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Chimica-Fisica 
3 

Termodinamica classica: è una scienza assiomatica le cui deduzioni sono 
bassate su principi generali e non si fondano su 
rappresentazione specifiche della materia (approccio 
macroscopico). Studia i sistemi in condizioni di equilibrio. 

 

Termodinamica statistica: parte da una rappresentazione della struttura 
atomica e molecolare della materia per descrivere i fenomeni 
macroscopici (approccio microscopico). Può studiare anche 
sistemi in condizioni di non-equilibrio 

 

Cinetica Chimica: studia l’evoluzione temporale dei sistemi chimici reagenti 

CHIMICA - FISICA Studia le trasformazioni macroscopiche della materia  

4 

Termodinamica Classica 

branca della Chimica-Fisica che studia le 
trasformazioni della materia (passaggi di stato e 
reazioni chimiche) e gli scambi di energia con 
l’esterno 

TERMODINAMICA 

CLASSICA 

NOTE STORICHE La Termodinamica si sviluppò a partire dalla prima metà  
dell’Ottocento come teoria delle macchine termiche grazie 
ai Lavori di Carnot, Joule, Mayer, lord Kelvin. In seguito 
grazie ai lavori di Helmotz e Gibbs venne introdotto il 
concetto di potenziale chimico, mentre il contributo di 
Maxwell, Boltzman e lo stesso Gibbs furono fondamentali 
per sviluppo dell’approccio Statistico. 

L’approccio della termodinamica classica è un approccio essenzialmente 
macroscopico ed è per questo che i risultati raggiunti sono ancora validi, perché 
indipendenti da una conoscenza esatta delle moderne Teorie del Legame 
Chimico. 
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Sistema, Ambiente e Universo 

Si definisce Sistema termodinamico una porzione finita e percettibile di 
materia su cui sia possibile effettuare misurazioni macroscopiche di 
grandezze come: pressione, temperatura, ecc., separata dall’ambiente 
circostante da confini/pareti che possono essere sia reali che immaginarie.  

Si definisce Ambiente la regione di spazio 
che circonda un sistema termodinamico e che 
può scambiare con esso Energia e/o Materia  Sistema 

Ambiente 

Universo 

Ambiente + il Sistema formano l’Universo termodinamico  

Esempio 
6 

Sistema termodinamico: una porzione di materia (formata da un numero estremamente 

grande di molecole) separate dall’ambiente circostante da 

confini/pareti che possono essere sia reali  che immaginari.  

 

Ambiente:  tutto ciò che non è sistema, ma è intorno ad esso 

sistema 

ambiente 

Un bicchiere d’acqua con del giaccio 

all’interno costituisce un sistema 

termodinamico: 

Acqua + ghiaccio 

Al suo interno possono essere distinti 

due sottosistemi: l’acqua (fase liquida) 

ed il ghiaccio (fase solida) che possono 

essere separate meccanicamente 
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Pareti del Sistema 
7 

Permeabile: fa passare la materia (l’estremità aperta di una provetta) 

Semipermeabile: fa passare solo alcuni tipi di molecole (membrana cellulare)  

Rigida e Fissa: non permette variazioni di volume (non permette il lavoro di volume) 

Adiabatica: non permette il passaggio di calore (e.g. vaso di Dewar, thermos)  

Impermeabile: non fa passare la materia 

Mobile: permette variazioni di volume (e.g. pistone; palloncino) 

Diaterma: permette il passaggio di calore (e.g. parete metallica) 

Le pareti o confini rappresentano le superfici che delimitano il sistema stesso e 
possono essere reali o immaginarie. Possono essere classificate in base alle 
loro proprietà: 

Classificazione 
8 

Classificazione Scambio di Energia e Materia 

Isolato Non scambia né energia né materia 

Chiuso Scambia energia ma non materia 

Adiabatico 
Sistema chiuso che scambia energia 
sotto forma di lavoro ma non di calore 

Aperto Scambia energia e materia 

Le pareti di un sistema chiuso sono impermeabili, ma NON adiabatiche e rigide 

Le pareti di un sistema isolato sono impermeabili , adiabatiche e rigide 

Un sistema può essere classificato sulla base degli scambi di materia ed energia 
con l’ambiente  
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Esempio 

A.  Sistema Aperto 

B. una tazza di caffè caldo trasferisce energia 
all’ambiente circostante sotto forma di 

calore e materia sotto forma di vapore 

d’acqua. 

