
Il Rendimento di secondo Ordine 

Il rendimento di primo ordine già definito come h = W/Qh è 

stato un utilissimo strumento di ottimizzazione energetica fino al 

1973. Questo indicatore ha però il limite di dare un’indicazione 

sull’efficienza del processo studiato, tutta interna alla finestra di 

osservazione. Ci dice in pratica quanto bene è stato fatto il nostro 

sistema (macchina) ma non ci dice niente su come funziona in 

relazione a processi alternativi. In poche parole non può quantificare 

la razionalità o l’appropriatezza dell’uso energetico del sistema.  

Il rendimento di Secondo Ordine è invece definito come il rapporto 

tra la minima energia richiesta per quello scopo e l’energia 

realmente utilizzata dal sistema: 

e = Wmin / Wreal 

 

 

 

 



Esempio: Una normale caldaia a gasolio per il riscaldamento civile ha 

rendimento h > 60%, questo vuol dire che più dell’60% dell’energia  

consumata diventa energia termica. Con una temperatura esterna (Tc= 

10C°) ed una ambiente interno (Th = 25C°) l’energia necessaria sarà: 

Emin = Q (1-Tc/Th) 

Mentre l’energia consumata dalla caldaia con una temperatura di fiamma 

T3 (1000 C°), sarà: 

E = L/ h = Q (1-Tc/T3)/ h  

Il rendimento di Secondo Ordine sarà allora uguale a: 

e = Emin/ E= (1-283/298)/ (1-283/1273) *0,6 = 3,8 % 

Prendiamo in considerazione come alternativa un collettore solare termico 

operante ad una temperatura di pannello pari a 50 C° (T3 = 323k) con h > 

80%. Essendo Emin uguale al caso precedente calcoliamo Ereal: 

E real = Q(1-298/323) 

 e = Emin/ E= (1-283/298)/ (1-283/323) *0,8 = 32% 

 

 



L’Exergia 

“Dal primo principio sappiamo che l’energia non si perde, ed in base alla 

legge di conservazione il compito di minimizzare i consumi di energia 

significa accumulare (risparmiando) la maggiore quantità possibile di 

energia. Ma dal secondo principio sappiamo che l’inesorabile aumento 

dell’Entropia garantisce che non tutta l’energia può essere trasformata in 

modo utile: 

DG = DH - TDS 

G rappresenta l’energia libera, ovvero il lavoro netto estraibile da una certa 

quantità di Entalpia (H) al netto delle perdite Entropiche (S). In questa 

equazione le variazioni vengono calcolate in relazione allo stato Standard 

di riferimento (convenzione). Se invece, viene scelto come riferimento 

l’ambiente reale in cui avviene il processo, ovvero in relazione alla 

temperatura esterna, concentrazione e potenziale chimico dei componenti 

nell’ambiente etc. l’energia libera prende il nome di Exergia (B). In questo 

modo è possibile stabilire una gerarchia tra le varie forme di energetiche in 

virtù del loro contenuto exergetico (es. energia elettrica 90% B). Inoltre, 

prendendo come riferimento l’ambiente, l’analisi exergetica fornisce una 

misura dell’inquinamento termico più vicina al vero, di quanto faccia G. 

 

 



L’Exergia 

Prendiamo ad esempio una caldaia con rendimento I° pari al 90%, con 

Th=1300C°, Tex= 0C°,Tamb = 20C°. La limitazione implicita sta nel 

considerare equivalenti i dua calori 1) fornito dalla combustione (1300C°) e 

l’altro ricevuto dall’appartamento.  

L’exergia ovvia a questo perché, considerando la riduzione della capacità di 

compiere lavoro è dovuta sia ad una perdita del 10% in caldaia e sia alla 

caduta di temperatura espressa da (1-273/1573) che da un risultato di 83%. 

Ma quando è l’aria a 20C° a ricevere questo calore la capacità di compiere 

lavoro diventa (1-273/293)*0,9 = 6%. E’ del tutto vano allora migliorare 

l’efficienza in caldaia se comunque il rendimento di trasmissione è solo 6%.  

L’efficienza exergetica totale è allora inferiore al 6%. 

 

 



Reversibilità ed irreversibilità 

Le irreversibilità provocano sempre un abbassamento dell’efficienza di un processo. 

