfetti, queste 
quantità sono rispettivamente uguali alla somma. delle 
energie libere parziali e alla somma dei potenziali termo­
dinamici parziali a pressione costante dei componenti. 

Fatte queste ipotesi, possiamo ora scrivere l'espressione 
dell'energia libera della nostra miscela di gas. Per l mole 
di gas Al' essa è data. - come nel paragrafo precedente -
dall' espressione 

.'1' 
''I, :'-, 

r 
·l 

l 
.~ 

li 
! 
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Poiché la concentrazione di Al nel volume V è [Al]. 
sono presenti in tutto V[A1J mole di gas Al: L'energia 
libera parziale di questo componente della miscela è· 
quindi 

L'energia libera del sistema complessivo si ottiene som·· 
mando le energie libere parziali di tutti i componenti della 
miscela. Facendo questo, otteniamo. per l'energia libera 
totale la seguente espressione: 

• 
+ VI [Bj]{OvIT + W;-T(O~JogT-Rlog[BJ+a;)} [23.1J 

i-I 

Consideriamo ora una reazione infinitesima del tipo [21.1] 
(vale a. dire una reazione in cui si trasforma una quantità. 
infinitesima di sostanza). Se la reazione avviene da si­
nistra. a destra. della [21.1], delle quantità. infinitesime di 
ga.s A17 Az, ... , A. scompaiono e si formano delle quantità. 
infinitesime di gas B!, B z , ••• , B,. Le trazioni di mole di 
gas Al! AI! ... , A, che scompaiono sono rispettivamente 
proporzionali ai coefficienti nl! nz , ••• , n" e le frazioni di 
mole di gas BI! Ba, ... , B, che si formano in conseguenza· 
della trasformazione sono rispettivamente proporzionali ai 
numeri m17 ma, ... , m.. Conseguentemente, per le concen­
trazioni [Al]' [.Az], ... e [BI]' [Ba], ... , si hanno le variazioni 

- enl , -- cna, ... , - en. ; 

dove e è una costante di proporzionalità infinitesima. 
Perché F sia. minima, per lo sta.to che ci interessa, si 

deve annullare la variazione di F conseguente alla. reazione· 
infinitesima considera.ta. Potendosi poi calcolare questa 
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variazione come se essa fosse un differenziale, si ha 

Ì)F 'Ì)F Ì)F 
.òF = - ìl[Ad enl - ìl[Azl enz - ••• - ìl[A.,J en. + 

ìlF Ì)F ìlF 
+ ì)[B

I
] emi + Ì)[Bz] emz + ... + Ì)rB,] emB = O. 

Dividendo questa equazione per e V e sostituendo le deri­
vate con i loro valori calcolati dalla [23.1], otteniamo la 
rseguente equazione: 

- L n, {ay,T + w, - T( al', log T - R log [A,] +a,) +RT} + 
'-I , 

+ L ml{ dylT + w; - T( a~1 log T - R log [BI] +a;) +RT} = o . 
i-I 

È chiaro che quest, equazione coincide con l'equazione 
'(22.2]. L'equazione di equilibrio si ottiene quindi imme­
·diatamente come nel Iparagrafo precedente. 

~24. DISCUSSIONE DEGLI EQUILIBRI GASSOSI; IL PRINCIPIO DI 
>LE CHATELIER. 

Dalle equazioni [21.2] e [22.3] si può ottenere la forma 
·esplicita della funzione K(T) che compare nel secondo 
membro della [21.2].1 Confrontando la [21.2] con la [22.3], 
o()tteniamo 

1(' · I ) - I: O'i"'- I: 0'1"'1 X 
X T R '-l l-l . 

[24.1] 

Per discutere la dipendenza di K(T) dalla temperatura, 

• K(T) viene spesso chiamate.. costante della legge dell'azione di massa; natll" 
"mJmente essa è oostante solamente se la temperatura è costante. 
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definiamo dapprima il calore di reazione H della reazione 
chimica. [21.1]. Consideriamo una miscela di gas A e B 
a volume costante e a una fissata temperatura; Lasciamo 
reagire questi gas secondo l'equazione [21.1], in modo che 
'nt, '11.2 , ••• , n, mole di gas Ali A., ... , A, interagiscano per 
dare luogo a mll'lnz, ... , m, mole di gas B l , B2I ... , B •• 
Si chiama calore di reazione a 'Volume costante il calore H 
sviluppato dal sistema durante questo processo isotermico. 
La reazione si dice esotermica o endotermica secondo che il 
sistema ceda o assorba calore quando essa avviene da 
sinistra a destra nell'equazione [21.1]. 

TI sistema non compie lavoro poiché la reazione avviene 
a volume costante. TI calore assorbito dal sistema. (= - H) 
è quindi uguale, secondo il primo principio, a.lla varia­
zione Il U della sua energia: 

Ricordando che l'energia di 1 mole di Al' per· esempio, 
è uguale a Oy,T + Wl e che i numeri di mole dei gas 
Al' A., ... , A, e Bu BI, ... , B, aumentano rispettivamente, 
in conseguenza della reazione, di - n l , - fl.t, ••• , - n, e 
ml , m2 , ••• , m., troviamo la seguente espressione per la 
variazione di energia relativa alla [21.1]: 

. , 
IlU = ! mj(O~IT + W;) -! n.(Oy,T + W,). 

l-l '_l 

TI calore di reazione è quindi 

r , 

H = ! n,(Oy,T + W,) -! mj(O~IT + W;). [24.2] 
'_l l-l 

Prendendo la derivata. del logaritmo di [24.1], a.bbiamo 

dlog K(T) 
dT 
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Da questa equazione e dalla [24.2] abbiamo infine 

dlog K(T) H 
dT = RT2· [24.3] 

Questa equazione, che è stata dedotta. da Helmholtz,l 
mostra. chiaramente che K(T) è una funzione crescente o 
decrescente di T, secondo che il calore di reazione sia posi­
tivo o negativo; K(T) cresce con la. temperatura per rea.­
zioni esotermiche e diminuisce aumentando la temperatura. 
per rea.zioni endotermiche. 

Da.lla. [21.2] si vede facilmente che un aumento di K(T) 
implica una. variazione delle condizioni di equilibrio nel 
senso in cui aumentano le concentrazioni dei gas A e dimi­
mÙ8cono le concentrazioni dei gas B, vale :lo dire uno spo­
stamento dell'equilibrio da destra a sinistra dell'equa­
zione [21.1]. Una diminuzione di K(T), invece, comporta 
uno spostamento dell'equilibrio da sinistra a destra. 

L'effetto di una variazione nelle condizioni esterne, sul­
l'equilibrio._..!U una reazione chimica, è sinteticament.e 
espresso nel principio di Le Chatelier. Questo principio, 
che permette di determinare senza fare calcoli la direzione 
in cui un cambiamento nelle condizioni esterne tende a 
spostare l'equilibrio di un sistema termodinamico, si enuncia. 
nel modo seguente: 

Se si alterano le condizioni esterne di un sistema termo­
dinamico, l'equilibrio del sistema tende a spostarsi in modo 
da opporsi al cambiamento delle condizioni. esterne. 

Pochi esempi serviranno a. chiarire il significato di questo 
principio. Abbiamo già visto che, se la reazione [21.1] è 
esotermica, un aumento di temperatura sposta l'equilibrio 
chimico verso il primo membro di tale equazione. Essendo 
la reazione da. sinistra a destra esotermica, lo spostamento 
dell'equilibrio verso sinistra comporta. un assorbimento di 

• Quosta eQua.zione si può dedurre anche applicando direttamente· l'iaocora 
di van·t Rofi [17.111 a Ilua trasformazione analoga a quella descritta nel § 22. 
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calore da parte del sistema, e quindi si oppone all'innal­
zarsi della temperatura. 

Come secondo esempio di applicazione del principio di 
Le Chatelier, studieremo l'effetto di una. variazione di 
pressione (a temperatura costante) sull'equilibrio chimico 
della reazione [21.1]. Supponiamo che la reazione [21.1] 
avvenga, per esempio, da sinistra a destra; questo com­
porta un cambiamento nel numero di mole del nostro si­
stema gassoso, e precisamente: se 

[24.4] 

il numero di mole aumenta, se invece vale la disuguaglianza 
opposta, il numero di mole diminuisce. Nel caso della 
disuguaglianza [24.4], uno spostamento dell'equilibrio verso 
destra farà aumentare la pressione, e viceversa. Dal prin­
cipio di Le Chate~ci dobbiamo quindi aspettare che un 
aumento di pressione della miscela gassosa sposti l'equi­
librio verso sinistra, vale a dire in una direzione tale da 
opporsi all'aumento di pressione. (In generale, un aumento 
di pressione sposterà l'equilibrio in una direzione tale 
da. far diminuire il numero di mole del sistema e vice­
versa.) 

Questa conclusione può trarsi direttamente dalla legge 
dell'azione di massa. [21.2] nel modo seguente. Se aumen­
tiamo la pressione del sistema mantenendo costànte la 
temperatura, le concentrazioni dei componenti la miscela 
gassosa aumentano. Se l'equilibrio chimico non ne risen­
tisse, le concentrazioni di tutti i componenti verrebbero 
incrementate secondo lo stesso fattore, e, supponendo valida 
la [24.4], dovremmo aspettarci una diminuzione del primo 
membro della [21.2]. Ma, poiché il secondo membro della 
[21.2] rimane costante, il primo non può diminuire. Quindi 
l'equilibrio si deve spostare verso sinistra per mantenere 
costante il primo membro della [21.2]. 

Concludiamo questo paragrafo osserva.ndo che, in gene-
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rale, le basse pressioni favoriscono i processi di dissocia­
zione, mentre le alte pressioni favoriscono i processi di 
combinazione. 

PROBLEMI 

l. Per una reazione chimica del tipo 

la costante di equilibrio K(T) della legge dell'azione di massa, 
alla temperatura di 18 °0, è 0,00017. La pressione totale della 
miscela gassosa è l atm. Trovare la percentuale di molecole 
dissociate. 

2. Sapendo che il calore di reazione, per la reazione considerata 
D.el problema l, è di 50000 cal/mole, trovare il grado di dis­
sociazione a 19 °0 e a l atm. 

. , 
I 
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Capitolo 7. 
Termodinamica delle soluzioni diluite 

25. LE SOLUZIONI DILUITE 

Una soluzione si dice diluita quando la quantità di soluto­
è piccola rispetto alla quantità di solvente. Tratteremo in 
questo paragrafo i principi fondamentali della termodina­
mica delle soluzioni diluite. 

Consideriamo una soluzione composta di No mole di sol­
vente e di Nl! NZ1S'f~ mole di sostanze diverse, Al! AH 
... , A g , in esso disciolte. Se la soluzione è molto diluita, sarà 

[25.1] 

Come primo problema, ci proponiamo di trovare le espres­
sioni dell'energia, del volume, dell'entropia, ecc., della 
nostra soluzione diluita. Un'immediata applicazione delle 
equazioni termodinamiche ci darà poi tutte le proprietà. 
della soluzione diluita. 

