
Termodinamica

• Lo studio delle forme di Energia e di
come si trasformano in base a leggi
rigorose….

• Consente la conoscenza dell’energia
ceduta o assorbita in una
trasformazione così come la
spontaneità della stessa.



Princìpi

0. Tale principio spiega il fatto che due corpi a 
temperature diverse, tra cui si scambia del calore, 
(anche se questo concetto non è presente nel 
principio zero) finiscono per raggiungere la stessa 
temperatura 

1. L’energia non si crea, non si distrugge, si 
trasforma in forme differenti

2. Le trasformazioni spontanee di energia vanno 
sempre verso forme la cui dispersione è maggiore

3. Teorema di Nernst non è possibile raggungere lo 
zero assoluto (0 K) in un numero finito di operazioni 
(trasformazioni termodinamiche)

http://it.wikipedia.org/wiki/Calore


Qualche definizione

• Il sistema è porzione di materia reale o 
immaginaria, all’interno della quale si 
osserva un processo:

a) aperto, b) chiuso, c) isolato.
• L’ambiente è costituito da tutta la 

materia circostatnte che scambia 
materia o energia col sistema.

• L’Universo è l’insieme di sistema ed 
ambiente.



Variabili e Funzioni

• Le variabili termodinamiche sono proprietà 
misurabili di un sistema; sono estensive (V, m) 
quando in un sistema dato dall’unione di due 
sistemi, la variabile è la somma delle 
corrispondenti variabili originarie, altrimenti le 
variabili sono intensive (T, p).

• Le funzioni termodinamiche (valori di energia)  
definiscono lo stato di un sistema. Molte di 
queste sono funzioni di stato (dipendono solo 
dallo stato iniziale e finale del sistema)  



Leggi

• L’Energia non può essere né creata, 
né distrutta

• Vi sono varie forme di energia; 
quelle meno nobili e più dispersive 
(caotiche) tendono ad aumentare a 
scapito di quelle più nobili 



Un po’ di formule

• L’Energia Interna U comprende tutte le 
energie racchiuse nella materia contenuta 
in un sistema

U = Evib+Erot+Etrasl+Eel+……

DU = Q + L

• Il lavoro compiuto da un sistema è dato
dalla forza esercitata sulle pareti * lo
spostamento di una parete mobile



Lavoro

L = F∙s (J = N∙m)

F = p/A; DV = s∙A → L = -p∙DV



Entalpia ed energia interna

L = -p∙DV

a pressione atmosferica costante

DU = Q + L = Qp - p∙DV

Definendo l’entalpia come il calore scambiato a
pressione costante

DH =Qp

Si ha

DH = DU + p∙DV

L’entalpia è la funzione di stato termodinamica 
facilmente misurabile in laboratorio e quindi 

usata per caratterizzare le reazioni 



Calore

• Forma meno nobile di Energia che può 
essere rilevata da variazioni di 
temperatura che dipendono però anche 
dalla materia in esame (mediante una 
grandezza nota come capacità termica)

Q = C∙DT
• L’unità di misura SI è il Joule, ma la Cal

è molto diffusa
1cal = 4.18 J



Scale di Temperatura



Il Caos

• Il secondo principio impone che aumenti il
caos universale (meglio dispersione),
numericamente, la variabile termodinamica
che identifica il caos, è l’entropia S.

Statistica DS = S2 - S1 = k ln w2/w1

Termodinamica DS = QREV/T

DSUN = DSSIST + DSAMB > 0



Rappresentazione di Entropia



Spontaneità dei processi
energia di Gibbs

DSUN = DSSIST +  DSAMB

DSUN = DSSIST - DHSIST/T

-T DSUN = DHSIST – TDSSIST

DG  = DHSIST - T DSSIST < 0

TDSUN° = DG° = -RTln Kc

Reazioni spontanee DG < 0     (DSUN > 0)

Reazioni non spontanee DG > 0 (DSUN < 0)

Reazioni all’equilibrio DG = 0    (DSUN = 0)



GIBBS

• If nature does not answer first what we 

want, it is better to take what answer we 

get. -- Josiah Willard Gibbs, Lecture XXX, 

Monday, February 5, 1900 



Esotermia e Spontaneità

• Reazioni spontanee esotermiche (la 
maggioranza)

DG<0; DH<0

• Reazioni spontanee endotermiche (rari 
casi)

DG<0; DH>0; dunque spesso DS>>0



Fotosintesi

6H2O(l) + 6CO2(g) → C6H12O6(s) + 6O2(g)

DH° = +2800kJ/mol !!!

Solo le piante riescono a farlo, ma con fatica: 
grazie ad una proteina nota come clorofilla 

convogliano l’energia dei fotoni per fare 
avvenire questo processo NON spontaneo



Entalpia e passaggi di stato



Grafico in scala



Legge di Hess

A → B DH°1

B → C DH°2

C → D DH°3

_________________________________________

A → D DH°TOT=DH°1+DH°2+DH°3



Entalpia di formazione

Sostanza DH°f (kJ/mol)

H2O(l) -285.83

H2O2(l) -187.8

NH3(g) -46.11

NO(g) 90.25

NO2(g) 33.2

SO2(g) -296.8

HCl(g) -92.31

HI(g) 26.5

CO2(g) -393.51



Riferimento
Entalpia di Formazione



DH°r = S DH°f (PRODOTTI) - S DH°f (REAGENTI)

Tutto riferito agli elementi nello stato standard



Riferimento ai calori di combustione



Potenziale ionizzazione

• A → A+ + e- DH° sempre >0.

• Mg → Mg+ + e- PII = 738 kJ/mol

• Mg+ → Mg2+ + e- PIII = 1451 kJ/mol

• Na → Na+ + e- PII = 496 kJ/mol

• Na+ → Na2+ + e- PIII = 4562 kJ/mol



Configurazioni elettroniche 

stabili



Affinità elettronica

F + e- → F-

DH°=-328 kJ/mol  A.E.=328 kJ/mol



Energie per l’aggiunta di un 

elettrone



Elettronegatività



Leggi generali per ritrovare il 
DH°r secondo Hess

DH°r = S DH°f (PRODOTTI) - S DH°f (REAGENTI)

Tutto riferito agli elementi nello stato standard

DH°r = S DH°comb (REAGENTI) -S DH°comb (PRODOTTI)

Tutto riferito ai prodotti di combustione nello stato 
standard

DH°r = S DH°leg (REAGENTI)-S DH°leg (PRODOTTI)

Tutto riferito agli elementi che costituiscono 
reagenti e prodotti nello stato standard



4 H2(g)+ 3C(gr) C3H8(g) 

{8 H(g)+ 3C(g)}

4 H2O(g)+ 3CO2(g)

Energia 
dei legami
DHfleg < 0

Energia delle
Combustioni

DHcomb < 0

DHf