Sotto questo aspetto il loro effetto è identico a quello dell’attrito, che è appunto una delle 

cause dell’irreversibilità. Inversamente non è possibile immaginare nessun processo più 

efficiente di un processo reversibile. La trasformazione reversibile è un’astrazione, che 

non può essere mai realizzata nella pratica. Essa tuttavia risulta di enorme utilità, poiché 

permette il calcolo del lavoro dalla conoscenza delle sole proprietà del sistema. Inoltre la 

trasformazione reversibile costituisce un riferimento ideale che non può in nessun caso 

venire superato in quanto: 

 

 pone un limite superiore al lavoro che può essere ottenuto in un dato 

processo che produca lavoro 

• stabilisce un limite inferiore per il lavoro che deve essere speso in un dato 

processo che richieda lavoro. 



 

Reversibilità 
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Una trasformazione si dice reversibile se il senso in cui evolve può venire invertito in 

qualsiasi momento mediante una variazione infinitesima delle condizioni esterne. 

 Discussione di una trasformazione adiabatica 

Una trasformazione condotta in assenza di trasmissione di calore 

si dice ADIABATICA. 

Il pistone è mantenuto in una data posizione da una serie di 

piccoli pesi di massa m. La rimozione di un numero opportuno di 

piccoli pesi può far sì che il pistone si svincoli  dall’attrito statico 

e si innalzi di un certo Dl, portando con sé i restanti pesi ed 

effettuando lavoro sull’esterno. Fra l’inizio e la fine della 

trasformazione il pistone può oscillare su e giù con movimento 

gradatamente smorzato dall’attrito fra pistone e cilindro e 

dall’attrito interno dovuto alla natura viscosa del gas stesso. 

Questo sono EFFETTI DISSIPATIVI, che riducono il lavoro 

ottenuto dalla trasformazione. 

 
Evidentemente un simile processo è IRREVERSIBILE: una variazione infinitesima delle condizioni 

esterne ben difficilmente è in grado di invertire la direzione del moto di un pistone che si sposta ad 

una velocità finita 



Reversibilità 

 

Si possono tuttavia immaginare processi privi di effetti dissipativi. Se l’azione del pistone 

è priva di attrito, lo stato iniziale del sistema è uno stato di equilibrio, ed esso si trova in 

una posizione tale per cui la forza diretta verso il basso, dovuta ai pesi, è esattamente 

bilanciata dalla pressione verso l’alto esercitata dal gas. La rimozione di un peso da un 

sistema così bilanciato provocherà l’innalzamento del pistone, che sarà ancora soggetto ad 

un’accelerazione fino a raggiungere una velocità finita e che presenterà una serie di 

oscillazioni prima di riassestarsi in una nuova posizione di equilibrio, come risultato 

dell’effetto smorzante della viscosità del gas. Il solo modo che si può immaginare per 

eliminare questi effetti è di supporre che il pistone si muova per gradini infinitesimi: 

togliendo una massa dm dal pistone esso si innalza di un tratto dl. Questo processo 

immaginario è unico ed irreversibile, poiché ad uno stadio qualsiasi il suo senso può venire 

invertito prelevando un peso infinitesimo da un punto qualsiasi esterno al sistema e 

ponendolo sul pistone. Quindi il risultato del processo inverso è la compressione del gas 

nel cilindro al suo stato iniziale a spese dell’equivalente lavoro fatto dal gas durante la sua 

espansione iniziale e di una quantità infinitesima di lavoro addizionale richiesto per 

l’inversione della trasformazione. 



 

Discussione di una trasformazione isoterma 
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Termostato 

Il gruppo pistone-cilindro è ora in contatto con un termostato alla 

temperatura T. Un termostato è un corpo capace di assorbire o di cedere 

quantità illimitate di calore senza nessun cambiamento di temperatura. Del 

calore può passare dal termostato (che fa parte dell’esterno) al gas (che fa 

parte del sistema). e viceversa. Quando un sistema raggiunge l’equilibrio 

con l’esterno dopo un contatto prolungato, si osserva che entrambi hanno 

la stessa temperatura. Questa condizione è chiamata “equilibrio termico 

esterno”. Quando invece le temperature sono differenti si osservano 

trasformazioni, che vengono attribuite ad un flusso di calore da una regione 

più calda a quella più fredda. In tal modo una differenza di temperatura 

viene considerata come la forza motrice del trasferimento di calore. I 

processi irreversibili avvengono per effetto di forze motrici finite; quelli 

reversibili sono il risultato di forze motrici infinitesime. 