Consideriamo dapprima l'energia U della nostra. solu­
zione. Sia u l'energia di una frazione di soluzione che con­
tiene 1 mole di solvente. Questa frazione conterrà N1/No 

mole di soluto Al! Na/No mole di soluto A2I ... , Ng/No mole 
di sollito A g ; la sua energia sarà funzione di T, P e delle· 
grandezze NdNo, Na/No, ... , Ng/No, vale a dire: 

[25.2} 
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Poiché complcssivamente la soluzione contiene No mole 
,di solvente, la sua energia U è 

[25.3J 

Sfruttiamo ora il fatto che, essendo la nostra soluzione 
diluita, i rapporti N1/No, Nz/No, ... , N./No sono moU.o pic­
coli. Supponiamo quindi che sia possibile sviluppare la fUll­

zione [25.2J in serie di potenze di questi rapporti e tra­
'scurare tutte le potenze superiori alla prima. Cosi facendo, 
otteniamo 

Sostituendo questa espressione nella [25.3J, otteniamo 

• 
= !N/1~/(T; p). [25.4J 

l_O ' 

:Si osserd che, benché i vari termini che figurano nella. 
espressione [25.4J siano formalmente molto simili, il primo 
termine ò molto piu grande di tutti gli altri in conseguenza 
.delle disuguaglianze [25.1J. 

Seguendo un ragionamento del tutto analogo, si può dimo­
strare che, ammesso lo stesso ordine di approssimazione 
precedente, il volume può essere scritto nel modo seguente! 

• 
= 2: N/vi(T, p). [25.5) 

i-O 

Dobbiamo ora. ricavare l'espressione dell'entropia della 
'nostra soluzione~ .A tal fine consideriamo una trasforma­
zione infinitesima reversibile nella quale T e p subiscano 
:rispcttivamente le variazioni dT e dp, mentre rimangano 
·invariate le quantità N I , Ns •... , N,. La variazione di en-
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tropia in questa trasformazione è 

dS = dQ =2. (dU + pdV) = 
T T 

= ± No du, + P dVi. 

;-0 T 

t28 

[25.6] 

E poiché dS è un differenziale esatto per tutti i valori 
degli N, il coefficiente di ciascun N nella [25.6] deve essere 
un differenziale esatto. Integrando questi differenziali esatti, 
otteniamo un insieme di funzioni 80(T, p), 81(T, p), •.. , 8,(T, p) 
tali che 

d (T ) 
_ du, + P dv, 

8, ,p - T • [25.7] 

Se ora integriamo la [25.6], otteniamo per l'entropia la 
seguente espressione: 

g 

8 = IN,s;(T, p) + O(No, Nl! ... , N,). [25.8] 
'-1 

La costante di integrazione O, che è costante solamente 
rispetto a T e p, dipende dagli N; nella [25.8] si è messa 
esplicitamente in evidenza questa dipendenza. li valore 
di questa. costante può essere determinato nel modo se­
guente. Poiché non esiste alcuna restrizione sugli inter­
valli di variabilità di T e di p, l'espressione [25.8] per 8 
vale ancora so si prende (P c9s1 piccolo e T cosi grande 
ehe l'intera soluzione, comì;JréSi i soluti, Bi trovi allo stato 
di vapore. Allora il nostro sistema diventa completamente 
gassoso. Ma, per un tale sistema, già sappiamo che l'en­
tropia è uguale alla somma delle entropie parziali dei gas 
componenti (§ 23). D'altro canto, l'entropia di 1 mole di 
gas alla pressione parziale p, e di peso molecolare OPI è, 
secondo l'equazione [14.9], 

O P, log T - lliog P / + ai + R log R . [25.9] 

Quindi, per la nostra miscela. di gas, abbiamo (essendo la pres-

9. 
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sione.parziale PI della sostanza-A I uguale a pN.f(No+ ... + N,), 
dove p è la pressione totale) 

g ( N, ) B = I N I Op(logT-Rlogp N N +a,+RlogR = ,-o 0+'''+ g , 
= I N,(OPI1og T -Rlogp + a, + Rlog R) -

,-o 
g N 

-R I N,log . 
i-O No + ... +E, 

Confrontando questa espressione con la [25.8], che rimane 
valida anche per la nostra miscela gassosa, troviamo 

8 1 = 0fllog T - R log P + a, + R log R, 

O(NOI El' ... , No) = - R i Ellog E N
, 

N' I_O 0+"'+ o 
(25.10] 

Ora, la costante O(NOI Nl! ... , No) non dipende da T o p; 
il sno valore [25.10] vale quindi non solamente per la 
miscela gassosa, ma anche per la soluzione originale, e 
la [25.8J diviene allora 

È conveniente semplificare l'ultimo termine della [25.11J 
tenendo conto delle disuguaglianze [25.1]. Trascurando i 
termini di ordine superiore al primo nelle quantità NI , N z , 

; .. , N., troviamo che 

e che 
N , N, 

N I log No + N
I 
+ ... + N. = Nilog No ' (per i ~ l) 
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Introduciamo ora, al posto delle funzioni 8, le nuove 
funzioni 

~ora otteniamo 

ao(T, p) = 8o(T, p) 

al(T, p) = 8 l (T, p) + R 

az(T, p) = 82 (T, p) + R 

g g N, 
S = '2 Nja,(T, p) - R L Nilog N. ' 

l-O l_l o 

[25.12] 

[25.13} 

(si osservi la differenza nei limiti delle due sommatorie). 
Benché le quantità. u" 'V, e a, siano, a rigore, funzioni 

. di T e di p, le variazioni di queste quantità. dovute a varia­
zioni di pressione sono, in generale, molto piccole, di modo 
che a tutti gli effetti pratici u" 'V, e a, si possono C'.on8i­
derare funzioni solamente di T.I Nella teoria delle soluzioni 
diluite faremo sempre uso di queste approssimazioni. Seri-

( . 

• Considerare ti, come indiP~ da p equivaJe a considerare tra.scl1rabil& 
la piccola compressibilità dei liquidi. Del po.r1 ui il quasi completamente lndi· 
pendente da 11; infatti, se comprimiamo un liquido isoterm1camente, sappiomo 
daJ1'esperienza elle si ha uno sviluppo di caJore molto piccolo. Ne segue, IlnJ 
primo principio, che la vo.r1azione di energia è pure molto piccola. Per vedere 
ohe anche al è praticamente indipendente da p, osserviamo che da.lle [25.12) 
e [25.71 si deduce 

Ed essendo u, e ti, praticamente indipendenti da p, le derivate parziali Il .. ,­
l'ultimo membro sono trascurabili; quindi 8ai/Op è molto piccolo, e a, dipende 
praticamente 8010 da. T. 
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vercmo quindi nel modo seguente le [25.4], [25.5] e [25.13]: 

[25.14] 
, 

V = ~ N,VI(T) , 
l_O 

Oon queste espressioni per U,· V ed S possiamo scrivere 
immediatamente le formule per l'energia libera Ii' e il 
potenziale termodinamico (/) (vedi equazioni [17.5] e [18.1]): 

[25.15] 

dove 

[25.1G] 

26. LA PRESSIONE OSMonCA 

Trattando delle soluzioni, chiameremo membrana semi­
permeabile una membrana permeabile al solvente e imper­
meabile ai soluti. In natura si trovano facilmente mem­
brane semipermeabili per soluzioni acquose. Per esempio, 
le membrane delle cellule degli organismi viventi sono 
molto spesso semipermeabili. Una membrana semipermea-. 
bile artificiale molto conveniente si può ottenere stendendo 
su una parete di materiale poroso un sottile strato di ferro­
cianuro di rame. 
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Quando una soluzione è separata dal solvente puro da 
una membrana semipermeabile, esiste all'equilibrio una 
differenza di pressione tra la soluzione e il solvente puro. 
Questo fatto può essere messo in evidenza mediante il 
seguente semplice esperimento. Si ponga in un recipiente 
a pareti semipermeabili una. soluzione di zucchero in acqua. 
Si inseriwa ora attraverso la parete superiore del reci­
piente un tubo verticale, come è mostrato in figura 19, 

Fig. 19. 

dove si sono indicate con linee tratteggiate le pareti semi­
permeabili del recipiente. L'altezza del menisco in questo 
tuùo serve a indicare la pressione della soluzione dentro 
al recipiente. Immergiam9 ora il recipiente in un bagno 
di acqua pura; si osser:v6rà che il menisco dentro al tubo 
si innalza al disopra del livello del bagno di acqua. Questo 
indica che è passata dell'acqua dal bagno alla soluzione. 
Si raggiunge l'equilibrio quando il menisco nel tubo si 
trova a una certa altezza k. al disopra del livello del bagno 
di acqua, e questo fa vedere che la pressione nella solu­
zione è piu grande della pressione nell'acqua pura. Questa 
differenza di pressione prende il nome di pressione osmotica 
della soluzione. Se si trascura. la. piccola. differenza. di densità 
tra l'acqua e la soluzione, la pressione osmotica è uguale 
alla pressione esercitata dalla colonna di liquido h, ed è 
data dal prodotto: 

altezza. h x densità X accelerazione di gravità.. 
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Per ottenere tcrmodinamicamente l'espressione della pres­
sione osmotica, facciamo uso del risultato generale che il 
lavoro fatto da un sistema durante una· trasformazione 
isotermica reversibile è uguale alla variazione di energia 
libera cambiata di segno. Consideriamo il sistema rappre­
sentato in figura 20. Un recipiente cilindrico è diviso in due 

.A E C 

: 
I Solvente 
I 

Soluzione 
I 

l-
I , puro 
I , 

B F Z 
FIg. 20. 

parti da una membrana scmipermeabile Eli' parallela alle 
basi .AB e OD. La parte a sinistra del recipiente è riempita. 
con una soluzione composta di No mole di solvente e 
NII N a, ••• , N g mole di diverse sostanze disciolte. La parte 
a destra è riempita tutta con N~ mole di solvente puro. 
Essendo la membrana che separa le due parti del reci­
piente permeabile al solvente puro, vi sarà un flusso di 
solvente puro attraverso di essa nelle due direzioni. Quando 
questi due flussi divengono uguali, il sistema si troverà in 
equilibrio, e si sarà stabilita una differenza. di pressione 
tra la parte sinistra e la parte destra del recipiente. Questa 
differenza di pressione P è uguale alla pressione osmotica. 

Supponiamo ora che la membrana semipermeabile sia 
mobile, e consideriamo una trasformazione infinitesima del 
nostro sistema durante la quale la membrana viene spo­

. stata verso destra di un tratto infinitesimo, di modo che 
il volume a. sinistra aumenti di dV e a destra. diminuisca. 
della stessa quantità. Poiché la pressione esercitata dalla 
soluzione sulla faccia sinistra della membrana è pi~ grande 
di una quantità P della pressione esercitata sulla faccia. 
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destra della membrana da.! solvente puro, il lavoro fatto 
dal, sistema è P dV. 