B. Sistema Chiuso 

una bottiglia di caffè caldo tappata trasferisce 
energia all’ambiente circostante sotto forma di 
calore ma non materia 

C. Sistema Isolato 

una thermos di caffè rappresenta in prima 
approssimazione un sistema isolato, infatti non 
scambia materia con l’esterno ma il caffè si 
raffredda molto lentamente. 

    (A)                       (B)                    (C) 

10 

Composizione  
Sistema Termodinamico 

Classificazione Composizione interna Esempi 

Omogeneo 
Sistema la cui composizione chimica e 
fisica è la stessa in ogni punto 

Gas, soluzione 

Eterogeneo 

Sistema composto da porzioni di 
materia percettibili, omogenee, 
chimicamente e fisicamente differenti, 
dette fasi, che possono essere separate 
con metodi meccanici 

Soluzione in 
presenza di un soluto 
solido 

Disomogeneo 
Sistema in cui una o più fasi hanno 
composizione chimica o fisica non 
omogenea 

Una soluzione in 
presenza di  un 
gradiente di 
concentrazione 

Eterogeneo Omogeneo Disomogeneo 

Fase  

Fase  
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Esempi di Sistemi Termodinamici 

Sistema Idrostatico: è un sistema costituito da un fluido (gas 
o liquido) omogeneo chimicamente 
definito. Viene descritto dalle sole 
grandezze pressione, volume e 
temperatura, numero di moli. Viene 
anche detto: sistema PVT. 

Sistema Omogeneo: è un sistema costituito da un’unica fase 
omogenea costituita da una miscela di 
composti chimici; le grandezze che lo 
descrivono sono volume, temperatura, 
pressione e composizione dei differenti 
composti.  

Sistema Eterogeneo: è un sistema costituito da più fasi 
omogenee e la sua descrizione in 
termini di variabili di stato dell’intero 
sistema dipende da caso a caso. 

12 

Grandezze di Stato 

Si definiscono Grandezze o Variabili di Stato proprietà macroscopiche 
misurabili del sistema (ad es.: pressione, Temperatura, volume, 
composizione, ecc.) che ne definiscono lo stato. 

Classificazione Variabili di Stato 

Estensive 
Dipendono dalle dimensioni del sistema e sono additive. 

Es.: volume e numero di moli 

Intensive 

Non dipendono dalle dimensioni del sistema e non sono 
additive 

Es.: temperatura, pressione, composizione 

+ (V, T) (V, T) (2V, T) 

Per ogni sistema termodinamico esiste un numero minimo finito di Variabili 
di stato che lo definiscono in modo biunivoco.  

Conoscendo i valori di tali grandezze un qualsiasi ricercatore può quindi 
costruire una copia del tutto analoga al sistema originale. 
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Volume 

Un sistema termodinamico ha sempre dimensioni tali (basso rapporto 
superficie/ volume) che gli effetti superficiali possono essere sempre 
trascurati. 

Unità di misura del volume nel sistema internazionale (SI) è il m3 

I fattori di conversione sono: 
1 m3 =  103 dm3 = 106 cm3 

10-3 m3 =    1   dm3 = 103 cm3 

10-6 m3 = 10-3 dm3 =    1 cm3 

Tradizionalmente vengono anche usati il litro (l) ed il millilitro (ml): 

1 l = 103 ml 

che corrispondono rispettivamente al decimetro cubo ed al centimetro 
cubo (a volte indicato come cc) 

1 l = 1 dm3 = 10-3 m3 = 103 cm3 

1 ml = 1 cm3 = 10-3 dm3 = 10-6 m3 

14 

Numero di Moli 

Una mole di sostanza è una quantità di particelle pari al numero di 
Avogadro NA=6.02214129·1023. 

Il peso atomico (PA) ed il peso molecolare (PM) di una sostanza 
rappresentano il rapporto fra la massa dell’atomo e la massa della molecola 
considerati ed 1/12 della massa del Carbonio 12C scelto come unita di 
misura della massa atomica u (detta anche dalton o uma, in inglese amu). 