.La rimozione di un peso finito m da un pistone senza attrito provoca modificazione finite nel sistema, 

che includono una brusca diminuzione di temperatura nel gas dal suo valore iniziale di equilibrio T a T-

DT. Conseguentemente del calore passa a velocità finita dal termostato al gas.Il processo è irreversibile 

sotto tutti gli aspetti, compreso il trasferimento di calore. Se il peso che viene tolto è infinitesimo, anche 

la diminuzione di temperatura è infinitesima ed il calore viene trasferito reversibilmente. 



Reversibilità e Irreversibilità 

L’esecuzione di lavoro può sempre essere ricondotta al funzionamento di un 

dispositivo in grado di variare l’energia potenziale di un sistema meccanico. 

Consideriamo ad esempio un oggetto sospeso connesso ad un sistema in modo 

che il lavoro compiuto possa essere descritto in termini di innalzamento o 

abbassamento dell’oggetto. Consideriamo poi una serie di serbatoi di calore 

posti a contatto con il sistema in grado di descrivere ogni flusso di calore 

uscente od entrante nel sistema. 

Supponiamo che abbia luogo una trasformazione (1) in cui il sistema passi da uno 

stato iniziale ‘i’ ad uno stato finale ‘f’; (2) l’oggetto sospeso si abbassi di una 

quantità corrispondente al lavoro W; (3) venga trasmesso il calore Q ai 

serbatoi. Se al termine della trasformazione il sistema può essere ricondotto 

nello stato ‘i’ riportando l’oggetto nella posizione iniziale, privando i serbatoi 

del calore Q senza provocare cambiamenti in altre regioni dell’universo, allora 

la trasformazione è reversibile. 

In altre parole una trasformazione è reversibile se si svolge in modo tale che, alla 

fine, sia il sistema che l’ambiente circostante locale possano essere riportati 

nei rispettivi stati iniziali senza provocare alterazioni nel resto dell’Universo. 

Una trasformazione che non soddisfa questa condizione si dice irreversibile. 



Reversibilità e Irreversibilità 

Si pone subito il problema di sapere se le trasformazioni che avvengono in natura 

siano reversibili oppure no. In conseguenza del secondo principio della 

termodinamica, tutte le trasformazioni naturali sono irreversibili. 

 Irreversibilità meccanica esterna 

Una vasta classe di fenomeni è caratterizzata dalla trasformazione isoterma di 

lavoro in energia interna di un serbatoio, tramite un sistema il cui stato non 

cambi.   

Sistema  

DU = 0 (Uf-Ui = 0) 
nessun cambiamento di 

stato 

Serbatoio di calore a T costante 

 

             
 WQ   

W 



Reversibilità e Irreversibilità 

Rientrano in questa classe di trasformazioni i seguenti esempi: 

 L’agitazione irregolare di un liquido viscoso a contatto con un serbatoio di 

calore; 

 L’arresto della rotazione o vibrazione di un liquido a contatto con un 

serbatoio; 

 La deformazione anelastica di un solido a contatto con un serbatoio; 

 Il passaggio di corrente elettrica attraverso un resistore a contatto con un 

serbatoio di calore; 

 L’isteresi magnetica di un materiale a contatto con un serbatoio di calore.  

In tutti questi casi, per ricondurre il serbatoio e l’ambiente circostante locale ai 

rispettivi stati iniziali senza produrre altri cambiamenti nell’Universo, 

bisognerebbe assorbire Q unità di calore dal serbatoio e trasformarle 

integralmente in lavoro. Poiché questo è vietato dal Secondo Principio, le 

trasformazioni di questo tipo sono irreversibili. 

 



Reversibilità e Irreversibilità 

Un’ altra classe di trasformazioni è caratterizzata dalla trasformazione adiabatica 

di lavoro in energia interna di un serbatoio. 

 

Sistema termicamente isolato 

 

           Uf-Ui = W 

                                  W 

Fanno parte di questa classe le seguenti trasformazioni: 

• L’agitazione irregolare di un liquido viscoso termicamente isolato; 

•L’arresto della rotazione o vibrazione di un liquido termicamente isolato; 

•La deformazione ana-elastica di un solido termicamente isolato; 

•Il passaggio di corrente elettrica attraverso un resistore termicamente isolato; 

•L’isteresi magnetica di un materiale termicamente isolato. 



Irreversibilità meccanica esterna. 