Durante lo spostamento della membrana, una certa 
quantità (dNo mole) di solvente passa da destra a sinistra 
del reCipiente, penetrando nella soluzione e diluendola. I vo­
lumi V e V' della soluzione e del solvente puro prima 
della trasformazione sono, secondo le equazioni [25.14], 

V = No'Vo+ N,'V, + ... + Ng'Vg l 
v' = N~'Vo' 

[26.1] 

Se No aumenta di dNo, da.lla prima equazione otteniamo l 

e il lavoro fatto da.! sistema è quindi 

[26.2] 

L'energia libera della soluzione è data da.lla [25.15], ed 
è uguale a 

Noto+Nltl+ ... +Ng\g+)(NllOg~: + ... +NgIOg~:). 
L'energia libera del solvente puro si ottiene da questa 
formula sostituendo No con N~ e ponendo N1 = N 3 = ... = 

= N g = O. Si' ottiene cosi 

N~to . 

L'energia libera totale del nostro sistema è quindi la somma 
di queste due: 

]l = (No + N~)jo + Nd, + ... + Ngjg + RT ~lNjlOg ;;. 

Poiché, in conseguenza della trasformazione, No e N; 

l Polohé N~ diminuisce di dN,. abbiamo dV' ~ - v.dN.; cosicché U volume 
totale rlmàne Inalterato. 
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variano rispettivamente di dNo e - dNo, la variazione 
di F è data da 

'òF 'òF 
dF=-dN --dN = 'òNo o 'òN~ o 

= {to - RN
T ±Xi}dNo - todNo == 
o i-l . 

Questa quantità, cambiata di segno, deve essere eguale aJ 
lavoro [26.2], essendo la trasformazione reversibile. Si ha. cosi 

ossia 
o 

PvoNo = RT LN,. [26.3] 
i-l 

No'VOI che è il volume occupato da No mole di solvente 
puro, differisce molto poco dal volume V della soluzione 
diluita (vedi [25.1] e la prima delle equazioni [26.1]). 
Trascurando questa piccola differenza 1 e sostituendo No"'o 
con V nella [26.3], otteniamo 

o 

PV=RT LN" [26.4] 
i-l 

ossia. 
RT 

p = V (Nl + N I + ... + N.) . [26.5] 

L'espressione della pressione osmotica. ora ottenuta é 
molto simile all'equazione di stato di un gas. Il contenuto 
della r26.5] può essere enunciato nel modo seguente: 

La pressione osmotica di una 8011lzione dil'uita è uguale 

• I ter.nJnJ cho oosi si trascurano sono tennJn1 quadratlcl delle conoentra· 
Aoni del Boluj;l; questa a.pprosBIma.zlone è quindi In linea. con quelle già fa.tte 
nell .. teoria. delle soluzioni dilnJte. 

:~ 
-Ii ,'! , -, 

1: 
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alla pressione esercitata da un ga8 ptn'fetto alla stessa te m­
perahtra CM occupi lo stcsso volume della soluzione e che 
contenga un numero di mole eguale al numero di mole di 
Boluto sciolto nella soluzione. 

Questo semplice risultato tel'modinamico può essere inter­
pretato facilmente dal punto di vista della teoria· cinetica. 
Consideriamo un recipiente diviso in due parti da una 
membrana. semipermeabile, e contenente solvente puro in 
ciascuna delle due parti. Potendo il solvente passare libe­
ramente attraverso la membrana semipermeabile, la. pres­
sione sarà uguale da una parte e dall'altra della membrana. 
Sciogliamo ora delle sostanze in una sola delle due parti. 
Allora la pressione sulla parete della. membrana che sta. di 
fronte alla soluzione aumenterà in cOD8cguenza degli urti 
contro di essa delle molecole delle sostanze disciolte, che 
non possono attraversarla e che sono in movimento con 
una velocità v che dipende d~ T. Quant.o piu grande è il 
numero di molecole disciolte-e piu alta è la temperatura, 
tanto piu numerosi e intensi saranno gli m'ti per unità di 
tempo, e quindi tanto pitt grande sarà la pressione osmo­
tica. Mediante la teoria. cinetica si può dimostrare che le 
velocità delle molecole delle sostanze disciolte non risen­
tono del fatto di essere in soluzione, ma sono uguali alle 
velocità che esse possederebbero se si trovassero in stato 
gassoso. Ne segue che il numero e l'intensità degli urti delle 
molecole delle sostanze disciolte contro la membrana sono 
uguali al numero e all'intensità degli urti che si avrebbero 
per un gas. Le pressioni esercitate nei due casi sono perciò 
uguali. Per calcolare la pressione osmotica mediante la. 
[26.5], bisogna conoscere il numero totale di mole delle 
sostanze disciolte nella soluzione. Se i soluti resta.no chi­
micamente inalterati in soluzione, questo numero può cal­
colarsi immediatamente conoscendo i pesi molecolari dei 
soluti e le percentuali in peso delle sostanze presenti nella. 
soluzione. Per esempio, una. soluzione normale, vale a dire 
una. soluzione di 1 mole di soluto in 1 litro d'acqua, ha, 
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a 15 00, una pressione osmotica 

R x 288,1 . 7 I t 
P oormalo = 1000 = 2,4 ·10 dyn cm2 = 23,7 a m. 

In molti casi, tuttavia, quando si scioglie una sostanza, 
avvengono delle trasformazioni chimiche; cosicché il nu­
mero di mole di sostanza non è necessariamente uguale 
prima e dopo la soluzione. L'esempio piu importante del 
verificarsi di questa circostanza è quello di un elettrolito 
disciolto in acqua. Quando si scioglie, per esempio, NaOl 
in acqua, quasi tutte le molecole di NaOl si dissociano in 
ioni Na+ e Cl-o Il numero di molecole in soluzione è quindi 
circa il doppio di quello che ci si aspetterebbe di trovare 
se non vi fosse dissociazione. Alcuni elettroliti, natural­
mente, si dissociano in piu di due ioni. Per gli elettroliti 
forti, la dissociazione è praticamente completa, anche 
quando la soluzione non è molto diluita. Nel caso degli 
elettroliti deboli, invece, si stabilisce un equilibrio chimico 
tra la. dissociazione dell'elettrolito in ioui e la ricombina­
zione di detti ioni; quindi la dissociazione in questo caso 
è incompleta. 

27. GLI EQUILIBRI CHIMICI NELLE SOLUZIONI 

.Abbiamo già visto che la. legge dell'azione di massa [21.2] 
si applica a reazioni chimiche che avvengono in sistemi 
gassosi. Dedurremo ora una analoga legge valida nel caso 
di reazioni chimiche che avvengono in soluzioni. 

Indichiamo con Ao una molecola di solvente e con Al, ... , A, 
BI, ... , B, le molecole dei soluti. Supponiamo poi che i 
saluti possano reagire tra loro secondo l'equazione 

Se no #: O, alla reazione partecipa anche il solvente; mentre 
se no = 0, reagiscono solamente i soluti. 

Come nel § 23, imporremo la condizione che l'energia 
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libera. sia. minima quando si è raggiunto l'equilibrio chi­
mico. l L'energia libera della. soluzione, secondo la [25.15], 
è data da 

, I 

F = toNo + Lt;N; + L t;N~ + 
i-l ;-1 

{ 

r N r N'} 
+RT .LN;logN

i + LN~log N
i 

, .-1 o I-I. o 
[27.2] 

dove t, e t; sono, per le sostanze disciolte Ai e B s, le fun­
zioni di T che corrispondono alle funzioni ti' ... ' tg che 
figurano nell'equazione [25.15], ed No, N i ed N s sono rispet­
tivamente i numeri di mole di solvente c di sostanze di­
sciolte Ai e BI. 

Come nel § 23, consideriamo ora una. reazione infìnitesi­
male isotermica del tipo [27.1], nella quale No, NH ... , N, 
ed N~, ... , N: varino rispettivamente di 

- eno, -enl , ... , - enr ~e~ emI, ... , emi, 

dove e è una. costante di proporzionalità. infinitesima. 
Poiché nello' stato di equilibrio F è minima, la. sua. varia­
zione si deve annullare quando il sistema raggiunge tale 
stato. Abbiamo quindi 

Ì)l!' r Ì)F • Ì)F 
òF = - eno N' - e L n, N + e L mi N' = O. 

. Ì) o '-1 Ì), l-l Ì) i 

Dividendo per e e calcolando le derivate mediante la [27.2] 
(le f sono funzioni solamente di T, e quindi non variano 
durante la trasformazione), troviamo, trascurando tutti i 
termini proporzionali alle piccole quantità N;/No e N;/No, 

r { Ni} 0= -noto-;~l n, ti + RT + RTlog No + 

· { N'} + ~ ms t; + RT + RT log N i 
, 

i-l o 

• Le variazioni di volume di un6 soluzione sono sempre molto' piccole; è 
quindi lnd1:fl'erente considerare 16' condizione di l' Ulbrio 6 volume costante 
o 6 pressione costante. , 
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ossia 

log 
(~)'" (Nt)'" (N.)n. 
No N" ... No 

-(N;)m--;-(N;-)~;----(N:)m, 
No No ... No 

, , 
Z mi(/~ + RT) - Z n,(/, + RT) - nolo 
l-l '-1 

RT 

TI secondo membro di questa equazione dipende sola­
mente. da T. Ponendolo uguale a log K(T), essendo K 
un'opportuna funzione della temperatura, otteniamo 

(Nl)'" (. N.)", 
N ... N 
---~----~.- = K(T) . 

(N,) '/I, (N.)"" 
No ... No 

[27.3] 

Questa. equazione esprime la legge dell'azione di massa. 
per gli equilibri chimici in soluzioni. 

Quando il solveute non partecipa. ,alla reazione. (cioè 
quando nella. [27.1] no = O), la discussione della [27.3] si 
può fare come nel caso dei gas (§ 24). In particolare, dal­
l'equazione [27.3] segue che, se si diluisce una. 801uzione, 
l'equilibrio si spostà. nella direzione in cui la dissociazione 
è crescente. Naturalmente in questo caso non c'è un modo 
semplice per determinare K(T) come nel caso dei gas. Tutto 
quel che si può dire è che K(T) è funzione solamente della 
temperatura. 

Per il caso in cui il solvente partecipa alla reazione chi­
mica, consideriamo l'esempio particolarmente importante 
della reazione 

[27.4] 

vale a. dire la. dissociazione dell'acqua. in idrogenioni e 
idrossilioni (idrolisi dell'acqua). Siano [H+] e [OH-] le con­
centrazioni· degli idrogenioni e degli idrossilioni (numero 

J 
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di mole per cmS
). Se consideriamo 1 cmS di acqua, abbiamo 

No = 1/18. Quindi. i rapporti dei numeri di mole di H+ e 
OH- e il numero di mole di acqua sono rispettivamente 
18 [H+] e 18 [OH-l. Applicando alla reazione [27.4] l'equa­
zione [27.3], troviamo allora 

l 
182[H+][OH ] = K(T) , 

oBsia. 