 

1 u = 1,660538921x10-27 kg 

 

Un grammoatomo ed un grammomolecola sono rispettivamente delle 
quantità in grammi di sostanza pari al peso atomico e al peso molecolare e 
contengono rispettivamente una mole di atomi e molecole 

Data una certa massa in grammi di sostanza per risalire al numero di moli 
in essa contenuta basta dividere per il corrispondente grammoatomo o la 
grammomolecola (più comunemente per il PA e d il PM)  
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Pressione 

La pressione p è definita come l’intensità della forza F 
applicata perpendicolarmente alla superficie A per unità di 
superficie 

Le unità di misure sono: 

[Pa] = [Nm-2] (Sistema Internazionale di Pesi e Misure)  

la pressione di 1 pascal (Pa) si ottiene quando una forza di 1 Newton agisce su di una superficie di 1m2  

[1 torr] = [133.3224 pascal] 

è la pressione esercitata da una colonna di mercurio di 1 mm di altezza 

[1 atm] = [760 torr] = [1.01325x105 pascal] 

[1 bar] = [105 pascal] = [1.01325 atm] = [0.001333224 torr] 

 

Il valore della pressione ambiente è di 1.0 atm = 760torr 

 

A 

A
p

F



F


Esercizi 

1. Calcolare la pressione in atm esercitata da un peso di massa 1.5 Kg appoggiato su di un disco di 
superficie 20 cm2 

2. Calcolare la massa della colonna d’aria che insiste su di una superficie di un m2 al livello del mare 

16 

Risposte 

• Calcolare la pressione in atm esercitata da un peso di massa 1.5 Kg 
appoggiato su di un disco di superficie 20 cm2 

• Calcolare la massa della colonna d’aria che insiste su di una superficie di 
un m2 al livello del mare 
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Temperatura 

Proprietà di un corpo che ne indica la propensione a scambiare calore per 
conduzione o per irraggiamento. Maggiore è la temperatura più elevata è la 
propensione a cedere calore. 

Scala di temperatura Celsius t °C 
Assegna al punto di congelamento e a quello di ebollizione 
dell’acqua a pressione ambiente (p=1.0 atm) rispettivamente i 
valori 0°C e 100°C e divide l’intervallo in 100 parti uguali (grado 

centigrado)  

Scala di temperatura Fahrenheit f °F 
Assegna al punto di congelamento e a quello di ebollizione 
dell’acqua a pressione ambiente (p=1.0 atm) rispettivamente 
i valori 32°F e 212°C e divide l’intervallo in 180 parti uguali 

(grado fahrenheit)  

Scala di temperatura Assoluta T K 

Questa scala inizia dallo 0 assoluto per cui i valori sono solo 
positivi. L’intervallo di temperature fra i punti di congelamento 
ed ebollizione dell’acqua risulta sempre diviso in cento unità 
per cui il grado centigrado °C e quello assoluto K coincidono. 

Ebollizione acqua 

373.15 K 212 °F 100 °C 

Congelamento 
acqua 

273.15 K 32 °F 0 °C 

Zero assoluto 

0.0 K -459.72 °F -273.15°C 

T = t + 273.15 

T = (f-32)/1.8 + 273.15 

t = (f-32)/1.8 

Regole di Conversione 

La temperatura assoluta è quella che viene usata 
in termodinamica 

18 

Stato di Equilibrio 

Un sistema si definisce in Equilibrio Termodinamico se è 
contemporaneamente in equilibrio: Termico, Meccanico e Chimico. 

Equilibrio Termico: ogni parte del sistema è alla stessa temperatura e se il 
sistema è aperto o chiuso questo valore deve 
corrispondere al valore della temperatura 
dell’ambiente. 

Equilibrio Meccanico: non esistono forze non equilibrate né all’interno del 
sistema, né fra il sistema e l’ambiente circostante. 

Equilibrio Chimico: non si verificano cambiamenti spontanei della 
composizione interna a seguito di reazioni chimiche o 
processi diffusivi. 