Le trasformazioni di questo tipo provocano un aumento della temperatura del 

sistema da Ti a Tf. Per riportare il sistema e l’ambiente circostante allo stato 

iniziale bisognerebbe diminuire l’energia interna del sistema assorbendo Uf-Ui 

unità di calore (diminuendo quindi la temperatura da Tf a Ti), e trasformare 

questo calore in lavoro. Questo ultimo passaggio è vietato dal Secondo 

Principio e pertanto le trasformazioni di questo tipo sono irreversibili. 

Le trasformazioni di lavoro in energia interna di un sistema o di un serbatoio, 

possono avvenire grazie alla presenza di caratteristiche quali viscosità, attriti, 

resistenza elettrica etc. alle quali si da il nome di fenomeni dissipativi. Il 
lavoro pertanto diventa lavoro dissipato. 

 Le trasformazioni in cui avviene la trasformazione di lavoro in 

energia Interna presentano una irreversibilità meccanica esterna. 

L’esperienza quotidiana ci insegna che esistono fenomeni dissipativi ovunque 

esistano fenomeni di movimento. Queste irreversibilità sono ineliminabili 

(altrimenti sarebbe possibile il moto perpetuo di terza specie). 

 



Irreversibilità meccanica interna. 

Esistono fenomeni caratterizzati dalla trasformazione dell’energia interna in 
lavoro e quindi di nuovo in energia interna. Ne sono un esempio: 

       L’espansione libera di un gas ideale nel vuoto; 

       Il passaggio di un gas attraverso un setto poroso; 

       La rottura volontaria di un filo in tensione; 

In un’espansione libera non si hanno interazioni con l’ambiente esterno giacchè 
esso non esiste (vuoto).  Come unico risultato si assiste al cambiamento di 
stato del gas che passa da uno stato iniziale (Vi, Ti) ad uno finale (Vf, Ti). E’ 
da notare che la temperatura è rimasta costante. All’inizio dell’espansione 
libera parte dell’energia interna si trasforma in energia cinetica della corrente 
del gas; successivamente per effetto della viscosità l’energia cinetica si 
trasforma di nuovo in energia interna. 

Per riportare il gas allo stato iniziale è necessario comprimerlo isotermicamente 
fino al volume Vf compiendo un lavoro W dall’esterno per mezzo di un 
dispositivo. In questo modo una quantità di calore Q=W dovrebbe quindi 
passare dal sistema ad un serbatoio esterno a temperatura Ti. Per non cambiare 
lo stato del serbatoio bisognerebbe poter trasformare Q interamente in lavoro, 
ma poiché questo è impossibile la trasformazione risulta essere irreversibile. 

       



Irreversibilità termica interna ed esterna. 

Consideriamo adesso trasformazioni caratterizzate dal passaggio di una certa 

quantità di calore da un sistema ad un serbatoio, in seguito ad una differenza 

finita di temperatura : 

    Conduzione o irraggiamento di calore da un sistema ad un serbatoio freddo; 

    Conduzione od irraggiamento da un serbatoio caldo ad uno freddo attraverso            

un sistema intermedio immutabile. 

Per ricondurre il sistema e l’ambiente al loro stato iniziale senza provocare altri 

cambiamenti nell’Universo, bisognerebbe poter passare calore da un corpo 

freddo ad uno più caldo senza dover spendere lavoro. Questo è vietato 

dall’enunciato di Clausius del Secondo Principio. Queste trasformazioni 

presentano irreversibilità termica esterna. 

Trasformazioni accompagnate dalla trasmissione di calore fra parti dello stesso 

sistema è irreversibile, sempre per l’enunciato di Clausius. Si dice allora che 

tali trasformazioni presentino irreversibilità termica interna. 



Irreversibilità chimica 

La maggior parte delle trasformazioni avvenenti in natura sono caratterizzate da 

variazioni spontanee della struttura interna, composizione chimica, densità etc. 

Esempi: 

 Tutte le reazioni chimiche; 

 Diffusione di due gas ideali inerti differenti; 

 Mescolamento di alcool ed acqua; 

 Solidificazione di un liquido soprafuso; 

 Condensazione di un vapore soprasaturo; 

 Osmosi. 

 La trattazione di queste trasformazioni richiede l’uso della Termodinamica 

Chimica che rimanderemo. Si può però dimostrare che la diffusione di due gas 

inerti è equivalente a due espansioni libere indipendenti, e pertanto 

irreversibili. Tutti questi esempi si dicono essere caratterizzati da 

Irreversibilità Chimica. 