[27.5] 

dove K'(T) è una nuova funzione della temperatura . 
. Vediamo da. questa. equazione che, a. temperatura costante, 

il prodotto delle concentrazioni degli idrogenioni e degli 
idrossilioni in acqua è una costante. 1 A temperatura. ordi­
naria, questo prodotto è approssimativamente uguale a lo-a 

se si esprimono le concentrazioni in mole per litro, vale 
a. dire: 

[27.6] 

In acqua pura, le concentrazioni di H+ e OH- sono uguali; 
quindi in questo caso dalla r27.6] otteniamo 

[H+) = [OH-] = 10-7 • 

Se si aggiunge dell'acido all'acqua, [H+] aumenta; co­
sicché, dovendo il prodotto [27.6] rimanere costante, [OH-] 
diminuisce corrispondentemente. Accade il contrario se al­
l'acqua si aggiunge una base. 

Si usa indicare l'acidità di una soluzione acquosa con 
il simbolo 

pH = -log [H+]. [27.7] 

, Dalla legge dell'azIone di masso. applicato. a.llo. reazIone [27.41. cl sI aepet.· 
terebbe che tOS80 Il rapporto [U+][OH-J/(H,OI a cssora nna tunzlone della 
901a temperatura 2'. Essendo però Il denominatore praticamente costante, 
anche Il numeratoro deve essere nna mnzlone sola.mente della temperatura T, 
In accordo con la [27.5).· 81 vede cosi che la [27.5) è sostanzialmente equi· 
vl\lcnte alla legge dell'azIone di massa nella forma usuale. 
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(Qui "log" sta a indicare un logaritmo in base lO; 
la quantità. [1PJ è espressa come prima in mole per 
litro.) Cosi pH = 7 indica una soluzione neutra, pH < 7 
indica una soluzione acida, e pH > 7 una soluzione 
basica. 

La trattazione qui svolta sugli equilibri chimici in \solu-
I 

zioni è incompleta, in quanto non si è tenuto conto' delle 
forze elettrostatiche tra. gli ioni. Debye e Hiickel hanno 
mostrato che queste forze possono assumere un'importanza 
notevole e modificare sensibilmente la reazione chimica. 
Una discussione di questo punto è tuttavia al di fuori dei 
limiti di questo libro. 

28. LA DISTRIBUZIONE DI UN SOLUTO TRA DUE FASI 

Siano .A e B due liquidi immiscibili (per esempio acqua 
ed etere etilico) posti a contatto. Sia O una terza sostanza 
solubile sia in .A che in B. Se sciogliamo una certa quantità 
di O nel liquido .A, essa si difl'onderà attraverso la super­
ficie di separazione di .A e B e in breve O sarà. presente, 
in soluzione, in entrambi i liquidi. La concentrazione di 
O in B continuerà ad aumentare e la concentrazione di 
O in A continuerà a diminuire finché non si sarà raggiunto 
un equilibrio tra le due soluzioni. 

Siano N~ ed N B i numeri di mole dei due solventi .A e B, 
e siano N 1 e N~ i numeri di mole del soluto O sciolto rispet­
tivamente in .A e B. TI potenziale termodinamico (j> del 
nostro sistema sarà la somma dei potenziali delle due 
soluzioni. 

Abbiamo dapprima una soluzione di N 1 mole di O sciolte 
in N~ mole del liquido A. TI potenziale termodinamico a 
pressione costante di questa soluzione è, secondo la. (25.17], 

(j>~ = N~{t~(T) + pv~(T)} + N1{fi,(T) + PVl(T)} + 
N 1 

+BrNllog N~' (28.1] 
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r 
.. ! dove f.J.' fu v" e '111 corrispondono a. fo, fu "'o e '111 della. 

formula generale [25.17]. 
Poi abbiamo una soluzione che contiene NB mole del sol­

vente B ed N~ mole del soluto O. TI suo potenziale termo­
dinamico è dato da 

<PB = NB{/B(T) + pvB(T)} + N~{j:(T) + .pv~(T)} + 

+ RT N ' lo'" .!.l 
l .O}.~B' [28.2] 

dove le grandezze IB, I~; vB·e 'V~ corrispondono a lo, Il! 'V~ 
e 'Vi della [25.17]. 

TI potenziale termodinamico del sistema complessivo è 

[28.3} 

Per una. data temperatura e una data pressione la condi­
. zione di equilibrio è che <P sia minimo. 

Consideriamo una trasformazione infinitesimale del nostro 
sistema nella quale dN1 mole di O passano dal liquido B 
al liquido A. Le quantità N 1 ed N~ varieranno rispettiva­
mente di dN1 e -dN1 , e la variazione di <P sarà. data. da. 

"lJ<P "lJ<P 
d.N1 -N - dN1 'TI' 

"lJ 1 ().LY I 

Per <P minimo, quest'espressione deve essere zero. Dividendo 
per dN1 , otteniamo l'equazione 

"lJ<P "lJ<P 
"lJN1 = ()N~' [28.4} 

Facendo uso delle [28.3], [28.2] e [28.1], otteniamo la con­
dizione di equilibrio: 

N 
ft(T) + pv1(T) + RTlog N~ + RT = 

= I~(T) + pv~(T) + RT log :; + RT, 
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ossia 

:NI/N .... _._ {"'-(T) -fl(T) +P[V;(T)-VI(T)]}_ 
N~/ N 8 -- exp. RT . ! -

. = K(T, p) , 

I Cap. 7 

[28.5] 

dove la funzione K(T, p) dipende solamente dalla tempe­
ratura e dalla pressione, e non dalle concentrazioni. li con­
tenuto della. [28.5] può essere enunciato nel modo seguente: 

Quando due soluzioni diluite dello stesso saluto in due sol­
venti immisoibili diversi sono in oontatto e in equilibrio, il 
rapporto delle conoentrazioni delle due soluzioni a una data 
temperatura e pressione è costante. 

Analogo al precedente, è il problema che ora esamineremo. 
La soluzione di un gas in uu liquido si trovi in presenza 
del gas stesso; trovare la relazione tra. la pressione del 
gas e la concentrazione dellii. soluzione per la. quale il si­
stema è in equilibrio a una. data temperatura.. 

Siano No ed NI rispettivamente i numeri di mole del 
solvente liquido e del soluto gassoso in soluzione; e sia N: 
.il numero di mole di gas nella fase gassosa.. Essendo le 
variazioni di volume della. soluzione praticamente trascu­
rabili rispetto a. quelle della fase gassosa, possiamo· tra.­
scurare il termine pV nell'espressione del potenziale termo­
dinamico della soluzione e identificarlo con l'energia. libera, 
che, secondo la [25.15], vale 

. Nefo(T) + Ndl(T) + RTNllog i: . [28.6] 

TI potenziale termodinamico della fase gassosa si ottiene 
dalla [18.5] moltiplica.ndo per il numero N~ di mole di gas: 

N;[OpT + W-1'(Oplog T-Rlogp +a +Rlog R)]. [28.7] 

Sommando la. [28.6] e la [28.7], otteniamo il potenziale 
termodinamico ti> del sistema complessivo. Come per il 
problema considerato prima, la [28.4] ci darà la condi­
zione di equilibrio. Sostituendo in essa. le espressioni espli-
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cite per le derivate, otteniamo, come equazione di equilibrIo, 

N 
h(T) + BTlog N: + ET = OS + 

+ W - T( ° p log T - R log P + a + E log R) I 

ossia, dividendo per RT e passando dai logaritmi ai numeri, 

lN} 
pNo = 

= exp {O>T+ W --T(C~log T~~+ElOgR)-h(T)-RT} = 

= K(T) , [28.8] 

dove K(T) è una funzione della temperatura sola.mente. 
il contenuto della [28.8] può essere espresso nel modo 
seguente: 

La concentrazWne di una soluzioM di un gas in un liquido 
Il una data temperaturG è proporzionale alla pressione del 
gas sovrastante alla soluzione. 

In modo analogo si può dimostrare che, se sopra. il liquido 
si ha una miscela di diversi gas, la concentrazione di ciascun 
gas nella soluzione è proporzionale alla sua pressione par­
ziale nella. miscela sovrastante al liquido. La, costante di 
proporzionalità. in ciascun caso dipende sia daJla. tempe­
ratura, sia dalla natura del solvente e del particolare gaa 
considerato. 

29. LA TENSIONE DI VAPORE. IL PUNTO DI EBOLLIZIONE E IL 
PUNTO DI CONGELAMENTO DI UNA SOLUZIONE 

La. tensione di vapore, il punto di ebollizione e il punto 
di congelamento di una soluzione non sono gli st.essi del 
solvente puro Questo è un fatto molto importante dal 
punto di vista pratico, perché, come sarà mostrato in 
questo paragrafo, le va.riazioni dei punti di ebollizione e 
di congelamento, almeno per le soluzioni diluite, sono 

10. 
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proporzionali alle concentrazioni molecolari dei soluti. La 
osservazione, di queste variazioni fornisce quindi un metodo 
molto conveniente per determinare la concentrazione mole­
colare della soluzione. Supporremo che i soluti non siano 
volatili, cosicché il vapore della soluzione conterrà sola- ': 

'mente il solvente puro. Supporremo inoltre che, quando 
la soluzione gela, solo il solvente si separi solidificandosi, 
mentre tutto il soluto rimane 'ancora in soluzione. 

Con conHidel'azioni molto semplici, possiamo' ora far 
vedere che la tensione di vapore di una soluzione a una 
data tempera,tura è piu bassa di quella del solvente puro 
alla stessa temperatura. A tal fine, consideriamo il dispo­
sitivo di figura 21. Esso è costituito da un tubo di forma 

