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SISTEMI, STATI E VARIABILI TERMODINAMICHE

Tutto cio che circonda un
sistema, che PUO AMBIENTE
influenzare e modificare |l
SUO comportamento, viene
comunemente chiamato
ambiente esterno.

Sotto I nome di universo si indica invece linsieme
composto dal sistema e dal suo ambiente.




ambiente
esterno

A

ambiente
esterno

La quantita di gas
contenuta in un cilindro
rappresenta un sistema,

Tutto cio che circonda e puo influenzare il gas, come un

pistone mobile che chiude

Il cilindro, un'eventuale

sorgente di calore, ecc., costituisce 'ambiente esterno.



Un sistema si dice:

d aperto: quando
'interazione con ['ambiente
esterno implica uno scambio
di materia e energiq;

O chiuso: quando attraverso
la superficie che lo delimita
si puo avere solo uno
scambio energetico;

d isolato: quando il sistema
non ha alcuno scambio di
materia e di energia con
'lambiente esterno.
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Un sistema termodinamico,
come l'insieme delle molecole di

3

. R
un gas contenuto in un f Vol N
recipiente, €& composto do - 3
moltissimi  elementi:  volendo \ \’

. on JINV R

descriverlo da un punto di vista
meccanico, occorrerebbe @ [—s \ S\
conoscere un numero molto |

grande di parametri e di relazioni
analitiche.

Le quantita ftrattate in termodinamica sono proprieta
medie del sistema, per definire le quali non serve una
conoscenza detftagliata del moto di ciascuna molecola.




In fermodinamica lo stato di un sistema € definito da un
punto di vista macroscopico, per mezzo di alcune
proprieta che possono rappresentarlo nel suo complesso.

Le grandezze di interesse
termodinamico sono:
temperatura, pressione, volume,
densita (eventualmente lo
concentrazione dei singoli
elementi chimici, se in un sistema
ne sono presenti piu d'uno, ecc.)

Chiameremo queste grandezze
(T,p.V) variabili o parametri di
stato.

termometro

'
|

A
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Le grandezze termodinamiche (p,V.,T) non sono
indipendenti fra loro: | fre parametri di stato di un sistema
gassoso sono legati da una relazione che ci permette di
determinare uno qualsiasi di essi guando siano noti gli altri
due.

Lo stato termodinamico di una certa quantita di gas e
completamente definito dai valori di due qualsiasi delle
variabili (V,p,T).

Le variabili di stato di un sistema possono essere misurate
solo se esso s frova In uno stato di equilibrio
termodinamico, cioe in una condizione che rimane
stazionaria finché non interviene una causa esterna in
grado di modificarla.



All'equilibrio termodinamico (p,V,T) hanno gli stessi valori
in tutti | punti del sistema e nhon cambiano nel fempo.

Questo tipo di equilibrio comprende:

¢ ['equilibrio termico: assenza di scambi termici entro un sistema ¢
con l'ambiente esterno;

¢ l'equilibrio meccanico: non esistono forze non bilanciate fra gli
elementi del sistema e fra 1l sistema e 1'ambiente;

s l'equilibrio chimico: la struttura interna del sistema non ¢ soggetta
a reazioni chimiche o a cambiamenti di fase.

La termodinamica studia quelle trasformazioni che
portano un sistema da uno stato di equilibrio a un altro
stato di equilibrio. In caso contrario non si potrebbero
assegnare, per mezzo di misure, valori ben definiti a tutti i
parametri di stato del sistema.



PRINCIPIO DI AVOGADRO

Numero di massa

Cio che distingue dli
. . . . A Simbolo
atomi dej diversi x himico
. .. ) Z dell’elemento
elementl, insieme gl
numero atomico /

Numero atomico

(numero  di  profoni ’ e ; =
oresenti nel nucleo), € |l 17 1H
numero di massa A=/+N L L
(humero totale di idrogeno deuterio
protoni € neutroni nel

nucleo).

Diversi isotopi dello stesso elemento hanno uguadle
numero atfomico ma diversa massa, poiché i loro nuclei
differiscono per il numero di neutroni.



La massa di un atomo di idrogeno € dell'ordine di 1027 kg;
per non dover operare con numeri cosl piccoli, e
confrontare le varie masse atomiche degli elementi, € piu
pratico utilizzare 'unita di massa atomica (simbolo u),

definita come:

la dodicesima parte della
massa dell'isotopo 12 del

carbonio (carbonio-12, il cui Numerq g
' ' atomico .
nucleo cont/.ene 6 protoni e 6 C Eiretumles
neutroni), posta, per “chimico
; Peso
convenzione, esattamente > 112.01

uguale a 12 u. atomico

1u=1,66x10%" kg




Esempio - Peso atomico del Pb € 207: significa che la sua
massa € 207 volte piu grande di quella della dodicesimao

parte della massa dell’isotopo del carbonio-12.

Esempio - Prendiamo il composto C;,H,,0:; (zucchero).
La sua massa molecolare e la somma delle masse
atomiche di tutti gli atomi presenti nella molecola:

12(12u)+22u+11(16u)=342u

Per ottenere la massa di un atomo (o di una molecola)
in kg occorre moltiplicare il suo peso atomico (o
molecolare) per la massa della dodicesima parte

dell’atomo di carbonio-12.