Un sistema in condizione di equilibrio permane in tale stato fino a 
che non cambiano le condizioni esterne: i valori di tutte le sue 
grandezze rimangono quindi costanti nel tempo 

Se un sistema non è in condizione di equilibrio il suo stato non è 
descrivibile in termini delle grandezze di stato 
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Equazione di Stato 

Le variabili di stato che descrivono un sistema termodinamico non sono fra 
loro tutte indipendenti.  

Nel caso di un sistema PVT 
come ad esempio un gas 
all’equilibrio in un pistone 
metallico se variamo la 
temperatura del gas 
mantenendo costante la 
pressione il volume varierà 
fino a raggiungimento di un 
nuovo stato di equilibrio 

La non indipendenza delle variabili di stato (X,Y,Z) 
implica l’esistenza di una relazione matematica che 
leghi fra loro tali grandezze quando un sistema è 
all’equilibrio.  

 , , 0f X Y Z 

Equazione di stato GAS ideale: 0pV nRT 

equazione di stato 

20 

Equazione di Stato 

Un’equazione di stato esprime le proprietà caratteristiche di un sistema 
termodinamico. 

La termodinamica classica, fondata su leggi macroscopiche deduce le 
equazioni di stato come risultato di osservazioni e misurazioni sperimentali ed 
ha pertanto la precisione degli esperimenti su cui di fonda. 

Non esiste però nessuna equazione che rappresenti gli stati 
attraverso cui evolve un sistema che non sia in equilibrio, perché tali 
stati non sono rappresentabili con valori esatti delle grandezze 
termodinamiche   

L’equazione di stato può però risultare troppo 
complessa per essere espressa matematicamente 
in forma esplicita  

L’esistenza di una funzione di stato riduce il numero di 
variabili termodinamiche necessarie per definire lo 
stato del sistema (gradi di libertà) 

 , , 0f X Y Z 

 ,Z g X Y
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Equazione di Stato del Gas Ideale  

Tutti i Gas reali in condizioni di bassa pressione ed elevata temperatura hanno 
un comportamento uniforme definito ideale e soddisfano l’equazione di stato: 

pV nRT

p = pressione (atm) 
V = volume (dm3) 
T = temperatura (K) 
n = numero di moli 
R = costante universale dei gas 

Equazione di Stato del Gas Ideale 

3

0.082 8.314 1.987
atm dm Joule cal

R
moli K moli K moli K


  

  

Trasformazioni Isoterme: 

Equazione di Boyle-Mariotte 
i i f fpV p VDurante una trasformazione isoterma il prodotto 

della pressione per il volume del gas resta costante 

Trasformazioni Isocore: 

Equazione di Charles 

fi

i f

pp

T T
Durante una trasformazione isocora (a V costante) 

il rapporto pressione temperatura resta invariato 

Trasformazioni Isobare: 

Equazione di Gay Lussac 

fi

i f

VV

T T


Durante una trasformazione isobara (a p costante) 
il rapporto volume temperatura resta invariato 

Legge di Avogadro 
Volumi uguali di un gas ideale alle stesse condizioni di pressione e 
temperatura contengono uguali numeri di moli 

Gas Idrogeno Ideale Azoto Ossigeno 

Volume (dm3) 22.430 22.414 22.402 22.390 

Volume occupato da una mole 
di gas a p=1.0bar e T=273.15K 
(condizioni normali) 
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Esempio 

Si consideri un campione di Gas di Volume 42.5dm3 a 25°C e a 748torr. 

Se il volume del Gas risulta aumentato fino a 52.5dm3 e la pressione è 
portata a 760torr quale sarà la temperatura finale del gas ? 

760

52.5

?

F

F

F

p

V

T

 
 

 
  

748

42.5

298.15

I

I

I

p

V

T

 
 

 
  

 
3

3

760 52.5
25 273.15 374.2

748 42.5

f f f fi i

f i

i f i i

f

p V p VpVpV
nR T T

T T T pV

torr dm
T

torr dm

    


  


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Gas Perfetto 

Un gas Perfetto è un modello teorico di gas che ha le seguenti 
caratteristiche: 

1. le particelle del gas sono considerate puntiformi (prive di volume). 