Va.pore del BolveDte 

A , • .-I----"----i""+ D 

~~~;::- -=L;-~.~._· __ .;z-
Solv;ente B Soluzione 

Fig. 21. 

rettangolare, in cui il solvente puro e la soluzione sono 
separati l'uno dall'altra nel lato piu basso da una mem­
brana semipermeabile posta in B. I livelli .A e a, rispetti­
vamente del solvente puro e della soluzione, non saranno 
alla stessa altezza a causa della pressione osmotica: il 
livello a della soluzione sarà piu alto. Siccome il soluto 
non è volatile, la regione nel tubo sopra .A e a sarà riem­
pita di vapore del solo solvente puro. 

Aspettiamo dapprima che si stabilisca l'equilibrio; la ten­
sione di vapore nelle immediate vicinanze del menisco .A 
'sarà allora quella del vapore saturo in presenza della sua. 

( 
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fase liquida, mentre la tensione di vapore in O sarà quella 
del vapore saturo in equilibrio con la soluzione. È evidente 
che le pressioni in A e in O non sono uguali, essendo A 
e O a diverse altezze nel vapore. Siccome poi O sta piu 
in alto di A, la tensione di vapore in O è piu bassa che 
in A, vale a dire la tensione di vapore al disopra della 
soluzione è piu bassa di quella al disopra del solvente puro. 

Per calcolare quantitativamente questa differenza. di 
pressione t::.p, osserviamo che essa è uguale alla pressione 
esercitata da una colonna di vapore. di altezza h. Se e' è 
la densità del vapore e g l'accelerazione di gravità, abbiamo 

t::.p = e'hg. 

D'altra parte, la pressione esercitata' dalla colonna. di 
liquido OD è uguale alla pressione osmotica P della solu­
zione. Se e è la densità del solvente puro, per la pressione 
osmotica abbiamo (trascurando la differenza tra la densità 
della soluzione e quella del solvente puro, e trascurando 
la densità der vapore in confronto a quella del liquido) 

p = ehg. 

Dividendo la. prima equazione per la seconda, otteniamo 

t::.p e' 
p=-e' 

e quindi 
e' Vo 

t::.p =P- =P" e Vo 

dove Vo e v~ sono i volumi occupati da 1 mole di solvente 
pW'o rispettivamente nella fase liquida e nella fase di 
vapore (vale a dire Vo e v~ sono inversamente proporzionali 
a e e e'). Sostituendo alla pressione osmotica P il valore 
che le compete in base alla [26.4] e supponendo che vi 
sia. solo un soluto nella soluzione, otteniamo 

[29.1] 
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che rappresenta la differenza tra. la tensione di vapore della 
soluzione e quella del solvente puro. / 

Il fatto che la tensione di vapore di una. soluzione sia 
piu bassa di quella del solvente puro è connesso diretta­
mente al fatto che il punto di ebollizione di una soluzione 
è piu alto di quello del solvente puro. Il punto di ebolli­
zione è infatti quella temperatura alla quale la tensione 
di vapore è 1 atm. Consideriamo il solvente puro al punto 
di ebollizione; la sua tensione di vapore Ò 1 atm. Se ora. 
sciogliamo della sostanza in questo solvente, mantenendo 
costante la temperatura, la. tensione di vapore diventerà 
inferiore a. l atm. Quindi, per far ritornare il valore della 
pressione al primitivo valore di 1 atm, dobbiamo innal­
zare la temperatura della soluzione. Mediante l'equazione 
[29.1J e l'equazione di Clapeyron, si può facilmente dedurre 
un'espressione della variazione del punto di ebollizione di 
una soluzione. Invece di procedere a questo modo, calco­
leremo con un metodo diretto sia la diminuzione della 
tensione di vapore, sia l'aumento del punto di ebollizione 
di una soluzione. 

Consideriamo una soluzione diluita costituita da No mole 
di solvente e da N1 mole di Boluto in equilibrio con il 
vapore del solvente puro. Sia N~ il numero di mole di 
solvente contenute nella fase vapore. Dalle [25.4J, [25.5J, 
[25.11] e [18.1] ottehiamo la seguente espressione per il 
potenziale termodinamico f/J 801 della soluzi()ne: 

dove 

<f'o(T, p) = U o - Tuo + pVo e f!Jl = '/.l'I - Tal + PV1 • 

. Sia f!J~(T, p) il potenziale termodinamico di 1 mole di 
vapore del solvente. Il potenziale termodinamico delle 
N~ mole della fase vapore ò allora 

f/J_ = N~q;~(T, p) , 
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e il potenziale termodinamico del sistema complessivo è 

<P= <Paol + <P ... = NoTo(T, p) + NITI(T, p) + 

+ RTNllog ~: + N~qj~(T, p). [29.2] 

La condizione di equilibrio è che <P sia minimo a pres­
sione e temperatura costanti. Se consideriamo quindi una 
trasformazione infinitesimale isotermica e isobarica., dob­
biamo avere d(1) = O. Se in una. tale trasformazione dNo mole 
di solvente passano dalla fase di vapore alla. soluzione 
(vale a. dire, se No e N~ variano rispettivamente di fuVu 

e - dNo), allora dobbiamo avere 

ossia 
"òf[J "òf[J 
--=-,. 
"òNo òNo 

Sostituendo le derivate che figurano in questa. equazione 
con le loro espressioni esplicite calcolate mediante la r29.2], 
otteniamo 

Hl , 
To(T, p) - RT No = !po(T, p), 

ossia. 

!po(T, p) - !p~(T, p) = RT ~: . [29.3) 

Questa. equazione esprime la. relazione che sussiste tra. la 
temperatura e la tensione di vapore della nostra. soluzione. 

Sia Po la tensione del vapore saturo del solvente puro· 
alla temperatura T. Le quantità T e Po soddisfano alla 
equazione [29.3] ponendo N I = O: infatti in questo caso 
non vi è soluto. Allora si ha: 

[29.4] 

Quando N I mole di soluto si sciolgono nel solvente, la 
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tensione p del vapore diviene 

p = Po+L\p, 

dove L\p è una quantità piccola. Sviluppando il primo 
membro della [29.3] in serie di potenze di L\p fino ai ter­
mini del primo ordine, troviamo 

ET N 1 = (T ) _ ' (T .) + L\ {~rpo(T, Po) _ ~rp~(T, Po)} = 
No rpo ,Po rpo ,po P ~Po ~Po 

= L\p {òrpo(T, Po) _ ~rp:,(T, Po)}. [29.5] 
"òpo "òpo 

Essendo rpo il potenziale termodinamico di 1 mole di sol­
vente puro, dalla [18.3] otteniamo 

"òrpo(T, Po) 
--'--'-:--'-.:.":': = Vo , òpo . 

dove Vo è il volume di 1 mole di solvente; del pari, 

òrp~(T, Po) , 
----=--=-:--'-=-.::.:. - V 

òl'o - o, 

dove v~ è il volume di 1 mole ili vapore di solvente puro. 
Sostituendo qneste espressioni nella 129.5], otteniamo 

L\p = _ ,ET N 1 • 

Vo-Vo No 
[29.6] 

Poiché il volume v~ di 1 mole di vapore è piu grande 
del volume Vo di 1 mole di liquido del. solvente, L\p è nega­
tivo; que;;to significa che la tensione di vapore della solu­
zione è piu bassa di quella del solvente puro. Se Vo è tra- } 
scurabile rispetto a v~, come noi abbiamo supposto nella 
deduzione dell'equazione [29.1], l'eqnazione [29.6] viene a 
coincidere con la [29.1]. (Il segno IDeno indica che la. ten­
sione di vapore della soluzione è piu bassa di quella del 
solvente puro.) 

L'espressione della diminuzione della tensione di vapore 
è stata dedotta dall'equazione (29.3]. Mediante la stessa 
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equazione e seguendo un metodo analogo a quello ora. 
usato, possiamo calcolare anche la. variazione del punto 
di ebollizione di una soluzione. 

Consideriamo una. soluzione a. una temperatura. tale che 
la pressione p del suo vapore sia uguale a 1atm. Sia T. 
il puuto di ebollizione del solvente puro e T = To + t::..T il 
punto di ebollizione della soluzione. Poiché la tensione di 
vapore al punto di ebollizione è uguale alla pressione 
atmosferica p, ne segue che la tensione di vapore del sol­
vente puro alla temperatura. To è uguale a p. Essendo poi 
N, = O per il solvente puro, troviamo dalla. [29.3] che 

Applicando poi la [29.3] alla soluzione, otteniamo 

qJo(To + t::..T, p) - qJ~(To + t::..T, p) = RT NN l • 
.io o 

[29.7] 

Sviluppando il primo membro di questa equazione in serie 
di potenze di t::..T e trascurando tutti i termini di ordine 
superiore al primo, otteniamo, usando la [29.7], la seguente 
equazione: 

Tenuto ora. conto che, secondo la [18.4], 

dove (lo e (I~ sono le entropie di 1 mole di solvente rispet­
tivamente nella. fase di vapore e nella faBe liquida, la. pre­
cedente equazione diviene 

t::..T{a~ - ao} = RTo NN1 
• [29.8] 

~ o 

Sia. A il calore di vaporizzazione di 1 mole di solvente. 
Se facciamo evaporare 1 mole di solvente al punto di 
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ebollizione TG! la. quantità di calore assorbita è A, e AlT. 
è la. corrispondente variazione di entropia.. Quindi 

I A 
ao - ao = Tu . 

Sostituendo questa espressione nell'equazione [29.8], ottE'­
niamo 

AT = RT~ N, . 
A No 

[29.9] 

Questa è l'eEpressione della difierenza tra il punto di 
ebollizione della soluzione e il punto di ebollizione del sol­
vente puro. Essendo AT> O, il punto di ebollizione della. 
801uzione è piu alto di quello del solvente puro. Da. questa 
equazione si vede inoltre che la. variazione del punto di 
ebollizione è proporzionale alla concentrazione molecolare 
della soluzione. 

Come esempio, applichiamo l'equazione precedente a una 
soluzione normale di una sostanza in acqua. Per questa. 
soluzione si ha: 

},\ =1, 
N _ 1000 
0- 18 ' 

R = 1,986 cal, 

A == 540 x 18 cal , 

To = 373,1 DI( • 

(Possiamo esprimere sia R che A in calorie, nell'equa­
zione [29.9] perché il loro rapporto è ovviamente adimen­
sionale.) Sostituendo questi valori nella [29.9], si trova. 

AT = 0,51 °K. 

La stessa. formula [29.9] può essere usata per calcolare 
la variazione del punto di congelamento di una soluzione. 
L'unica differenza. consiste nel fatto che, invece di avere 
una fase di vapore, si ha. una. fase solida. A rappresenta 
in questo caso il calore assorbito da l mole di solvente 
nel passare isotermicamente dallo stato liquido allo stato 
solido alla temperatw·a del punto di congelamento. Questo 
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calore è negativo e ub11lale a - A', dove A' è il calore 
di fusione di 1 mole di solvente. Per il caso del congela­
mento, la [29.9] diviene quindi 

[29.10} 

Da questa equazione vediamo che il punto di congela­
mento di una soluzione è piu basso di quello del solvente 
puro j la diminuzione è proporzionale alla concentrazione. 
molecolare della soluzione. 

Nel caso di una soluzione normale in acqua, per la quale< 

troviamo 

No = 1000 
18 ' 

R = 1,986 cal , 

A'= 80x18 cal, 

AT=-1,85 "K. 

Si noti che, in tutte queste formule, NI rappresenta. 
l'effettivo numero di mole della sostanza. disciolta present& 