Per lo studio dei gas, € utile esprimere la quantita di
materia in termini di numero di molecole o di atomi,

piuttosto che assegnando la massa. Per tale scopo si usa
la mole:

La mole e il numero di Avogadro

Una mole (mol) e la quantita di materia che contiene
tante particelle (atomi, molecole) quanti sono gli
atomi presenti in 12 grammi dell'isotopo carbonio-
12. Il numero di particelle per mole, detto numero di
Avogadro, €:

N,=6,02:1023 mol-1




L'importanza del numero di Avogadro sta nella seguente
proprietd: una quantita di qualsiasi sostanza, tale che la
misura in grammi della sua massa sia uguale al numero
che esprime la massa atomica o molecolare della
sostanza, contiene sempre lo stesso numero N,, di atomi

o di molecole.

Esempio - 1 g di idrogeno atomico (H), di massa
atomica 1 u, contiene N, atomi di idrogeno; allo stesso
modo, 32 g di ossigeno molecolare (0,), di massa
molecolare 2(16 u)=32u, contiene N, molecole di
ossigeno. Possiamo anche affermare che una mole di
CaCl, (cloruro di «calcio), di massa molecolare
40u+2(35u)=110u, ha una massa di 110qg.




Calcolo mole

Il numero n di moli di una sostanza si calcola come il
rapporto fra la massa complessiva della sostanza,
espressa in grammi, e la sua massa molecolare
espressa in g/mol (chiameremo massa per mole):

massa(g)
massa per mole(g/mol)

n(mol) =




I nome di Avogadro e legato anche al seguente
principio (1811) fondamentale della fisica e della chimica
dei gas:

PRINCIPIO DI AVOGADRO

Volumi uguali di gas diversi, nelle stesse condizioni
di temperatura e di pressione, contengono lo stesso
numero di molecole. Inversamente, uno stesso
numero di molecole di gas, di qualunque specie,
nelle stesse condizioni di temperatura e di pressione,
occupa lo stesso volume.

Esempio - Il volume di una mole di gas (per esempio 2 g di
H,, 32 g di O,, 44 g di CO,) in condizioni normali, cioe alla
temperatura di O ° C e alla pressione di | atm, € pari a 22,4
litri (volume molare).




LE TRASFORMAZIONI DEI GAS

A differenza dei liquidi, | gas sono faciimente comprimibili,
per cui, a una temperatura assegnata, il volume da essi
occupato dipende dalla pressione agente.

La legge € la seguente:

LEGGE DI BOYLEMARIOTTE

Il volume occupato da un gas a temperatura
costante e inversamente proporzionale alla
pressione:

p-V = costante con t = costante

pressione iniziale (Pa)

pressione finale (Pa) — A
P/V =pVh
volume finale (m”) volume iniziale (m?)




Per verificare
sperimentalmente tale
relazione, poniamo il gas
iINn un cilindro graduato e
soffoponiamolo ad una
pressione Yile Yile
variabile. Quello che si
nota & che all'aumentare
della pressione il volume
diminuisce.

— temperatura
costante

la pressione aumenta

N <<
M

Ma in che modo
diminuiscee¢

Diminuisce in maniera
Inversamente proporzionale
alla pressione.




©
w

pressione p

>'O

t = costante

0V

volume V

Va

Il piano (p,V) utilizzato per lo
rappresentazione degli stafi
di equilibrio di un gas, e
detto piano di Clapeyron.

| risultafti sperimentali
giacciono su un ramo di
ijperbole  equilatera che
prende il nome di curva
isoterma.

Quando un sistema passa da uno stato a un altro, si dice
che si e eseguita una frasformazione. In questo caso
abbiamo descritto una trasformazione isoterma, cioe
realizzata a temperatura costante, fra stati di equilibrio.



Esaminiamo come varia il volume di un gas al variare della
temperatura, mantenendo costante la pressione.

La legge € la seguente:

PRIMA LEGGE DI GAY-LUSSAC

In tutti i gas, mantenendo costante la pressione, il
volume varia linearmente con la temperatura.

volume a 0 °C (m°)

volume a temperatura t (m3) = / [ coeificli;;’;e?,diudilj’;zalzeionzij/ihutrlﬂiicia (;(; ")
V=V,1+at) ¢~ guale p g

— temperatura (°C)

Verifichiomola sperimentalmente



Riscaldiomo una certa
quantita di gas contenuta
IN un recipiente cilindrico
dofato di un pistone
mobile. In questo modo, la
pressione cui € soggetto |l
gas e costante (uguale
alla pressione atmosfericao
piu la pressione dovuta dal
peso del pistone).

pressione cost
/"]

y .
£
L/

la temperatura
aumenta

&
ante
J\

N\
\
\
A\
7

Cosa si osservae




volume V

p = costante

V =V (1+0At)

e — e e e — ]

At 2|At

A

tB
temperatura t

il volume varia
linearmente con la
temperatura.

La trasformazione descritta si
chiama trasformazione isobara.




In funzione della tfemperatura assoluta T, la legge assume
la forma:

volume a 273 K (m?)
volume a temperatura 7 (m?) / temperatura del gas (K)
VT =0 T
Ty
N ar3k

Il volume occupato da un gas, mantenuto a
pressione costante, e direttamente proporzionale
alla sua temperatura assoluta.




La seconda legge di Gay-Lussac, esprime come varia la
pressione di un gas al variare della tftemperaturag,
mantenendo costante il volume.