Condizioni per la reversibilità 

Le trasformazioni discusse in precedenza comprendono la maggior parte dei 

fenomeni naturali. Se si prendono in considerazione tutte le interazioni che si 

accompagnano a questi processi se ne deduce che tutte le trasformazioni 

naturali sono irreversibili. Infatti in nessuna delle trasformazioni 

precedentemente viste sono soddisfatte le condizioni di equilibrio meccanico, 

termico o chimico, o in altri termini l’equilibrio termodinamico. Inoltre in tutte 

le trasformazioni sono presenti effetti dissipativi. 

Se si vuole invece che una trasformazione sia reversibile devono essere rispettate 

le condizioni di equilibrio e devono essere assenti fenomeni dissipativi. In 

queste condizioni sarebbe allora possibile restituire tutto il lavoro fatto dal 

sistema sotto forma di calore percorrendo la trasformazione in verso opposto. 

La reversibilità sarebbe allora possibile se: 

 La trasformazione è quasi statica (evolve attraverso stati contigui di 

equilibrio); 

 Non esistono effetti dissipativi. 

E’ chiaro che la Reversibilità rappresenta solo un’astrazione 

completamente sconnessa dalla realtà ma che viene utilizzata per facilitare la 

trattazione matematica della termodinamica. 



Entropia di un Gas Perfetto  

Per un sistema PVT chiuso il primo principio si esprime: 

dU = dQ - dW, e nel caso di reversibilità dQ=TdS e dW=PdV da cui ne segue: 

dU = TdS - PdV 

per un gas perfetto si ha che dU = Cv dT quindi: 

CvdT = TdS -PdV 

dS = Cv dT/T  + dV P/T    essendo però P/T = R/V 

dS = Cv dT/T + R dV/V    S= S(V,T)   

 da cui integrando si avrà  

 

 

 

oppure differenziando la PV = RT, ed utilizzando la relazione Cp = Cv +R si 

ottiene: 
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EQUILIBRIO CHIMICO 

t 

All’equilibrio 

S 

Per un sistema isolato S è 

massimo all’equilibrio e a 

questo punto tutti i processi 

sono reversibili  

Tds ≥ dU + dW 

dS-(dU+dW)/T ≥ 0 

Irreversibilità 

(dU+dW)/T= 0 

dS ≥ 0 

Reversibile 

dS=0 



Deriviamo le equazioni di compressione o espansione adiabatica reversibile di un gas 

perfetto a capacità termiche costanti in funzione di T e V, di T e P e di P e V 

Per un processo reversibile                        . Inoltre, se il processo è adiabatico allora                     e 

In altri termini un processo adiabatico reversibile avviene con entropia costante (isoentropico). 

Ponendo                  si ottiene: 
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Per un gas perfetto R = Cp – Cv  e quindi 
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In cui                             . L’integrazione a γ costante fornisce: 
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Una forma equivalente è TV γ-1 = costante, da cui si ottiene: 
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Se si uguagliano le due ultime espressioni ottenute per T2/T1 , si ottiene: 
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Processo adiabatico reversibile (isoentropico) 

  KVPKPV
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P, γ e V sono tutti positivi e dP/dV è negativo 



 

Per un’isoterma PV=RT → P=RTV-1  
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Quindi è ancora con pendenze negative 

ma dato che Cp/Cv = 1



Nel punto 1 il sistema è in equilibrio termico con la sorgente Th, ed il 

pistone è al limite superiore della sua corsa. Il gas si può espandere 

isotermicamente fino al punto 2 grazie al calore Qh. In questo punto il gas 

ha ancora temperatura Th, ma diversi valori P,V. Dal punto 1 al punto 2, 

del calore viene fornito al gas per permettere l’espansione isotermica. 

Nella curva 2-3, il gas viene isolato termicamente, e l’espansione provoca 

quindi un abbassamento della temperatura del gas fino a Tc (equilibrio con 

la sorgente fredda). La curva 3-4, rappresenta una compressione isoterma, 

e del lavoro viene effettuato sul pistone a spese del calore Qc. Dal punto 4 

al punto 1, avviene una compressione adiabatica che riporta il gas a Th.  



Ciclo di Carnot 

      La figura mostra  la forma del ciclo di un gas perfetto in diagramma PV, 

in un sistema cilindrico con pistone funzionante come macchina 

termica di Carnot tra le temperature Th e Tc. 

