
Richiami di termodinamica 



Principi e trasformazioni 

•  Principi della termodinamica 
•  Proprietà dei fluidi 
•  Trasformazioni dei fluidi 
•  Cicli di riferimento 



Primo principio della termodinamica 

•  Esperienza di Joule: conversione del 
lavoro in calore 

•  Dove Q e L sono positivi verso il sistema 
•  Calore e Lavoro arricchiscono il contenuto 

energetico del fluido, ovvero la sua 
energia interna  

€ 

ΔU =Q+ L



Applicazioni del primo principio 

•  In un recipiente indeformabile 
(nessuno scambio di lavoro è 
possibile) si ha: 

•  La trasformazione è visibile 
attraverso un aumento della 
pressione e della temperatura 
del fluido nel recipiente. 

•  La trasformazione è isocora (a 
volume costante) 

€ 

Q = ΔU



Applicazioni del primo principio 

•  Se una parete del recipiente è mobile 
(ad esempio un pistone che si muove 
linearmente) e se non ci sono scambi 
di calore: 

•  Se il pistone comprime il fluido 
aumentano la sua temperatura e 
pressione, nel caso contrario 
diminuiscono 

•  La trasformazione è adiabatica 
€ 

L = ΔU



Applicazioni del primo principio 

•  Se esprimiamo il lavoro meccanico del 
pistone, possiamo scrivere: 

•  Per conoscere il lavoro dobbiamo 
integrare l’espressione suddetta ma 
dobbiamo conoscere la legge che lega 
pressione e volume 

•  E il lavoro dipende dal tipo di 
trasformazione che utilizziamo 
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dL = −Fdx = −pAdx = −pdV



Lavoro adiabatico 

•  Dato che 

•  Quindi 

•  In una trasformazione di compressione la 
densità aumenta e quindi il lavoro è 
positivo. Viceversa in espansione 
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= dU



Sistema con massa variabile 

•  Se nel recipiente viene introdotta 
una massa dm=ρdV e se il 
processo è comunque adiabatico, la 
variazione di energia interna 
consiste nell’energia interna 
introdotta con la massa e dal lavoro 
di introduzione della massa: 

•  Dalla definizione di entalpia: 

€ 

dU* = dm *U(m) + pdV = dm U(m) +
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dU* = dm *H(m)



Sistema aperto 

•  In un sistema con introduzione ed 
estrazione continua di massa possiamo 
scrivere: 

•  Se il sistema è in regime stazionario, 
ovvero le variabili sono costanti nel tempo: 

•  Che è una delle espressioni del primo 
principio della termodinamica 
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dU* = dm1H1 − dm2H2 + dQ* + dL*

€ 

dU* = 0⇒ H2 −H1 =Q+ L



Sistemi aperti 

•  Per i sistemi aperti l’entalpia sostituisce 
l’energia interna nel primo principio della 
termodinamica 

•  Dall’esame delle due espressioni del 
primo principio potrebbe sembrare che: 

•  Ma in realtà dH=dU solo se d(pv)=0 
€ 

dH = dQ+ dL
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dU = dQ+ dL e dH = dQ+ dL ⇒ dU = dH



Sistemi aperti 
•  Ma questa condizione si ha solo nel caso 

delle trasformazioni isoterme: 

•  Invece se supponiamo una trasformazione 
adiabatica: 

•  Quindi dalle seguenti: 

•  Risulta:  
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Generalizzazione del I principio 

•  Se in sistema abbiamo anche variazioni di 
energia potenziale e cinetica queste si 
sommano alle variazioni di energia 
interna. 

•  In un sistema chiuso: 

•  In un sistema aperto: 
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ΔU + ΔEp + ΔEc =Q+ L

€ 

ΔH + ΔEp + ΔEc =Q+ L



Espressioni particolari 

•  Nel caso di trasformazioni adiabatiche: 

•  Se poi consideriamo un liquido in cui non 
abbiamo variazioni significative di energia 
interna: 

•  Per un aeriforme invece non abbiamo 
variazioni importanti di energia potenziale: 
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ΔH + ΔEc =Q+ L ⇒ dH + cdc = dQ+ dL ⇒ dHt = dQ+ dL



Trasformazioni reversibili e irreversibili 

•  Un processo è reversibile quando può 
essere percorso nei due sensi 
riguadagnando le condizioni iniziali di 
partenza 

•  Tipici fenomeni di irreversibilità: 
– Attrito 
– Scambio termico con differenza finita di 

temperatura 
– Reazioni chimiche 



Entropia 

•  Ogni trasformazione di lavoro è in realtà 
irreversibile e possiamo scrivere: 

•  Quindi possiamo scrivere il I principio: 

•  I due membri della equazione sopra non 
sono differenziali esatti, ma se li dividiamo 
per T lo diventano: 
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dL = p dρ
ρ2

+ dLp

€ 

dU = dQ+ p dρ
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Entropia 

•  Chiamiamo il primo membro della 
equazione precedente entropia, la 
indichiamo con S e possiamo scrivere 
nelle seguenti forme: 

•  L’entropia non può mai diminuire nei 
processi adiabatici:  
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dU = TdS + p dρ
ρ2
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dH = TdS +
dp
ρ
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Proprietà dei fluidi 

•  Stati fisici dei fluidi 
– Gas e vapore 
– Liquido 

•  Equazioni di stato 
– Gas perfetti 
– Gas reali e vapore 
– Liquidi 

•  Equazioni calorimetriche 



Proprietà dei fluidi 

•  Gas perfetti 
– Non vi sono interazioni fisiche tra le molecole 

del gas 
–  Il gas può essere schematizzato come ideale 

se 
•  urti perfettamente elastici tra le molecole 
•  non può essere liquefatto (T > T critica) 
•  calore specifico costante 
•  assenza di viscosità 