SECONDA LEGGE DI GAY-LUSSAC

In tutti i gas, mantenendo costante il volume, la
pressione varia linearmente con la temperatura.

pressione a 0 °C (Pa)
pressione a temperaturat (Pa) =7 \ — coefficiente di dilatazione
p= P0(1 + at) volumica (°C™")
o = 1/273 uguale per tutti i gas \
temperatura (°C)

Verifichiomola sperimentalmente



All'aumentare della
temperatura, perché |l
volume del gas possa
rimanere costante, si deve
aumentare |a pressione,
ad esempio appoggiando
sul pistone una serie di pesi
uguali. Dal numero dei pesi
viQ viQ aggiunti Si
determina la pressione al
variare della tfemperatura.

la temperatura
aumenta

= & y

\\. /

volume
costante

Cosa si osservae




A V = costante

La pressione varia

linearmente con la
temperatura.

pressione p

At | 2 At
|

temperatura t

La trasformazione descritta si
chiama trasformazione
isocora.




In funzione della tfemperatura assoluta T, la legge assume
la forma:

pressione a 273 K (Pa)

pressione a temperatura T (Pa) —\ / /— temperatura (K)
pr=
To

273 K

La pressione di un gas, mantenuto a volume
costante, e direttamente proporzionale alla sua
temperatura assoluta.




Nel piano di Clapeyron
(0.V) le fre trasformazioni
sONno rappresentate nel
seguente modo:

$ LEGGE DI BOYLE
A
i p.V. =p.V
o~ 11 3 3
o isoterma
ke
a
o
a
Paf-mermeemmr e S vD
. ' g
V, v,
C volume, V

A isbbara

R ot B

p‘l ---- T T
Q 12 LEGGE DI GUY-LUSSAG
) : |
S V. T
2 E 2=_2/ |
] : !
a ; V1 T1 i
i i
V, V
A volume, V
A
3 P A
isocora
a /
qcf Y 22 LEGGE DI GUY-LUSSAC
o
= p T
§ 2 _ 2
b 1 1
‘ 'C
Vl
B volume, V



LA LEGGE DEI GAS PERFETTI

Un gas che soddisfa esattamente la legge di Boyle e le
due leggi di GaylLussac, qualungue siano le condizioni di
pressione e di temperaturg, prende il nome di gas
perfetfo, o gas ideale.

In natura non esiste un gas perfetto, pero alcuni gas,
come lidrogeno, l'elio, ecc., si avvicinano, per intervalli
molto ampi di pressione e temperatura, Al
comportamento di un gas perfetto.

In fisica si utilizzano modelli ideali per studiare sistemi e
fenomeni che, affrontati direttamente, presentano

notevoli difficolta.




L'infroduzione del concetto di gas perfetto ci permette di
trattare in modo piu semplice la teoria dei gas, cioe prima
si studiano le proprietad di questo sistema ideale e
successivamente si vede quanti dei risultati e sotto quali
condizioni possono essere estesi ai gas reali.

Le relazioni fra (p,V.,T) di un gas perfetto sono state
oftenute sperimentalmente mantenendo costante uno
dei tfre parametri e facendo variare gli altri due.

Poiché 1 gas possono subire certe trasformazioni
termodinamiche in cul nessuno dei parametri rimane
costante, € utile combinare le tre leggi di Boyle e Gay-
Lussac in un'unica relazione generale:



EQUAZIONE DI STATO DEI GAS PERFETTI

Il prodotto fra la pressione p di un gas perfetto e |l
volume V da esso occupato € direttamente
proporzionale alla temperatura assoluta T e al
numero n di moli del gas:

pV = nRT

dove R = 8,31 J/mol-K e la costante universale dei gas.

L'equazione di stato sintetizza le tre leggi dei gas, in
quanto da essa e possibile ricavarle come casi
particolari.




Talvolta puo essere conveniente esprimere la costante R in
unitd di misura diverse da quelle del Sistemo
Internazionale. Utfilizzando gli  appropriati  fafttori  di
conversione, si tfrova:

R =0,0821 l|-atm/mol-K = 1,99 cal/mol-K

L'equazione di stato dei gas perfetti puo essere scritta in
forma equivalente considerando che il numero n di moli
dato dal rapporto N/N, fra il numero N di molecole del
gas e il numero di Avogadro:

N
V = —RT
P N

A




Infroduciomo ora una nuova costante universale kg,
chiomata costante di Boltzmann, uguale per futti i gas e
definita come:

1 -1
ky = N = 831 MOLT K ©_y 38 102 /K
N, 6,02-10° mol

Utilizzando questa costante, 'equazione di stato dei gas
perfetti puo anche essere scritta come:

pV = Nk, T




Esercizi




0,6 moli di un gas perfetto vengono riscaldate isobaricamente a
1bar (1 bar = 10° Pa), subendo cosi una variazione di volume da
14,96 dm3 ad un certo volume finale con una variazione di
temperatura pari a 350 K. Sapendo che poi il gas viene compresso
isotermicamente fino a 17 dm?3, calcolare la pressione finale.

