
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

€ 

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

€ 

ρ =
1
V
⇒ lnρ = −lnV ⇒

dρ
ρ

= −
dV
V

⇒ dV = −V dρ
ρ

= −
dρ
ρ2

€ 

dL = −pdV = p dρ
ρ2

= 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:
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dU* = dm *U(m) + pdV = dm U(m) +
pdV
dm
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dU* = dm *H(m)
H =U + p∗v



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

€ 

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

€ 

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:

€ 

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 + ΔEp + ΔEc = L
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L = ΔH + ΔEp + ΔEc = Δ
p
ρ
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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:

€ 

dL = p dρ
ρ2

+ dLp

€ 

dU = dQ+ p dρ
ρ2

+ dLp ⇒ dQ+ dLp = dU − p dρ
ρ2

€ 

dQ+ dLp

T
=
dU
T

−
p
T
dρ
ρ2



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: 

€ 

dU = TdS + p dρ
ρ2

€ 

dH = TdS +
dp
ρ

€ 

dS =
dQ
T

+
dLp

T



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]

V~

R~

M~

RTp r=



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

€ 

dQ = TdS = dU − pdv
• Se esprimiamo S e U in funzione di v e T
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∂T
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∂v
dv
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∂v

dv

€ 

dS =
dU
T

−
p
T
dv =

∂U
∂T
$ 

% 
& 

' 

( 
) 
dT
T

+
∂U
∂v

$ 

% 
& 

' 

( 
) 
dv
T
−
p
T
dv

• Inserendo la (3) nella (1) 
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(4)



Proprietà dei fluidi
• Confrontando la (2) e la (4) e differenziando 

rispetto a v e a T

€ 

∂S
∂T

=
∂U
∂T

1
T

∂S
∂v

=
∂U
∂v

− p
$ 

% & 
' 

( ) 
1
T

€ 

∂2S
∂T∂v

=
∂2U
∂T∂v

1
T

∂2S
∂v∂T

=
∂2U
∂v∂T

−
∂p
∂T

$ 

% 
& 

' 

( 
) 
1
T
−
∂U
∂v

− p
$ 

% & 
' 

( ) 
1
T 2

Þ

vv
U

pT
p

p
T

Tv
Up

T
p

T
p

v
U

TT
p

Tv
U

TvT
U

a=
¶
¶

-=
¶
¶

Þúû
ù

êë
é

¶
¶

-=
¶
¶

Þúû
ù

êë
é -
¶
¶

-ú
û

ù
ê
ë

é
¶
¶

-
¶¶

¶
=

¶¶
¶

111

111
2

22

• quindi



Proprietà dei fluidi
• Utilizzando l�equazione di stato dei gas perfetti

011 =
¶
¶

Þ==
¶
¶

=
v
U

pv
R

R
v

T
p

p
T

va

• 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)

2'''

2

TcTbac

cTbTac

v

p

++=

++=



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+-= xNn



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
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c = ∞ T = cost p = A* ρ
p1
ρ1

=
p2
ρ2

ΔU12 = 0 ΔH12

L12 = p
dρ
ρ21
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Trasformazione isobara
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Trasformazione isocora
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Trasformazione adiabatica
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c ≠ 0 m =
cp − c
cv − c

p=Aρm p2

p1

=
ρ2

ρ1
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dal primo principio della termodinamica:

dQ = cvdT + pdv⇒
dQ
dT

= cv + p
dv
dT

⇒ c = cv + p
dv
dT

dall'espressione delle trasformazioni politropiche:
T ⋅ vm−1 = cost ⇒ dT ⋅vm−1 + m−1( )vm−2Tdv = 0

dT
dV

=
1−m( )vm−2T

vm−1 =
1−m( )T

v
=

1−m( ) p
R

combinando con il primo principio:

c = cv + p
dv
dT

= cv +
R

1−m( )
= cv +

cp − cv
1−m( )

⇒ m =
cp − c
cv − c

Trasformazione politropica



c ≠ 0 m =
cp − c
cv − c
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Trasformazione politropica



Compressione

• Per una trasformazione aperta possiamo 
scrivere:

• Che in condizioni di velocità uguale in 
ingresso e uscita e di stessa quota

• Che vale per trasformazioni reversibili
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ΔH + ΔEp + ΔEc =Q+ L

h1 − h2 +Q12 = L12
h1 − h2 = −Q12 − vdp

p1

p2
∫



Compressione reversibile

• Supponiamo di considerare una 
compressione politropica reversibile:

• E una adiabatica reversibile:
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Compressione reversibile



Compressione reale

• Possiamo introdurre il lavoro perso per 
attrito che è <0:
L12' = − vdp

p1

p2'
∫ + La



Compressione adiabatica reale

• Il lavoro adiabatico 
reale può essere 
espresso da:

• A22’C è la differenza 
tra lavoro reale 
reversibile

• A12’C calore dovuto 
alle irreversibilità

• 122’ è il 
controrecupero

L12' = cp T1 −T2'( )



Rendimento isentropico

• Si definisce rendimento isentropico di 
compressione il rapporto:

ηc =
Lis
Lr

=
h1 − h2
h1 − h2'

=
A21'B
C2'1'B T−s

=
AB
A 'B ' h−s



Rendimento di compressione

• Supponendo di schematizzare la 
compressione reale con una politropica, 
possiamo scrivere:

ηc =
1−β

k−1
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1−β
m−1
m



Rendimento di compressione

• Dalla figura precedente si può notare che 
per un dato m, se β aumenta, il 
rendimento isentropico diminuisce.



Rendimento di compressione
• Possiamo definire il rendimento politropico 

di compressione come il rapporto tra lavoro 
politropico e lavoro reale. In questo modo 
raggiungiamo lo stesso punto finale dopo la 
compressione.

• Il rendimento politropico è sempre maggiore 
di quello adiabatico e non dipende da β
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Rendimento di compressione

• Sostituendo nell’espressione del 
rendimento adiabatico l’espressione di m 
dal rendimento politropico, otteniamo:

ηpol =
m
m−1

k −1
k

⇒
m−1
m

=
k −1
kηpol

⇒

ηc =
1−β

k−1
k

1−β
m−1
m

=
1−β

k−1
k

1−β
k−1
kηpol



Espansione adiabatica reversibile

• Nei piani termodinamici l’espansione 
adiabatica reversibile è rappresentata così



Espansione adiabatica reale

• Nell’espansione reale abbiamo il 
fenomeno del recupero (Area 122’ nel 
piano Ts)



Rendimento di espansione

• In questo caso scriviamo il lavoro 
reversibile al numeratore:

ηt =
1−β

m−1
m

1−β
k−1
k

ηpolt =
m−1
m

k
k −1

ηt =
1−β

m−1
m

1−β
k−1
k

=
1−β

k−1( )ηpol
k

1−β
k−1
k



Exergia
• Consideriamo un sistema che scambia energia 

e massa con l�esterno
å -=
j

jj dt
dUMhE

å
l

lE

å
k

kW å
j

jQ

å åå =++
k l

l
j

jk EQW 0

• Separando i termini di scambio termico con 
l�ambiente:å åòåòò =+++

k l
la

j
jk EdQQdWd 0

å åå =++
k l

l
j

jk dEdQdW 0

(1)



Exergia
• Dal secondo principio della termodinamica

• Separando i termini di scambio termico con 
l�ambiente:

å åò ++=
j

irr

i
jj

j

j

dt
dSMs

T
dQ

dt
dS

å åò +++=
j

irr

i
jj

a

a

j

j

dt
dSMs

T
Q

T
dQ

dt
dS

• Moltiplicando per Ta

å åò +++=
j

irr
a

i
jjaaj

j

aa

dt
dSTMsTQdQ

T
T

dt
SdT

(2)



Exergia
• Combinando la (1) e la (2):

( ) 0)(1 =-
-

--+÷
÷
ø

ö
ç
ç
è

æ
-+å åòå dt

dST
dt

STUdMsThdQ
T
TW irr

a
j

a

j
jjajj

j

a

k
k

• La (3) combina il primo e il secondo principio 
della termodinamica ed è una prima forma di 
bilancio exergetico.

• Si può definire l�exergia come il massimo lavoro 
ottenibile lungo una trasformazione reversibile 
tra due stati termodinamici.