nella soluzione. Per le 8oluzioni elettrolitiche, quindi, ciascun 
ione va considerato come una molecola indipendente. Cosi, 
per il caso degli elettroliti molto forti (con un alto grado 
di dissociazione), N l si ottiene moltiplicando il numero di 
mole di soluto per il numero di ioni in cui ogni molecola. 
di soluto si dissocia quando è in soluzione. 

PROBLEMI 

1. Calcolare la pressione osmotica e la. variazione dei punti ·di 
ebollizione e di congelamento di una soluzione che contieue-
30 g di N aCl per litro di acqua. 

%. Una soluzione di zucchero (C.HIIO,) in acqua e una soluzione 
di N aCI in acqua hanno lo stesso volume e la stessa pressione· 
osmotica. Trovare il rapporto dei pesi delle quantità di zuo­
ohero e di cloruro di sodio disciolte nelle due soluzioni. 
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3. Disoutere, oon la regola delle fasi, l'equilibrio di una solu­
zione 001 vapore del solvente. 

,4. La oonoentrazione di una soluzione satura (rapporto tra il 
numero di mole del soluto e il numero di mole del solvente) 
è funzione della temperatura.. Esprimere la derivata logari­
tmièa di questa. funzione mediante la temperatura e il ca­
lore di soluzione. (Si facoia l'ipotesi che sia. possibile appli­
oare le leggi delle soluzioni diluite anche alla soluzione satura.. 
La formula può essere ottenuta applicando un procedimento 
analogo a quello seguito per derivare l'equazione di Clapeyron.) 

\ 



Capitolo 8. La costante dell'entropia 

30. IL TEOREMA DI NERNST 

Abbiamo già visto che la definizione di entropia data 
dalla formilla [12.2]: 

.. 
S(A) = fd~, 

o 

dove O è uno stato scelto arbitrariamente, è incompleta, 
in quanto l'arbitrarietà nella scelta. dello stato iniziale 
introduce nella definizione una costante additiva indeter­
minata. Questa incompletezza non ha alcuna conseguenza 
finché si ha a che fare con differenze di entropia. Si dànno 
tuttavia dei casi, che noi abbiamo già incontrati (per 
esempio nel trattare gli equilibri gassosi, cap. 6), nei quali 
è importante conoscere questa costante. In questo capitolo 
introdurremo e discuteremo un principio che ci permetterà 
di det~rminare la costante additiva che compare nella 
definizione dell'entropia. Questo principio, scoperto da 
Nernst, viene spesso chiamato terzo principio della termo­
dinamica, oppure teorema di Nernst. L'enunciato ori­
ginale di Nernst di questo teorema era. valido solo per i 
sistemi condensati; esso è stato però, in seguito, esteso 
ai sistemi gàssosi. Esso può essere espresso nella forma 
seguente: 
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L'entropia di ogni sistema allo zero assoluto può sempre 
essere posta uguale a zero. 

Siccome abbiamo definito solamente differenze di entropia. 
tra due stati di un sistema, dobbiamo interpretare fisica­
mente questo enunciato del teorema di Nernst come equiva­
lente a dire che tutti i possibili stati di un sistema alla tem­
peratura T = O hanno la stessa entropia. È quindi ovvio che 
conviene scegliere uno di questi stati del sistema a T = O 
come stato di riferimento 0, come si è detto nel § 12; con 
ciò sarà possibile porre uguale a. zero l'entropia. dello stato 
di riferimento. 

L'entropia di un qualunque altro stato .A. del sistema. 
sar:1 ora definIta, includendo la costante additiva, dal­
l'integrale 

A 

S(A) =I~~, [30.1] 

'l'-O 

da calcolarsi lungo una trasformazione reversibile da un 
qualunque stato a T = O (limite inferiore) allo stato .A.. 

In questo libro il teorema di Nernst verrà assunto come 
postulato. Qualche parola. riguardo alla sua giustificazione 
teorica servirà tuttavia a dimostrarne la plausibilità. X 

Abbiamo viBto che uno stato termodinamico non è uno 
stato definito esattamente, perché esso corrisponde a un 
grande numero di stati dinamici. 

Questa considerazione condusse Boltzmann a scrivere la \ 
relazione [13.3]: 

S = k logn, 

dove n è la probabilità dello stato. A rigore n non è la 
probabilità, ma il numero di stati dinamici che corrispon­
dono allo stato termodinamico che si considera. A. prima 
vista sembra che questo fatto possa dare luogo a serie 
diffieoltà, in quanto vi sono infiniti stati dinamici che cor­
rispondono a un dato stato termodinamico. In meccanica 
statistica classica si supera questa difficoltà mediante il 
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seguente artificio. Gli stati dinamici di un sistema costi­
tuiscono un insieme di 0021 elementi, dove f è il numero 
di gradi di libertà. del sistema; ogni stato può quindi essere 
rappresentato da un punto in uno spazio a 2f dimensioni, 
questo spazio prende il nome di spazio delle fasi del sistema. 
Invece di rappresentare lo stato del sistema. in maniera. 
esatta, cosa. che si potrebbe fare assegnando la posizione 
del punto nello spazio delle fasi che gli corrisponde, si intro­
duce la. seguente rappresentazione approssimata.. Si divide 
lo spazio delle fasi in un certo numero di celle molto pic­
cole, ciascuna. di ipervolume T, e si specifica lo stato asse­
gnando la cella. alla. quale esso appartiene. In questo modo 
non si considerano differenti tutti gli stati i cui punti 
rappresentativi cadono nella medesima cella. Evidentemente 
questa rappresentazione dello stato del sistema. diverrebbe 
esatta. se si prendessero delle celle infinitesime, 

La rappresentazione a celle degli stati dinamici di un si­
stema introduce una. discontinuità. nel concetto di stato di un 
sistema, che ci permette di calcolare n mediante l'analisi 
combinatoria, e quindi, grazie alla relazione di Boltzmann, 
di dare una definizione statistica. dell'entropia. Si deve 
tuttavia osservare che il valore di n, e quindi anche il 
valore dell'entropia, dipende dalla. dimensione dello celle 
che si è scelta arbitrariamente; se si prendono delle celle 
di dimensioni infinitesime, si trova poi che sia n sia 8 
divengono infiniti. Si può però dimostrare che, se si cambia T, 

Ti viene a essere variato duUa presenza di un fattore. Ma. 
dalla relazione di Boltzmann, 8 = k log n, segue che un 
fattore indeterminato in n origina una. costante additiva 
indeterminata in. 8. Queste considerazioni ci fanno vedere 
che la. meccanica statistica. classica non può portare a una. 
determinazione della costante dell'entropia. 

L'arbitrarietà associata a :re, e quindi anche all'entropia, 
nella descrizione classica può essere eliminata ricorrendo ai 
principi della teoria quantistica; e ciò in quanto detta 
teoria introduce in maniera del tutto naturale una discon-
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tinuità nella definizione di stato dinamico di un sistema. 
(gli stati quantici discreti), senza ricorrere all'arbitraria 
suddivisione dello spazio delle fasi in celle. Si può dimo­
strare che questa discontinuità equivale, ai fini della sta­
tistica, a una divisione dello spazio delle fasi in celle di 
ipervolume hl, dove h è la costante di Planck (h = 6,55 X 

X 10:-27 cmS g S-l) ed f è il numero di gradi di libertà del 
sistema. Senza entrare in particolari che escono dai limiti 
di questo libro, possiamo osservare qui che, in ima teoria. 
statistica basata sulla teoria quantistica, scompare ogni 
indeterminazione nella definizione di n, e quindi anche 
nella definizione di entropia. 

Secondo la relazione di Boltzmann, il valore di n che 
corrisponde a S = O è n= 1. Quindi, interpretato statisti­
camente, il teorema di Nernst asserisce che allo stato terrM­
dinamico di un sistema allo zero assoluto corrisponde un 
solo stato dinamico, precisamente lo stato dinamico di minima 
energia compatibile con la data struttura cristallina o con lo. 
stato di Q.ggregazione. del sistema. 

I soli casi in cui il teorema di N ernst può cadere in difetto 
sono quindi quelli in cui possono esservi pili stati dinamici 
di minima energia. Ma anche in questo caso il numero di 
questi stati deve essere grandissimo perché vi siano delle 
deviazioni apprezzabili 1 dal teorema. Benché dal punto 
di vista teorico non vi siano ragioni che impediscano di 
immaginare sistemi di questo tipo, sembra molto impro­
babile che essi ellistano effettivamente in natura. Possiamo 
quindi supporre il teorema di Nernst valido in generale. 

Tratteremo ora alcune delle conseguenze di questo teorema. 

31. APPLICAZIONE DEL TEOREMA DI NERNST AI SOUDI . 

Consideriamo un solido riscaldato (a pressione costante, 
per esempio) dalla temperatura dello zero assoluto fino a 

• Dell'ordine di eH, dove N è 11 numero di moleoole del slstelIl&. 
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una certa temperatura T. Sia O(T) la sua capacità termica 
(a pressione costante) quando la sua temperatura è T . 
.Allora, se la temperatura varia di dT, il solido assorbe 
una quantità di calore dQ = O(T) dT. L'entropia del corpo 
a temperatura. T è quindi data da (vedi equazione [30.1J)-

[31.1) 

Dall'equazione [31.1J possiamo ottenere una prima conse­
guenza. del teorema di Nernst: osserviamo che, se la capa­
cità termica 0(0) allo zero assoluto fosse diversa da zero, 
l'integrale [31.1J divergerebbe al suo limite inferiore. Dob­
biamo quindi avere 

0(0) = O. [31.2J 

Questo risultato è in accordo con le esperienze sui calori 
specifici dei solidi. 

Ci limiteremo, per semplicità, a considerare dei solidi 
che siano elementi chimici, e faremo i calcoli per un 
grammo atomo di elemento. In figura 22 è rappresentato 

e(T) 

FI!l.'.22. 

graficamente l'anda.mento dei calori atomici dei Bolidi in 
funzione della temperatura, quale risulta sperimentalmente. 
Dalla figura si vede che il calore atomico si annulla. effet­
tiva.mente a.no zero assoluto . 

.A. temperature piu elevate, O(T) si avvicina a un valore 
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limite, che è approssimativamente lo stesso per tutti i 
solidi ed è molto vicino al valore 3R. Siccome praticamente 
questo valore limite viene già raggiunto a temperature 
ordinarie, questo fatto traduce la ben nota legge di Dulong 
e Petit, che si può enunciare come segue: 

Tutti gZi elementi solidi a temperatura ambiente hanno lo 
stesso calore atomico, che è uguale a 3R (cioè il p1'odotto del 
calore specifico per il pe.90 atomico è. lo stesso per tutti i soli­
di, ed è uguale a 3R). >( 