2. posseggono solo un’energia cinetica traslazionale 

3. non esistono forze di interazione fra le particelle 

4. gli urti sono perfettamente elastici. 

Modello del gas a sfere rigide puntiformi in un continuo moto caotico  

La Termodinamica Statistica sulla base del modello Gas Perfetto 
riesce a spiegare il comportamento ideale osservato per i gas reali 
a bassa pressione ed elevata temperatura.   

kTvm
2

3

2

1 2 
Principio dell’equipartizione dell’energia 

l’energia cinetica media associata ad ogni grado di 
libertà traslazionale è (½)kT 

k= 1.3807·10-3  J K-1 costante di Boltzman 

24 
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Espansione isoterma di una mole di gas ideale

T = 298.0 K

p
I
 = 244.4 atm

V
I
 =   0.1 atm  

p
F
 =  24.4 atm

V
F
 =   1.0 atm  

p = RT/V = 0.082 x 298 / 0.2 = 122.2 atm 

Trasformazioni d’equilibrio 

Una Trasformazione di Stato si definisce  Trasformazione d’Equilibrio  se 
e solo se il sistema la compie restando sempre in condizione di equilibrio 
termodinamico. 

Si definisce Trasformazione di stato ogni 
processo che fa variare lo stato di un sistema 
termodinamico da uno stato di equilibrio 
iniziale (I) ad uno stato di equilibrio finale (F) 

 , ,F F Fp V T , ,I I Ip V T

Durante una Trasformazione di 
equilibrio il sistema attraversa stati 
che soddisfano sempre l’equazione 
di stato 0pV nRT 

Una Trasformazione di 
equilibrio è una pura 
astrazione teorica  

(I) (F) 
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Trasformazioni Reversibili 

Una Trasformazioni reversibile è una trasformazione reale 
che approssima una trasformazione d’equilibrio  

Una Trasformazione di Stato si definisce  Trasformazione Reversibile se: 

• è quasi-statica: avviene molto lentamente 

• è invertibile: il decorso della trasformazione può essere invertito  

Una pallina di acciaio che rotola su di una superficie di marmo 
perfettamente liscia fermandosi per attrito in un tempo molto 
lungo rappresenta un processo quasi-statico ma non invertibile: 
l’energia cinetica persa sottoforma di calore non può essere 
restituita alla pallina riscaldandola. 

L’espansione isoterma di un a gas può avvenire in condizioni di 
reversibilità se la pressione esterna viene diminuita durante il 
processo molto lentamente, di un infinitesimo dp alla volta, e 
aspettando che il sistema si riporti all’equilibrio dopo ogni 
variazione. 

Espansione di un gas ideale 
reversibile vs irreversibile 

26 
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Espansione isoterma di un gas ideale

 

 

p
1
=10.0 atm

V
1
=2.4 dm3

p
2
=1.0 atm

V
2
=24.4 dm3

pV=NRT

T = 298.1

Trasformazione reversibile

Trasformazione irreversibile

Durante il processo irreversibile il sistema attraversa stati di non equilibrio non 
rappresentabili sul diagramma pV. Durante l’espansione reversibile il sistema attraverso 
stati di equilibrio e le variabili di stato soddisfano l’equazione del gas ideale: pV=NRT.  La 
curva blu prende il nome di isoterma di Boyle (dal nome dello scienziato che l’ha 
determinata) perché rappresenta stati tutti alla stessa temperatura. 
La trasformazione reversibile viene realizzata diminuendo lentamente la pressione che 
insiste inizialmente sul pistone  

Espansione isoterma di un gas 
ideale:  
• processo irreversibile (linea 

nera tratteggiata),  
• processo reversibile (linea 

blu) 
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Funzioni di Stato 

Da un punto di vista matematico questo 
equivale a dire che il differenziale dF è una 
forma differenziale esatta, ossia può essere 
espresso come: 

g g
dF dX dY

X Y

    
    

    

Un funzione di stato F è una qualsiasi proprietà di un  
sistema termodinamico che dipenda solo dalle 
variabili di stato (X, Y) che descrivono il sistema. 