Riportiaomo sul grafico (p.V) |pbanh
(3)

le due trasformazioni a cui )
gas € sottoposto: w
AL

Il gas passa dallo stato (1) (1) .:isobara (2)
allo stato (2) subendo una
frasformazione isobarica: 10 002 500 F 230 SV G

i_ L
Vi T,




Dalla legge dei gas perfetti |pbar} y
ricaviamo il valore della 8|
femperatura Ty nello stato (1): \rma
14 -
pV =nRT (1)  isobara (2)
11 ™ 1
_pV, 10°-14,96-107 _ I il S S

hi= nR  0,6-8,31 =00 K 100 04022 D89 £5E=E5030 SH(dmP)

Pertanto, possiamo ricavare il valore del volume nello stato
(2):

£ Tz—sv v, T—149665—O 32,41 dm’

vV, T, T, 300




I gas passa dallo stato (2) |piban}
1 (3)
allo stato (3) attraverso una
trasformazione isotermo w
. 14+ -
regolata dalla legge: R 2)
p2 2 p3 3 10 | 50 11" 30 V>(dm3)

dalla quale possiamo ricavare il valore della pressione
finale, come richiesto dal problema, tenendo presente

che p,=p;:

V
_10°.32,41

.2 -1,9-10° Pa
V, 17

P; =P,




0,07moli di un gas perfetto, alla pressione di 1bar e con un
volume di 1,8dm3, vengono riscaldate a volume costante
In modo tale che la temperatura aumenta di 600 K. A
quel punto il gas viene portato isotermicamente di nuovo
alla pressione iniziale. Quanto vale al termine della
trasformazione isoterma il volume®e

A

p (bar)
il (2)
Riportiamo sul grafico (p.V)
. . 2+

le due trasformazioni a cui il

gas e sottoposto: . !

(1) (3)
1 2 & 4 & Van)




I gas passa dallo stato

(1)

allo stato (2) subendo una
trasformazione Isocora

(V=cost; V,=V,=1,8 dm3):

pz_Tz

p T

Dalla legge dei gas perfetti ricaviomo il valore della

temperatura T, nello stato (1):

pVi=nRl, =1 =

pV, 10°-1,8:107

nRkR

0,07-8,31

=310 K

La temperatura nello stato (2), poiché aumenta di 600 K,

sara T,=310+600=910 K.




. . . p (bar)
Con questi dafi, la pressione | (2)

nello stato (2), in base alla legge
della tfrasformazione isocorq, e:

Bt 3)
P, =P, L s -ﬁ=2,9-105 Pa

1, 310 17 3 S =6V

Infine, il gas passa dallo stato (2) allo
stato (3) isotermicamente (T=cost) fino p,V, = p.V,
alla pressione iniziale (ps=p;=1 bar):

dalla quale siamo in grado diricavare il volume V,;, come
richiesto dal problema:

N5
V3=V2°&=1,8°2’9 10

0 =53 dm’
Ps
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LE PRIME IDEE SUL MOTO MOLECOLARE

Anche a distanza di molti anni dalla sua formulazione
Iniziale, la teoria cinetica dei gas rappresenta una delle
teorie fisiche di maggiore successo; essa ha infaffi
previsto, in un periodo in cui l'atomicita della materia era
ancora considerata con una certa diffidenza, l'esistenza
delle molecole e dei loro movimenti.

I primo a infuire l'esistenza di una P o
struttura corpuscolare dei gas fu |l Ry ——
matematico Bernoulli (1654-1705), 1l E i 0\07
quale ipotizzO che la pressione | Q\ \0 x
esercitata da un gas contro le pareti [ \0 f 2

di un contfenitore fosse dovuta agli X |+—e Ry b
urti delle particelle costituenti. b




Un contributo fondamentale
per la corretta formulazione
della teoria cinefica dei gas
si ebbe nel 1827, quando |l
botanico Robert Brown
osservo, con un rudimentale
microscopio, che alcuni
granelli di polline, una volta
dispersi in acgqua non
restano immobili, ma sono
dotati di un moto
disordinato e continuo.




Solo grazie a una teoria di tipo

statistico (1905) di Einstein, si riusci | @ o
a capire che tale moto, detto > o p
browniano, € una conseguenza

: : o
degli urti delle molecole > o
dellacqua conftro le particelle in
sospensione e dunque costituisce J o 4

una prova sperimentale della
realta fisica del moto molecolare.

Le particelle di fumo (o gl
odori, 1 profumi, ecc.) si
disperdono a causa degli urfi
con le molecole dell’aria.




MODELLO MOLECOLARE DEL GAS PERFETTO

La teoria cinetica e basata sul concetto che Ia
materia e formata da molecole in continuo movimento.

La feoria cinetica rappresenta un modello, cioe uno
sfrumento di ragionamento di calcolo formato da un
insieme di ipotesi semplificative che aqiutano a
raffigurare, con un certo grado di approssimazione, un
sistema fisico complicato. Le assunzioni del modello
trovano  giustificazioni a  posteriori  dalla  bontd
dellaccordo fra queste e i dati sperimental.

Il modello molecolare del gas perfetto consente di
interpretare in termini microscopici le proprieta
macrosocopice (p,V,T) del gas.




Le principali caratteristiche del modello cinefico dei gas

sono le seguenti:

1) ogni massa gassosa €
costituita da un numero
enorme di molecole
indistinguibili.

3) le molecole si trovano
in continuo e disordinato
movimento (caos
molecolare), per cui tutte
le direzioni di moto sono
ugualmente probabili.

2) le molecole sono
immaginate come sferette
rigide, indeformabili e di
dimensioni trascurabili
rispetto alla loro distanza
media percorsa.




