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Processi spontanei e non spontanei

Tendenza dell’energia a disperdersi

Tendenza della materia a diventare disordinata



• L’entropia S e’ la misura termodinamica della dispersione


• L’entropia di un sistema isolato tende ad aumentare (secondo principio)


• , con  il calore scambiato reversibilmente


• Reversibilità = possibilità di effettuare una variazione infinitesima di una variabile per 
cambiare la direzione di una trasformazione 


• Il trasferimento di energia come calore dipende dal moto disordinato delle particelle


• La presenza della temperatura al denominatore tiene conto del disordine già presente 
nel sistema


• L’entropia e’ una funzione di stato

ΔS =
qrev

T
qrev

Entropia e secondo principio della termodinamica



(c)

Secondo principio della termodinamica



Ciclo di Carnot



Macchine termiche

Non tutto il calore e’ trasformato in lavoro

Parte del calore passa dalla sorgente calda

a quella fredda per aumentare 

complessivamente l’entropia

Tutte le macchine termiche reali hanno

una sorgente calda ed una fredda (refrigerante)



Macchine termiche

Rendimento termico η ⇒ η = 1 −
Tfredda

Tcalda



Frigorifero



Variazione di entropia: volume

qrev = nRT ln(Vf /Vi) ⇒ ΔS = nR ln(Vf /Vi)

Espansione reversibile ed isoterma di un gas ideale

Aumento di entropia nel caso di espansione Vf > Vi

Variazione di entropia indipendente dalla temperatura 

ΔS = nR ln(Pi/Pf)

In termini di pressione del gas:



Variazione di entropia: temperatura

Assumendo che la capacita’ termica C non cambi con la temperatura ΔS = C ln(Tf /Ti)
C = Cp C = CVa P costante o a V costante  

L’entropia aumenta con la temperatura

A parità di variazione di temperatura, 

l’entropia aumenta con C



Variazione di entropia: transizione di fase

ΔfusS =
ΔfusH(Tfus)

Tfus
> 0

ΔvapS =
ΔvapH(Tvap)

Tvap
> 0

Entropia di fusione

Entropia di vaporizzazione

Regola di Trouton: l’entropia standard molare di vaporizzazione 

e’ circa la stessa (85-88 J/(K mol)) per tutti i liquidi, 


tranne quando e’ presente un legame idrogeno 

o un tipo di interazione specifica



Variazione di entropia nell’ambiente

Ambiente a contatto con il sistema a T

ΔambS =
qamb,rev

T
=

ΔambH
T

=
qamb

T
= −

q
T

= −
ΔH
T

Espansione isoterma reversibile

ΔambS = −
q
T

= −
nRT ln(Vf /Vi)

T
= − nR ln(Vf /Vi) = − ΔS

=> variazione totale di S uguale a zero

Espansione isoterma libera ( )Pex = 0

Stessa  ma ΔS ΔSamb = 0

=> processo irreversibile, l’entropia totale e’ aumentata



Diseguaglianza di Clausius

ΔunivS = ΔambS + ΔS ≥ 0

ΔunivS = −
q
T

+ ΔS ≥ 0

ΔS ≥
q
T



Entropia assoluta (terzo principio della termodinamica)
Le entropie di tutte le sostanze cristalline a T=0 sono uguali

(convenzione) S(0)=0 per tutte le sostanze cristalline



Entropia assoluta 
Per sostanze non metalliche, con   e T → 0 Cp,m(T) ∝ T3

Sm(T) =
1
3

Cp,m(T)



Interpretazione microscopica dell’entropia

S = k ln W
Equazione di Boltzmann (entropia statistica)

W numero di stati microscopici accessibili

R = NAk (  numero di Avogadro)NA



Entropia residua

N molecole di monossido di carbonio (CO) con parziale disordine allo stato solido => entropia residua

S = k ln 2N = Nk ln 2

Passando alla forma molare, 

si ottiene un’entropia residua di 5,8 J/(Kmol)

Usando la formula di Boltzmann, S(298,15 K) = 198 J/(Kmol)
Misurando  e assumendo S(0)=0, S(298,15 K) = 192 J/(Kmol) ΔS

S = R ln 2

N = NA