Sulla base della. teoria. quantistica, Debye ha dedotto 
una formula per i calori specifici degli elementi solidi, 
che è in ottimo accordo con i dati sperimentali. L'espres­
-sione di Debye può essere scritta nella forma seguente: 

O(T) = 3RD (~) ~ ~. [31.3] 

,dove () è una. costante caratteristica della sostanza, e ha le 
dimensioni di una temperatura.; essa prende il nome di 
,temperatura di Debye. D rappresenta la seguente funzione: 

[31.4] 

Siccome per grandi valori di E la funzione D(E) tende 
. a. 1, segue dalla (31.3] che il calore atomico tende alle alte 

temperature al valore 3R, come è richicsto dalla legge di 
Dulong e Petit. 

Per piccoli valori di E, si può sostituire con 00 il limite 
!luperiore dell'integrale [31.4] e trascurare il secondo termi­
ne, poiché esso diventa un infinitesimo di ordine molto ele­
vato quando E è infinitesimo. Per E -+ 0, quindi, otteniamo 

[31.5) 

o 

Da questa espressione asintotica di Dm si ottiene la 
:seguente eSl)ressionc per il calore atomico nel limite deli 
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basse teDlperature: 

12n4 R 
C(T) = -5- (}3 T' + ... [31.6] 

Da. questa. espressione si vede che, alle basse teDlpera.ture, 
il calore atoDlico è proporzionale al cubo della. teDlpera.tura.. 
Questo risultato della. teoria di Debye è in ottimo accordo 
con i da.ti speriDlentali. 

Mediante la. formula di Debye possiamo calcolare l'en­
tropia. di 1 gra.DlDloatoDlo della. nostra sostanza sosti­
tuendo la [31.3] nella (31.1]. TroviaDlo allora. 

[31. 7] 

Se nella. [31.7] poniamo al posto di D(~) la sua espressionEl 
esplicita, otteniaDlo 1 

bi'!' 

. I Taf x 3 d,v } B = 3Il
t
4 - -- -log (l_e- OI2') = 

e~ e"-1 
o 

= 3R log T + 4R - 3R log () + ... , 

• SI fa uso della seguente formula: 
QI UJ I/~ (l) 

( Dm de =19 (ç'de( x'd3: _ 3( d!/;' , 
J S 'j 'jr.Z-l 01('111;"-1 
o o o o 

[31.8) 

05911\, Invertendo l'ordine delle tntegrazioni nell'integrale doppio e Introduoendg 
l/e oome nuova varlà.bUe nel secondo integrale, 

(Q l/W'D co l/z CI) 

JDW ~-12f r'dx fe'de+12f'::'<l;r. r .. de - 3 r~--
t e' - 1 e" - 1 e' - 1 

o f) o lIcu o 1/~ 
1/., 

~4 .. ' ( :,c'ùz -Iolr (1- e-II"). 
01 e~-l 
o 

Per grBDdi valori di IO, ottenia.mo la seguente espressione aelntot.loa: 

11. 

.. 
J de <1 

DWT- '3+ 1°""'+ ... 
o 
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dove l'ultima formula è valida per T 4> 0, vale ~ dire 
nell'intervallo di temperatura nel quale vale la. legge di 
Dulong e Petit . 

.Alla. luce del teorema di Nernst discuteremo ora la tra.­
sformazione di un solido da una forma cristallina a un'altra. 
Come esempio, consideriamo la trasformazione dello stagno 
grigio in stagno bianco. Lo stagno grigio è la forma stabile 
alle basse temperature e quello bianco è la forma stabile 
a.lle alte temperature. La. temperatura di transizione To 

è 19 DC, ossia 292°K. 
La trasformazione dello stagno dall'una a.ll'altra di queste 

forme a.llotropiche è, sotto molti aspetti, simile a.lla fusione 
di un solido. Cosi, per esempio, una certa quantità di calore 
viene assorbita dallo· stagno passando da.lla forma grigia 
alla forma bianca. Questo calore di trasformazione Q è 
di 535 cal per grammoatomo a.lla temperatura di transi­
zione, 

Benché lo stagno grigio sia la forma stabile al disotto 
della temperatura di transizione, lo stagno bianco può 
esistere instabilmente anche a temperature bassissime. 

È perciò possibile misurare i calori specifici di entrambe 
le forme di stagno in tutto l'intervallo compreso fra le 
temperature pio basse e quelle di transizione. I calori 
atomici delle due forme non sono uguali: il calore atomico 
dello stagno grigio a una data temperatura è inferiore a 
quello dello stagno bianco alla stessa temperatura, 

La trasformazione da stagno bianco a stagno grigio non 
è reversibile a temperature inferiori a quella di transizione 
(infatti, essendo la forma grigia stabile al disotto della. 
temperatura di transizione, la trasformazione avviene spon­
taneamente soltanto dalla forma bianca a quella grigia.). 
Tuttavia, a.lla. temperatura di transizione, la. trasforma.­
zione è reversibile. 

Se Sl(To) ed S2(To) sono le entropie a.lla. temperatura. di 
transizione di 1 grammo atomo di stagno rispettivamente 
grigio e bianco, a.llora, applicando la (12.3] a.lla trasforma-
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zione isotermica reversibile che fa passare daJla forma 
grigia a quella bianca, si ha 

bianco 

S2 (To) - BI (To)= J. i = ~8 • [31.9] 
I:r~o 

Indicando i caJori atomici delle' forme grigia e bianca 
rispettivamente con 01(1') e OI(T), possiamo esprimere 
SI (To) ed BI(To} mediante l'equazione [31.1] nel seguente 
modo: 

T, 

Sz(To) = f o,!:) dT . [31.10) 

o 

Otteniamo cosi daJ1a [31.9] l'equazione 

[31.11J 

ehe esprime il caJore di trasformazione Q del processo me­
diante la temperatura di transizione T, e i caJori atomici 
delle due forme di stagno 

Per controllare la validità. dell'equazione [31.11], esegui­
remo numericamente le integrazioni indicate. I risultati 
delle integrazioni numeriche sono 

1', . 

f O,(T) dT = 12 30 cal/oK 
T ' , 

o 
r, f 01~T) dT = 10,53 caJrK • 

o 

Essendo T. = 292 °K, otteniamo daJla [31.11] 

Q = 292(12,30 -10,53} = 517 caJ . 

Questo valore e quello osservato sperimentalmente, Q =535 

.. 
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80no in ottimo accordo: la differenza può infatti essere attri­
buita agli errori sperimentali. Questo fatto depone decisa­
mente a favore della validità del teorema di N ernst. 

32. LA COSTANTE DELL'ENTROPIA DEI GAS 

Nel § 14 abbiamo calcolato l'entropia. di 1 mole di gas 
perfetto (vedi equazione [14.8]) e abbiamo trovato 

S = Ovlog T + R log V + CI. 

La costante additiva indeterminata che figura in questa 
espressione prende il nome di costante d'entropia del gas. 

Se potessimo applicare il teorema di Nernst direttamente 
alla formula [14.8] per l'entropia, potremmo sperare di 
determinare a dalla condizione di annullamento di S per 
T = O. Se tentiamo di far questo, però, vediamo che il 
termine ~ log T che figura al secondo membro della [14.8] 
diventa infinito, e otteniamo cosi un valore infinito per 
la costante d'entropia. 

La ragione di questa apparenteincongruenza del teorema 
di Nernst, nel caso di gas perfetti, sta. nell'ipotesi, assunta 
come valida per i gas perfetti, che il calore specifico O,. 
sia costante . .All'inizio del paragrafo precedente abbiamo 
visto però che un'ipotesi del genere è incompatibile con 
il teorema. di Nernst. 

Si potrebbe superare questa difficoltà osservando che, in 
realtà, non esiste alcuna sostanza che si comporti, neppure 
approssimativamente, come un gas perfetto in prossimità. 
dello zero assoluto: tutti i gas condensano a temperature 
sufficientemente basse. Quindi, fisicamente, non è lecito 
applicare la [14.8] a un gas in prossimità di T = O. 

Tuttavia, a prescindere da questa considerazione, dalla. 
meccanica. quantistica si deduce che 'il calore specifico di 
un gas perfetto (definito come lin gas di molecole di dimen­
sioni trascurabili e non interagenti) a temperature molto 
basse diminuisce in modo tale da annullarsi in prossimità. 
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di T = O. Anche per un gas perfetto, quindi, la [14.8] può 
essere applicata solamente se la. temperatura. non è troppo 
bassa.. 

Con considerazioni statistiche, e anche applicando diret­
tamente il teorema di Nernst, è possibile calcolare l'entropia. 
di un gas perfetto per tutte le temperature. Nel limite di 
alte temperature, l'entropia assume la forma [14.8], con 
la costante a non indeterminata ma espressa in funzione 
del peso molecolare e delle altre costanti molecolari del gas. 
n caso piu semplice è quello di un gas monoatomico. 

L'espressione dell'entropia di 1 mole di gas in questo caso è 

[3 (2nMR)fwel} 
S = R 1210g T + log V + log ha A' , [32.1] 

dove M è il peso molecolare, h la costante di Planck 
( = 6,55 ·lo-n unità C.G.S.), A il numero di Avogadro 
(= 6,03 '1023), e la base dei logaritmi naturali, e w un nu­
mero intero piccolo che prende il· nome di peso statistico 
dello stato fondamentale dell'atomo. n valore di w per i 
diversi atomi Bi ottiene dalla teoria quantistica; daremo 
il valore di w per tutti gli esempi che considereremo. 

La formula [32.1] è stata ottenuta per la prima volta 
da Tetrodc e Sackur. Per dimostrare che la [32.1] può essere 
messa nella forma [14.8], dobbiamo tenere conto della [5.8]. 
Facendo questo, otteniamo la seguente espressione per la. 
costante d'entropia di 1 mole di gas monoatomico: 

ti = R 10
0 

(2nMR)tw el = 
'" h3A' 

= R (- 5,65 + ! log M + 10g w). [32.2] 

L'entropia di un gas perfetto monoatomico si può anche 
scrivere in una forma analoga alla [14.9]. 

{
5 (2nM)tRtwet} 

B = 2 log T - log P + log ha A • . [32.3] 
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Non possia.mo dare in questo libro una dimostrazione di 
queste formule; ci limiteremo perciò ad alcuni esempi di 
applicazione di esse. Come primo esempio, consideriamo il 
problema. del calcolo della tensione di vapore di una so­
stanza monoatomica solida. Sia p la tensione di vapore 
della sostanza alla temperatura. T. Mantenendo costante 
la. temperatura (e la pressione), facciaino evaporare 1 mole 
di sostanza aumentando molto lentamente il volume. Du­
rante questo processo, il corpo assorbe daJl'esterno una 
quantità di calore uguale al calore di vaporizzazione (per 
mole, non per grammo). Questa vaporizzazione di 1 mole 
di sostanza è reversibile; la variazione di entropia nella. 
trasformazione è quindi 

A 
B .... ""TO - B,olldO = T' 

Usando per l'entropia del solido l'espressione approssimata 
[31.8J e la formula [32.3J per l'entropia del vapore, otte­
niamo 

{
5 (2nM)fB:coet}. 

o, 2log T -log P + log ha.A' - 30, log T-

A 
-40, +3RlogO = T' 

ovvero, passando dai logaritmi ai numeri, 

[32.4) 

Questa formula va confrontata con la formula [15.8J, 
che era stata ottenuta dall'equazione di Clapeyron. TI fat­
tore I/VT della. [32.4J deriva dal fatto che si è tenuto 
conto della. dipendenza del calore di vaporizzazione dalla. 
temperatura. Vediamo che il fattore di proporzionalità, che 