4) le forze di interazione
fra le molecole Si
considerano praticamente
nulle, e pertanto fra un
urto e il successivo Il
moto di ogni molecola e
rettilineo e uniforme.

5) gli urti delle molecole
fra loro e contro le pareti
del recipiente che Ile
contiene sono
perfettamente elastici,
per cui l'energia cinetica
complessiva si conserva.




LA PRESSIONE DEL GAS PERFETTO

Utilizzando il modello cinetico dei gas perfetti e le legQi
della meccanica del punto materiale, possiamo valutare
la pressione esercitata da un gas sulle pareti del suo
contenitore.

Rappresenteremo le

molecole come  oggetti 1 : ?f° o
ounfiformi, ignorando e | ; =
collisioni fra molecola e = X |
molecola: ciascuna urterd \/9 \o |
dungue solo contro le pareti o \o .

e, fra due urti successivi, sara -~ \f b

IN Moto rettilineo uniforme. \'\,




Secondo queste ipotesi, la pressione e il risultato dei
ripetuti urti delle molecole contro il contenitore.

Supponiamo che il gas sia costituito ZT
da N molecole contenute in un

recipiente cubico di spigolo I.

RN
Si dimostra che: /<(><\>>
PN

Nm 2 p 2 v
— V. =LV
P73y Yam T 3 Yam A

N=molecole contenute nel recipiente di volume V; m=massa
delle molecole, identica per tutte; v,,=velocita quadratica

media (valore medio del quadrato della velocita); p=densita
del gas.



Se introduciamo I'energia cinetica media delle molecole:

_ ISR R Sy
media ~ N

K

la pressione assume la forma:

— 2N Kmedia

P 3V




LA TEMPERATURA DAL PUNTO DI VISTA MICROSCOPICO

Vogliamo mostrare come la teoria cinetica ci permette di
intferpretare il concetto di temperatura da un punto di
vista microscopico, in termini di energia associata al moto
dei componenti elementari della materia.

Dimostrazione

7 A

Consideriamo un gas
composto da N molecole, di
uguale massa m, contenute in @—> Ll
un recipiente. Ogni molecola| | ! i
avra una diversa velocita, di
modulo v, e una diversa Sl

energia cinetica E-=2mv=<




Avendo fatto lipotesi che le

molecole del gas siano
rappresentate da punti
materiali, la loro energia

cinetica e solo fraslazionale
(elio, neon). Se le molecole
sono poliatomiche (ossigeno),
pero, come vedremo nel
prossimo paragrafo, la loro
energia cinetica possiede un

termine aggiunfivo dovuto Al
moto rotazionale.

2

Traslazionale

Rotazionale
e o

Vibrazionale




Utllizzando ['espressione Nm —pVZ
della pressione: 3y 9m 3 am

e | equazione di stato
dei gas perfetti:

pV = Nk T

I'energia cinetica media di traslazione delle singole
molecole del gas:

assume la seguente forma:




INTERPRETAZIONE MICROSCOPICA
DELLA TEMPERATURA ASSOLUTA

L'energia cinetica media di traslazione delle
molecole di un gas e direttamente proporzionale
alla temperatura assoluta del gas:

- 3
EC — EkBT

La temperatura assoluta e la manifestazione
macroscopica del moto di agitazione termica delle
molecole. Rappresenta una misura dell’'energia
cinetica media degli atomi o delle molecole che
formano la materia.




Quando riscaldiamo |l
gas, le sue molecole
vanno piu veloci.

Quando raffreddiamo il
gas, le sue molecole
vanno piu lente.




EQUIPARTIZIONE DELL'ENERGIA

Definiamo gradi di liberta di una molecola il numero
dei parametri indipendenti necessario per determinare
la sua energia cinetica.

d Per il moto ftraslazionale di
una molecola monoatomica,
rappresentata  da un punto
materiale, ci sono tre gradi di
liberta, corrispondenti ai tre assi
perpendicolari lungo 1 quali si
puoO verificare tale moto.

Y

L'energia cinetica della molecola e allora espressa dalla
somma di fre quantita indipendent.




J Una molecola biatomica ha
cinque gradi di liberta: tre per |l
moto traslazionale, due per |
moto rotazionale.

L'energia cinetica della molecola
e espressa dalla somma di
cinque quantita indipendenti.

traiettoria

centro
di gravita

d Una molecola poliatomica ha
invece sei gradi di liberta: fre
traslazionali e tre rotazional.

L'energia cinetica della molecola
e espressa dalla somma di sei
quantita indipendent.



PRINCIPIO DI EQUIPARTIZIONE DELL' ENERGIA

In un sistema in equilibrio termico alla temperatura
assoluta T, a ogni grado di liberta del moto
molecolare corrisponde un’ energia cinetica media
per molecola pari a:

-1

Ec ==k T

2 B

molecola biatomica

Ec - ngT

molecola monoatomica

Ee= Sk T

2 B

molecola poliatomica
Ec = 3k, T




Poiché I'energia cinetica media non puo essere negativa,
allora la temperatura assoluta T di un corpo non puo
assumere valori negativi. La minima temperatura

concepibile € 0 K.

In effetti, a T=0 K corrisponde K,,.qi= 0 J: allo zero assoluto
tutte le molecole di un oggefto sono ferme € non PoOssono
piu essere rallentate ulteriormente. Di conseguenza, la
temperatura dell’oggetto non puo scendere al di sotto di
questa soglia.