      La macchina termica deve operare con continuità e deve ciclicamente 

ritornare al suo stato iniziale. Il gas perfetto subirà invece dei 

cambiamenti di stato caratterizzati da valori diversi di P e V che 

definiranno un ciclo in un diagramma  PV.  Dovendo funzionare solo 

tra due temperature Th e Tc, lo scambio di calore potrà avvenire solo e 

soltanto a Th e Tc. Quindi le trasmissioni di calore devono avvenire a 

temperatura costante (Th e Tc). La sola combinazione che rappresenti 

un ciclo in grado di fornire lavoro è mostrata in figura. Per cui 

l’integrale ciclico del lavoro è  dato   da 

                        W = W1-2 + W2-3 + W3-4 + W4-1 

 

 

 



Questo lavoro netto è la somma dei lavori che intervengono nelle varie 

trasformazioni.  

Il ciclo costituito dalle trasformazioni descritte racchiude l’area ombreggiata della figura mostrata, area 

che rappresenta ∫ PdV sull’intero ciclo, ed è il lavoro netto della macchina per un ciclo completo.. I 

processi 23 e 4 1 sono adiabatici e per essi il primo principio e la relazione dU = CVdT per un gas 

perfetto forniscono: 

dTCUW V

T

T
C

H
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Evidentemente i lavori W23 e W41 sono uguali numericamente ma di segno opposto. Quindi essi si 

eliminano e W = W12 + W34 

I termini a secondo membro si riferiscono a processi  isotermi  e poiché il gas è perfetto non vi è 

variazione di energia interna. Continuando in questo caso, il primo principio si riduce a  

Q12 = W12   e   Q34 = W34 

Impiegando il risultato ottenuto per il lavoro di un processo isoterma reversibile, si ottiene:  

4

3
3434 ln

P

P
RTWQQ CC 



Quindi 
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Quindi P2/P3 = P1/P4          o          P1/P2 = P4/P3. 

 

Si ottiene infine  
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    CICLO RANKINE 

 

 

Risultato netto del Ciclo: 

Assorbire calore Qh a Th, 

cedere calore Qc a Tc, 

Compiere lavoro  

W = Qh – Qc 

verso l’esterno mentre le 
trasformazioni a 
Volume costante non 
implicano trasmissione 
di calore 

 

 



1-2 Compressione gas freddo, espulsione calore 
Qc ≈compressione isoterma 

2-3 Volume non varia, il gas viene spinto dal 
freddo al caldo – il rigeneratore fornisce Qh 

3-4  D fermo, S si abbassa: espansione isoterma, 
viene assorbito il calore Qh 4-1  Compressione gas caldo, al rigeneratore 

viene fornito Qh che aveva ceduto sulle 2-3 



I cicli termodinamici 

     In teoria qualunque fluido di lavoro è in grado di dare origine a cicli 

termodinamici ideali (con rendimento pari a quello massimo 

conseguibile con determinati sorgente calda e pozzo freddo). Sono 

pertanto le perdite connesse al funzionamento delle macchine (attriti 

etc.) che stabiliscono quali fluidi e quali cicli mantengano anche nel 

caso reale un rendimento accettabile. 

In generale i cicli chiusi bifase liquido-vapore consentono le prestazioni 

migliori a temperature massime moderate. I cicli a gas realizzati con 

macchine alternative consentono le prestazioni massime in assoluto, se 

accanto all’energia prodotta venga recuperata anche quella di scarto. I 

cicli a gas a turbina hanno invece il più alto rapporto 

prestazione/prezzo. 



 

 

Sistemi termodinamici di riferimento 

Sistemi termodinamici Liquidi 

Gassosi 

Solidi 

Combustioni 

 

Cicli a Gas 

 

Scambio termico 

 

Cicli a vapore 

 

Scambio termico 

 

Trasporto e distribuzione del calore 

 



Esempi di cicli termodinamici 



 

TRASFORMAZIONI DI LEGENDRE 

 
In generale non è possibile definire delle nuove funzioni termodinamiche combinando a caso le

variabili. Vi è, per esempio, il requisito della consistenza dimensionale. Fortunatamente esiste un

metodo matematico standard per la definizione sistematica di funzioni: la trasformazione di

Legendre.

Considerando una funzione differenziale esatta:

dY = C1dX1 + C2dX2 + ... + CndXn

Le trasformazioni di Legendre definiscono delle funzioni legate ad Y per le quali i gruppi di

variabili contengono una o più delle Ci in luogo delle variabili coniugate Xi. Per una forma

differenziale totale che presenta n variabili, vi sono 2
n
-1 possibili trasformazioni di Legendre, cioè:

1 = 1(C1, X2, X3,..., Xn) = Y - C1X1

2 = 2(X1, C2, X3,..., Xn) = Y - C2X2 . . .