era rimasto indeterminato nella [15.8], è stato ora comple­
ta.mente determinato usando il teorema di Nernst e la 
formula. di Sa.ckur-Tetrode per l'entropia di un gas. 
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Poiché in molti casi si ha a che fare con, la vaporizza­
zione di un liquido e non di un solido, la [32.4] non può 
essere usata in generale. Come esempio di vaporizzazione 
di un liquido, considereremo la vaporizzazione di 1 mole 
di mercurio; questo elemento ha infatti un vapore mono­
atomico. n punto di ebollizione del mercurio è 630 oK, 
Questo significa che la tensione di vapore del vapore di 
mercurio saturo a 630 °K è uguale a 1 atm. 

Calcoleremo ora l'entropia di 1 mole di mercurio a. 
T = 630 °K e p = 1 atm con due metodi diversi c confron­
teremo i due risultati. 

PRIMO METODO. La formula di Sackur-Tetrode [32.3] 
applicata al nostro caso (il peso atomico del mercurio 
è 200,6) dà 

S = 191·10'. 

SECONDO METODO. Partiamo con 1 mole di mercurio 
solido allo zero assoluto. La sua entropia, secondo il teo­
rema di N ernst, è zero. Scaldiamo ora. la mole di mercurio, 
mantenendo costante la pressione (uguale a. 1 atm), fino 
a raggiungere il punto di fusione T tuslone = 234,2 0K. Nel 
corso di questo processo l'entropia del mercurio aumentai 
il suo valore può essere calcolato per T = 234,2 °K mc­
diante la [31.1]: 

134.2 

f O(T) 
Sooudo(234,2) = ---p- dT , 

o 

dove O(T) è il calore atomico a pressione costante' del 
mercurio. Questo integrale si può calcolare numericamente 
usando i valori sperimentali di O(T). Facendo questo, si 
ottiene 

S"Udo(234,2) = 59,9 ·10'. 

Facciamo ora fondere alla pressione atmosferica la mole 
di mercurio. Nel corso di questo processo il corpo assorbe 
reversibilmente una. quantità. di calore uguale al calore 
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di fusione di 1 mole di mercurio (2330'10' erg/mole). La. 
relativa. variazione di entropia si ottiene dividendo il calore 
di fusione per la temperatura. di fusione: 2330 '10'/234,2 = 
= 9,9 ·10'. L'entropia. totale della. mole di mercurio è data. 
pertanto da 

SUQUldo(234,2) = 59,9 ,10' + 9,9 ,10' = 69,8 ,10' • 

Scà1dia.mo poi il mercurio liquido, innaJzandone la. tem­
peratura dal punto di fusione a. quello di ebollizione. Nel 
corso di questo processo si ha. la.. seguente variazione di 
entropia: 

dove O,(T) è il cà10re atomico a. pressione costante. Oal­
coliamo. numericamente anche quest'integrale servendoci 
dei valori sperimentali di O,(T). Il suo valore è 26,2 ,10' . 
.Aggiungendo questo valore a. quello dell'entropia del mer­
curio liquido alla temperatura di fusione, otteniamo 

Suquldo(630)= 69,8 ·10' + 26,2 ·10' = 96,0 ·10' .. 

Facciamo infine evaporare il mercurio liquido alla pres­
sione atmosferica. Nel corso di questo processo il mercurio 
assorbe alla temperatura T = 630 °K una quantità. di ca.­
lore uguale à1 calore di vaporizzazione di 1 mole di mer­
curio (59300 ,10' erg/mole); la. variazione di entropia. è 
quindi 59300 ·10'/630 = 94 ·10'. Otteniamo cosi il và10re 

. dell'entropia della mole di vapore di mercurio alla tempe­
ratura di ebollizione. 

8 = 96·10' + 94 ,10' = 190·10' . 

Questo valore è in ottimo accordo con quello trovato diret­
. tamente dalla formula. di Sa.ckur-Tetrode. 

Il risulta.to ora. ottenuto può essere considerato una. 
verifica. sperimentà1e dell'espressione dell'entropia di un gas 
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monoatomico. Calcoli simili sono stati fatti per l'acqua e 
il carbonio e anche in questi casi si è trovato un ottimo 
accordo. 

33. IONIZZAZIONE TERMICA DI UN GAS: L'EFFETTO TERMOIONICO 

Nel capitolo 6 abbiamo dedotto la legge dell'azione di 
. massa (equazione [22.3]) per equilibri chimici in sistemi 
gassosi. Il coefficiente costante (il fattore che non contiene 
la temperatura) nel primo membro della [22.3] contiene 
le costanti d'entropia dei gas che entrano in reazione. La. 
conoscenza di queste costanti ci permette quindi di deter­
minare completamente questo coefficiente. 

Siccome abbiamo dato l'espressione della costante d'en­
tropia solamente per un gas monoatomico, dobbiamo sce­
gliere come esempio una reazione nella quale entrino sola­
mente gas monoatomici. È evidente che non vi è nessuna. 
reazione di questo tipo in chimica. Considereremo quindi 
il seguente processo non chimico. 

Quando un gas, per esempio un vapore alcalino, viene 
riscaldato a. temperature molto alte, alcuni dei suoi atomi 
si iOnizzano, vale a. dire perdono uno dei loro elettroni 
diventando degli ioni. Se indichiamo per esempio con Na, 
Na+ ed e, rispettivamente gli atomi di sodio, gli ioni di 
sodio e gli elettroni, il proc.esso che vogliamo considerare 
può essere rappresentato dalla reazione 

Na +t Na++e. [33.1] 

. Si trova che, a. una data temperatura, questa reazione di 
ionizzazione raggiunge uno stato di equilibrio termico che 
è del tutto analogo all'equilibrio chimico per le reazioni 
. chimiche ordinarie. 

Nel vapore di sodio a temperature molto alte, quel che 
si ha in effetti è una miscela di tre diversi gas: Bodio neutr.o 
Na, con una concentrazione [Na]; ioni di sodio Na+, con 
una concentrazione [Na+]; un gas elettronico (gas com-
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posto di elettroni liberi), con una concentrazione [e]. Cia-
8cuna 'di queste tre sostanze si comporta come un gas mono­
atomico; possiamo quindi applicare al processo di ionizza­
zione [33.1] i nostri risultati generali, in particolare l'equa­
zione [22.3] della teoria degli equilibri chimic~ in sistemi 
gassosi. 

Essendo tutti i gas della miscela monoatomici, dobbiamo 
usare la prima delle espressioni [5.8] per i calori mole­
colari dei gas. Le costanti d'entropia si possono calcolare 
mediante l'equazione [32.2], e i pesi statistIci w sono uguali 
a 2, 1, 2, rispettivamente per il sodio neutro, gli ioni di 
80dio e gli elettroni. Poniamo M = 23, peso atomico del 
80dio, e prendiamo lo stesso valore anche per il peso ato­
mico dello ione di sodio, trascurando la piccola. differenza 
di massa tra atomo e ione. TI peso atomico degli elettroni 
(vale a. dire la massa dell'elettrone divisa per 1/16 della 
massa dell'atomo di ossigeno) è M.=1/1830. Indichiamo 
infine con W (= 4,91.10-12 erg/mole) l'energia necessaria 
per ionizzare tutti gli atomi di 1 molo di vapore di sodio. 
Abbiamo allora 

Facendo le necessarie sostituzioni nell'equazione [22.3], 
otteniamo infine la seguente equazione, come condizione 
per l'equilibrio termico nella ionizzazione del vapore di sodio: 

[Na,] ___ ~~ T-I eW1R1' 

[Na+][e] -- (2nM.R)1 . 

Qu~,~ formula si può porre in una forma piu conveniente 
... ~ seguente. Sia (D il grado di ionizzazione, ossia la 

\tOmi ionizzati: 

\ • = [N.;;ci,.+j' 
a+] la concentrazione totale del 8odio 
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(atomi + ioni) . .Abbiamo allora 

[N a] = n(1- a:) • 

Siccome vi è ovviamente un solo elettrone presente per­
ciascun ione di sodio, si ha 

(e] = [Na+] = na:. 
Infine, 

a:1 (23tll1. R)f _ '" n -- = ------.-.-- TI e Wl 
1- a: h3,A4 . 

= 3,9 'IO-'TI 10-2Rooo/T . [33.2J; 

Questa formula, dedotta da Saha, permette di calcolare il 
grado di ionizzazione. Essa ha avuto numerose importanti 
applicazioni nello studio delle atmosfere stellari. 

Come ulteriore applicazione della formula di Sackur­
Tetrode, calcoleremo la densità del gas elettronico in equi­
librio con una superficie metallica riscaldata. Quando un 
metallo è riscaldato a una temperatura sufficientemente­
alta, esso emette un flusso continuo di elettroni. Se scal­
diamo un pezzo di meta.llo in. cui vi sia una cavità, gli 
elettroni, uscendo dal metallo, la riempiranno finché' Bi 
sarà stabilito uno stato di equilibrio nel quale vengono­
emessi tanti elettroni per unità di tempo quanti ne VEm­
gono assorbiti. Ci proponiamo di calcolare la concentrazione­
di equilibrio degli elettroni dentro la cavità in funzione 
della temperatura. 

Sia N il numero di mole di elettroni dentro la cavità di 
volume V. L'entropia di questi elettroni si ottiene dalla 
[32.1] moltiplicando quell'espressione per N e Bostituendo 
in essa a V, V/N, eBsendo V/N il volume occupato da 
1 mole di gas elettronico. L'energia degli elettroni è, grazie 
alle formule [5.8] e [5.3], 

U=N(·~RT+W), 

dove W è l'energia neçeBsaria per estrarre dal metallo-
1 mole 'di elettroni. 
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L'energia libera del gas elettronico è data dall'espressione 

p.1 = N (~ RT + W) - N RT {~log T + log ~ + 
l (2n M.R)t 2ef} 

+ og h8A' ' 

dove si è posto M. = 1/1830 = peso atomico degli elettroni, 
ed (J) = 2 per gli elettroni. 

L'energia libera F del sistema. complessivo è la somma 
dell'espressione precedente e dell'energia libera FII del 
.metallo: 

p = F 1/ + N [~ RT + W - RT {~ log T + log V -log N + 

[33.3] 

La condizione di equilibrio è che F sia minima per tempe­
.rature e volumi assegnati. Supponendo che F Il sia indi­
pendente da N,l otteniamo allora 

dF 3 . . {3 
() = dN = 2" RT + W - RT 2 log T + log V -log N + 

+ l 2(2nM.R)te'l + RT 
og h3A' I . 

E passando dai logaritmi ai numeri, abbiamo 

N = 2(2n../.1l.R)i Tte-W1R7' = 78()'10-'Tfe-w/RT [33.4] 
V. h3.A' , , 

-che pi dà la formula cercata della concentrazione del gas 
.elettronico nell'interno della cavità. 

• La glustlficamone sperimentale di queste. Ipotesi ste. nel tatto che gll elet­
troni dentro a un mete.llo non contribuiscono al calore specl1lco del metallo; 
il calore specifico è dovuto esclusivamente al moto degll atomi. Per una trat· 
,tnziono rigorosa di questo punto si consulti un quruunque trattato sulla teoria 
-del metalll. 
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PROBLEMI 

l. Caloolare il grado di dissooiazione del vapore di Bodio alla 
temperatura di 4000 °K e alla pressione di l om di merourio. 
(Si tenga oonto non solo della pressione dovuta agli atomi 
di sodio, ma anohe del contributo degli ioni e degli elettroni.) 

2. Trovare la relaziòne ohe interoede tra la temporatura di 
Debye 8 e la temperatura alla quale il oalore atomico dell'ele­
mento solido è 3Rj2. (Usare metodi grafici o numerioi.) 
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