La Proprietà Fondamentale di una funzione di 
stato è che la sua variazione durante una 
trasformazione dipende solo dallo stato 
iniziale (Xi, Yi) e finale (Xf, Yf) del sistema: 

   , ,f i f f i iF F F g X Y g X Y    

 ,F g X Y

 ,i iX Y

 ,f fX Y

28 

Esempio 1 

Il Patrimonio è quindi una funzione di 
stato per il sistema azienda. 

E’ evidente che il Fatturato giornaliero dipenderà dal quantitativo di 
vendite di beni e servizi che l’azienda ha realizzato in un giorno, ossia 
dalla particolare attività svolta, quindi dal percorso compiuto non dallo 
stato iniziale e finale. Lo stesso vale per le Spese 

P F S  

La variazione giornaliera del Patrimonio sarà anche data dalla differenza 
fra il Fatturato (quello che l’azienda ha guadagnato), – le Spese che 
l’azienda ha sostenuto. 

 ,P g soldi beni

La funzione Patrimonio di una azienda dipende da quanti soldi e beni 
l’azienda possiede in un certo istante.  L’incremento giornaliero può 
essere calcolato come la differenza del Patrimonio di oggi meno quello di 
ieri.  

Le Spese ed il fatturato non sono funzioni di stato 
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Esempio 2: Gas ideale 

L’esistenza dell’equazione di stato per un gas ideale assunto come un 
sistema chiuso (ossia a numero di moli costante) fa sì che una delle variabili 
di stato possa essere espressa come funzione delle altre due    

La pressione p è quindi a tutti gli effetti 
una funzione di stato che dipende dalle 
variabili V e T ed il suo differenziale è 
quindi un differenziale esatto che può 
essere espresso come: 

T V

p p
dp dV dT

V T

    
    

    

2

T

p nRT

V V

 
  

  V

p nR

T T

 
 

 

2

nRT nR
dp dV dT

VV
  

E calcolando le due derivate 
parziali della P 

Si ottiene l’espressione esplicita 
del differenziale 

V 

pV nRT
nRT

p
V



30 

Esempio 2: Gas ideale 

Si consideri adesso una trasformazione del gas 
ideale che lo porti da uno stato iniziale ad uno 
stato finale 

 ,F FV T ,I IV T

Conoscendo l’equazione di stato e quindi 
l’espressione di p in funzione V e T si può 
facilmente ricavare la variazione p dovuta 
alla trasformazione 

F I

F I

F I

nRT nRT
p p p

V V
    

Ma se invece non fosse nota l’espressione p=nRT/V ma si 
conoscesse l’espressione del differenziale esatto dp si 
potrebbe comunque calcolare la variazione di pressione 
p integrando su di un percorso reversibile che porti dallo 
stato finale allo stato iniziale: 

 ,F IV T ,I IV T

 ,F FV T

2

F F
F

I

I I

V T
p

I

p
FV T

nRT nR
p dp dV dT

V V
      
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Esempio 2 

FF

I I

TT

F I

F F F FT T

nRT nRTnR nR
dT T

V V V V
  

2

FF

I I

VV

I I I I

F IV V

nRT nRT nRT nRT
dV

V V V V
   

F I

F I

nRT nRT
P

V V
  

Si provi ad ottenere p integrando sul seguente 
percorso: si otterrà lo stesso valore ? 

 ,I IV T

 ,F FV T ,I FV T

32 

Miscele di gas ideali 
Legge di Dalton 

La pressione totale pT di una miscela di r gas a 
comportamento ideale è data dalla somma delle 
pressioni parziali pi dei singoli componenti 

1 2

1

...
r

T i r

i

p p p p p


    

La miscela di gas soddisfa l’equazione di stato del gas ideale 

 

Con N numero di moli totale uguale alla somma delle moli di ogni 
singolo componente ni. 

 

La pressione parziale pi è la pressione che il singolo componente 
eserciterebbe se si trovasse nel volume V da solo 

 

Si dimostra facilmente che la pressione parziale pi può essere 
ottenuta moltiplicando la pressione totale pT per la frazione molare 
del componente i-esimo dividendo membro a membro l’equazione 
(2) per l’equazione (1). 