 . . . . .

n = n(X1, X2, X3,..., Cn) = Y - CnXn

1,2 = 1,2(C1, C2, X3,..., Xn) = Y - C1X1 -C2X2

1,3 = 1,3(C1, X2, C3,..., Xn) = Y - C1X1 -C3X3

 . . .. . . . .

1,...,n = 1,...,n(C1, C2, C3,..., Cn) = Y - (CiXi)



‘ 

La relazione fondamentale che lega le proprietà di stato per un sistema PVT chiuso collega

U=U(V, S) alle due variabili V ed S:

dU = -PdV + TdS [dY=C1dX1 + C2dX2]

Applicando le relazione suddette di identifica C1 e C2 con -P e T, e con X1 e X2 con V ed S. Vi sono

2
2
-1 = 3 trasformazioni di Legendre possibili legate ad U, che sono date da:

H = H(P, S) = U + PV [Y-C1X1]

A = A(V, T) = U - TS [Y-C2X2]

G = G(P, T) = U + PV -TS [Y-C1X1-C2X2]

La prima di queste funzioni è l’entalpia, che è stata introdotta in precedenza. Le funzioni A e G sono

la funzione di Helmholtz e la funzione di Gibbs, rispettivamente. Entrambe vengono chiamate energie

libere.



La relazione fondamentale tra le proprietà di stato per un sistema PVT chiuso collega  

U = U(V,S) alle due variabili V ed S: 

dU = -PdV + TdS 

Nell’applicare le trasformazioni di Legendre precedentemente viste, si identificano C1 e C2 

con –P e T, e X1 e X2 con V ed S. Vi sono 22 – 1 = 3 trasformazioni di Legendre possibili 

legate ad U, che sono date da:  

 

H = H(P,S) = U + PV 

A = A(V,T) = U – TS 

G = G(P,T) = U + PV –TS 

 

La prima di queste tre funzioni è l’entalpia, che si è già introdotta in precedenza. Le 

funzioni A e G sono la funzione di Helmotz e la funzione di Gibbs, rispettivamente. 

Come risultato della definizione di entalpia, si è in precedenza ricavata l’equazione: 

dH = TdS + VdP 

E’ chiaro che T e V devono venire identificate con i coefficienti differenziali parziali dS e di 

dP.  



Quindi:  
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Da queste relazioni si vede che, se si conosce H come funzione di S e di P, si possono 

ritrovare per differenziazione le due proprietà rimanenti che compaiono nel secondo 

membro dell’equazione di partenza:  

 

dU = -PdV + TdS 

 



Le proprietà T,P e V assumono il ruolo di variabili naturali nella trattazione standard della 

termodinamica classica dei sistemi PVT. Rispetto all’esempio visto prima, procediamo in 

maniera diversa trasformando la relazione fondamentale fra le proprietà di stato nella forma: 

dU
T

dV
T

P
dS

1


Questa equazione esprime la variabile indipendente S in funzione di V e di U. Come 

nell’esempio precedente ci sono 3 possibili trasformazioni di Legendre: 
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Le funzioni appena definite sono chiamate funzioni di Massieu e Φ viene spesso detta 

funzione di Planck. Partendo da questa formulazione, si può sviluppare una serie completa di 

equazioni termodinamiche. Le variabili intensive naturali 1/T e P/T, così come le funzioni di 

Massieu, entrano in gioco nella meccanica statistica e nella termodinamica dei processi 

irreversibili, ma risultano meno direttamente collegate all’esperienza e meno utili nella 

descrizione dei processi reali di T e P, che sono le variabili intensive più comunemente 

impiegate. 