In realtd, per il principio di indeterminazione di Heisenberg
(ma anche per il 3° principio della termodinamica) lo

zero assoluto non puod essere mai raggiunto.




moto di agitazione termica

L'energia cinetica media di fraslazione dei componenti
della materia (atomi e molecole) e direttamente

proporzionale alla temperatura assoluta anche nei liquidi
e nei solidi.

Quindi, futta la materia €& caratfterizzata da un moto
contfinuo dovuto alla temperatura, che si chioma moto di

agitazione termica.

Le molecole del gas si muovono ad alta velocitd, cosi
come quelle dei liquidi (cosi si spiega il moto browniano).
Gli atomi o le molecole che formano i solidi, pur
occupando un posto fisso nel reticolo cristallino, oscillano
confinuamente attorno al loro punto di equilibrio.



Le scie di movimento
suggeriscono un moto
delle molecole sempre

piv libero man mano
che una certa sostanza
passa dallo stato solido

a quello liquido e a
quello gassoso.

Questi passaggi richiedono un aumento di temperatura
e, quindi, anche un aumento della velocita media degli
atomi o molecole che costituiscono il corpo.




LA VELOCITA QUADRATICA MEDIA

Da un punto di vista stafistico, la

velocita quadratica media vq,, € 0
definita come la radice quadrata zvi
dello media dei quadrati delle qu=V _N

velocita di N molecole:

Esprimiamo la vqy, in funzione delle grandezze fisiche del
gas. Dal confronto delle espressioni delle energie

cinetiche si ottiene:

3k T
Ty =3 k. T Vam =\
2 A2 m




Ricordando che la costante di

Boltzmann & kz=R/N,, e che la v 3RT
massa m di una molecola e data S M

dal rapporto m = M/N,, si ottiene:

Quali informazioni ci danno queste espressionie

Consideriamo due gas diversi, costituiti da molecole di
massa m; € m, € mantenuti alla stessa temperatura T.
Indicando con Vi, € Vogm le velocita quadratiche
medie delle molecole dei due gas, si ha:

La proprieta espressa da

3k T V, m questa formula puo essere
_ B am _ 2 cr-
Vom = = = .| utilizzata per separare le
m V2qm ml

componenti di una miscela

gJasSO0Sa.




Se infatti  poniamo Ia
miscela in un recipiente
poroso collocato In un
ambiente in cui e stato
fatto il vuoto, il gas piu
leggero sfuggira attraverso
| pori piu velocemente di
guello piu pesante.

Gas

idrogeno (H,)

1840

ossigeno (0,)

460

aria

485

anidride carbonica (CO,)

393

elio (He)

azoto (N,)

neon (Ne)




Questa fecnica puo essere sfruttata per separare
composti chimici formati da isotopi diversi di uno stesso
elemento.

Per esempio, attraverso

sUCCessIVi Processi di

diffusione, si riesce a

separare  l'uranio 235, V.70
utilizzato  nei reattori w
nucleari, dalluranio 238, kl——/
facendo passare

I'esafluoruro di uranio (UF,)
attraverso un setto poroso.




Approfondimento

Questo processo serve per oftenere uranio arricchito,
che €& una miscela di isotopi delluranio. L'uranio
arricchito differisce dalluranio naturale estratto dalle
miniere per un maggior contenuto dell'isotopo 23-U.

L'23%U e infatti l'unico isotopo esistente in natura in
quantita apprezzabili che possa essere sottoposto a
fissione nucleare. Nelluranio naturale, Invece, Ia
percentuale di questo isotopo €, in peso, circa 0,72%,
mentre la maggior parte del materiale € composta
dall'isotopo 238U.



CAMMINO LIBERO MEDIO

Nonostante le loro alte velocita le

molecole di un gas si diffondono ?/\e s —
nell'aria piuttosto lentamente. Cid i |

o P Bl U
che Impedisce alle molecole di Q\ X’ |
procedere in linea retta sono le o X}f ,.1'/"
collisioni che si verificano fra una K T 1;
molecola e l'altra. \

Il modello cinetico ci permette di tfenere conto di queste
collisioni, a patto pero di attribuire a ciascuna molecola
un'estensione finita. Cosi si rappresentano le molecole
come fante sferette rigide di raggio r, naturalmente
piccolissimo, ma non nullo.



Ogni volta che due molecole vengono a contatto,

La distanza media che una
molecola percorre, con moto ‘

compiono un urto elastico.
rettilineo uniforme, fra due urti O @
successivi e chiamata

cammino libero medio. O @ O

Si dimostra che il cammino libero medio e:

n=numero di molecole puntiformi

_ 1
- 4\/57‘“‘2” per unita di volume




La frequenza degli urti (il numero
di urti in un secondo), € data da:

In  condizioni normali di
temperatura e pressione, se
le molecole del gas hanno
raggio r dell'ordine di 1010
m, il loro cammino libero
medio € dell'ordine di 10/ m

= 4\/7nr nv

|—|| <|

Il cammino libero medio
raggiunge un valore di
circa 100 m in condizioni

di  vuoto (pressione
dell'ordine di 104Pa).

Poiché L dipende dalle dimensioni delle molecole e dal
numero n di particelle per unita di volume, il cammino
ibero medio e la grandezza che meglio caratterizza |l
grado di vuoto raggiunto da un gas.