Proprietà dei fluidi 

•  Equazione di stato dei gas perfetti 

TRVp ~~
=

RTpv =
M
RR ~
~

=

p = pressione [Pa] 

   = volume molare [m3/kmol] 

   = costante universale dei 
gas perfetti 8.314 [kJ/kmol K] 

   = peso molecolare [kg/kmol] 

v = volume specifico [m3/kg] 

R = costante del gas [kJ/kg K] 

T = temperatura [K] 
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Gas reali 

•  Per i gas reali possiamo utilizzare come 
equazione di stato la seguente: 

€ 

Z =
pv
RT



Proprietà dei fluidi 
•  I gas perfetti hanno il calore specifico funzione 

della sola temperatura 
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dQ = TdS = dU − pdv
•  Se esprimiamo S e U in funzione di v e T 
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•  Inserendo la (3) nella (1)  
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Proprietà dei fluidi 
•  Confrontando la (2) e la (4) e differenziando 

rispetto a v e a T 
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•  quindi 



Proprietà dei fluidi 

•  Utilizzando l’equazione di stato dei gas perfetti 
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•  Quindi l’energia interna per valori finiti di 
pressione è indipendente dal volume specifico e 
quindi è funzione della sola temperatura. 

•  Si può dimostrare lo stesso per l’entalpia. 



Proprietà dei fluidi 

•  Grandezze calorimetriche: calore specifico 

dT
dQc =

•  Calore specifico a pressione costante 

•  Calore specifico a volume costante 

€ 

cp =
dH
dT

dT
dUcv =



Proprietà dei fluidi 

•  Dalla definizione di entalpia 

€ 

H =U + pv ⇒ dH = dU + d(pv) ⇒

dH − dU = (cp − cv )dT = d(pv) = RdT
•  Quindi per un gas perfetto 

€ 

cp − cv = R
•  I gas monoatomici hanno cp costante 
•  I gas poliatomici hanno espressioni di cp e cv in 

funzione della temperatura (funzioni di Langen) 
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Proprietà dei fluidi 
•  Cambiamenti di fase: transizione di una sostanza tra una 

fase e l’altra 
•  Vale la regola di Gibbs-Helmoltz 

–  ν numero delle informazioni necessarie per definire il sistema 
–  N numero dei componenti 
–  x numero delle fasi 

•  Il punto in cui coesistono le tre fasi solida, liquida e 
gassosa si chiama punto triplo 

•  Il punto sopra al quale non può esistere la fase liquida si 
chiama punto critico 

2+−= xNν



Grandezze Termodinamiche 
•  Nei calcoli che dobbiamo eseguire è necessario 

conoscere alcune grandezze termodinamiche: 
–  h: entalpia 
–  s: entropia 
–  u: energia interna 

•  Poiché non è possibile avere una misura diretta 
delle grandezze suddette, è possibile calcolarle 
indirettamente conoscendo alcune grandezze 
fisiche e termodinamiche misurabili: 
–  Pressione, volume, temperatura 
–  Calore specifico 



Grandezze Termodinamiche 

•  Per i gas possiamo utilizzare facilmente 
l’equazione di stato dei gas perfetti e le 
espressioni del calore specifico in funzione della 
temperatura 

•  Per i liquidi e per i gas lontani dalle condizioni 
ideali ci sono tre metodi: 
–  Integrazione dell’equazione di stato e delle 

espressioni dell’entalpia, entropia e energia interna 
–  Tabelle termodinamiche 
–  Diagrammi termodinamici  



•  Stato di saturazione 
dell’acqua in 
funzione della 
temperatura 



•  Stato di saturazione 
dell’acqua in 
funzione della 
pressione 



Proprietà 
dell’acqua e 
del vapore 
surriscaldato 



Diagrammi termodinamici 

•  h-s: da indicazioni sulle trasformazioni in 
cui si scambia calore e si compie lavoro 
con una visualizzazione immediata 

•  T-s: permette una visualizzazione dei cicli 
termodinamici e il calcolo indiretto del 
calore scambiato 

•  p-v: evidenzia le trasformazioni in cui si 
compie lavoro 













Trasformazioni termodinamiche 

•  Trasformazione isoterma: T= cost 
•  Trasformazione isobara: p=cost 
•  Trasformazione isocora: v=cost 
•  Trasformazione politropica: c=cost 
•  Trasformazione adiabatica: Q=0 
•  Trasformazione isentropica: s=cost (n.b. 

una isentropica deve sempre essere 
anche adiabatica) 



Trasformazione isoterma 

€ 

c = ∞ T = cost p = A* ρ
p1
ρ1

=
p2
ρ2

ΔU12 = 0 ΔH12

L12 = p
dρ
ρ21

2
∫ = Aρ dρ

ρ21

2
∫ = A dρ

ρ1

2
∫ = A ln ρ2

ρ1
=
p1
ρ1
ln ρ2
ρ1

L12 =
dp
ρ1

2
∫ =

Adρ
ρ1

2
∫ = A ln

ρ2
ρ1

=
p1
ρ1
ln
ρ2
ρ1

Q12 = L12

ΔS12 =
Q12
T

=
p1
Tρ1

ln ρ2
ρ1

= R ln ρ2
ρ1



Trasformazione isobara 
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Trasformazione isocora 
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Trasformazione adiabatica 
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Trasformazione politropica 