L’Energia Libera 
 L’energia libera di Gibbs, G, e l’energia libera di Helmotz, A,  

 

trovano il loro campo di impiego a seconda del tipo di processo 

che si studia. La caratteristica che rende la funzione di Gibbs 

particolarmente utile è quella di fornire un semplice criterio di 

spontaneità per processi che avvengono nelle normali 

condizioni di lavoro di un laboratorio. Se si conosce la 

variazione di energia libera a P e T costanti, si può prevedere se 

la reazione può procedere spontaneamente e si può ottenere 

questa informazione da quantità facilmente misurabili. La 

funzione G è definita come:  

G = H – TS 

A temperatura costante, la variazione di energia libera sarà: 

ΔG = ΔH – TΔS 

  



Energia Libera 

  

ΔG = ΔH – TΔS 

A T costante, la variazione di G dipende dalla variazione di 

entalpia ΔH e dalla variazione di entropia ΔS. Una diminuzione 

di entalpia (o energia interna) ed un aumento di entropia 

concorrono ad una diminuzione di G che è la condizione 

necessaria perché una reazione proceda spontaneamente. G è la 

funzione da usare quando si ha a che fare con sistemi a T e P 

costanti. In queste condizioni infatti essa ha le proprietà di un 

potenziale. Per funzione potenziale si intende una funzione del 

sistema che, derivata rispetto allo spostamento, dà una misura 

della tendenza del sistema a tornare o ad andare all’equilibrio. 

 



Ricaviamo le equazioni fondamentali applicabili a sistemi chiusi che possono compiere solo 

lavoro di tipo pressione-volume. Pertanto, dall’equazione G = H – TS e introducendo la 

definizione di entalpia H = U + PV, si ottiene: G = U + PV – TS. 

Differenziando: 

)()( TSdPVddUdG 

e sviluppando 

SdTTdSVdPPdVdUdG 

Introducendo il primo principio in forma differenziale, dU = dQ + dW si ha:  

SdTTdSVdPPdVWQdG  dd

Se il processo è reversibile, per il secondo principio dQ – TdS = 0, e se il sistema può 

compiere solo lavoro di espansione dW + PdV = 0. Introducendo queste due relazioni 

nell’equazione precedente, essa diventa: 

SdTVdPdG 

Se il sistema è tenuto a T costante, dT è uguale a 0 e l’equazione di prima di riduce a dG = VdP 
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dove l’indice T sta a indicare che la temperatura è costante. Analogamente, se si tiene 

costante P, dP è uguale a 0 e di conseguenza si avrà: 
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Queste sono le equazioni fondamentali su cui ci si basa ogni volta che si vuole calcolare una 

variazione di energia libera. 

Il segno di ΔG, negativo o positivo, permette di prevedere se la reazione può avvenire 

spontaneamente. Se un sistema a T e P costanti si avvicina all’equilibrio, significa che 

l’energia libera a disposizione del sistema sta tendendo ad un minimo. Se ad ogni stadio del 

processo una quantità diminuisce, il valore di questa nello stato finale meno il suo valore 

nello stato iniziale è un numero negativo. Poiché tutti i sistemi tendono spontaneamente ad 

andare all’equilibrio qualunque siano le condizioni restrittive imposte, per un processo 

spontaneo a T e P costanti il segno del ΔG è negativo. A seconda che un processo sia 

accompagnato da un guadagno (ΔG >0) o da una perdita (ΔG <0) di energia libera, si parla 

di processo endoergonico ed esoergonico rispettivamente. 

Per un sistema a T e P costante: 

Se ΔG = numero negativo, la reazione può avvenire spontaneamente 

Se ΔG = numero positivo, la reazione non può avvenire spontaneamente 

Se ΔG = 0, il sistema è all’equilibrio e non può acquistare né cedere energia libera 

 



EQUILIBRIO CHIMICO 

t 

G 

All’equilibrio 

Per un sistema a P e T 

costante G è minimo 

all’equilibrio, mentre 

l’entropia è massima. 

Per cui in un sistema 

isolato giunto 

all’equilibrio non si 

hanno più processi 

irreversibili 

dG ≤ - dWrev 

Se dWrev =0  allora 

dG ≤ 0 



In condizioni di P e T costanti e nel caso che il sistema possa compiere qualsiasi tipo di 

lavoro si ottiene a partire dalla  

SdTTdSVdPPdVWQdG  dd

l’equazione 

TdSPdVWQdG  dd

Introducendo il secondo principio nella forma dQrev=TdS si ha:  

PdVWdG  d

Integrando ed esprimendo la variazione di energia libera come una diminuzione si ottiene:  

VPWG DD max

Questa equazione stabilisce che la diminuzione di G a P e T costanti è uguale al lavoro 

totale che il sistema può compiere meno il lavoro meccanico PΔV. Spesso il lavoro dato da 

–ΔG viene chiamato lavoro netto o lavoro utile, e può essere ad esempio lavoro chimico, 

elettrico, fotochimico ed osmotico 





Nei sistemi viventi, la variazione di G come misura di lavoro utile assume un aspetto 

molto significativo.  