ANALISI STATISTICA DEI SISTEMI TERMODINAMICI

Per studiare da un punto di vista microscopico un sistema
termodinamico, costifuito da un elevato numero di
parficelle, & necessario conoscere vari parametri che non
POSSONO essere misurati € la cui evoluzione, ammettendo
che obbedisca alle leggi della meccanica newtoniana,
non puo essere in pratica calcolata.

Se vogliamo effeffuare un tale lavoro, dobbiamo
escogitare un metodo di studio che, pur tenendo conto
delle proprietd meccaniche delle molecole (velocita,
energia, forze agenti, ecc.), dia di esse una descrizione
media. Naturalmente, | risultati offenuti con questo
procedimento devono corrispondere dalle condizioni
osservabili macroscopicamente e misurablli.



Il metodo appropriato lo fornisce la meccanica
statistica, chiamata cosi perché unisce i concetti
fondamentali della meccanica con i principi del calcolo
delle probabilita.

La scelta del metodo statistico € avvalorata dal fatto che
le misure di alcune grandezze di inferesse termodinamico,
come la temperatura, la pressione, ecc. in realtd
rappresentano 1 valori medi di alcuni  parametri
microscopici associati al movimento delle molecole.

| metodi statistici si fondano su principi logici che valgono
per ogni tipo di analisi riguardante un numero molto
grande di oggetti, di prove, di gradi di liberta.



Nell'analisi statistica dei sistemi termodinamici la
validita delle previsioni € garantita dal grande
numero di molecole.

Consideriamo un gas in equilibrio, formato da molecole
indistinguiblli. In ogni istante alcune molecole si muovono
piu lentamente e altre piu rapidamente della media delle
velocita: le velocita possibili hanno moduli che vanno da
zero fino a valori molto elevati. Inoltre, tutte le direzioni del
moto sono ugualmente probabili.

Nellipotesi che il sistema non interagisca con l'esterno,
esso finisce con l'assumere uno stato stazionario nel quale
la distribuzione delle velocitd molecolari non muta nel
tempo.



Cosa significa?

Se la velocita quadratica media del gas € pari a 500 m/s,
sara costante la frazione di molecole con velocitd
comprese fra 500 m/s e 505 m/s, e anche quella con
velocita fra 505 m/s e 510 m/s, e cosi via.

In linea di principio tutte le velocitd sono possibili (da zero
a infinito), ma non tutte sono ugualmente probabili.

Spetta a Maxwell (1831-1879) il merito di aver determinato
oer primo la distribuzione delle velocita molecolari di un
gas in condizioni stazionarie.



Ma cosa si deve intendere precisamente con il termine
"distribuzione'?

In un sistema fermodinamico non ha interesse conoscere
Il numero di particelle la cui velocitd assume
esaffamente un determinato valore, ma piuttosto e utile
sapere quante hanno una velocitad compresa in un certo
intfervallo di valori.

Maxwell calcolo che, in un gas perfetto costituito da N
molecole di massa m, in equilibrio alla temperatura T, |l
numero AN di molecole che hanno velocitd con modulo
compreso fra v e v+4av € dato, nel caso in cui 4v sia
piccolo rispetto alla velocitd molecolare media,

dall'espressione:



=4N m

AN

Jn

2k T

3
2

mv?

kT
vie <& Av

Numero di molecole
con velocita compresa
frav e v+av

da cui si ricava:

Distribuzione di Maxwell
delle velocita

3
hd 2
> mv

AN  4N| m 2, 2K,T
— = ve e
AV 2k T




AN (v) A
Av

N = 107 molecole
T=273K

Curva di Maxwell:
rappresentazione
grafica della
distribuzione di Maxwell

0 2000 1 400 600 800 1000 v (/s)

Y

| valori di v piu comuni sono quelli prossimi al valor medio.
Valori della velocita molto piccoli o molto grandi sono,
Invece, piuttosto improbabili.

Il numero di molecole con velocitad comprese fra v e v+Av
e uguale all'area sotto il grafico (striscia gialla). L'ascissa
del massimo della curva di distribuzione rappresenta la

velocita piu probabile v,




Dalla distribuzione di Maxwell si possono ricavare, alla
temperatura T, le seguenti espressioni per la velocita piu

<l
I

probabile e la velocitad media:
funzione di distribuzione

8, V_/ZkBT_\FV
3n T " ¥Y'm N3

L'area totale softo la curva di

Maxwell € uguale a N (numero A
di molecole di cui € composto
il gas). Questa proprietd
permette di capire come varia Name
la forma della curva di Maxwell

veloeita

al variare della temperatura.



Numero di molecole

DISTRIBUZIONE DI

1 0°C MAXWELL -BOLTZMANN
DELLE VELOCITA MOLECOLARI
1000 °C
) o \\\\2(]{)(; {
i e
O upp — 500 1000 1500 2000 2500 3000 3500
s ” Velocita, v (m s)

Per la stessa ragione, quando

diminuisce e

la curva diventa

Diminuendo la
temperatura anche la
velocita media delle
molecole diminuisce
ma, dal momento
che |I'area softesa non
puUO cambiare,
aumenta il valore del
massimo della curva.

T aumenta, 1l picco
piu schiacciata. Cio

significa che € piu probabile trovare molecole con un
valore della velocita significativamente piu grande di
qguello medio.