(3)



Exergia
• Osserviamo alcuni termini presenti nella (3)

j

a
j T

T
-=1J Fattore di Carnot

jjQJ Exergia calore

STUA a-= Exergia trasformazione per sistemi 
chiusi

STHB

sThb

a

jaj

-=

-= Exergia trasformazione per sistemi 
aperti



Exergia
• Possiamo definire l�exergia trasformazione del sistema

( )
dt

STUdMsTh a

j
jjaj

)( -
--=X å (4)

• Combinando la (4) con la (3):

0=-X++åòå dt
dSTdQW irr

a
j

jj
k

k J

• L�ultimo termine rappresenta le irreversibilità nel sistema

dt
dS

TL irr
ax =

• Pertanto la (5) può essere espressa come:

(5)

(6)åòå =X++
j

xjj
k

k LdQW J



Exergia
• Il lavoro che il sistema fa sull�esterno è dato da:

(7)x
j

jj LdQW åò -X+=- J

• Tutto il lavoro che non può essere ottenuto è dato dalle 
perdite exergetiche:

-- -= WWLx max

• Pertanto le perdite exergetiche indicano la quantità di 
lavoro che si perde a causa delle irreversibilità dei 
processi

(9)

• Il lavoro massimo che il sistema fa sull�esterno è dato da:

(8)åò X+=-

j
jjdQW Jmax



Exergia
• Possiamo scrivere il bilancio in forma integrale:

(10)
xLWXWX -+=+ ++--

• La (11) definisce il rendimento exergetico che assume 
valori inferiori all�unità anche quando il processo sembra 
avere le caratteristiche di non avere fenomeni dissipativi, 
quali ad esempio lo scambio di calore tra due fluidi a 
temperatura diversa in uno scambiatore perfettamente 
isolato verso l�ambiente.

• X sarà in genere exergia calore o trasformazione

(11)++++

--

+
-=

+
+

=
WX

L
WX
WX x

x 1h



Exergia – Esempio 1
• Scambio di calore con una 

sorgente a temperatura 
costante.

• Il bilancio exergetico può 
essere scritto:

xLXX -= +-



Exergia – Esempio 1
• E� possibile scrivere:

( )( ) 21141 )8,9,3,2,8(1 zzAREASSTT
T
TQX aH
H

a +==--=÷÷
ø

ö
çç
è

æ
-=+

( )

42

562

)8,10,6,5,8()1,7,10,8,1()1,7,6,5,1(

1

zzAREAAREAAREA

SSTQ
T
dQTdQdQ

T
TdQX aa
a

+==-=

=--=÷
ø
ö

ç
è
æ-=÷

ø
ö

ç
è
æ -== ò òòò- J

• Dato che Q1=Q2

541

5432321)1,7,6,5,1()1,4,3,2,1(
zzz

zzzzzzzAREAAREA
+=Þ

+++=++==

• Quindi la perdita exergetica è:

5414221 zzzzzzzXXLx =-=--+=-= -+



Exergia – Esempio 2
• Scambio di calore tra due 

sorgenti a temperatura 
variabile.

• Il bilancio exergetico può 
essere scritto:

xLXX -= +-

1 4 7

10 8 9



Exergia – Esempio 2

541

5432321)1,7,6,5,1()1,4,3,2,1(
zzz

zzzzzzzAREAAREA
+=Þ

+++=++==

• E� possibile scrivere:

( )

42

562

)10,9,6,5,10()1,7,9,10,1()1,7,6,5,1(

1

zzAREAAREAAREA

SSTQ
T
dQTdQdQ

T
TdQX aa
a

+==-=

=--=÷
ø
ö

ç
è
æ-=÷

ø
ö

ç
è
æ -== ò òòò- J

• Dato che Q1=Q2

• Quindi la perdita exergetica è:

5414221 zzzzzzzXXLx =-=--+=-= -+

( )

21

231

)10,8,3,2,10()1,4,8,10,1()1,4,3,2,1(

1

zzAREAAREAAREA

SSTQ
T
dQTdQdQ

T
TdQX aa
a

+==-=

=--=÷
ø
ö

ç
è
æ-=÷

ø
ö

ç
è
æ -== ò òòò+ J



Exergia – Esempio 3
• Espansione adiabatica in 

turbina.
• Il bilancio exergetico può 

essere scritto:

xLXWX -=+ +--



Exergia – Esempio 3

( )11 sThMX a-=+

( )22 sThMX a-=-

( )21 hhMW -=-

• E� possibile scrivere:

• Quindi la perdita exergetica è:

( ) 112 zssMTWXXL ax =-=--= --+

12 MM =



Exergia – Esempio 4
• Laminazione 

paraisoentalpica in una 
valvola.

• Il bilancio exergetico può 
essere scritto:

xLXX -= +-



Exergia – Esempio 4

ZH MM =
( )HaH sThMX -=+

( )ZaZ sThMX -=-

• E� possibile scrivere:

• Quindi la perdita exergetica è:

( ) ( )
( ) 1zssT

sThsThXXL

HZa

ZaZHaHx

=-=
=---=-= -+

ZH hh =