  

Tp V NRT

1

r

i

i

N n




i ipV n RT

i
i i T T

n
p p p

N
 

(1) 

(2) 
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Esempi 

1. Un collettore sotto vuoto è stato tarato collegando ad esso un recipiente di 
VR=0.503 dm3 contenente un gas a pR=746 torr. La pressione totale del 
sistema risultò di pT=273 torr. Si stimi il volume del collettore ipotizzando 
un comportamento ideale e la temperatura costante. [0.871 dm3] 

2. Un recipiente di 5lit contenente azoto a 5atm fu collegato ad un altro 
recipiente di 4dm3 contenente elio a 4atm e si lasciò che i gas si 
mescolassero isotermicamente. Si calcolino le pressioni parziali e le 
frazioni molari di ciascun gas, e la pressione totale della miscela. 
[pHe=1.78atm, pN2=2.78atm] 

3.  Se la densità dell’aria secca a 740 torr e a 27°C è di 1.146 g dm-3, 
calcolare la composizione dell’aria supponendo presenti soltanto N2 e O2. 
[75.5% di N2 e 24.5 di O2]  

 

34 

Risposte 

(1) 

3

3

746
0.503 1.374

273

1.374 0.503 0.871

R

T R

T

C T R

p
V V dm

p

V V V dm

  

    

(2)  

 
2 2 2

2

0

0

5 5 4 5 2.78

4 4 4 5 1.78

4.56

N N N F

He He He F

Tot N He

p p V V atm

p p V V atm

p p p atm

    

    

  

(3) 

   
   

2 2 2 2

2 2 2 2

2 2 2 2

-1

% % % %

%

0.08205 (27 273.16)
1.146 28.987g mol

740 760

100

100 100 100 100

100

        =100 28.987 31.9988 28.0134 31.9988 75.58%

aria

N O N N
aria N O N O

ariaN O N O

O

RT m RT
PM d

P V P

m m m m
PM PM PM PM PM

m PM PM PM PM

m

 
    


   

   

  

2 2

% %100 24.42%Nm  

2 2
2.78 4.56 0.61

1.78 4.56 0.39

N N T

He He T

p p

p p





  

  
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Gas Reali 

I gas Reali mostrano in realtà deviazioni positive (prevalenza effetti repulsivi) o 
negative (prevalenza effetti attrattivi) al variare della pressione totale rispetto 
al comportamento del gas ideale 

1
pV

Z
RT

 

Deviazioni positive 

Predominano gli effetti repulsivi 

Deviazioni negative 

Predominano gli effetti attrattivi 

Definendo Z fattore di compressibilità si può osservare che mentre per UNA 
mole di gas ideale Z=1, per i gas reali si possono osservare delle deviazioni 
positive o negative a seconda che predomino gli effetti repulsivi o attrattivi  

36 

Gas Reale: Eq. di van der Waals 

 
2

2

n
p a V nb nRT

V

 
   

 
id idp V nRT

1. Il volume Vid nell’equazione di stato del gas ideale deve essere corretto 
considerando il volume realmente a disposizione delle molecole 
sottraendo al volume geometrico V (volume del recipiente) il covolume 
molare b ossia il volume escluso alle altre molecole: 

Vid = V - nb  

2. La pressione pid deve essere corretta tenendo conto dell’esistenza di 
forze di interazione che variano il valore della pressione p esercitata 
realmente dal gas rispetto al valore ideale. Il termine delle forze 
attrattive sarà proporzionale al quadrato delle densità del gas 

pid = p + a·(n2/V2) 
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Parametri van der Waals 

Gas a  

atm l2mol-2 

b  

l mol-1 

He 0.034 0.024 

Ne 0.217 0.027 

 Ar 1.345 0.032 

H2 0.25 0.027 

NO 1.34 0.028 

Ar 1.35 0.032 

N2 1.40 0.039 

O2 1.39 0.032 

CO 1.49 0.040 

CH4 2.25 0.043 

CO2 3.60 0.043 

HCl 3.7 0.041 

N2O 3.8 0.044 

NH3 4.0 0.036 

C2H4 4.4 0.056 

H2S 4.4 0.043 

38 

Esempio 

Si consideri una mole di diossido di carbonio (n=1) contenuta in un 
recipiente di 0.5l a 50°C e se ne calcoli a pressione mediante l’equazione di 
stato del gas ideale e l’equazione di van der Waals. (a=3.60 atm·l·mol-2, 
b=0.043 l·mol-1, vedi tabella) 