ENERGIA INTERNA

L'energia interna U di un sistema fisico e |I'energia
complessiva di tutte le sue componenti microscopiche.

Esempio: in una goccia d'acqua, |'energia interna € l'energia totale
posseduta dalle molecole d’acqua contenute nella goccia.

Le molecole di un gas perfeffo non interagiscono tra loro
e quindi possiedono soltanto energia cinetica.

L'energia interna U del gas

perfetto € data dalla somma U =K
delle energie cinetiche delle media

-N=%NkBT

sue molecole:

|I=numero gradi di liberta




L'espressione precedente energia interna di n moli
puo essere scritta anche |

nella seguente forma: U= EnRT

Spesso non € possibile tfrascurare le forze di coesione fra
le molecole di un gas. In tal caso il gas non si comporta
piu come il gas perfetto e si chiaoma gas reale.

Un gas reale possiede, oltre all’energia cinetica, anche
un‘energia potenziale dovuta alle forze di coesione
molecolare (forze intermolecolari).




Come facciamo a calcolare I'energia inferna di un gas
reale¢

Energia cinetica

A Uuna certa tfemperatura
T I'agitazione delle
molecole di un gas reale
e uguale a quella del gas
perfetto: questo Ci
permette di calcolare Ia
sUQ energia cinefica.

Energia potenziale

Immaginiamo di
‘congelare”  tutte e
molecole nella posizione
N Ccui si frovano a un

certo Istante e
disgreghiamo il sistema,
portando lentamente

futte le molecole lontane
'una dall’altra.



> |l lavoro compiuto dalla forza esterna € positivo: per
allontanare le molecole le une dalle altre, dobbiamo
compiere un lavoro positivo (forza disgregante e
spostamento hanno lo stesso verso) per poter vincere
le forze di attrazione tra le molecole.

>0

Wforzo esterna

forza di attrazione molecolare
forza

disgregante a
.§§
= )

spostamento




v I  lavoro compiuto

dalle forze di spostamento
attrazione molecolare

e negativo (forze e @” —4-‘@
spostamento  hanno forza di

. . W <0 :
versi opposti), mentre forza molecolare attrazione

Il sistema si disgrega.

L'energia potenziale E,.; di un gas reale e uguale al
lavoro compiuto dalle forze di attrazione molecolare
quando si disgrega il sistema, portando tutte le
molecole lontane |'una dall’altra.

E =W =-W = E <0

pot forze molecolari forza esterna pot




In definitiva:

L'energia interna U di un gas e data dalla somma
dell’energia cinetica (positiva) e dell’energia
potenziale (negativa) di tutte le molecole:

U=K+E
PO

t

Questa definizione vale anche per i liguidi e i solidi.



GAS REALI

Un gas perfetto € molto rarefatto e
le sue molecole sono cosl lontane
da non risentire di alcun effetto
reciproco:. hanno energia cinetica
Ma Non energia potenziale.

Un gas reale € denso e le molecole
pPoOssono muoversi solo nel volume
lasciato libero dalle altre molecole.
Le molecole interagiscono fra loro,
quindi risentono delle forze
infermolecolari: €& presente sia
I'energia cinetica che potenziale.




Per i gas reali vale la seguente equazione:

Equazione di van der Waals

V, -b) - r:T
M

p+V2(

v p=pressione

v V.=V/M=volume specifico=volume occupato dal gas per
unita di massa

v T=temperatura assoluta
v' a,b=parametri positivi che dipendono dal particolare gas
v my=massa di una mole del gas considerato

v R=costante caratteristica dei gas



GAS, LIQUIDI, SOLIDI

Riassumiamo. L'energia interna di tutti i corpi (solidi, liquidi,
gas) € la somma di due contributi:

U = energia cinetica + energia potenziale = K + E .

1) Energia cinetica — E' I'energia cinetica totale di tutte le
molecole che costituiscono il sistema fisico. E' positiva e
rappresenta la tendenza a disgregare o disordinare |
sistema, allontfanando tra loro | suoi componenti.

2) Energia potenziale — E' negativa e misura |'efficacia
delle forze di attrazione che tendono a legare e ordinare

Il sisfema.



Usiaomo I'energia interna per classificare | sistemi fisici in
gas, liquidi e solidi.

GAS
L'energia interna di un gas e positiva:

U>0

Nello stato gassoso il contributo dell’energia potenziale e
molto minore (in valore assoluto) di quello dell’energia

cinetica: E,<<K

Nello stato gassoso l'effetto disgregante dell’energia
cinetica prevale su quello ordinante delle forze di

attfrazione molecolari.



LIQUIDI
L'energia interna di un liquido e circa zero:

U=0

Nello stato liguido si ha una sostanziale equivalenza tra
gli effetti disgreganti (energia cinetica) e quelli ordinanti
(energia potenziale): K=E,



SOLIDI
L'energia interna di un solido e negativa:

U<O

Nello stato solido le forze di affrazione molecolare
(ordine) vincono sull’effetto disgregante (disordine) del
moto delle molecole. L'energia potenziale (ordine) da
un contributo maggiore (in valore assoluto) di quello
dell’energia cinetica (disordine): E,o>K



Rappresentazione
qualitativa della
relazione tra energia
totale del sistema e suo
stato di aggregazione.

energia
interna

gas +

2

liqguido “~___

solido