 

 
2 2

0.082 50 273.15 3.60
43.6

0.5 0.043 0.5

RT a
p atm

V b V

 
    

 

 0.082 50 273.15
53.0

0.5

RT
p atm

V

 
  



20 

 Chimica Fisica – Dr. Fabio Mavelli 
Dipartimento di Chimica – Università degli Studi di Bari 

Confronto 
39 

Confronto tra legge dei gas perfetti (in verde) e legge di Van der Waals (in 
rosso) per il biossido di carbonio (CO2).  

Legenda:  

p = pressione;  

V = volume;  

T = temperatura;  

R = costante dei gas;  

A = zona delle forze repulsive;  

B = zona delle forze attrattive 

Prendiamo in considerazione il passaggio alla 
fase liquida di un gas reale; portiamo in un 
diagramma P/V (diagramma di Andrews), i 
dati relativi e vediamo quali curve si 
ottengono, a seconda delle varie T di lavoro: 

• Le isoterme a T > TC hanno un andamento 
simile a quello dei gas ideali (Legge di 
Boyle); 

• Per isoterme con T < TC esiste il fenomeno 
della liquefazione del gas  

40 

Diagramma di Andrews 

I gas reali se sottoposti ad una adeguata 
pressione e portati ad una T abbastanza 
bassa, condensano, diventando liquidi.  

Supponiamo di comprimere il gas a T=T2 (partendo da d). In a inizia la liquefazione: da a a b diminuisce il 
volume, mentre p2 resta costante: questa p2 è quella esercitata dal gas in equilibrio con il liquido a T=T2 ed 
è detta tensione di vapore del liquido a quella temperatura. In b la liquefazione è totale: per forti aumenti di 
pressione, le V sono molto piccole (liquidi sono poco comprimibili) le pressione aumenta in modo rapido. 

TC è chiamata temperatura critica del gas e sopra di essa non è 
possibile liquefare il gas, qualunque sia la p che si impone. 
Prende il nome di vapore una sostanza aeriforme a T<TC 

C è detto punto critico  

//upload.wikimedia.org/wikipedia/it/4/4b/Van_der_Waals_zone.svg
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Parametri Critici 

Il tipo di comportamento descritto è conseguenza necessaria della non 
idealità del gas. Per questo motivo i parametri critici sono legati alle 
costanti a e b dell'equazione di van der Waals. 

Tali relazioni si possono ricavare cercando un punto di flesso orizzontale 
nella funzione che riporta l’andamento della pressione da T e V:  

  2

RT a
p

V b V
 


 

 

2 3

2

32 4

2
0 0

2 6
0 0

C

T CC

C

CT C

RTp a

V VV b

RTp a

V VV b

 
    

  

 
    

  

Riaggiustando le due equazione precedenti e dividendo la seconda per la 
prima si ottiene il valore del volume critico come 3 volte il parametro b: 

 

 

2 3

3 4

2

2 6

C

CC

C

CC

RT a

VV b

RT a

VV b







 

 2 3
3

2 3

C C
C

C C

V b V
V b

V b V


     



(1) 

 

(2) 

Parametri Critici 
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2
227            8C C

C C

T T
a R b R

P P
 

 
2 3

2 3

3
2 8

2
0 4 27 27

C

C
C C

CC

V b
RT a a

RT a T
b b Rb

VV b

 


     
 

Sostituendo Vc nell’equazione (1) si ottiene Tc in funzione dei parametri a e b  

infine sostituendo Vc e Tc nell’equazione di van der Waals si ottiene pc 

 

2 2 2 2

2

8

27
84 4

3
2 27 9 27 9 27

C

C C

C
C

C C

a
T

Rb
R a a a a a

V b p
b Rb b b b b

RT a
p

V b V


 




      

 

 

In realtà i parametri dell’equazione di van der 
Waals vengono stimati sulla base dei 
parametri critici misurati 
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Mappa concettuale Gas 
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